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Abréviations

A : Angstrom (10 m)

Ar : cycle aromatique & six carbones

B3 : Fonctionnelle d’échange a trois paramétres de Becke

COT : nP-cyclooctatétraéne (n®-CgHsg)

Cp : n°-cyclopentadiényle (n°-CsHs)

Cp* : n°-pentaméthylcyclopentadiényle (n°-CsMes)

CPP : Potentiel de polarisation du cceur

DFT : Théorie de la fonctionnelle de la densité

E : énergie électronique

Et : éthyle

G° : enthalpie libre (ou énergie de Gibbs) dans les conditions standards
HOMO : Plus haute orbitale moléculaire occupée

iPr : isopropyle

LUMO : Plus basse orbitale moléculaire vacante

Me : méthyle

mes : mésitylene

NBO : technique d’analyse de la densité électronique « Natural Bond Orbitals »
NPA : technique d’analyse de la population électronique « Natural Population Analysis »
PWOL1 : Fonctionnelle de corrélation de Perdew et Wang de 1991

tacn : triazacyclononane

tBu : tertiobutyle

THF : tétrahydrofurane

NB : toutes les énergies données dans cette thése sont en kcal/mol, les distances sont en A
et les angles en degré.
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Introduction générale

Les avancées méthodologiques de la physico-chimie théorique alliées a
I’augmentation des ressources informatiques et des méthodes de calculs permettent
aujourd’hui a la modélisation moléculaire de traiter de nombreux types de problemes. La
structure électronique de 1’atome, des molécules et des complexes organomeétalliques,
I’évaluation de leurs propriétés spectroscopiques et magnétiques, la simulation de systémes
périodiques et des nanoparticules, ou encore la structuration de molécules d’intéréts
biologiques sont des exemples de sujets désormais traitables théoriquement. Chaque échelle et
chaque type de probleme disposent de techniques adaptées a leur modélisation. Au cours de
cette thése, nous nous situerons a I’échelle de systémes comportant jusqu’a deux centaines

d’atomes, dont un ou deux métaux lourds.

Les problemes abordés au cours de ce travail concernent principalement des
complexes métalliques, en particulier de lanthanides et d’actinides. Les aspects
spectroscopiques et magnétiques ne seront pas abordés dans cette thése, I’intérét se portant
plutét sur la structure des complexes ainsi que sur leur réactivité. Le cceur de ce travail
concerne en effet la réactivité de ces complexes vis-a-vis de 1’activation de petites molécules,
en particulier CO, et autres molécules assimilées telles que COS et CS,. Ces systemes
métalliques peuvent comporter de nombreux atomes dus a la présence de ligands volumineux.
C’est pourquoi les deux premiers chapitres de cette theése tenteront de proposer une méthode
théorique permettant une étude aisée et systématique des mécanismes réactionnels impliquant
ces complexes, avant que ne soit présentée dans les trois derniers chapitres la réactivité

proprement dite.

Le premier chapitre fera le point sur les méthodes de chimie théorique utilisées en
modélisation moléculaire afin de décrire les complexes de lanthanides et d’actinides. Les
méthodes basées sur la fonction d’onde et sur la densité y seront présentées, ainsi que la
méthode des pseudopotentiels atomiques relativistes. Le second chapitre tentera de jauger
I’importance des ¢€lectrons 5f dans la réactivité des complexes organométalliques d’uranium
IV en comparant les données cinétiques et thermodynamiques issues de calculs réalisés avec
des pseudopotentiels simulant ou non ces électrons 5f . En outre, une étude théorique
compléte sera réalisée conjointement a des résultats expérimentaux afin de rationaliser la
réactivité d’un complexe d’uranium IV avec divers dérivés de la pyridine. Ceci permettra de
valider ’utilisation du pseudopotentiel simulant les électrons 5f et ainsi de proposer une
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méthode tout a la fois Iégére et raisonnable permettant d’optimiser des systemes dinucléaires

d’uranium IV.

Dans le chapitre 111, une étude théorique compléte sera réalisée concernant la réactivité
de complexes d’uranium III avec CO; et autres molécules analogues, en paralléle de résultats
expérimentaux issus de la littérature. Ces études permettront en particulier de comprendre la
sélectivité de ces réactions. L’importance de la prise en compte des effets stériques dans les
calculs théoriques sera mise en lumiére. Le chapitre 1V fera de méme pour un complexe de
samarium Il. Enfin, le chapitre V présentera une réactivité différente a base de métathéses de
liaisons entre un complexe de cérium Il et MeOSO;Me. Ce dernier travail confirmera

I’importance de la prise en compte des effets stériques en modélisation moléculaire.

Ce manuscrit propose une étude théorique ambitieuse apportant de nombreux éléments
sur la réactivité des complexes de lanthanides et d’actinides vis-a-vis de petites molécules, et

plus généralement sur le traitement théorique des actinides.

14



Chapitre |
Meéthodologie



Introduction

Chimie théorique, modélisation moléculaire et chimie computationnelle. Ces trois
expressions sont souvent interchangeables dans le jargon habituel des chercheurs, mais il est
important, surtout pour les non-initiés, de comprendre la différence entre ces trois termes afin
de pouvoir situer cette thése dans I’une de ces catégories. Une théorie est une ou un ensemble
de plusieurs regles postulées afin de décrire le comportement de systemes physiques. Souvent,
en tout cas dans le domaine des sciences, ces théories sont quantitatives et sont exprimées par
des équations mathématiques. Cette nature quantitative permet a la théorie d’étre testée par
I’expérience. Les théories de la mécanique classique par exemple, ont pu étre validées pour
décrire les comportements de systémes macroscopiques mais s’est avérée inapplicable aux
systemes moléculaires, pour lesquels la mécanique quantique doit plutét étre utilisée. Le but
d’une théorie est d’étre la plus générale possible, sans préter attention aux conséquences
pratiques. Ainsi, la théorie quantique est extrémement puissante, mais ses équations sont
intraitables a part pour le plus idéal des systtmes. Un modele en revanche introduit des
approximations simplificatrices dans une théorie plus générale afin d’en extraire I’utilité
pratique. Un modele peut ainsi devenir délibérément tres qualitatif (par exemple la méthode
Valence Shell Electron Pairs Repulsion, VSEPR) car sa valeur ne réside pas dans sa
« beauté » mais dans sa capacité a résoudre des problemes concrets. Bien que de nombreuses
théories et de nombreux modeéles ne soient pas difficiles a manipuler mathématiquement,
d’autres ne peuvent I’étre que grice a l’assistance des ordinateurs. Les avancées en
informatique permettent aujourd’hui de valider des théories pour des systemes de plus en plus

complexes et de tester ainsi leur robustesse.

Quelles sont donc les différences entre la chimie théorique, la modélisation moléculaire et la
chimie computationnelle ? Parmi les membres de la communauté, les chimistes théoriciens
sont ceux dont le but principal est de développer de nouvelles théories et/ou de nouveaux
modeles, afin de pouvoir traiter des problémes chimiques de plus en plus complexes avec de
plus en plus de précision. Les chercheurs impliqués dans la modélisation moléculaire se
concentrent quant a eux sur des systemes de fort intérét chimique (molécules biologiques,
clusters, nanoparticules, complexes de métaux...) et n’hésitent pas a sacrifier de la rigueur
théorique de fagon a obtenir des résultats corrects de la maniere la plus pratique possible. Ces
derniers sont souvent en étroite collaboration avec des chimistes expérimentateurs. Enfin, la

chimie computationnelle s’intéresse surtout aux aspects informatiques, par exemple au
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développement de nouveaux algorithmes afin de résoudre les équations particuliérement

complexes de la chimie théorique.

Cette these présente un travail de modélisation moléculaire. La plupart des travaux reportés
ici ont été réalisés conjointement a des experiences dans le domaine de la chimie
organométallique des lanthanides et des actinides, et s’intéressent donc a des Systémes
chimiques complexes (par exemple des diméres d’actinides présentant deux centaines
d’atomes). De nombreux modéles ont ainsi été utilises afin de simplifier les calculs, le travail
en amont ayant été de sélectionner les approximations adéquates permettant de simplifier
drastiqguement le probléme sans trop perdre de précision. Afin de réaliser de tels compromis, il
est nécessaire d’avoir une solide connaissance de la chimie théorique et de pouvoir

sélectionner les méthodes selon le probléme a traiter.

Cette partie présente en premier lieu quelques méthodes de base de la chimie théorique
utilisées pour modéliser des réactions chimiques, puisque c’est le probléme qui nous a
principalement intéressés au cours de cette thése. Dans un second temps, les problemes plus
spécifiques liés a la modélisation des complexes de lanthanides et d’actinides sont présentés.

Enfin, la méthodologie exacte utilisee lors de cette thése est décrite.

I.1. Méthodes de la chimie théorique servant I’étude d’une réaction

chimique
I.1.1. Etude statique de la réaction chimique

En modélisation moléculaire, une réaction chimique peut étre étudiée par des
approches statique ou dynamique. Puisque seule la premiére a été utilisée lors de ce travail de
these, elle sera la seule décrite ici. L’approche statique permet de calculer des grandeurs
thermodynamique (énergie de Gibbs d’une réaction AG®) et cinétique (énergie de Gibbs
d’activation AG*®) a partir des énergies de Gibbs G° calculées pour les différents points
stratégiques d’une réaction chimique, c’est-a-dire les réactifs, les produits, les intermédiaires
réactionnels et les états de transition. Ces différentes structures stratégiques sont des points
stationnaires sur I’hypersurface d’énergie potentielle (HSEP) du systeme considéré. Pour une
molécule donnée, ’HSEP est définie par I’énergie potentielle de I’ensemble des atomes de
cette molécule, pour tous les arrangements atomiques possibles. Elle posséde donc 3N-6
dimensions (plus une pour 1’énergie), avec N le nombre d’atomes considérés et N supérieur

17



ou égal a 3. Cette dimensionnalité dérive de la nature tridimensionnelle de 1’espace cartésien.
Chaque structure moléculaire, qui est donc un point stationnaire de I’HSEP, peut ainsi étre
définie par un vecteur X tel que X = (X1, Y1, Z1, X2, Y2, Z2, ..., XN, YN, Zn). Pour les molécules
de plus de deux atomes, les HSEP sont impossibles a visualiser. Habituellement, des coupes
en deux ou trois dimensions sont construites pour montrer respectivement 1’importance d’une

courbe ou d’une surface d’énergie potentielle.

Les structures stratégiques d’une réaction chimique sont aisément identifiables sur une HSEP.
En effet, les réactifs, produits et intermédiaires réactionnels sont tous des minima sur la
HSEP. Ce sont donc des structures qui présentent des dérivées secondes a 1’énergie positives
dans toutes les directions. L’état de transition liant deux minima est quant a lui un minimum
dans toutes les directions sauf une, celle de la coordonnée réactionnelle, pour laquelle il est un
maximum. Il présentera donc une seule dérivée seconde a 1’énergie négative. Grace a ces
caractéristiques, il est possible de détecter les différents points stationnaires d’'une HSEP en
optimisant des structures moléculaires grace a certains algorithmes. Les méthodes de calcul
que nous allons utiliser doivent donc étre capable de calculer I’énergie et le hessien (matrice
carrée des dérivées partielles secondes a 1’énergie) de structures moléculaires ainsi que

d’optimiser aisément leurs géomeétries.

.1.2. Calcul de I’énergie d’une structure moléculaire a partir de sa

fonction d’onde

Depuis la découverte de la quantification de 1’énergie par Max Planck en 1900, il est
devenu de plus en plus clair au fil du XX®™ siécle que la mécanique classique était incapable
de décrire correctement les comportements de la lumiere et des systemes atomiques et
moléculaires. Une nouvelle théorie apparut alors et fut nommeée la mécanique quantique. Afin
de calculer I’énergie (ou n’importe quelle autre propriété) d’une structure moléculaire, il est
donc nécessaire d’utiliser cette théorie. Ce chapitre en présente les bases appliquées aux

systemes moléculaires.
L’équation de Schrodinger indépendante du temps [1]

Le postulat fondamental de la mécanique quantique est le suivant : une fonction d’onde ¥
existe pour n’importe quel systeme chimique et certains opérateurs peuvent agir sur cette
fonction afin d’en extraire les propriétés observables du systéme. En particulier, 1’opérateur

permettant d’extraire ’énergie du systéme se nomme 1’opérateur Hamiltonien H. Nous
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pouvons alors écrire 1’équation suivante, pour laquelle ¥ est une fonction propre et E,

I’énergie, en est la valeur propre associée :
AY = E¥Y

Il s’agit de I’équation de Schrédinger indépendante du temps. La forme générale de
I’opérateur Hamiltonien dans un contexte moléculaire prend en compte cing contributions a
I’énergie totale du systéme : les énergies cinétiques des électrons et des noyaux, 1’énergie
d’attraction électron-noyau, et les énergies de répulsions électron-électron et noyau-noyau.

Sous forme mathématique, ce Hamiltonien A prend la forme suivante en unités atomiques :

_ 1 1 Z 1 ZeZ,
A= =) ate= D gurbi= )l ) = ) S
i P ik kS e M

Avec i et j représentant les électrons, k et | représentant les noyaux, A, 1’opérateur Laplacien
appliqué a la particule a, my et Zx respectivement la masse et le numéro atomique du noyau Kk,

et ryp la distance entre les particules a et b.

De nombreuses fonctions propres W existent pour une molécule donnée, chacune étant
associée a une valeur propre E différente. Il existe ainsi un ensemble de fonctions
orthonormales ¥; associées aux valeurs propres E;. Considérons I’application de 1’équation de
Schrodinger a une fonction W, multiplions par Pj par la gauche, puis intégrons sur un volume
élémentaire dr de 3n dimensions (avec n le nombre de particules du systéme). Ce processus

ameéne a la généralité suivante :
f‘}’]ﬁ‘{‘ldrz Elfl'pjl'pldT:ELSU

Avec §;; le delta de Kronecker (égal a 1 si i = j ou egal a 0 si i # j), conséquence de la nature
orthonormale des fonctions ;. Cette formule est d’une trés grande utilité, puisque nous
voyons qu’une fois une fonction d’onde Wi en main, il suffit de construire et de résoudre

I’intégrale de gauche (avec i = j) pour en obtenir 1’énergie associée E;.
Le principe variationnel

Le probleme de la résolution de I’équation de Schrédinger pour un systéme donné est que
I’ensemble des fonctions orthonormales ¥; est inconnu. Posons donc une fonction arbitraire
®, fonction des coordonnées électroniques et nucléaires du systeme. Cette fonction doit étre

une combinaison linéaire des ¥ :
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b = ch’"pi
i

Puisque nous ne connaissons pas les fonctions ¥;, nous ne connaissons pas non plus leurs
coefficients c¢;. Cependant, la condition de normalisation de ® impose une contrainte aux

coefficients :

fd)zdr:l: Zciz

L

Evaluons I’énergie associée a la fonction @.

fd)ﬁd)dr: Zcicjftpiﬁtpjdrz Eciin
j i

ij

Ainsi, I’énergie associée a @ peut étre déterminée a partir des coefficients c¢; et des énergies E;
associées aux fonctions W;. Mais nous ne connaissons toujours pas ces quantités. Cependant,
dans I’ensemble des énergies E;, il existe forcément une énergie minimale Eo, correspondant a

I’état fondamental caractérisé par la fonction d’onde associée Wo. Nous pouvons ainsi écrire :
f ® Addr — E, f D2 dr = Z C?(E; — Ey)
i

Et puisque le terme de droite est forcément supérieur ou égal a zéro :

[ ® Hodr
[ ®2dr Z Fo

L’énergie associée a notre fonction d’onde d’essai @ sera donc toujours supérieure ou égale a
I’énergie de 1’état fondamental du systéme. Une fois la fonction d’onde d’essai construite (de
la maniére que 1’on souhaite), il suffira de chercher les meilleurs coefficients c; permettant de
minimiser 1’énergie associée a O de facon a se rapprocher au maximum de la fonction d’onde

décrivant 1’état fondamental du systéme. Ce processus se nomme le principe variationnel.
L’approximation de Born-Oppenheimer [2]

Les fonctions d’onde moléculaires sont trés difficiles a exprimer a cause du mouvement
correlé des particules. En effet, les termes d’attraction et de répulsion présents dans
I’Hamiltonien moléculaire impliquent qu’aucune particule ne se déplace indépendamment des

autres (ce phénomene est appelé corrélation). Néanmoins, 1’approximation de Born-
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Oppenheimer simplifie un peu ce probléme. Elle se base sur le fait que les noyaux d’un
systéeme moléculaire se déplacent beaucoup moins vite que les électrons. La relaxation
électronique suite a un mouvement nucléaire peut ainsi étre considérée comme instantanée. Il
est donc possible de découpler ces deux mouvements, et de calculer 1’énergie et la fonction
d’onde électroniques d’un systéme en supposant les noyaux fixes. Ainsi, la corrélation
présente dans le terme attractif électron-noyau est éliminée et 1’énergie de répulsion noyau-
noyau devient une constante pour une géométrie donnée. Dans le cadre de cette

approximation, 1I’équation de Schrodinger devient I’équation de Schrodinger €lectronique :

(ﬁel + VN)Lpel(qi; qr) = Ea¥e1(qi; qi)

ol H,; est I’opérateur Hamiltonien dans le cadre de I’approximation de Born-Oppenheimer (il
comprend donc uniquement le terme cinétique des électrons, le terme d’attraction électron-
noyau et le terme de répulsion électron-électron), Vy est 1’énergie de répulsion noyau-noyau,
Y, est la fonction d’onde électronique, pour laquelle les coordonnées électroniques Qi sont
des variables alors que les coordonnées nucléaires g sont devenues des parametres, et E,; est

I’énergie ¢électronique.
La méthode LCAO (Linear Combination of Atomic Orbitals)

L’approximation de Born-Oppenheimer simplifie le probléme de la résolution de 1’équation
de Schrodinger car la corrélation électron-noyau a disparu. Néanmoins, la corrélation
électron-électron est toujours présente et demeure particulierement génante. Imaginons pour
’instant 1’approche la plus simple en considérant un systéme moléculaire a un seul électron.
Comme dit précédemment, nous pouvons construire nos fonctions d’onde d’essai de la
manicre que 1’on souhaite. Dans le cas de ’atome d’hydrogéne, I’équation de Schrodinger
électronique peut étre résolue de maniere exacte, et les fonctions propres qui en résultent sont
les orbitales atomiques (OA) 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 3d, etc... Dans une situation moléculaire, ces
OA peuvent servir de fonctions de base afin de créer nos fonctions d’onde d’essai
moléculaires (hommées orbitales moléculaires, OM). Une fonction d’onde d’essai @ s’écrit

alors comme une combinaison linéaire d’orbitales atomiques. C’est la méthode LCAO :

N
¢ = Z a;p;
i=1

Les N orbitales atomiques ¢; sont les fonctions de base, chacune étant associée a un

coefficient a;. Evaluons maintenant 1’énergie de cette fonction d’essai.
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- Yijaa; [ @Hedr _ XijaiaiH;
Yijaia [ @ipidr X ;a;a;5;

Les éléments H;; et S;;, respectivement nommes intégrales de résonance et de recouvrement,

ij
ne sont plus aussi simples que précédemment puisque les OA ne sont pas des fonctions
orthonormales. L’objectif est maintenant de se rapprocher le plus possible de la fonction
d’onde moléculaire de 1’état fondamental en utilisant le principe variationnel. Il faut ainsi
chercher les coefficients ax qui minimisent 1’énergie de ®. La dérivée de E par rapport a

toutes ses variables (les coefficients ay) doit donc étre égale a zéro.

oF _ 0 Vk
aak B

Effectuer ce processus pour les N variables a;, améne a un systeme de N équations a N
inconnues devant étre satisfaites pour que 1’équation précédente soit vraie.

N

z a;(Hy; —ESi) =0 Vk

i=1
Ce systeme peut étre résolu par construction et résolution de 1’équation séculaire associée :

Hll _Esll HlN _ESIN
: N : =0

HNl_ESNl HNN_ESNN

En geénéral, il existe N racines E qui vérifient I’équation séculaire. Chaque valeur E; pourra
ainsi étre réinjectée dans chacune des N équations linéaires afin de déterminer un ensemble
différent de coefficients, a;j. Ces coefficients définissent une fonction d’onde moléculaire

optimale ®;, combinaison linéaire des fonctions de base atomiques :
N
;= z a;jP;

i=1

Dans un systéme a un électron, I’OM de plus basse énergie sera 1’état fondamental du systéme

alors que les OM de plus haute énergie seront les états excités.
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Le produit de Hartree [3]

Dans un systéeme a plusieurs électrons, la méthode précédente peut aussi étre appliquée en
utilisant un formalisme a un électron. Regardons la forme de 1’Hamiltonien a un électron Hy,

(sans répulsion électron-électron) :

1e = — ) 548i— -
i 2 i,krlk

Cet opérateur est séparable et peut se réécrire :
N

—~ ~ N 1 Zk

Hie = zhi avec hy=-—=A— ) =X
i=1

avec h; ’Hamiltonien monoélectronique, N le nombre total d’électrons et M le nombre total
de noyaux. Les fonctions propres des Hamiltoniens monoélectroniques doivent satisfaire

I’équation de Schrodinger suivante, avec Y; les fonctions d’onde monoélectroniques :
hip; = e,

Puisque I’Hamiltonien a un électron est séparable, ses fonctions propres a plusieurs électrons
peuvent étre construites comme des produits des fonctions d’onde monoélectroniques et sont

appelées produits de Hartree Wyp :

Whp = Y1, Yy

Il est alors facile de vérifier que la valeur propre de Wyp (I’énergie totale) est égale a la

somme des eénergies monoélectroniques &; associées aux fonctions monoélectroniques v; :

N N N
HlelPHP = Z fli‘/hl/)z Yy = Z P, Yy = (Z 51’) Whp
i=1

i=1 i=1

Il est donc possible, pour un systeme a plusieurs ¢électrons, d’utiliser la méthode LCAO puis
de résoudre I’équation séculaire avec un Hamiltonien a un électron. L’énergie totale est alors
égale a la somme des énergies des OM occupées, calculées grace a un formalisme
monoélectronique. Le remplissage des OM se fait intuitivement (deux électrons par OM).
C’est la méthode utilisée dans le cadre de la théorie de Huickel [4]. Néanmoins, cette méthode

n’est pas suffisante puisqu’elle ne prend pas en compte la répulsion électron-électron.
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La méthode SCF (Self-Consistent Field)

Que se passe-t-il maintenant si nous utilisons le produit de Hartree afin de calculer des
énergies a partir du vrai Hamiltonien moléculaire ? Nous voulons donc trouver les orbitales

moléculaires ¥ qui minimisent 1’énergie suivante :
E = f WHpﬁWder

Il se trouve que chaque orbitale 1; est alors une fonction propre de son Hamiltonien h; avec :

ou le terme final est un potentiel d’interaction entre 1’électron i et tous les autres électrons
occupant les orbitales {j}. Il peut étre calculé comme :
Vi{j} = Z f B gr

Jj#i rij
avec p; la densité de charge associée a 1’¢lectron j. Le terme de répulsion inter-électronique
pour un électron devient donc équivalent au terme d’attraction électron-noyau, au détail pres
que les électrons ne sont pas considérés comme des charges ponctuelles, d’ou I’intégration sur
tout I’espace. Chaque €électron est ainsi traité comme ressentant un champ moyen créé par les
noyaux et les autres électrons. Néanmoins, p; = |zpj|2. Comment peut-on donc utiliser les
orbitales moléculaires ; dans I’Hamiltonien avant méme qu’elles ne soient connues ?
Hartree a proposé en 1928 une méthode pour contourner ce probléme, le « Self-Consistent
Field » (SCF). Le principe est de partir d’orbitales moléculaires d’essai afin de construire les
Hamiltonien monoélectroniques h;. La résolution des équations de Schrédinger
monoélectroniques aménent a un nouvel ensemble d’orbitales v, différentes des fonctions
d’essai initiales. Des opérateurs plus précis sont ainsi créés et un nouvel ensemble de
fonctions 1 est déterminé. Le processus est répété jusqu’a ce que la différence entre un

nouvel ensemble et ’ensemble précédent soit faible (ceci est subjectif, et le systeme est dit

convergé lorsqu’il atteint un critére prévu a I’avance).

Maintenant que la méthode générale est présentée, il est nécessaire d’introduire un nouvel

élément qui a pour I’instant été ignoré : le spin de 1’électron.
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Le déterminant de Slater [5]

Tous les électrons sont caractérisés par un nombre quantique magnétique de spin. Les
fonctions propres de spin sont orthonormales et sont nommeées « et . De plus, le principe de
Pauli affirme que deux électrons ne peuvent étre caractérisés par le méme ensemble de

nombres quantiques [6]. Ainsi, il ne peut étre placé que deux électrons dans une OM, de
nombres quantiques magnétiques de spin % (o) et —% (). Le principe de Pauli stipule aussi

qu’une fonction d’onde électronique doit changer de signe quand les coordonnées de deux
électrons sont échangées. Prenons 1’exemple de deux électrons de spin opposeés sur deux

orbitales différentes, le produit de Hartree correspondant s’écrit :

Ve = Ya(Da(1)Y,(2)5(2)

L’échange des deux électrons donne la fonction Wy’ :

Wip = Ya (2)a(2)y, (DB(1) # —Wyp

Le produit de Hartree ne respecte donc pas le principe de Pauli. Une petite modification peut

néanmoins étre effectuée de facon a réparer ce probleme :

1

Wep =ﬁ

[ (Da(Dy(2)B(2) = a(2)a(2)y, (1B (1)]

Cette nouvelle fonction d’onde, s, respecte le principe de Pauli et se nomme déterminant

de Slater. La constante est indispensable pour assurer la condition de normalisation de Wsj,.

La forme générale d’un déterminant de Slater est la suivante :

1
Wop = —=

VN!

X1.(1) XN.(l)

X1('N) XN&N)

ou N est le nombre total d’¢lectrons du systéme considéré et y est une spinorbitale, c’est-a-
dire le produit d’une fonction d’onde d’espace et d’une fonction de spin. Considérons
maintenant 1’énergie de répulsion associée a un déterminant de Slater représentant deux

électrons de spin « :

1
jlpSD _r Yspdridw,drydw, = Jap — Kap
12
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Jap €t K,p sont respectivement I’intégrale Coulombienne (représentant la répulsion
Coulombienne entre les nuages électroniques des orbitales a et b) et I’intégrale d’échange,
caractéristique du déterminant de Slater et sans correspondant en mécanique classique. K,

n’apparait dans le développement que si les deux électrons sont de méme spin.
La méthode Hartree-Fock [7-8]

Fock proposa donc d’appliquer la méthode SCF de Hartree en utilisant comme fonction
d’onde électronique un déterminant de Slater. Les OM sont toujours déterminées
individuellement en tant que fonctions propres des Hamiltonien monoélectroniques, mais
maintenant le champ moyen que ressent un ¢lectron comprend 1’énergie d’échange en plus de
la repulsion Coulombienne. Quelques années plus tard, Roothaan décrit les équations
permettant d’effectuer des calculs Hartree-Fock (HF) associés a la méthode LCAO.
L’opérateur monoélectronique est alors défini pour chaque électron i comme I’opérateur de

Fock :

ou le dernier terme comprend le calcul des intégrales Coulombiennes et d’échange. En
utilisant la méthode LCAO et le principe variationnel, I’équation séculaire suivante est formée

comme précédemment afin de trouver les racines E; :

[F11—ES11 o Fiy —ESiy
: .. : =0

FNl_ESNl FNN_ESNN

Le calcul des éléments de matrice F impliquent le calcul préalable de la matrice densité, elle-
méme définie a partir des coefficients associés aux fonctions de base de la méthode LCAO.
Une matrice densité d’essai est donc proposée au départ, puis un cycle SCF est lancé jusqu’a

convergence.
Les fonctions de base

Afin de décrire le plus précisément possible la densité de probabilité électronique d’un
systeme moléculaire, il est nécessaire de choisir avec soin la nature des fonctions
mathématiques a utiliser pour construire les orbitales atomiques de base. Les fonctions de
type Slater ressemblent beaucoup aux orbitales atomiques de 1’atome d’hydrogéne et se

présentent donc comme des fonctions idéales [9]. Cependant, il n’existe pas de résolution
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analytique des intégrales de la méthode Hartree-Fock avec de telles fonctions, ce qui limite
leur utilisation. Une alternative est I’utilisation de fonctions Gaussiennes [10]. Cependant,
celles-ci présentent deux inconvénients par rapport aux fonctions de Slater : elles ont une
dérivée nulle au voisinage du noyau et décroissent plus vite que les orbitales réelles, ce qui est
inadapté a la représentation du comportement des électrons dans la région de valence. Une
stratégie consiste a utiliser des combinaisons linéaires de fonctions Gaussiennes (dites

primitives) se rapprochant des fonctions de type Slater.

Des fonctions de polarisation peuvent aussi étre utilisées afin d’augmenter la flexibilité de la
densité de probabilité électronique. Il s’agit de fonctions de nombre quantique Imax + 1 pour un
type d’atome donné. Par exemple, pour un atome d’hydrogene, une fonction de polarisation
de type p peut étre ajoutée, afin d’augmenter la flexibilité de 1’électron de 1’orbitale 1s (ce qui

peut étre nécessaire, par exemple pour décrire une liaison trés polarisée comme H-F).
Les méthodes explicitement corrélées

Le probléme de la méthode Hartree-Fock est ’absence de prise en compte de la corrélation
électronique. En effet, chaque électron est traité comme ressentant le champ moyen créé par
les autres électrons. Pour pallier a ce probleme, une solution consiste a rendre la fonction
d’onde plus précise, en la construisant comme une combinaison linéaire de plusieurs

déterminants de Slater [11] :
lIJ - COlPHF + Cllpl + CZIPZ + -

avec c les coefficients associés a chaque déterminant. Pour la plupart des systémes chimiques,
I’erreur principale de I’approximation Hartree-Fock est I’absence de prise en compte du
mouvement corrélé instantané de chaque électron par rapport aux autres. C’est ce que 1’on
nomme la corrélation dynamique. Il est observé que pour la plupart de ces systemes, le
déterminant de Slater W, domine largement dans la construction de ¥. Cependant, dans
d’autres situations, un ou plusieurs déterminants peuvent avoir un poids aussi important que
Yyr. C’est par exemple le cas de systemes ou deux orbitales frontieres m et 7* sont quasi-
dégénérées. Ce phénomene est appelé corrélation non-dynamique. L’erreur dans ce cas-la
n’est pas due au mouvement corrélé des électrons, mais a la nature mono-déterminantale de la
fonction d’onde. La méthode la plus efficace pour prendre en compte parfaitement les deux
types de corrélation s’appelle I’interaction de configuration [12]. Elle consiste a construire la
fonction d’onde comme la combinaison lin€aire de tous les déterminants de Slater possibles

pour le systeme considéré. A partir des OM construites avec un calcul Hartree-Fock, il est en
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effet possible de construire un ensemble de déterminants de Slater correspondant a
I’excitation d’un électron d’une orbitale occupée vers une orbitale vacante. De la méme facon,
il est possible de construire un ensemble de déterminants de Slater correspondant aux
excitations de deux ¢électrons, etc... jusqu’a ce que tous les arrangements électroniques
possibles aient éteé effectués. La méthode est ensuite d’appliquer le principe variationnel sur la
combinaison linéaire de déterminants de Slater afin d’optimiser en méme temps les
coefficients des fonctions de base et les coefficients associés aux déterminants de Slater. Il est
évident que ce type de calcul ne peut étre réalisé que pour des systemes tres petits, le temps de

calcul nécessaire devenant rapidement gigantesque.

Une alternative consiste a sélectionner un espace dit actif, c’est-a-dire un ensemble pertinent
d’OM pour le probléme considéré, puis d’effectuer une interaction de configuration seulement
dans cet espace actif. C’est la méthode CASSCF (Complete Active Space Self-Consistent
Field) [13]. Pour le cas précédent, I’espace actif pourrait par exemple étre les deux orbitales
frontiéres quasi-dégénérées m et m*. Cette méthode permet d’économiser beaucoup de temps
de calcul en ne construisant que les déterminants de Slater susceptibles d’avoir un poids
important dans le développement de la fonction d’onde totale. Néanmoins, il s’agit toujours
d’un calcul assez couteux. Il est en effet impossible d’optimiser des géométries en CASSCF

pour des complexes de lanthanides et d’actinides.

Plusieurs alternatives existent afin de prendre en compte la corrélation électronique d’une
maniere plus simple. L’une d’entre elles est la principale méthode utilisée dans cette these et
sera donc développée dans le chapitre suivant : il s’agit de la théorie de la fonctionnelle de la

densité.

1.1.3. Calcul de I’énergie d’une structure moléculaire a partir de sa densité

électronique

Une fonction d’onde est un objet mathématique complexe et difficilement
interprétable. Serait-il possible de calculer 1’énergie d’un systéme en changeant de quantité de
base ? Oui, a condition de pouvoir exprimer 1’opérateur Hamiltonien a partir de cette quantité
(comme c’est le cas dans la méthode Hartree-Fock). Or, I’Hamiltonien ne dépend que du
nombre total d’¢lectrons et des positions et numeéros atomiques des noyaux. La densité
électronique p(r), intégrée sur tout I’espace, est égale au nombre total d’électrons. De plus, la

présence des noyaux se caractérise par des maxima locaux de densité électronique. Ainsi,
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avec une densité électronique en main, il est possible de construire un opérateur Hamiltonien,

ce qui en fait une quantité de base de choix pour une nouvelle méthode théorique.
Les théoremes de Hohenberg et Kohn

La théorie de la fonctionnelle de la densité (DFT, pour Density Functional Theory) est basee
sur deux théoréemes de Hohenberg et Kohn établis en 1964 [14]. Dans la méthode DFT,
chaque électron interagit avec les autres et avec un potentiel externe. Dans une situation
moléculaire, ce potentiel externe est I’attraction nucléaire. Le premier théoréme prouve par
I’absurde qu 'une densité électronique donnée p, détermine un unique potentiel externe v,,;,
donc un unique Hamiltonien. De plus, comme ce dernier ne définit pas uniquement la
fonction d’onde de 1’état fondamental, mais aussi les fonctions d’onde des états excités, il y a

un trés grand nombre d’informations contenu dans la densité électronique.

Une densité électronique p(r) définit donc une fonction d’onde W et un Hamiltonien H. A
partir d’une densité donnée, on peut ainsi évaluer 1’énergie associée E et écrire, grace au

principe variationnel :
f Y HYdr = E > E,

Avec E, I’énergie de 1’¢tat fondamental du systéme. Ainsi, plus 1’énergie associée a une
densité électronique sera basse, plus cette densité se rapprochera de la densité exacte de 1’état
fondamental. D’ou le second théoréme : il existe une fonctionnelle E[p(r)] exprimant
[’énergie en fonction de la densité électronique p(r). Pour un potentiel externe v,,,; donng,
[’énergie de l’état fondamental du systeme est la valeur qui minimise cette fonctionnelle, la

densité électronique associée étant la densité exacte de [’état fondamental py(r).

L’approche permettant de mettre a profit ces deux théorémes dans une méthode de calcul

satisfaisante apparut en 1965 : il s’agit de la méthodologie SCF de Kohn-Sham.
La méthodologie SCF de Kohn-Sham [15]

La premiere idée fondamentale est de considérer un systéme fictif d’électrons sans
interactions ayant pour densité de 1’état fondamental la densité du vrai systéme pour lequel les
électrons interagissent. La fonctionnelle E[p(r)] peut alors se décomposer en cing

contributions :

E[p(1)] = Thilp()] + Vaelp()] + Vee [o(M)] + AT [p(1)] + AV [p(1)]
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Thilp(r)] est I’énergie cinétique des électrons sans interactions, V,.[p(r)] est le potentiel
d’attraction électron-noyau, V,.[p(r)] est le potentiel de répulsion électron-électron classique,
AT[p(r)] est la correction a I’énergie cinétique dérivant de la véritable interaction des
électrons, et AV,,[p(1)] est I’ensemble des corrections non classiques pour le potentiel de

répulsion électron-électron. Cette fonctionnelle peut se réécrire, si on exprime la densité en

) Shhieet

Avec N le nombre d’¢lectrons, M le nombre de noyaux, et ou la densité s’exprime, pour une

terme d’orbitales, comme :

Elp(r)] = i <<Xi _%Ai’)(i> - <Xi

+ Exc[p(m)]

=T
C ol

fonction d’onde de type déterminant de Slater :

p= ZN:OGDG)

Les deux termes AT [p(r)] et AV,.[p(r)] ont été rassemblés dans 1’unique terme E,.[p(1)],
que I’on nomme 1’énergie d’échange-corrélation. L’idée de considérer un systéme d’électrons
sans interactions permet d’exprimer 1’opérateur Hamiltonien comme une somme

d’Hamiltonien monoélectroniques, que ’on appelle les opérateurs de Kohn-Sham AXS :

p(")
hKS = ——A - E —— ~ _dr' 4V
|rl_rk| |r1 | xe

SEy.
5p

avec V. =

Les orbitales y qui minimisent 1’énergie doivent satisfaire les équations :
PKS., _
hi>x: = X

Puisque 1’énergie que nous minimisons est exacte, les orbitales y doivent définir la densité
exacte. Ces orbitales sont exprimées comme combinaisons linéaires de fonctions de base, et
les coefficients associés sont déterminés par résolution du déterminant séculaire, comme c’est
le cas dans la méthode Hartree-Fock. Les éléments de matrice F sont simplement remplaces
par des éléments de matrice K, associés aux opérateurs de Kohn-Sham. Les deux méthodes
sont d’ailleurs trés proches, puisque les énergies cinétiques et l’attraction nucléaire des

30



éléments K sont identiques a ceux de F. De plus, si la densité qui apparait dans 1’opérateur de
répulsion électronique classique est exprimée a partir des mémes fonctions de base que les
orbitales de Kohn-Sham, alors les intégrales associées a la répulsion électronique sont les
mémes dans K et dans F. Et puisque la matrice densité est nécessaire pour calculer les
éléments K (comme c’était le cas pour les éléments F dans la méthode Hartree-Fock), la

méthodologie suit aussi un processus SCF.

La différence principale entre la méthode Hartree-Fock et la méthode DFT est que cette
derniére ne contient aucune approximation, elle est exacte. Il suffit de connaitre I’expression
de E,. a partir de p. Malheureusement, bien que le deuxieme théoréme de Hohenberg et Kohn
prouve qu’une telle fonctionnelle existe, il n’existe aucun indice permettant de déterminer sa

forme. Il est donc nécessaire d’approximer E,..
Les fonctionnelles d’échange-corrélation [16]

La théorie de la DFT est donc parfaitement exacte puisque la densité qui minimise 1’énergie
totale est la densité exacte du systéme de N électrons en interaction. Elle devient approximee
a partir du moment ou 1’énergie d’échange-corrélation E,. doit étre exprimée analytiquement,

et n’est alors plus une méthode variationnelle.

La premiére approche permettant d’exprimer E,. est basée sur I’approximation de la densité
locale, dite LDA. Cette approche est fondée sur le modele du gaz uniforme d’électrons. Pour
un tel systéme, la contribution provenant de 1’échange électronique est connue et provient de
la fonctionnelle d’énergie d’échange définie par Dirac. Pour 1’énergie de corrélation, des
techniques de Monte Carlo quantique ont permis son calcul dans le cas du gaz uniforme
d’¢électrons. Bien que satisfaisantes dans certains cas, les fonctionnelles LDA sont souvent
insuffisantes pour traiter des systemes moléculaires complexes, pour lesquels la densité est

tres éloignée de 1’uniformité.

Une deuxieme approche a été développée de maniere a prendre en compte la variation spatiale
de la densité électronique dans des systéemes moléculaires. Elle se nomme GGA (Generalized
Gradient Approximation) et exprime 1’énergie d’échange-corrélation en fonction de la densité
électronique mais aussi de son gradient. Ces fonctionnelles peuvent étre construites a partir de
données empiriques consistant en une interpolation numérique de résultats expérimentaux sur

un grand nombre de molécules, ou bien a partir des principes de la mécanique quantique.
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Les méthodes GGA sont plus satisfaisantes que les méthodes LDA, mais ne sont toujours pas
suffisantes pour décrire de maniére satisfaisante des systéemes complexes. Un degré de
précision supplémentaire peut étre obtenu en combinant 1’échange et la corrélation obtenus
avec les méthodes GGA avec un certain pourcentage de 1’échange Hartree-Fock. Ces
fonctionnelles sont nommées fonctionnelles hybrides. La détermination du pourcentage
d’échange Hartree-Fock a inclure est alors réalisee de maniere empirique. Ces fonctionnelles
améliorent significativement les résultats et sont devenues depuis plusieurs années un choix

trés populaire pour décrire les systémes moléculaires.
1.2. Traitement specifique des lanthanides

1.2.1. Généralites sur les lanthanides [17]

Les lanthanides sont les éléments chimiques dont le numéro atomique est compris
entre Z=57 (La) et Z=71 (Lu). La particularit¢ de cette famille d’¢léments correspond au
remplissage électronique graduel des orbitales 4f. Pour La, la sous-couche 5d est plus basse
en énergie que la 4f, d’ou sa configuration électronique [Xe]6s?5d". Plus on avance dans la
famille, plus il y a de protons dans les noyaux, et plus les orbitales 4f se contractent. Cela a
pour conséquence de rendre les orbitales 4f plus stables que les orbitales 5d. Les éléments Ce
et Pr présentent donc respectivement les configurations [Xe]6s?5d'4f! et [Xe]6s%4f. Ce
schéma continue pour les éléments Nd & Eu, avec la configuration [Xe]6s%4f" (avec n = 4 & 7).
Apreés Eu, la forte stabilité associée au demi-remplissage de la sous-couche 4f est telle que
I’électron suivant est ajouté dans la 5d. Ainsi, 1’élément Gd présente la configuration
[Xe]6s°5d'4f. A partir de Tb, le schéma précédent est répété, et les configurations [Xe]6s%4f"
(avec n = 9 a 14) apparaissent pour les éléments Tb a Yb. Enfin, pour Lu, la couche 4f est
remplie, sa configuration étant [Xe]6s°5d'4f. Les ions les plus communs de la famille sont
au degré d’oxydation Ill, méme si certains lanthanides présentent aussi les degrés d’oxydation

IletlV.

Comme on le voit dans la figure 1, les orbitales 4f sont trés contractées et ne peuvent pas faire
de recouvrements importants avec les orbitales des ligands. Elles ne participent donc pas
significativement a la liaison chimique. En conséquence, les effets de champ de ligands sont
trés faibles et les propriétes spectroscopiques et magnétiques des lanthanides ne sont que peu
affectées par leur environnement. Les interactions entre lanthanide et ligands sont
principalement d’ordre électrostatique, d’ou leur attirance pour des ligands de haute

électronégativité, tels que les halogénures de faible numéro atomique. De plus, la géométrie
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des complexes de lanthanides ne dépend pas du champ des ligands comme c’est le cas pour

les métaux de transition, mais plutét des répulsions stérique et électronique inter-ligands.

Figure 1. Parties radiales des orbitales 4f, 5d et 6s du cerium.

Dans la série des lanthanides, le rayon atomique ainsi que le rayon ionique des ions Ln**
diminuent a mesure que I’on avance vers les plus grands numéros atomiques. Ceci est di au
fait que les orbitales 4f écrantent mal les électrons périphériques de la charge nucléaire. Ainsi,
quand la charge augmente en avancant dans la série, les orbitales 6s et 5d se contractent et les
rayons atomiques et ioniques diminuent. Cette contraction des lanthanides est aussi en partie
due aux effets de la relativité restreinte [18]. Puisque ces éléments ont un noyau atomique

relativement lourd, ces effets doivent de toute fagon étre pris en compte.
1.2.2. Effets relativistes et pseudopotentiels atomiques relativistes
1.2.2.1. Les effets relativistes

Les approches non-relativistes décrites dans le chapitre 1.1. et basées sur I’Hamiltonien
de type Schrodinger se sont avérées adaptées a la description des systemes organiques.
Toutefois, les effets relativistes deviennent non négligeables a partir du potassium (Z=19) et il
est donc nécessaire de les prendre en compte pour décrire correctement les lanthanides [18-
23]. L’origine de ces effets est 1’augmentation de la vitesse des électrons de cceur, en
particulier des électrons de 1’orbitale 1s, a mesure que le numéro atomique de I’élément
augmente. Lorsque cette vitesse atteint un dixiéme de la vitesse de la lumiére, 1’électron

commence a avoir un comportement relativiste, ce qui provoque des effets directs et indirects.
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Par exemple, les orbitales atomiques s et p de 1’atome ont tendance a se contracter et se
stabiliser (effet direct), tandis que les orbitales d et f ont plut6t tendance a se dilater et se
déstabiliser (effet indirect) [18,23-24]. Ceci explique la couleur de 1’or par rapport a 1’argent.
Il est évident qu’afin d’obtenir une bonne description des complexes metalliques, et en
particulier des longueurs de liaison, il est indispensable de tenir compte de ce genre d’effets.
La méthode la plus rigoureuse est de résoudre numériquement 1’équation de Dirac, faisant
intervenir I’Hamiltonien de Dirac relativiste, mais ce type de calculs est extrémement lourd et
ne convient pas aux systemes que nous étudions dans cette these [25]. Une transformation de
cette équation permet d’obtenir un Hamiltonien relativiste plus simple Hy, ayant pour
avantage de faire apparaitre les différentes corrections relativistes a appliquer a I’Hamiltonien

de Schrédinger H, ainsi que leur signification physique.
ﬁR:H+Wmv+WD+WS+WSO

Ces termes correctifs peuvent étre divisés en deux catégories : les termes scalaires et les
termes non-scalaires. W,,,, et W, font partie de la premiére catégorie. W,,, traduit la
correction de masse en fonction de la vitesse tandis que Wy, le terme de Darwin, n’a pas
d’interprétation classique simple. Ces deux termes conservent les symétries non-relativistes et
ont pour effet de modifier les énergies et les formes des orbitales déterminées par le calcul
non-relativiste. Ils sont prépondérants dans le cceur de I’atome. Les termes Wy et Wy, sont
guant a eux des termes non-scalaires, c¢’est-a-dire qu’ils modifient la symétrie de la fonction
d’onde non-relativiste. Wy est un terme de spin et traduit ’interaction entre le champ
magnétique extérieur et le moment magnétique de spin. Il est nul en I’absence de champ
magnétique extérieur, ce qui est le cas dans notre étude, et peut donc étre ignoré. W, le
terme de couplage spin-orbite, induit des dédoublements de niveaux énergétiques. Ce terme,
bien qu’étant primordial pour la description de grandeurs spectroscopiques, sera négligé dans
cette these. En effet, en premiére approximation nous considérons que la correction spin-
orbite est identique pour tous les points stratégiques d’une HSEP et peut donc étre négligée
par effet différentiel dans le calcul des grandeurs énergétiques d’une réaction. En revanche les
deux termes scalaires doivent étre pris en compte. Puisqu’il n’est pas possible de le faire
explicitement (a 1’aide d’un Hamiltonien relativiste) pour des systémes aussi volumineux, il
convient d’envisager de les traiter implicitement a 1’aide de pseudopotentiels atomiques

relativistes.
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1.2.2.2. Les pseudopotentiels atomiques relativistes [26-28]
Motivation

Nous savons que le comportement chimique des éléments du tableau de Mendeleiev
est exclusivement dd a la structure électronique de leurs couches de valence. Ainsi, ce sont les
électrons de valence des atomes qui déterminent les propriétés chimiques des molécules et des
complexes métalliques. Les électrons de cceur sont quant a eux beaucoup plus liés aux noyaux
et ne sont que trés peu affectés par I’environnement moléculaire. Ont ainsi été imaginés des
méthodes permettant de ne plus prendre en compte explicitement ces électrons de cceur
inactifs en simulant leur présence sans pour autant modifier les propriétés des électrons de
valence. Ces méthodes remplacent les électrons de coeur par un potentiel effectif qui agit sur
les ¢lectrons de valence (effet d’écrantage du noyau) afin que le comportement de ces derniers
soit équivalent a celui qu’ils auraient dans le champ du potentiel réel. Les avantages de ces
méthodes sont multiples :

- La diminution du nombre d’électrons a traiter lors du calcul.

- La possibilité d’augmenter la taille de la base utilisée pour décrire les électrons de

valence.

- L’introduction des effets relativistes dans le potentiel effectif, permettant ainsi de se

passer de I’utilisation d’un Hamiltonien relativiste.

Il va ainsi falloir définir une partition des électrons du systeme entre ceux que 1’on considére
comme étant de cceur et ceux que 1’on considére comme étant de valence. Cette partition
devra prendre en compte le fait qu’il ne doit pas exister d’interaction forte entre les électrons
de cceur et de valence. Dans la plupart des atomes, ceci n’est pas difficile a effectuer, les
¢électrons de cceur étant chimiquement inactifs et leur densité maximale se trouvant dans la
région de coeur. Mais parfois, la frontiére est moins évidente. Nous verrons plus loin que c’est

le cas en particulier pour les métaux de transition, les lanthanides et les actinides.
L’approximation du cceur gelé [29]

En général, il n’est pas possible de factoriser une fonction d’onde exacte en une partie de
ceeur et une partie de valence. Cependant, ceci est possible dans une méthode

monodéterminantale comme Hartree-Fock. On peut ainsi écrire :

Y(1,2,..,n) = Peoernr (L2, oo, n)Ppar(ne + 1, ..., 1)
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Avec ¢ la fonction d’onde exacte, ¢, 0y 1a partic de coeur, ¢,,,; la partie de valence, n. le
dernier des ¢électrons de ceeur et n le dernier des électrons de valence. L’Hamiltonien général

devient alors séparable en trois termes :

H = Hcoeur + Hval + Hcoeur—val

Avec :
ne N¢
. 1 VA 1
Aosewr = ) (~38= 1)+ 2. D
i=1 ! i=1 j>i Y
n n
~ 1 YA 1
= (z8-70)% 2 D
i=ng+1 L i=ng+1 j>i 4

H.oeur Correspond donc a la partie de H qui ne concerne que les électrons de ceeur, H,q;
correspond a la partie qui ne concerne que les électrons de valence, et H,,oyr—pq traite
I’interaction entre les électrons de cceur et les électrons de valence, ¢’est-a-dire 1’énergie de

répulsion entre chaque ¢électron de ceeur et chaque électron de valence.

L’approximation du cceur gelé consiste a conserver tous les électrons en maintenant
constantes (ou gelées) les orbitales des électrons de coeur lors du calcul de la fonction d’onde
du systeme. Cette approximation permet de réduire le nombre d’¢lectrons a traiter lors d’un

calcul de corrélation électronique. Toutefois, elle présente certains défauts importants :
- Nécessité d’utiliser une base suffisamment riche pour décrire toutes les orbitales.

- Nécessité de calculer toutes les intégrales bi-électroniques valence-valence mais

aussi cceur-valence et coeur-coeur.

- Nécessité de respecter la condition d’orthogonalité entre les orbitales de coeur et de

valence.

- Impose I'utilisation d’un Hamiltonien relativiste pour la prise en compte des effets

relativistes.
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Le gain de colt calculatoire est ainsi extrémement faible par rapport a un calcul classique de
la fonction d’onde. Puisque nous ne voulons que traiter explicitement les électrons de valence,
une meilleure idée consiste a négliger le terme H,,,,, €t & remplacer le terme H,,oyr—paqr PAr

un potentiel effectif. C’est ce sur quoi se base la théorie de Phillips et Kleinman.
La théorie de Phillips et Kleinman [30]

Cette théorie consiste donc a remplacer le terme de répulsion cceur-valence (qui est une
interaction non locale) par un potentiel effectif local capable de prendre en compte la
condition d’orthogonalité entre le coeur et la valence afin d’empécher 1’effondrement des

orbitales de valence dans la région spatiale de coeur, mais sans explicitement I’imposer.

L’Hamiltonien qui nous intéresse s’écrit :

n

— 1 Z
Hpg = z (_EAi - r_l) + Veoeur—vai

i=1

Avec V peur—var le potentiel effectif local de répulsion cceur-valence. Si on applique cet
Hamiltonien sur une fonction de valence et une fonction de cceur, on peut écrire les équations

aux valeurs propres suivantes :

I_TP\I(l(ibval) = Eyail Pvar)

HPK|¢coeur) = Ecoeur|¢coeur>

La contrainte d’orthogonalité entre le cceur et la valence étant définie quant a elle par :

(¢val |¢coeur) =0

Cette condition est respectée sSi |¢,4;) s’écrit sous la forme suivante :

|¢val) = |Xval) - Z(Xval|¢coeur)|¢coeur)
i=1

Ainsi, il en découle que :

ne

H/P\K|¢val> = H/P\Kl)(val> - Z(Xval |¢coeur)I-I,I:K|¢coeur>

i=1
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nc
= H?Kl)(val) - Ecoeur Z(Xval|¢coeur)|¢coeur)
i=1

Et que :

ne
Eval|¢val) = Evall)(val) - Eval Z(Xval|¢coeur>|¢coeur>
i=1
Or, pUiSque H’P\Kld)val) = Evallqbval) .

ne
{H/P\K + Z(Eval - Ecoeur)I‘Pcoeur)((.bcoeurl}l)(val) = Evall)(val)
i=1

Cette equation aux valeurs propres peut se réécrire :

n
1 Z

{z (_EAi - 7) + Veoeur—var + Ve Hxvar) = Evarl Xvar)
i=1 !

Ainsi, la condition d’orthogonalité cceur-valence améne a remplacer les orbitales de valence
¢oar Par des pseudo-orbitales y,,; qui possédent les mémes énergies E,,; que les vraies
orbitales de valence. Le terme additionnel dans 1’Hamiltonien Vpg est un potentiel répulsif
(puisque E,q; — Ecoeur €St forcément un terme positif) qui assure 1’orthogonalité coeur-
valence de maniére implicite. L’ensemble V,.peur—var + Vpx peut étre remplacé par un

potentiel local total nommé pseudopotentiel.

De plus, I’équation aux valeurs propres est satisfaite pour toute solution de la forme :

ne
|Xval) = aval|¢val) + Z acoeur|¢coeur)
i=1

AVEC a,q; et a.qeyr €tant respectivement les coefficients associés aux orbitales de valence et
de cceur. Toute pseudo-orbitale peut donc étre construite sous la forme d’une combinaison
linéaire d’orbitales de valence et de cceur. Ainsi, les pseudo-orbitales de valence contiennent

« I’information du cceur ».
Le pseudopotentiel [31]

On peut ainsi définir un pseudopotentiel qui remplace V.peur—vai + Vpx €N choisissant des

pseudo-orbitales y,,; sans nceud. Deux contraintes s’appliquent sur ces dernicres :
38



- Dans la région de cceur, elles doivent présenter une croissance aussi réguliére que

possible.

- Du fait que les interactions moléculaires dépendent des recouvrements de la partie
externe des orbitales atomiques, les pseudo-orbitales doivent étre aussi proches que possible

des orbitales réelles dans la région de valence.

Un pseudopotentiel peut avoir une forme locale ou semi-locale. Sous la forme locale, un
pseudopotentiel est considéré comme constant quelles que soient le nombre quantique [ de
I’électron de valence sur lequel il agit. Cette approximation n’est que peu fondée dés lors que
I’atome considéré possede plus d’un électron. En effet, les électrons de symétries différentes
sont soumis a des potentiels différents. Sous la forme semi-locale, le pseudopotentiel dépend

du nombre quantique L. C’est cette forme qui est utilisée dans cette thése.
Génération d’un pseudopotentiel relativiste

Le but est donc de générer un pseudopotentiel pour chaque symétrie [ des couches de valence
occupées. Dans le cas général, 1’équation aux valeurs propres pour une orbitale de valence de

symeétrie | s’écrit :

1 Z
<_ EA - ? + Vo + Vcoeur—val) b, = €9,

Avec V,,,; le potentiel de répulsion entre électrons de valence seulement, évalué avec les

orbitales ¢;.

Lorsqu’on utilise un pseudopotentiel, 1’équation aux valeurs propres est remplacée par :

1 Z
ff
(—EA - er + Voa + Vleff))(l = &1

Avec V,,; le potentiel de répulsion entre électrons de valence seulement, évalué avec les
pseudo-orbitales y;, la charge nucléaire effective Z . = Z —n, et Vlef e potentiel effectif

de cceur. On peut en déduire ce dernier :

1 Z
Go+=L v, )n

V[fo =& +
Xl

Chaque pseudo-orbitale y; génére donc un potentiel effectif de cceur unique Vlef !
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Pour un atome donné, le pseudopotentiel total V7 est donc défini par :

verr =3 v (> |tmy(tm))

Le projecteur sur les harmoniques sphériques |[lm) assure que chaque terme Vleff du

pseudopotentiel V¢// n’agit bien que sur les électrons de valence de symétrie I.

Pour un atome donné, un pseudopotentiel est donc extrait par un calcul atomique de référence
qui présente des pseudo-orbitales et des énergies associées correctes. Il faut noter que les
équations précédentes sont de type Schrddinger, ce qui est tout-a-fait justifié pour les
électrons de valence qui sont tres peu relativistes, méme pour les atomes lourds. Mais puisque
nous voulons que le pseudopotentiel V¢// comporte les effets relativistes, le calcul atomique

de référence doit étre relativiste. En général un calcul Hartree-Fock relativiste est réalise.
Enfin, deux grandes méthodes existent pour générer des pseudopotentiels :

- La méthode dite « shape-consistent » [32-33] : elle repose sur la construction préalable des

pseudo-orbitales et le calcul de référence doit permettre d’obtenir de bons y; et &;.

- La méthode dite « energy-consistent » [34] : I’information orbitalaire est totalement ignorée,
et D’extraction des pseudopotentiels ne repose que sur la reproduction d’un ensemble
d’observables (énergies, potentiels d’ionisation, électroaffinité...). Les pseudo-orbitales
obtenues comme solutions de cette méthode ont une forme globalement identiques a celles
des pseudo-orbitales imposées a priori dans la méthode « shape-consistent ».

Les pseudopotentiels utilisés dans cette these sont de type « energy-consistent ».
Le choix de la partition cceur-valence

La séparation entre le cceur et la valence doit théoriquement obéir a une régle : les orbitales
dites de cceur et celles dites de valence doivent étre séparées spatialement et énergétiquement.
Néanmoins, ce ne sont pas forcément les orbitales « classiques » de cceur et de valence telles
qu’elles apparaissent dans le tableau de Mendeleiev. C’est a celui qui génere le
pseudopotentiel de décider quelles seront les pseudo-orbitales de valence associées et donc
quelles seront les orbitales de cceur simulées par le pseudopotentiel. Ceci permet par exemple
de placer les orbitales tres internes 4f des lanthanides dans le partie de coeur, méme si ce sont

formellement des orbitales de valence. La liberté de partition coeur-valence est ainsi totale.

40



L’approximation la plus sévere des pseudopotentiels est I’approximation du cceur gelé. Les
pseudopotentiels sont alors extraits pour une configuration électronique donnée et sont ensuite
utilisés dans des calculs moléculaires ou seuls les électrons de valence « classiques » sont
considérés dans le champ du ceeur figé représenté par le pseudopotentiel. Cette approximation
est correcte pour les éléments a coeur dur, ¢’est-a-dire trés peu polarisables, des colonnes 13 a
18 du tableau de Mendeleiev. Pour ces ¢léments, on utilise ce qu’on appelle un
pseudopotentiel a grand coeur. Dans cette these, les éléments Si et S ont été traités avec de tels

pseudopotentiels.

Cette approximation n’est plus correcte pour les métaux de transition, les lanthanides et les
actinides, puisque plusieurs configurations peuvent exister pour un métal donné. Par exemple,
pour un atome de cuivre dont le numéro atomique est Z=29, les configurations 3d%4s? et
3d"%4s' sont en compétition. Ainsi, la couche 3d ne doit surtout pas figurer dans le cceur et

fait partie intégrante de la valence. Les pseudopotentiels sont alors dits a petit cceur.

Enfin, les éléments des colonnes 1 et 2 ont un coeur mou, trés polarisable. L approximation a
cceur gelé est donc trés discutable ici. Un pseudopotentiel a petit coeur peut étre utilisé, dans
ce cas la sous-couche de valence fait partie intégrante de la valence (par exemple les électrons
55°5p°6s’ sont traités explicitement pour I’atome de césium). Un pseudopotentiel & grand
cceur peut aussi €étre utilisé, mais la prise en compte de la polarisation de la sous-couche de

valence doit étre réalisée aprés coup grace a un potentiel de polarisation du ceeur Vepp.
Le potentiel de polarisation du coeur [35]

Lorsque la polarisation du cceur n’est pas bien prise en compte a cause de 1’utilisation d’un
pseudopotentiel a grand cceur, celle-ci peut étre estimée apres coup par un potentiel de

polarisation du cceur ajusté sur des données empiriques. Ce potentiel est défini comme suit :

1 =5
Verp = — EZ a E}

A

Avec a; la polarisabilité dipolaire du cceur de I’atome A déterminée expérimentalement et E,

le champ électrique génére par tous les autres électrons et noyaux sur le coeur considéré.
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1.2.3. Modélisation des lanthanides

Dans cette these, les complexes de lanthanides étudiés sont des complexes de cérium
au degré d’oxydation III ([Xe]4f') et de samarium aux degrés d’oxydation II et III
(respectivement [Xe]4f® et [Xe]4f°). Pour le samarium, de nombreux électrons sont non
appariés, ce qui sous-entend que des méthodes multi-déterminantales devraient étre
employées afin de traiter correctement la corrélation non-dynamique. Cependant, et comme
dit précédemment, la taille des systémes étudiés ne permet pas I’utilisation de méthodes
explicitement corrélées pour I’optimisation de tels complexes. Des exemples de la littérature
montrent néanmoins que 1’utilisation de la DFT couplée a celle de pseudopotentiels
relativistes a petit ceeur donne de tres bons résultats [36]. Les pseudopotentiels relativistes a
petit ceeur traitent explicitement les électrons des couches n = 4, 5 et 6, c’est-a-dire 30
électrons  pour  Ce  (4s°4p®4d™°4f'5s’5p°5d'6s?) et 34  électrons  pour
Sm (4s24p®4d*°41°55%5p°65?).

Néanmoins, comme dit précédemment, il est utile de noter que les électrons 4f sont tres
internes et ne participent que tres peu a la liaison chimique et donc a la réactivité [37]. Des
études théoriques montrent en effet que les pseudopotentiels a grand cceur, incluant les
électrons 4f dans le cceur, reproduisent trés bien les géométries, les énergies, et les données
spectroscopiques calculées avec les pseudopotentiels a petit coceur ou déterminées par
I’expérience [38-43]. Par exemple, une étude comparative sur un ensemble de complexes
[Ln(NH2)s] (Ln=La-Lu) a été réalisée avec pseudopotentiels a petit et grand coeurs [36]. Les
optimisations de géométrie ont été réalisées aux niveaux Hartree-Fock, B3LYP, B3PW91 et
MP2 (méthode ab-initio perturbative). La comparaison entre les deux pseudopotentiels a

montré que :

- L’utilisation de pseudopotentiels a grand cceur provoque une surestimation de la
longueur de liaison Ln-N de 0,04 A par rapport aux calculs petit cceur. Cet écart est
constant sur toute la série des lanthanides. Cette surestimation a été attribuée a un
mauvais traitement de la corrélation cceur-valence et devrait étre atténuée par
I’utilisation d’un potentiel de polarisation du coeur (CPP).

- Lanature du pseudopotentiel n’affecte pas la valeur de 1’angle N-Ln-N.

- L’analyse de population NPA (Natural Population Analysis) de la fonction d’onde
optimisée avec des pseudopotentiels a petit coeur montre que la population des
orbitales 4f est presque identique a celle du cation libre, ce qui signifie que la

population des orbitales 4f n’est pas affectée par la coordination des ligands amidures.
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Cette analyse indique également que les orbitales 5d, 6s et 6p sont trés peu peuplées,
ce qui suggere une interaction essentiellement ionique entre le cation métallique et les

ligands anioniques qui 1’entourent.

Une fois la pertinence de I'utilisation des pseudopotentiels & grand cceur démontrée, les
auteurs ont évalué I’influence du niveau de calcul sur la géométrie de ces mémes complexes.
De maniére générale, il a été montré que les calculs Hartree-Fock, B3LYP, B3PW91 et MP2
conduisent a des géomeétries assez proches. Toutefois, I’absence de corrélation propre a la
méthode Hartree-Fock conduit & des liaisons un peu plus longues que celles obtenues avec les
méthodes DFT et MP2. Les résultats de ces deux derniéres méthodes étant quasiment
identiques, le colt calculatoire de la méthode perturbative joue en sa défaveur. Enfin, la
robustesse de la fonctionnelle PW91 vis-a-vis de la représentation d’interactions faibles [44],
combinée a I’excellente estimation de la contraction des lanthanides a conduit les auteurs a
retenir la fonctionnelle B3PW91 par rapport a B3LYP. Afin de confirmer la validité de
’utilisation de pseudopotentiels a grand cceur par rapport a ceux a petit cceur, une
comparaison des fréquences de vibration CO au sein des complexes H,Yb(CO) a été effectuée
et confirme la validité des pseudopotentiels a grand cceur [40]. Depuis, de nombreuses études
de mécanismes réactionnels ont démontré la capacité de ces pseudopotentiels a rationaliser

des résultats expérimentaux [45-47].

Les pseudopotentiels & grand cceur sont adaptés au degré d’oxydation du lanthanide dans le
systeme considéreé. lls traitent explicitement 11 électrons dans le cas des ions de lanthanides
au degré d’oxydation III (5s°5p®5d'6s?). Le principal probléme de ces pseudopotentiels est
que leur utilisation est réservée a 1’étude de réactions pour lesquelles le degré d’oxydation du
meétal ne varie pas. C’est souvent le cas pour les réactions de type métathese, tres courantes
dans la chimie des lanthanides, mais le probléme peut se poser pour des mécanismes durant
lesquels se déroulent une oxydation ou une réduction du centre métallique. En revanche, ce
type de pseudopotentiels offre un double avantage : ils permettent d’alléger considérablement
les calculs sans perte de précision (on passe d’une trentaine d’électrons a traiter explicitement
a seulement 11), et les complexes deviennent alors des pseudo-couches fermées présentant un
état de spin singulet, si bien que 1'utilisation d’une méthode mono-déterminantale comme la

DFT devient pleinement justifiée.
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1.3. Traitement spécifique des actinides

1.3.1. Généralités sur les actinides [17]

Les actinides sont les éléments chimiques dont le numéro atomique est compris entre
Z=89 (Ac) et Z=103 (Lr). La particularit¢ de cette famille d’éléments correspond au
remplissage électronique graduel des orbitales 5f. Pour Ac et Th, la sous-couche 6d est plus
basse en énergie que la 5f, d’ou leurs configurations électroniques [Rn]7s%6d* et [Rn]7s%6d%
Plus on avance dans la famille, plus il y a de protons dans les noyaux, et plus les orbitales 5f
se contractent. Cela a pour conséquence de rendre les orbitales 5f plus stables que les orbitales
6d. Les éléments Pa & Np présentent donc les configurations [Rn]7s°6d'5f" (avec n = 2 & 4)
puis les orbitales 6d ne sont plus du tout peuplées pour Pu et Am, qui présentent
respectivement les configurations [Rn]7s5f° et [Rn]7s5f’. Aprés Am, la forte stabilité
associée au demi-remplissage de la sous-couche 5f est telle que 1’électron suivant est ajouté
dans la 6d. Ainsi, 1’élément Cm présente la configuration [Rn]7s?6d'5f". A partir de Bk, le
schéma précédent est répété, et les configurations [Rn]7s?5f" (avec n = 9 & 14) apparaissent
pour les éléments Bk a No. Enfin, pour Lr, la couche 5f est remplie, est la configuration est
[Rn]7s%6d'5f*. Contrairement aux lanthanides, il n’existe pas de degré d’oxydation
majoritaire pour I’ensemble des actinides. Au début de la famille, les orbitales 5f et 6d sont
tres proches en énergie (plus que les orbitales 4f et 5d des lanthanides), ce qui a pour effet de
mettre plus d’électrons a disposition pour faire des liaisons, et fait donc apparaitre une plus
grande variété de degrés d’oxydation, comme pour les métaux de transition. Par exemple,
I’'uranium peut prendre quatre degrés d’oxydation différents (de III & VI). A partir de Bk
néanmoins, le degré d’oxydation III tend a se généraliser puisque les orbitales 5f deviennent
plus internes. La seconde moitié de la famille a donc typiquement un comportement proche de

celui des lanthanides.

Les orbitales 5f des actinides étant relativement moins contractées que les orbitales 4f des
lanthanides (ce qui est en partie d0 a des effets relativistes plus importants, ayant pour
consequence de dilater encore plus les orbitales d et f), il est probable qu’elles soient utilisées
pour la coordination des ligands. Néanmoins, les liaisons covalentes peuvent aussi étre
réalisées grace a I’utilisation des orbitales 6d. Comme pour les lanthanides, il existe une

contraction des actinides a mesure que le numéro atomique augmente.
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1.3.2. Modélisation des actinides

Dans cette these, les complexes d’actinides étudiés sont des complexes d’uranium aux
degrés d’oxydation III et IV (respectivement [Rn]5f° et [Rn]5f%). En association avec des
pseudopotentiels relativistes a petit cceur, 1’utilisation de la DFT a souvent démontré un bon
accord entre géométries calculées et expérimentales [48-51]. L’utilisation de la fonctionnelle
hybride B3PW91 a de plus permis d’obtenir des géométries et des spectres électroniques
comparables & des méthodes explicitement corrélées [52-53]. En revanche, contrairement aux
lanthanides, aucune étude n’a ¢été réalisée afin de comparer ’efficacité d’un pseudopotentiel
relativiste a grand cceur (avec électrons 5f dans le cceur) et celle d’un pseudopotentiel a petit
cceur. Ceci est di au fait que les orbitales 5f sont plus diffuses que les orbitales 4f des
lanthanides et devraient donc jouer un plus grand réle dans la réactivité. Pourtant, la question
de I’utilité de la présence des électrons 5f dans les calculs de réactivité demeure. Les systémes
a traiter dans cette thése étant de plus trés volumineux (de nombreux dimeéres d’uranium), il
serait utile d’avoir a disposition un outil plus 1éger que le pseudopotentiel a petit coeur pour
décrire I’actinide. Le deuxiéme chapitre de cette thése se penche sur ce probléme. Dans le cas
de [D'uranium, le pseudopotentiel a petit coeur traite explicitement 32 électrons
(55°5p°5d'95f36s26p°6d'7s°) et le pseudopotentiel a grand ceeur adapté au degré d’oxydation

IV traite explicitement 12 électrons (65°6p°6d*7s?).

1.4. Méthodologie générale

Tous les calculs de cette thése ont été réalisés avec le programme Gaussian 09 [54]. La
méthode employée est la DFT, avec la fonctionnelle hybride B3PW91 [55-56]. Des calculs
CASSCF «simple point » (sans optimisation de géométrie) ont été réalisés pour certaines
structures. Ces calculs particuliers seront décrits au moment opportun dans le corps de la
thése. Des calculs «simple point » avec CPP (Core Polarization Potential) ont aussi été
réalisés avec le logiciel Molpro [57]. lls seront aussi décrits dans le corps de la thése. Les
atomes H, C, N et O ont été décrits avec la base de fonctions Gaussiennes contractées 6-
31G(d,p) [58]. Le cérium a été traité avec un pseudopotentiel a grand cceur de Stuttgart adapté
au degré d’oxydation III (11 électrons explicites) et sa base associée [59-60]. Une orbitale de
polarisation de type f a eté ajoutée a la base [36]. Le samarium a été décrit avec un
pseudopotentiel a grand cceur de Stuttgart adapté au degré d’oxydation III (11 électrons

explicites), ainsi qu’avec un pseudopotentiel a petit ceeur de Stuttgart (34 électrons explicites),
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et leurs bases associées [59-61]. Une orbitale de polarisation de type f a été ajoutée a la base
du pseudopotentiel a grand cceur [36]. Sera précisé dans le corps de thése quel
pseudopotentiel a été utilisé pour tel calcul. L’uranium a aussi été traité a la fois avec un
pseudopotentiel a grand cceur de Stuttgart adapté au degré d’oxydation IV (12 électrons
explicites) et avec un pseudopotentiel a petit ceeur de Stuttgart (32 électrons explicites), et
leurs bases associées [62-65]. Une orbitale de polarisation de type g a été ajoutée a la base du
pseudopotentiel a grand cceur [62-63]. Sera aussi précisé dans le corps de thése quel
pseudopotentiel a été utilisé pour tel calcul. Les atomes Si et S ont été décrits avec des
pseudopotentiels de Stuttgart (respectivement 4 et 6 électrons explicites) et leurs bases
associées [66]. Une orbitale de polarisation de type d a été ajoutée aux bases du silicium et du
soufre [67]. Tous les pseudopotentiels utilisés sont relativistes. Les calculs ont été réalisés en
phase gazeuse et les optimisations ont été réalisées sans contrainte de symétrie. Les calculs de
fréquence (dans 1’approximation harmonique) ont permis de vérifier la nature des molécules
optimisées (minima de la HSEP ou états de transition) et de déterminer les énergies de Gibbs
G° a partir des énergies électroniques E calculées. La connexion entre les états de transitions
et les réactifs, produits et intermédiaires réactionnels a été vérifiée systématiquement a ’aide
d’un processus IRC (Intrinsic Reaction Coordinate). Les analyses de population électronique
NPA (Natural Population Analysis) et de liaisons NBO (Natural Bond Orbital) ont été
utilisées dans certains cas [68].
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Chapitre |1

Etude théorigue de la participation
des électrons 5f dans la réactivité de

complexes d’uranium IV
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Introduction

Les complexes organométalliques de lanthanides peuvent étre modélisés a 1’aide de
pseudopotentiels relativistes a grand cceur incluant les électrons 4f dans le cceur. En effet, les
orbitales 4f étant trés internes, les électrons correspondants n’ont que peu de rdle a jouer dans
la structure et la réactivité de ces complexes. Des études théoriques ont démontré la
pertinence de I’utilisation de tels pseudopotentiels, puisqu’ils permettent de réduire nettement
le nombre d’électrons a traiter explicitement sans toutefois perdre de précision. Ceci a permis
I’étude de systémes moléculaires possédant de nombreux atomes, dont un ou plusieurs

lanthanides, pour un co(t calculatoire tout a fait acceptable.

Concernant les actinides, les études théoriques se sont pendant longtemps concentrées sur le
cas de I’ion uranyle, [UO,]**, en particulier sur sa structure, sa solvatation et sa spectroscopie
[1-21]. Ce composé a pu étre étudié a I’aide de méthodes élaborées en raison de sa petite
taille. En ce qui concerne la modélisation des complexes organométalliques d’actinides, cette
question de la taille a souvent posé probleme. Les ligands y sont souvent imposants et un
grand nombre d’électrons doit alors étre traité. Les méthodes explicitement corrélées
deviennent rapidement inutilisables, alors que la présence des électrons 5f non appariés peut
poser un probléme de corrélation électronique non-dynamique. Des travaux montrent ainsi
que la DFT, a cause de sa nature monodéterminantale, n’est pas une méthode adéquate pour
traiter certains problémes expérimentaux liés aux actinides, tels que la réduction de 1’ion
uranyle par I’eau [21]. En revanche, les géométries et les fréquences de vibrations calculées
en DFT sur des systémes organométalliques d’actinides sont en excellent accord avec les
données expérimentales [22-23]. Une étude a démontré que des complexes tels que Cp,UO et
Cp2,UNMe peuvent étre décrits a I’aide d’un seul déterminant de Slater, ce qui permet dans

ces cas-l1a d’utiliser la DFT sans risque [24].

Plusieurs études de mécanismes réactionnels impliquant divers systemes organométalliques
d’actinides (principalement de thorium et d’uranium) ont ensuite démontré que les orbitales 5
sont mises & contribution dans la coordination des ligands, mais aucune participation active
des électrons 5f n’a été reportée [22-23,25]. De récentes publications de Moritz et al.
proposent la définition de pseudopotentiels relativistes a grand coeur pour les actinides,
incluant les ¢électrons 5f dans le cceur, analogues aux pseudopotentiels utilisés couramment
pour décrire la chimie des lanthanides [26-27]. Dans cet article, I’utilisation de ces
pseudopotentiels meéne a des résultats trés satisfaisants pour des systemes tels que AnF,. Ces

52



pseudopotentiels, en plus de traiter les effets relativistes, ont deux grands avantages : ils
réduisent significativement le colt calculatoire, ce qui permet ainsi de traiter des systémes
plus volumineux, et transforment le systtme a couche ouverte en pseudo-couche fermée,
validant directement 1’utilisation de la DFT. La question est donc la suivante : la réactivité
d’un systéme organométallique d’actinides peut-elle étre décrite sans le traitement explicite
des électrons 5f? L’utilisation exclusive des électrons 6d permet-elle de reproduire

correctement les structures et la réactivité ?

Ce chapitre se penche sur ce probléme en comparant la structure et la réactivité de divers
complexes organométalliques calculées a 1’aide de pseudopotentiels relativistes a petit et
grand cceurs. Des réactions modeles sont étudiées pour des complexes d’uranium IV (le degré
d’oxydation qui nous intéressera dans la suite de cette thése). Dans une premiére partie, les
types de réactivité étudiés sont présentés. La comparaison entre les deux pseudopotentiels est
ensuite effectuée sur un complexe modéle, Cp,U'YMe,. L’étude est alors élargie a d’autres
complexes et diverses réactions. Enfin, I’étude théorique d’un probléme expérimental concret,
Iactivation C-H des dérivés de la pyridine par le complexe Cp,U'YMe,, permet de comparer

les deux pseudopotentiels dans une situation ou les résultats expérimentaux sont connus.

I1.1. Présentation du type de réactivité étudiée : activations de liaisons

inertes

L’activation et la fonctionnalisation sélective de liaisons inertes est un processus
important de la chimie car elle permet de transformer des matiéres premiéres organiques
issues de la pétrochimie en molécules plus élaborées. La chimie organométallique est un outil

de choix pour effectuer ce type de réactions en conditions douces.
L’inertie de certaines liaisons résulte de la combinaison de divers facteurs :

- La faible polarisabilité de la liaison (C-H, C-F) combinée a la haute énergie de

I’orbitale o* a activer.

- La faible accessibilité des liaisons entre deux atomes polyvalents et en particulier
tétravalents (C-C, Si-C, Si-Si).

- La forte énergie des liaisons a activer (voir tableau 1).
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Les deux premiers points influencent la cinétique de la réaction, tandis que le dernier joue sur
son bilan thermodynamique. Le tableau 1 montre que les liaisons ¢ inertes ont une énergie
comprise entre 70 et 110 kcal/mol. Afin d’activer de telles liaisons, les systémes
organométalliques doivent permettre de compenser, au moins, ce colt énergétique. On voit
aussi que de manicre générale, I’augmentation de la polarisabilité d’un atome formant la
liaison a activer induit une diminution significative de la force de la liaison. C’est par exemple

le cas lorsque sont comparées C-H, Si-H et Sn-H.

Liaison activée Molécule E}(298 K)

C-H CH, 104,8
CoHy 111,1

CsHe 1111

Si-H SiH, 91,7
Sn-H (n-Bu)sSnH 73,7
C-F CHsF 112,7
C,Fe 126,7

C-C CyHs 89,8
Si-Si SiHg 74,0
SizMee 80,4

N-N N> 225,8

Tableau 1. Energies de liaison expérimentales (rupture homolytique), en kcal/mol [28]. L’énergie de
la liaison N-N de N, est donnée a titre de référence.

Différents mécanismes d’activation ont été observés [29-31], mais les réactions modeéles

présentées dans ce chapitre sont des activations de liaisons via des mécanismes de métathése.
La métathese de liaison ¢ [32,33].

Soit un complexe métallique du type L,M-X. La métathése de liaison o correspond a
’activation de la liaison ¢ d’un composé A-B menant a la formation du complexe L,M-A et
du composé X-B (figure 1). Il s’agit d’un processus concerté de rupture et de formation de
deux liaisons o, sans changement de degré d’oxydation du métal. Le schéma réactionnel se
décompose en deux étapes : coordination de la molécule A-B a activer, puis activation de la
liaison via un état de transition a quatre centres impliquant quatre électrons. Ce type de
réaction est souvent observé dans la chimie des métaux d° et des lanthanides, car ceux-ci
n’ont pas d’électrons disponibles pour réaliser d’autres mécanismes d’activation, tels que

I’addition oxydante.
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Figure 1. Schéma de la réaction de métathése de liaison o.
La métatheése de liaison 7 (ou insertion) [32,34-35].

Soit un complexe métallique du type L,M-X. La metathese de liaisonmt correspond a
I’activation de la liaison = d’un compos¢ A=B menant a la formation du complexe L,M-A-B-
X (figure 2). 1l s’agit d’un processus concerté de rupture d’une liaison ¢ et d’une liaison 7 et
de formation de deux liaisons . Le schéma réactionnel implique les mémes étapes que pour
la métathése de liaison 6. Ce processus meéne, grace a plusieurs activations successives, a la

formation d’un polymére.

Figure 2. Schéma de la réaction de métathése de liaison 7.
L’état de transition de métathése

Ces deux réactions impliquent la formation d’un état de transition a quatre centres, durant
lequel se déroulent deux ruptures et deux formations de liaisons dans un processus concerteé.
La figure 3 présente les conventions des sites d’attaque a et B sur le complexe métallique. Il a
été montré que la répartition des charges partielles présentée dans la figure 3 favorise la
formation d’un tel état de transition [33]. L ¢électrodéficience du centre métallique favorise en
effet une charge négative sur les centres en position a et positive sur celui en position 3. Par
exemple, dans le cas d’une liaison C-H, I’orientation la plus favorable cinétiquement est celle
qui place le carbone en position o et I’hydrogene en position . Cette relocalisation des
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charges explique donc la régiosélectivité observée lors d’activations de liaisons
hétéronucléaires, ainsi que I’importance de la polarisabilité des liaisons a activer dans la

cinétique de la réaction.

Figure 3. Schéma de 1’état de transition de métathése.
11.1.2. Transfert de groupement méthyle

Le transfert de groupement méthyle est un cas particulier de métathese de liaison ¢ pour
lequel B = Me. Ainsi, cette réaction correspond a 1’activation de la liaison ¢ d’un composé A-

Me menant a la formation du complexe L,M-A et du composé X-Me (figure 4).

Figure 4. Schéma de la réaction de transfert de groupement méthyle.

Le schéma réactionnel présente deux étapes : coordination de la molécule A-Me puis transfert
du groupe méthyle via un état de transition durant lequel se déroulent deux formations et deux
ruptures de liaison concertées. Le groupement méthyle apparait plan lors de cet état de
transition, ce qui contraint ’atome lié au méthyle dans A-Me a étre éloigné du centre
métallique. Afin de favoriser la formation d’un tel état de transition, il sera souvent nécessaire
de créer une interaction stabilisante entre A et le métal, grace a d’autres atomes que celui lié¢

au groupement méthyle. Il est ainsi possible de voir apparaitre un état de transition a cing ou
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six centres (figure 5). Ces états de transition peuvent aussi étre vus comme des substitutions

nucléophiles d’ordre 2 (SN2) du point de vue du groupement methyle.

Figure 5. Schémas de 1’état de transition de transfert de groupement méthyle, a cing (gauche) ou six
(droite) centres.

11.2. Comparaison des pseudopotentiels relativistes a petit et grand ceeur

pour le complexe modéle Cp,U"YMe,

11.2.1. Validation de I’utilisation de la DFT

Afin de valider I’utilisation de la DFT dans le cas de Cp,U'"VMe,, un calcul
explicitement corrélé de type CASSCF a été réalisé. Puisqu’il est impossible d’optimiser le
complexe a ce niveau de calcul, la géométrie a préalablement été optimisée au niveau DFT a
I’aide du pseudopotentiel relativiste a petit cceur. Ensuite, un calcul «simple point »
CASSCEF, en imposant comme espace actif les sept orbitales 5f (CASSCF [2,7]), a été réalisé
sur la géométrie optimisée. Il a ainsi été possible d’observer le développement de la fonction
d’onde multi-référentielle sur les différentes configurations électroniques possibles. Les
résultats montrent qu’un déterminant est trés majoritaire par rapport aux autres, avec un
coefficient de plus de 0,999. Apres vérification, les orbitales simplement occupées sont bien
des orbitales 5f pures. Pour ce complexe, la fonction d’onde peut ainsi étre représentée par un
seul déterminant de Slater. Il est donc tout a fait raisonnable d’utiliser la DFT dans la suite de

cette étude.
11.2.2. Comparaison des structures optimisees

Le complexe d’uranium Cp,U'YMe, a été optimisé au niveau DFT a l'aide des deux
pseudopotentiels. Les géométries des structures optimisées sont présentées dans la figure 6
(pour le traitement petit coeur uniquement) et le tableau 2. Comme il a déja été observé dans le
cas des lanthanides [26-27,36], I'utilisation du pseudopotentiel a grand cceur a tendance a

surestimer les longueurs de liaisons, puisque la liaison U-Me est plus longue de 0,08 A que
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celle calculée avec le pseudopotentiel a petit coeur. C’est aussi le cas pour la distance X-U (X
étant ici le centroide du ligand cyclopentadiényle), méme si 1’effet est moindre (0,04 A). Ceci
est 1i¢ a une mauvaise description de la corrélation cceur-valence liée a 1’absence explicite de
la couche de sous-valence n=5 dans le traitement grand cceur. En effet, dans une situation
moléculaire, la couche de sous-valence peut étre polarisée et son traitement implicite ne
permet pas de prendre en compte cette polarisation statique. L’article de Moritz et al. montre
néanmoins que 1’addition d’un potentiel de polarisation du cceur (CPP) aux calculs grand
ceeur permet de rectifier les longueurs de liaison d’un systéme tel que AnF, [26]. Les
différences observées sur les angles sont quant a elles tres faibles, avec des valeurs un peu

plus larges dans le cas du traitement grand cceur.

Figure 6. Deux vues du complexe Cp,U"'Me, optimisé avec le pseudopotentiel a petit cceur.

U-X U-Me X-U-X Me-U-Me
Petit cceur 2,46 2,39 127,8 99,8
Grand cceur 2,50 2,47 132,8 103,7
Différence 0,04 0,08 5,0 3,9

Tableau 2. Paramétres géométriques du complexe Cp,U'"VMe, optimisé avec les pseudopotentiels &
petit et grand ceeur. X représente le centroide du ligand Cp. Les distances sont données en Angstrom et
les angles en degré.

Une analyse NBO permet de jauger de la participation des orbitales de valence de I’uranium
dans les liaisons U-Me, ce pour les deux traitements (tableau 3). Dans le cas du traitement
explicite de la couche n=5, les orbitales 5f participent a la liaison a hauteur de 21% et
s’hybrident principalement avec les orbitales 6d (59%) et 7s (15%). Dans le cas du traitement
implicite de la couche n=5, les orbitales 5f ne sont bien sir pas utilisées, et la coordination des
ligands méthyles se fait presque exclusivement grace aux orbitales 6d (88% de participation).

Le poids important que prennent les orbitales 6d dans les deux traitements n’est pas étonnant
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au vu de la géométrie du complexe. Il est en effet connu que les metallocénes coudés de type
Cp2M présentant une symétrie C,, développent trois orbitales a forte composante d dans le
plan équatorial [37]. Deux orbitales de symétries 1a; et 1b, pointent vers les flancs tandis
qu’'une orbitale de symétrie 2a;, plus haute en énergie, pointe vers le centre. C’est ce qui

explique la possibilité d’avoir jusqu’a trois ligands dans le plan équatorial.

7s 6p 6d 5f
Petit ceeur 15 5 59 21
Grand cceur 4 7 88 1

Tableau 3. Analyse NBO de la participation des orbitales de valence de 1’uranium dans les liaisons U-
Me. Les valeurs données sont des pourcentages.

Les électrons 6d suffisent-ils néanmoins a décrire correctement la réactivité se déroulant dans
le plan équatorial du complexe ? Est-ce que I’absence des électrons 5f va jouer un role
déterminant dans cette réactivité ? Pour y répondre, une premiere réaction modele est étudiée :

I’activation C-H du méthane.
11.2.3. Etude d’une réaction modéle : Iactivation C-H du méthane

La réaction d’activation de la liaison C-H de CH,4 par Cp,U"Me; a été étudiée avec les deux
types de traitement. Cette réaction, aussi appelée échange de Watson, a été observée pour la
premiére fois avec le complexe Cp*,Lu'""Me [38]. Cette observation avait mis en lumiére les
potentialités d’activation de liaisons inertes par des composés a base de lanthanides, de

métaux d°, puis de thorium. Dans le cas de Cp,U'YMe,, sont équation bilan s’écrit :

Figure 6. Réaction d’activation C-H de CH, par Cp,U'YMe,, aussi nommée échange de Watson.

Puisque la réaction correspond a un simple échange de méthyle, celle-ci est bien entendu

athermique (A,.G° = 0). La géométrie de 1’état de transition de métathése est présentée dans la

figure 7 pour les deux types de traitement. Il s’agit d’un transfert de proton, comme en atteste

I’angle H3C-H-"3CHj, environ égal & 180°. Le proton transféré fait une interaction agostique
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avec le métal. Ceci a déja été observé dans des études antérieures [22,39]. Les mémes
tendances que pour le réactif sont observées, puisque les distances U-C sont plus longues pour
le traitement grand cceur, avec un maximum de déviation égal a 0,09 A, et que les angles sont
proches. Les énergies d’activation sont calculées égales a 41,7 kcal/mol et 45,8 kcal/mol pour
les traitements petit ceeur et grand coeur respectivement (voir figure 8). On observe donc une
surestimation de 4,1 kcal/mol pour le traitement grand cceur, ce qui est inférieur a I’erreur

systématique de la méthode DFT (5 kcal/mol) [40-41].

Figure 7. Structures optimisées des états de transition d’activation C-H du méthane, pour un
traitement petit ceeur (gauche) et grand cceur (droite).

Est-ce qu’une telle différence d’énergie pourrait aussi étre due au mauvais traitement de la
corrélation ceeur-valence ? Afin de répondre a cette question, des calculs « simple point » ont
été realises sur les réactifs et les états de transition optimisés avec le pseudopotentiel a grand
cceur. Ils consistent en un calcul grand cceur avec addition d’un CPP, afin de voir si ce dernier
peut rectifier la valeur de la barriere d’activation. Il n’a pas été possible d’optimiser les
géométries ni de réaliser de calcul de fréquence avec le CPP. Les différences d’énergies
électroniques AE” ont donc été comparées. Sans utilisation du CPP, les énergies d’activation
électroniques sont égales a 28,8 kcal/mol et 34,1 kcal/mol pour les traitements petit cceur et
grand ccoeur respectivement (voir figure 8). On observe donc une surestimation de 5,3
kcal/mol de la part du traitement grand cceur. Notons que les valeurs des barriéres en termes
d’énergie électronique E sont plus faibles d’une douzaine de kcal/mol que leurs analogues en
termes d’énergie de Gibbs G°. Ce gain est relié a I’absence de prise en compte de 1’entropie,
qui tend ici a stabiliser les réactifs par rapport a 1’état de transition. Ce gain est estimé
généralement & 10-15 kcal/mol, selon Watson et Eisenstein [42]. L’énergie d’activation

¢électronique calculée avec le traitement grand coeur plus 1’addition du CPP, est quant a elle
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égale a 29,3 kcal/mol. La différence avec le traitement petit coeur est cette fois-ci égale a

seulement 0,5 kcal/mol. Le CPP a donc clairement amélioré la valeur de la barriére.

AG® AE

1 A

+45.8

+34.1

0.0
CpzUMe, Etat de transition Cpz2UMe; Cp,UMe, Etat de transition CpUMe,
+CH,y + CHy + CH, +CH,

Figure 8. Profils énergétiques en G° (gauche) et en E (droite) de la réaction d’activation C-H de CH,4
par Cp,U'YMe,. Les énergies issues des calculs petit coeur sont en bleu, celles issues des calculs grand
cceur sont en rouge. Les valeurs sont en kcal/mol.

11.2.4. Etude d’une réaction modéle : I’activation Si-H du silane

Afin de jauger la robustesse du pseudopotentiel a grand cceur, une réaction analogue a été
calculée, mais cette fois-ci avec SiH,, de fagcon a obtenir un bilan thermodynamique non nul.

L’¢équation-bilan de la réaction s’écrit :

Figure 9. Réaction d’activation Si-H de SiH, par Cp,U'"Me,.

Les profils réactionnels sont présentés dans la figure 10. Les énergies d’activation sont égales

a 29,2 kcal/mol et 34,7 kcal/mol pour les traitements petit coeur et grand cceur respectivement.
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La barriére en grand cceur est plus haute de 5,5 kcal/mol, ce qui est comparable a la réaction
étudiée précédemment. Les énergies de réaction sont quant a elles égales a -8,4 kcal/mol et -
13,0 kcal/mol pour les traitements petit coeur et grand cceur respectivement. La différence
énergétique est de 4,6 kcal/mol, avec cette fois une valeur plus basse pour le traitement grand

cceur. Dans tous les cas, ces valeurs sont proches de I’erreur systématique de la méthode DFT.

AG®

+34.7

Etat de transition

+ SiH,

Cp,UMeSiH,
+CH,

Figure 10. Profil énergétique de la réaction d’activation Si-H de SiH, par Cp,U'YMe,. Les énergies
issues des calculs petit cceur sont en bleu, celles issues des calculs grand cceur sont en rouge. Les
valeurs sont données en kcal/mol.

Il est intéressant de noter que cette réaction est cinétiquement plus facile que 1’activation C-H
du méthane, puisque la barriere d’activation est inférieure d’environ une dizaine de kcal/mol
(environ 30 kcal/mol pour I’activation Si-H contre 40 kcal/mol pour I’activation C-H). Ceci
est di a la plus grande polarisabilité de la liaison Si-H de SiH, par rapport a la liaison C-H de

CHy, favorisant une meilleure répartition des charges au niveau de 1’état de transition.

La géométrie de 1’état de transition de métatheése est représentée pour les deux traitements
dans la figure 11. Globalement, les observations sont toujours les mémes, avec des distances
plus longues en traitement grand cceur, et cette fois-Ci une déviation assez élevée de 0,15 A
pour une distance U-C qui n’est pas une liaison complétement formée. En revanche, les
distances impliquant 1’atome de silicium sont trés bien représentées (0,01 A de surestimation

en grand ceeur).

62



Figure 11. Structures optimisées des états de transition d’activation Si-H du silane, pour un traitement
petit cceur (gauche) et grand ceeur (droite).

11.3. VVérification des tendances

Certaines tendances se détachent de 1’étude précédente : au niveau geométrique, les
angles sont toujours bien représentés, mais les distances de liaison impliquant 1’uranium sont
toujours plus longues pour le traitement grand ceeur ; au niveau énergeétique, il y a une légere
surestimation d’environ 5 kcal/mol des barriéres d’activation, ainsi qu’une légére sous-
estimation de 1’énergie de réaction la aussi d’environ 5 kcal/mol. Afin de Vérifier si ces
tendances peuvent étre généralisées, une étude d’un plus grand panel de réactions a été

réalisée. D’autres ligands et substrats ont été utilisés.
11.3.1. Présentation des réactions étudiées

Deux nouveaux types de complexes d’uranium IV ont été étudiés : [(COT)CpJU'VX et
[(ArO);NJU"X, avec X un ligand anionique. La dénomination compléte du ligand
[(ArO)sN]* est tri(2-hydroxy-benzyle)amine et sa formule est représentée dans la figure 12.
Ces deux complexes ont été choisis pour leurs similarités avec des complexes expérimentaux
étudiés dans le chapitre 11l de cette these. Afin de tester la robustesse du pseudopotentiel a
grand cceur, trois ligands X différents ont été testés : le ligand CHg’, le ligand NH; et le ligand
OH'". Cette série de ligands permet de couvrir une vaste gamme d’effets électroniques :
inductif donneur (CHs), inductif et mésomere donneurs (NHy), inductif accepteur et

mésomere donneur (OH).
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Figure 12. Formule du ligand tri-anionique [(ArO)sN]*.

Les réactions étudiées sont au nombre de quatre : I’activation C-H du méthane, I’activation
Si-H du silane, I’insertion de 1’¢thyléne, et le transfert de méthyle du formiate de méthyle :

Hs T
.C..
LU H
LU—X X LU—CHj
+ +
HsC—H X—H
Hs I
Si
LU H
LU—X X LU—SiH;
+ = +
H3Si—H X—H

Figure 13. Réactions étudiées dans ce chapitre, de haut en bas : activation C-H de CHy, activation Si-
H de SiH,, insertion de C,H,, transfert du méthyle de HCOOCHas. L = [(COT)Cp] ou [(ArO)sN]. X

= CHs, NH, ou OH.
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On note la présence d’un cycle a six centres stabilisant pour le transfert de méthyle du

formiate de méthyle.
11.3.2. Comparaison des structures optimisées

Le tableau 4 reporte les distances U-X et U-Si pour les six réactifs et les produits LU"(SiHs).
Elles sont données pour les traitements petit ceeur et grand cceur. On observe toujours une
surestimation des longueurs pour le traitement grand cceur, avec un maximum de déviation a
0,09 A pour [(COT)Cp]U"Y(OH). Quel que soit la nature de 1’atome considéré, la valeur de la
surestimation est a peu pres équivalente. Néanmoins, ces différences sont plutét faibles pour

le silicium, comme il a déja été observé auparavant.

Petit coeur Grand cceur Différence
[(COT)Cp]U(CHs) 2,42 2,50 0,08
[(COT)Cp]U(NH,) 2,19 2,26 0,07
[(COT)Cp]U(OH) 2,07 2,16 0,09
[(COT)Cp]U(SiHs) 3,01 3,04 0,03
[(ArO);NJU(CHa) 2,41 2,48 0,07
[(ArO)sNJU(NH,) 2,20 2,26 0,06
[(ArO)sN]JU(OH) 2,07 2,12 0,05
[(ArO)sN]JU(SiH3) 3,03 3,07 0,04

Tableau 4. Distances U-X et U-Si pour les six réactifs et les produits LU"(SiHs), en A.

Le tableau 5 reporte les paramétres géométriques pour les produits de I’insertion de
I’éthyléne, LU(C3H7), LU(C,HsNH,) et LU(C,H;OH), et du transfert de méthyle,
LU(OOCH). Les différences au niveau des angles sont négligeables, ce qui confirme les
tendances & ce niveau. Les liaisons U-C!, U-O* et U-O? sont plus longues dans le cas du
traitement grand cceur, avec un maximum de déviation de 0,10 A pour U-C! dans
[(ArO)sN]JU(CsHy>). Enfin, les distances n’impliquant pas I’atome d’uranium, C*-C?, C>-X et

C-0, sont inchangées selon le pseudopotentiel utilisé.

Cette étude montre qu’il sera possible, dans la suite de cette thése, de comparer les structures
optimisées en DFT avec le pseudopotentiel a grand coeur avec les structures expérimentales
pour les complexes d’uranium IV. Il faudra simplement garder en téte la surestimation

systématique des liaisons impliquant 1’atome d’uranium.
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X 1
| aw
\01/c2 \ /
U-Cc* ct-c? C%-X
[(COT)Cp]U(CsHy) 2,432,552 1/0,09 1,53/1,54 // 0,01 1,53/1,53// 0,00
[(COT)Cp]U(C,HsNH,) 2,48/ 2,54 1/ 0,06 1,52 /1,52 // 0,00 1,50/ 1,51 // 0,01
[(COT)Cp]U(C,H,OH) 2,49 /2,55 // 0,06 1,50/ 1,50 // 0,00 1,49/1,51// 0,02
[(ArO)sN]JU(C;H-) 2,40 /2,50 // 0,10 1,53/1,54 // 0,01 1,53/1,53// 0,00
[(ArO)sN]JU(C,H4NH,) 2,46 /2,53 1/ 0,07 1,53/1,53// 0,00 1,50/ 1,50 // 0,00
[(ArO)sN]U(C,H,OH) 2,482,531/ 0,05 1,50/ 1,50 // 0,00 1,50/ 1,49 // 0,01
U-c'-c? c!-C*-X
[(COT)Cp]U(CsHy) 126,3/123,3//3,0 113,0/113,2//0,2
[(COT)Cp]U(C,HsNH,) 97,7/96,71/1,0 106,7 / 107,41/ 0,7
[(COT)Cp]U(C,H,OH) 96,5/96,4//0,1 109,2 /109,6 // 0,4
[(ArO);N]JU(C;H-) 115,3/118,1//2,8 115,8/113,1// 2,7
[(ArO)sN]JU(C,H4NH,) 95,6 /96,0 /0,4 107,7/107,8//0,1
[(ArO)sN]U(C,H,OH) 96,9/98,1//1,2 109,8 /106,0 // 3,8
u-o! U-0? c-0
[(COT)Cp]U(OOCH) 2,44 12,49 1/ 0,05 2,44 12,49 1/ 0,05 1,26 /1,26 // 0,00
[(ArO);N]JU(OOCH) 2,422,451/ 0,03 2,46 /2,51 // 0,05 1,26 /1,26 // 0,00
0'-U-0° 0'-Cc-0?
[(COT)Cp]U(OOCH) 53,7/52,81/0,9 121,8/122,3//0,5
[(ArO);N]JU(OOCH) 53,9/53,1//0,8 121,7/121,9//0,2

Tableau 5. Paramétres géométriques des produits des réactions d’insertion de I’éthyléne et de transfert
de méthyle. (Petit cceur / Grand cceur // |Différence])

11.3.3. Comparaison des valeurs énergétiques

Les états de transition des réactions présentées dans la figure 13 ont été calculés. Une
géométrie est présentée a titre d’exemple dans la figure 14 pour chaque type de réaction. Le
tableau 6 présente les énergies d’activation et de réactions, pour les traitements petit coeur et
grand cceur. Pour les quatre réactions impliquant le complexe [(COT)Cp]U(CHs), les
barrieres d’activation sont surestimées en traitement grand cceur, comme vu précédemment,
avec des différences comprises entre 2,9 et 6,6 kcal/mol. Lorsque le ligand CH3 est remplacé
par NH," les barriéres d’activation deviennent trés proches voire un peu sous-estimées en
traitement grand cceur, avec des différences comprises entre -0,6 et -2,4 kcal/mol. Enfin,
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lorsque le ligand X est OH", les barrieres sont sous-estimées en traitement grand cceur, avec
des différences comprises entre -4,1 et -4,7 kcal/mol. Ce changement de comportement en
fonction du ligand X est intéressant. On peut I’interpréter comme suit : NOUs savons que le
pseudopotentiel a grand ceeur, a cause du manque de corrélation coeur-valence, tend a allonger
les liaisons impliquant ['uranium. Or, une liaison U-O est plus ionique qu’une liaison U-N,
elle-méme plus ionique qu’une liaison U-C. Si une liaison U-O, trés ionique, est plus longue
qu’elle ne devrait 1’étre, on peut comprendre que le complexe correspondant devient plus
réactif qu’il ne devrait I’€tre lui aussi. Ainsi, les barri¢res d’activation impliquant ce complexe
deviennent (par erreur) plus basses qu’elles ne devraient 1’étre. Ceci est confirmé par les

différences des énergies de reaction qui suivent le méme schéma que les énergies d’activation.

Figure 14. Structures optimisées des états de transition suivants : activation C-H de CH,; par
[(COT)Cp]U(CH3) (haut gauche), activation Si-H de SiH; par [(ArO);NJU(NH,) (haut droite),
insertion de C,H, dans [(COT)Cp]JU(OH) (bas gauche), transfert de méthyle de HCOOCH; vers
[(ArO);N]JU(CHs,) (bas droite).

Ainsi, les erreurs énergétiques liées a I’utilisation du pseudopotentiel a grand cceur seraient de
deux types : d’une part un effet direct 1i¢ au manque de prise en compte de la polarisation
statique de la couche de sous-valence, qui tendrait a augmenter les barriéres d’activation, et
d’autre part un effet indirect li¢ a ’augmentation des longueurs de liaisons qui, dans certains
cas, tendrait a diminuer les barrieres d’activation. C’est ainsi que pour un ligand comme NHy

le pseudopotentiel a grand coeur fonctionnerait particulierement bien, grice a une
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compensation des deux types d’erreurs. Ce comportement est aussi observé pour le deuxieéme

type de complexes, [(ArO)sNJUX, mais avec une plus faible amplitude dans les différences

d’¢énergies. Globalement, les différences entre les deux traitements sont toujours faibles, mais

nous voyons que nous ne pourrons pas prédire, dans d’autres situations, si les barriéres

d’activation et les énergies de réaction calculées seront sous-estimées ou bien surestimées.

Réactifs Produits AG* AG°
[(COT)Cp]U(CHs) + CH, [(COT)Cp]U(CHs) + CH, 345/39,6 //5,1 0,0/0,0//0,0
[(COT)Cp]U(CHa) + SiH, [(COT)Cp]U(SiHs) + CH, 22212881166  -12,2/-156// 3,4
[(COT)Cp]U(CHs) + CoH, [(COT)Cp]U(CsH,) 22212831161 91/-81//1,0

[(COT)Cp]U(CH,) + HCOOCH,

[(COT)Cp]U(OOCH) + C,Hs

40,2/43,1//12,9

-67,4/-67,8//-0,4

[(COT)Cp]U(NH,) + CHy

[(COT)Cp]U(CHs) + NHs

39,1/378//-13

31,4/2891//-25

[(COT)Cp]U(NH,) + SiH,

[(COT)Cp]U(SiHs) + NHs,

28,4/2781/-0,6

19,3/13,3//-6,0

[(COT)Cp]U(NH,) + C,H,4

[(COT)Cp]U(C,HINH,)

24,3/235//-0,8

12,4/10,0//-2/4

[(COT)Cp]U(NH,) + HCOOCH;

[(COT)Cp]U(OOCH) + CH,NH,

39,5/371/1-24

-30,2/-33,3//-3,1

[(COT)Cp]U(OH) + CH,4

[(COT)Cp]U(CH3) + H,0O

52,8/48,5//-4,3

54,3/49,41/-4,9

[(COT)Cp]U(OH) + SiH,

[(COT)Cp]U(SiH3) + H,O

40,3/35,6 //-4,7

42,1/339//-8,2

[(COT)Cp]U(OH) + C,H,

38,2/33,6//-4,6

36,1/30,0//-6,1

[(COT)Cp]U(OH) + HCOOCHs

[(COT)Cp]U(OOCH) + CH3;0H

50,7/46,6 //-4,1

-5,7/-11,0//-5,3

[(ArO);NJU(CH,) + CH, [(ArO);NJU(CH,) + CH, 34,6/38,5//3,9 0,0/0,0//0,0
[(ArO);NJU(CH,) + SiH, [(ArO);N]JU(SiHs) + CH, 26,3/30,7// 4,4 7.9/-971/-18
[(ArO);NJU(CH,) + C,H, [(ArO)s;N]U(C3Hy) 20,1/24,0//3,9 -9,4/-9,6 1/ -0,2

[(ArO)sN]JU(CH,) + HCOOCH,@

[(ArO);NJU(OOCH) + C,Hs

36.1/37.0//0.9

-65,8/-67,1//-1,3

[(ArO)sNJU(NH,) + CH,

[(ArO);NJU(CHs;) + NH;

37,8/39,0//1.2

31,2/30,3//-0,9

[(ArO)sNJU(NH,) + SiH,

[(ArO)s;N]JU(SiH3) + NH;

30,1/316//15

23,2/20,6/1-2,6

[(ArO)sN]JU(NH,) + C,H,

[(ArO)sN]JU(C,H4NH,)

22,8/2511//2,3

9,6/861//-1,0

[(ArO)sNJU(NH,) + HCOOCHs

[(ArO);NJU(OOCH) + CH,NH,

37.0/33.7//-33

-29,0/-31,1//-2,1

[(ArO);NJU(OH) + CH,

[(ArO);NJU(CH;) + H,0

49,1/49,3//10,2

51,3/52,2//0,9

[(ArO)s;N]JU(OH) + SiH,

[(ArO);N]JU(SiH3) + H,0

41,6/405//-1,1

43,4/4251/-0,9

[(ArO)sNJU(GH) + C,H,

[(ArO)sN]U(C,H,OH)

33,9/34,8//09

33,1/30,1//-3,0

[(ArO)sN]JU(OH) + HCOOCH,

[(ArO);N]JU(OOCH) + CH,OH

44,3/43,7//-0,6

-1,1/-717511-04

Tableau 6. Energies d’activation et de réaction pour toutes les réactions présentées dans la figure 13.
(Petit cceur / Grand cceur //Différence « Grand cceur — Petit ceeur »).
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11.4. Application a un probléme expérimental : ’activation C-H des dérivés

de la pyridine par Cp,U"YMe,

Afin de tester une derniére fois la pertinence de I’utilisation du pseudopotentiel a
grand cceur pour traiter la chimie organométallique des complexes d’uranium IV, un
probleme expérimental ne faisant intervenir que des monomeres métalliques a été traité avec
les deux types de pseudopotentiels. L’ interprétation des résultats théoriques est réalisée d’une
part avec le pseudopotentiel a petit cceur et d’autre part avec le pseudopotentiel a grand cceur.
La comparaison des interprétations permettra de jauger la validité du pseudopotentiel a grand
cceur dans une situation concréte. Pour une plus grande clarté, les noms et formules des
molécules étudiées dans cette partie sont présentées dans la figure 15. Si on ne prend en
compte que les positions ortho des cycles aromatiques, il est important de noter que la
pyridine et la N-oxypyridine ne peuvent faire que des activations C-H de carbones hybridés
sp®, la 2,6-lutidine et la N-oxy-2,6-lutidine ne peuvent faire que des activations C-H de

carbone hybridés sp®, et que la 2-picoline et la N-oxy-2-picoline peuvent faire les deux types

N N N
B \@ B
y = -

d’activation C-H.

Pyridine 2-picoline 2,6-lutidine
o (o) o
rlrt | + | +
P a =
N-oxypyridine N-oxy-2-picoline N-oxy-2,6-lutidine

Figure 15. Présentation des réactifs.
11.4.1. Contexte expérimental

En 2005 a été publiée une étude du groupe de Jaqueline L. Kiplinger de Los Alamos (USA)
traitant de la réactivité entre un complexe d’uranium IV, (C5Me5)2U'VMe2, avec la N-
oxypyridine [43]. Le but de I’étude était de synthétiser le complexe oxo-carbéne d’uranium
VI (CsMes),UY(=0)(=CH,) avec libération concomitante de méthane, par transfert
d’hydrogene d’un groupement méthyle vers 1’autre, induit par une oxydation du métal elle-
méme induite par un transfert d’oxygene. Il est en effet connu que 'uranium IV est tres

oxophile et que le degré d’oxydation VI de I’uranium est stable [44]. La N-oxypyridine étant
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un agent de transfert d’oxygene utilisé de manicre routiniére dans la synthése de complexes
oxos de métaux de transition et d’actinides [45-48], il s’agit ici d’un candidat idéal. Pourtant,
contre toute attente, 1’addition d’un équivalent de N-oxypyridine dans une solution de toluéne
de (C5Me5)2U'VMe2 a température ambiante résulte rapidement en 1’activation d’une liaison
C-H en position ortho du cycle de la N-oxypyridine, avec perte de méthane et formation du
nouveau complexe (CsMes),U" Me[;2-(0,C)-ONCsH,], avec un rendement de plus de 70%
(figure 16). La réaction se realisant aussi avec le thorium [43], dont la configuration
électronique de valence est s°d®, aucun intermédiaire de degré d’oxydation VI ne doit
participer a la réaction. Une étude isotopique montre qu’elle se déroule par transfert direct
d’hydrogene de la N-oxypyridine vers I’un des groupements méthyle [43]. Dans le méme
article, il est précis€ qu’aucune réaction ne se produit entre la N-0Xxy-2,6-lutidine et

(CsMes),U"Me,, méme en chauffant & 60°C pendant 12 heures.

o CHs
N \, ) )
/ \CH3 | = Toluéne / [

/ -CH, \ N\

y

Figure 16. Réaction d’activation C-H en position ortho de la N-oxypyridine par (CsMes),U"Me,.

\ /CH3 R N\ . \ /

U +
/ \C ‘ Toluéne /U N
Hs —
P -CHy4

\_/

Figure 17. Réactions d’activation C-H en position ortho de la pyridine (R=H) et de la 2-picoline
(R=Me) par (CsMes),U"Me,.

Une seconde étude publiée en 2006 montre que le complexe (CsMes),U'"Me, réagit de la
méme maniere avec la pyridine et la 2-picoline, en 2 jours a température ambiante, avec des
rendements de plus de 90% (figure 17) [49]. Il est intéressant de noter que la 2-picoline
réalise une activation C-H sur un carbone de type sp? en position ortho du cycle aromatique.
Aucun produit correspondant a une activation C-H du carbone du substituant méthyle,
hybridé sp®, n’est détecté. Il y a donc une préférence régiosélective pour I’activation de la

liaison C-H du carbone hybridé sp®. Des études isotopiques montrent dans ces deux cas que
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les réactions se déroulent aussi par transfert direct d’hydrogene des cycles aromatiques vers

I’un des groupements méthyles du complexe d’uranium IV.

Aucune étude n’a été publiée concernant d’éventuelles réactions entre (C5Me5)2U'VMe2 et la

N-oxy-2-picoline ou la 2,6-lutidine.
11.4.2. Modélisation
Notre étude théorique a quatre objectifs :

- Valider le mécanisme d’activation C-H direct pour les réactions observées
expérimentalement.

- Comprendre I’absence de réactivité de la N-oxy-2,6-lutidine.

- Comprendre la sélectivité de I’activation C-H du carbone hybridé sp? de la 2-picoline.

- Prédire les réactions de (CsMes),U" Me; avec la N-oxy-2-picoline et la 2,6-lutidine.

Tous les calculs ont été réalisés en phase gazeuse puisque le solvant utilisé, le toluéne, est tres
peu polaire et aprotique. Nous n’attendons donc pas d’interaction particuliére entre le solvant
et les composés étudiés. Le complexe (CsMes),U'VMe, a été modélisé par Cp,U'VMe, afin
d’augmenter la vitesse des calculs. Plusieurs études ont en effet montré que Cp pouvait
décrire de maniére correcte le ligand Cp* pour un codt calculatoire bien moindre [22-23,50-
53]. L’étude théorique a été réalisée a la fois avec le pseudopotentiel a petit coeur et le

pseudopotentiel a grand ceeur.
11.4.3. Etude avec pseudopotentiel a petit coeur
Réactions entre Cp,U'YMe et les dérivés de la N-oxypyridine

Le profil énergétique de la réaction entre Cp,U'YMe, et la N-oxypyridine est présenté figure
18. La reéaction débute par la coordination de la N-oxypyridine sur le centre métallique.
L’adduit le plus stable que nous avons déterminé présente une coordination par I’oxygene
entre les deux groupements méthyles. Sa structure est présentée dans la figure 19. La distance
U-O est assez courte (2,46 A), caractéristique d’une forte interaction électrostatique entre
I’uranium (charge NPA de +1,42) et I’oxygéne (charge NPA de —0,49). L’angle Me-U-Me est
passé de 99,8° dans Cp,U'VMe, a 144,6° dans 1’adduit, afin d’autoriser la coordination de la
N-oxypyridine. Les distances U-Me se sont allongées, passant de 2,39 A dans Cp,U"Me; a
2,48 A dans ’adduit. Ceci peut étre expliqué par des liaisons U-Me moins ioniques a cause de

la présence de I’oxygene tres électronégatif, qui accapare la densité électronique de 1I’uranium.
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Figure 18. Profils énergétiques de I’activation C-H de la N-oxypyridine (R=H) et de I’activation C-H
en position sp? de la N-oxy-2-picoline (R=Me) par Cp,U'VMe,. L’ensemble (Cp,U) est représenté par
[U]. Les énergies sont données en kcal/mol.

Cet adduit se trouve a +4,5 kcal/mol par rapport aux réactifs séparés. Ceci montre que la
coordination de la N-oxypyridine est relativement forte, puisqu’elle compense assez bien la
perte d’entropie estimée a 10-15 kcal/mol. La barriere d’activation est calculée égale a +15,2
kcal/mol, caractéristique d’une réaction cinétiquement facile. Comme on peut le voir dans la
structure de 1’état de transition (figure 19), la réaction consiste en un transfert de proton entre
la position ortho de la N-oxypyridine et I’'un des groupements méthyle du complexe. L’angle
Me-H-Cqrho €St en effet environ égal a 180°. La structure présente un cycle a six centres, dont
I’alternance de charges stabilise I’état de transition (voir figure 20). Ceci est trés similaire a
I’activation C-H de Cg¢FsH reportée par Werkema et al. [50], qui a été décrite comme un
transfert de proton avec assistance nucléophile d’un atome de fluor. Ici, 1’assistance se fait
grace a I’atome d’oxygéne. La distance U-Meparant s’est allongée de 0,17 A par rapport a
’adduit, initiant son départ sous forme de méthane. La liaison Corno-H est rompue (1,28 A,
contre 1,08 A dans la N-oxypyridine libre) mais la liaison Me-H est encore longue (1,56 A).
Une donation 6(Cortno-H) = U et une rétro-donation M-Meparan— 6*(Cortno-H) sont observeées
au second ordre de I’analyse NBO. L’énergic de réaction calculée est de -31,6 kcal/mol,
caractéristique d’une réaction tres favorable thermodynamiquement. Ceci pouvait étre

attendu, puisque la molécule de méthane générée est trés stable, et qu’une interaction U-O a
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été formée. Le fragment [#°-(O,C)-ONCsH,4] est presque plan et demeure dans le plan

équatorial formé par les deux ligands Cp.

Figure 19. Structures de 1’adduit (gauche), de 1’état de transition (centre) et du produit (droite) de la
réaction d’activation C-H de la N-oxypyridine par Cp,U"YMe,,

Cette premiére étude montre que la réaction entre Cp,U'VMe, et la N-oxypyridine est trés
favorable cinétiguement et thermodynamiquement, ce qui est en parfait accord avec les
résultats expérimentaux. Bien que la réaction avec la N-oxy-2-picoline n’ait pas été réalisée
expérimentalement, elle a aussi été calculée. Deux liaisons C-H peuvent étre activées dans ce
cas-1a : soit celle du carbone hybridé sp® en ortho du cycle, soit celle du carbone hybridé sp®
du groupement méthyle. Le profil énergétique de la premiére situation est présenté figure 18.
Il est globalement tres proche de celui trouvé avec la N-oxypyridine (mémes valeurs
d’énergies d’activation et de réaction), puisque la seule différence est le remplacement d’un
hydrogéne spectateur par un méthyle spectateur. La seule conséquence de ce changement
concerne I’adduit, qui a cause d’une géne stérique de la part du méthyle en position ortho, se
doit de faire pivoter le cycle de la N-oxy-2-picoline perpendiculairement au plan équatorial du

complexe (voir figure 21). Ceci a néanmoins peu d’influence sur son énergie.

Le profil énergétique de I’activation C-H du carbone hybridé sp® de la N-oxy-2-picoline est
présenté figure 22. La réaction débute par la coordination du substrat par I’atome d’oxygene,
I’adduit étant le méme que celui trouvé pour I’activation du carbone hybridé sp?. La barriére
d’activation est calculée égale a +21,1 kcal/mol, ce qui est 6 kcal/mol plus élevé que pour
I’activation du carbone hybridé sp®. La structure de 1’état de transition est donnée dans la
figure 21. La liaison C-H est égale a 1,38 A, caractéristique d’une forte activation, mais la

liaison Me-H est encore longue (1,50 A). Une donation 6(Csps-H) — U et une rétro-donation
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M-Mepartant— 6*(Csps-H) sont observées au second ordre de 1’analyse NBO. La différence
d’énergie entre les états de transition des activations des carbones hybridés sp2 et sp3 peut étre
expliquée par I’alternance de charges, qui devient défavorable dans le second cas, a cause de
la présence d’un cycle a sept centres (voir figure 20). L’énergie de réaction est égale a -27,7
kcal/mol, ce qui est thermodynamiquement trés favorable. On peut conclure de cette étude
que I’on devrait s’attendre a une activation préférentielle de la liaison C-H du carbone hybridé

sp® dans le cas de la N-oxy-2-picoline.

5+ o+ s
B- U )
P~ 7 TCH
5- CHj & ~ 713
o] : 0O :
/ H &+ N/ H &+
5+ N\ S 5+ \ !
{ CH
c, c— M2 o
5+
U=+1.12 U=+1.08
0=-048 0=-0.49
N =+0.08 N =+0.07
C=-0.06 C=+0.23
H=+0.29 CH, =-0.22
CH3 =-0.31 H=+0.29
CH3=-0.30

Figure 20. Charges NPA des états de transition des activations C-H de la N-oxypyridine (gauche) et
du carbone hybridé sp® de la N-oxy-2-picoline (droite).

Dans le cas de la N-oxy-2,6-lutidine, aucune réaction ne se produit expérimentalement. Le
profil énergétique calculé est représenté¢ dans la figure 22. L’adduit de coordination est
énergétiqguement plus haut que ceux des autres substrats, +10,4 kcal/mol par rapport aux
réactifs séparés. La coordination est plus faible due a une interaction U-O moins importante.
La distance U-O est en effet trouvée égale a 2,51 A, contre 2,43 A pour la N-oxy-2-picoline et
2,42 A pour la N-oxypyridine. Ceci peut étre expliqué par la présence d’un deuxiéme ligand
méthyle en position ortho du cycle de la N-oxy-2,6-lutidine qui induit une répulsion stérique
avec les ligands Cp. Afin de réduire cette répulsion, le substrat est obligé de s’¢loigner et
d’effectuer une coordination plus faible. L’état de transition est quant & lui au méme niveau
que pour Iactivation du carbone hybridé sp® de la N-oxy-2-picoline : +21,6 kcal/mol. Les
structures des états de transition de ces deux réactions ont des géométries tout a fait
identiques, avec des distances U-O équivalentes. Ceci est d0 au fait que le deuxieme
substituant méthyle ne pointe plus dans la direction des ligands Cp, comme c’est le cas dans
I’adduit. Les énergies de réaction sont aussi identiques, puisque les géométries des produits
sont complétement équivalentes. Ces résultats posent un probleme vis-a-vis des observations

expérimentales puisqu’ils prédisent une réaction cinétiquement accessible et
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thermodynamiquement favorable. Nous assistons ici a une limitation de la modélisation du
ligand Cp* par le ligand Cp. En effet, si le ligand Cp est remplacé par le vrai ligand Cp* au
niveau de 1’¢état de transition, la barriére est de +42,0 kcal/mol, ce qui n’est plus cinétiquement

favorable.

Figure 21. Structures de 1’adduit (haut gauche), de 1’état de transition (bas) et du produit (haut droite)
de la réaction d’activation C-H du carbone hybridé sp® de la N-oxy-2-picoline par Cp,U"YMe,
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Figure 22. Profils énergétiques de I’activation C-H du carbone hybridé sp® de la N-oxy-2-picoline
(R=H) et de ’activation C-H de la N-oxy-2,6-lutidine (R=Me) par Cp,U'"YMe,. L ensemble (Cp,U) est
représenté par [U]. Les énergies sont données en kcal/mol.

Réactions entre Cp,U'YMe; et les dérivés de la pyridine.

Le profil énergétique de la réaction entre Cp,U'VMe; et la pyridine est présenté figure 23. La
réaction débute par la coordination de la pyridine sur le centre métallique. L’adduit le plus
stable que nous avons déterminé présente une coordination par ’azote entre les deux
groupements méthyles. Sa structure est présentée dans la figure 24. La distance U-N est égale
a 2,69 A caractéristique d’une interaction électrostatique modérée entre I’uranium (charge
NPA de +1,47) et I’azote (charge NPA de —0,47). L’angle Me-U-Me est passé de 99,8° dans
CngIVMeg a 142,0° dans I’adduit, afin d’autoriser la coordination de la pyridine. Les
distances U-Me se sont allongées, passant de 2,39 A dans Cp,U'YMe, & 2,46 A dans I’adduit.
Contrairement au cas de la N-oxypyridine, le cycle de la pyridine est perpendiculaire au plan
équatorial du complexe. L’absence de 1’oxygéne rapproche le cycle des ligands méthyle, ce
dernier se devant de pivoter afin d’éviter une répulsion stérique. Cet adduit se trouve a +8,6
kcal/mol par rapport aux réactifs séparés. La coordination de la pyridine est donc, comme

attendue, moins forte que celle de la N-oxypyridine. La barriére d’activation est calculée égale
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a +28,4 kcal/mol, ce qui est presque le double de la valeur trouvée pour la N-oxypyridine.
Cette barriére est synonyme d’une réaction cinétiquement plus difficile mais faisable. Ceci est
en accord avec les résultats expérimentaux, puisque la réaction entre Cp,U'YMe; et la pyridine
se déroule en 2 jours a température ambiante. La structure de I’état de transition est présenté
figure 24. On peut y voir deux explications a la hauteur de la barriére d’activation. Elle
présente d’une part un cycle a cinq centres déstabilisant, dont 1’alternance de charges est
présentée dans la figure 25. D’autre part, il y a une absence d’assistance nucléophile forte
comme c’était le cas pour la N-oxypyridine. En revanche, un détail important de la géométrie
de cet état de transition est Pinteraction n? stabilisante de la liaison N=C du cycle de la
pyridine, qui apporte de la densité électronique a I’uranium (donation au second ordre de
I’analyse NBO) et compense ainsi partiellement I’absence de I’atome d’oxygene. L’énergie de
réaction calculée est de -19,3 kcal/mol, ce qui est thermodynamiquement favorable. La valeur
est plus élevée de 13 keal/mol par rapport & I’énergie de réaction entre Cp,U'YMe, et la N-
oxypyridine car I'uranium IV préfére former des interactions avec 1’oxygene qu’avec 1’azote.
Cette étude est en parfait accord avec les résultats expérimentaux puisque la réaction est

prédite favorable thermodynamiquement, et accessible mais lente cinétiqguement.

AG® B -+

+28.4 HyC—[U]
+28.0 YT

A

Figure 23. Profils énergétiques de I’activation C-H de la pyridine (R=H) et de I’activation C-H du
carbone hybridé sp® de la 2-picoline (R=Me) par Cp,U'VMe,. L’ensemble (Cp,U) est représenté par
[U]. Les énergies sont données en kcal/mol.
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Le profil énergétique de la réaction d’activation C-H du carbone hybridé sp® en ortho de la 2-
picoline par Cp,U"Me; est présenté dans la figure 23. La seule différence avec la pyridine est
le remplacement d’un hydrogéne spectateur par un groupe méthyle spectateur. C’est pourquoi
les barrieres d’activation sont a peu pres identiques (+28,0 kcal/mol contre +28,4 kcal/mol
pour la pyridine) ainsi que les énergies de réaction (-17,4 kcal/mol contre -19,3 kcal/mol pour
la pyridine). L’adduit de coordination de la 2-picoline est simplement un peu plus haut en
énergie (+12,0 kcal/mol contre +8,6 kcal/mol pour la pyridine) a cause de la géne stérique
provoquée par le ligand méthyle additionnel, obligeant la 2-picoline a affaiblir I’interaction
U-N (distance de 2,75 A contre 2,69 A pour la pyridine).

Figure 24. Structures de 1’adduit (gauche), de 1’état de transition (centre) et du produit (droite) de la
réaction d’activation C-H de la pyridine par Cp,U'""Me,,

Le profil énergétique de la réaction d’activation C-H du carbone hybridé sp® du substituant
méthyle de la 2-picoline par Cp,U''Me; est présenté dans la figure 26. La réaction débute par
la coordination du substrat par I’atome d’azote, I’adduit étant le méme que celui trouvé pour
I’activation du carbone hybridé sp2. La barriére d’activation est calculée égale a +29,3
kcal/mol, ce qui est 1,3 kcal/mol plus €élevé que pour I’activation du carbone hybridé spz. La
structure de 1’état de transition est donnée dans la figure 27. La valeur de la barriére, a peu
prés identique & celle de I’activation du carbone hybridé sp? peut étre expliquée par deux
faits : une meilleure alternance de charges due a la présence d’un cycle stabilisant a six
centres (voir figure 25) compensée par 1’absence d’interaction entre la liaison N=C du cycle
de la 2-picoline et ’'uranium, et donc I’absence d’assistance nucléophile. Ces deux effets
antagonistes amenent a une barriere a peu pres équivalente pour les deux activations.
Thermodynamiquement, 1’énergie de réaction est calculée égale a -15,9 kcal/mol, ce qui est
favorable, et un peu plus élevé que pour I’activation du carbone sp? (-17,4 kcal/mol). Cette

petite différence peu aussi étre due a I’absence d’interaction entre la liaison N=C et ['uranium.
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La structure du produit présente un cycle a quatre centres U-N-C-C rappelant 1’interaction
entre un allyle et un centre métallique. Expérimentalement, seule ’activation du carbone sp
de la 2-picoline est observée. Nous voyons en effet que la réaction est cinétiquement et
thermodynamiquement un petit peu plus favorable pour cette activation. Néanmoins, les
différences sont de 1,3 et 1,5 kcal/mol pour les états de transition et les produits
respectivement, ce qui est inférieur a I’erreur systématique de la méthode DFT. Ces valeurs ne
permettent donc pas de conclure. Peut-étre que la présence des ligands réels favoriserait plus

I’état de transition de 1’activation du carbone spz.

's n'd ™
ot .
ot 5- U\ o-
U C,;HE
A——CH ' -
S & N 0
N .-H \ A &+
6- C &+ C—p
. CH;,
o+ 5
U=+1.08 U=+1.12
N =-0.46 N =-0.48
C=-0.01 C=+0.27
H=+0.28 CH, =-0.23
CH3=-0.29 H=+0.29
CH3 =-0.28
. v, J

Figure 25. Charges NPA des états de transition des activations C-H de la pyridine (gauche) et du
carbone hybridé sp® la 2-picoline (droite).

Le profil énergétique de la réaction d’activation C-H de la 2,6-lutidine est présenté figure 26.
L’adduit de coordination se place a +18,7 kcal/mol par rapport aux réactifs séparés. Cette
coordination est donc défavorable. Ceci peut s’expliquer par la forte répulsion stérique entre
les deux ligands méthyle de la 2,6-lutidine et les ligands Cp. L’interaction U-N en devient trés
affaiblie, avec une distance de 3,18 A, contre 2,75 A pour la 2-picoline et 2,69 A pour la
pyridine. L’état de transition se place a 35,6 kcal/mol, ce qui est 6 kcal/mol plus haut que son
équivalent en 2-picoline, pour les mémes raisons, la distance U-N étant de 2,86 A, contre 2,66
A pour la 2-picoline. Il ne fait d’ailleurs aucun doute que la présence des ligands Cp* aurait
comme effet d’augmenter encore plus cette barrire d’activation. L’énergie de réaction est
quant a elle toujours favorable, méme si plus élevée (-11,3 kcal/mol). Cette réaction n’a pas
été tentée expérimentalement, mais nul ne doute qu’elle ne serait pas effective, en raison

d’une barriére d’activation bien trop élevée.
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Figure 26. Profils énergétiques de I’activation C-H du carbone hybridé sp® de la 2-picoline (R=H) et
de Iactivation C-H de la 2,6-lutidine (R=Me) par Cp,U'"'Me,. L’ensemble (Cp,U) est représenté par
[U]. Les énergies sont données en kcal/mol.

Figure 27. Structures de ’adduit (haut gauche), de 1’état de transition (bas gauche) et du produit
(droite) de la réaction d’activation C-H du carbone hybridé sp* de la 2-picoline par Cp,U"YMe,.
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Conclusions

Notre étude théorique valide les activations C-H directes de la N-oxypyridine, de la 2-picoline
et de la pyridine. L’absence de réactivité de la N-oxy-2,6-lutidine est liée a des répulsions
stériques entre les substituants méthyle du substrat et les ligands Cp* du complexe, menant a
une barriére d’activation trop élevée pour que la réaction soit observable. La préférence de
Iactivation C-H du carbone hybridé sp? de la 2-picoline par rapport & celle du carbone
hybridé sp® n’est pas complétement claire. Les données théoriques vont dans ce sens, mais
I’écart n’est pas assez ¢€levé pour pouvoir conclure. Enfin, nous prédisons l’activation du

carbone hybridé sp® de la N-oxy-2-picoline et une absence de réactivité avec la 2,6-lutidine.

11.4.4. Etude avec pseudopotentiel a grand cceur
L’¢étude a été réalisée indépendamment avec le pseudopotentiel relativiste a grand ceeur.
Les géometries des points stationnaires

Les géométries de tous les points stationnaires (adduits, états de transition et produits) ont été
comparées entre les deux méthodes. Aucune différence frappante n’est a signaler, en dehors
des ecarts habituels (liaisons globalement plus longues en traitement grand cceur). Le seul
point de divergence concerne 1’adduit de 2,6-lutidine. En effet, aucun adduit de coordination
n’a été détecté dans le cas du traitement a grand cceur : I’optimisation mene au départ de la
2,6-lutidine, I’interaction U-N ne se maintenant pas. Ceci peut étre expliqué facilement : en
effet, cette coordination est déja la moins forte dans le cas du traitement petit coeur a cause des
génes stériques entre les méthyles et les ligands Cp (+18,7 kcal/mol par rapport aux réactifs),
et puisque la distance U-N est forcément plus longue en traitement grand cceur, la

coordination en devient défavorable.
Les répartitions de charges

Les répartitions de charges trouvées au niveau des états de transition sont analogues a celles
trouvées dans les calculs avec le pseudopotentiel a petit ceeur. Mémes si les valeurs absolues
des charges sont différentes, les tendances sont les mémes. Un exemple est donné dans la

figure 28 (état de transition de I’activation C-H de la N-oxypyridine).
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Figure 28. Répartitions des charges NPA calculées pour 1’état de transition de I’activation C-H de la
N-oxypyridine par Cp,U'"YMe, avec les pseudopotentiels petit ceeur (gauche) et grand cceur (droite).

Les valeurs énergétiques

Les valeurs énergétiques des réactions entre les dérivés de la N-oxypyridine et Cp,U'Me,
sont données dans le tableau 7 pour les deux types de traitements. Comme prévu, les valeurs
absolues sont bien slr différentes, mais il est intéressant d’observer que les tendances sont
globalement trés proches. Nous avions vu que parmi les adduits des dérivés de la N-
oxypyridine, seul celui de la N-oxy-2,6-lutidine se démarquait par sa coordination affaiblie
due aux génes stériques. Cette différence est parfaitement reproduite avec le traitement grand
cceur. Les barriéres d’activation sont les mémes pour les activations C-H de la N-oxypyridine
et du carbone hybridé sp? de la N-oxy-2-picoline, +18,4 et +18,6 kcal/mol, ce qui est juste 3
kcal/mol au-dessus de la valeur calculée en traitement petit coeur. Idem pour les activations de
la N-oxy-2,6-lutidine et du carbone hybridé sp* de la N-oxy-2-picoline, avec cette fois une
différence de 5 kcal/mol avec les calculs petit cceur. Enfin, les valeurs d’énergies de réactions
sont trés proches entre les deux traitements, avec la aussi deux blocs qui se détachent, un pour
les activations des carbones sp? et un pour les activations des carbones sp*. Ainsi, les
conclusions que I’on aurait tirées des calculs grand cceur auraient été exactement les mémes
que celles issues des calculs petit cceur, a savoir une rationalisation de 1’activation C-H de la
N-oxypyridine, une activation préférentielle du carbone hybridé sp? pour la N-oxy-2-picoline,

et une limitation du ligand Cp en ce qui concerne la N-oxy-2,6-lutidine.
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Adduit Etat de transition Produits

Traitement petit coeur

N-oxypyridine +4.5 +15,2 -31,6
N-oxy-2-picoline (carbone sp?) +3,0 +15,2 -31,7
N-oxy-2-picoline (carbone sp®) +3,2 +21,1 27,7
N-oxy-2,6-lutidine +10,4 +21,6 -27,1
Traitement grand cceur

N-oxypyridine +6,3 +18,4 -31,0
N-oxy-2-picoline (carbone sp?) +6,4 +18,6 -30,5
N-oxy-2-picoline (carbone sp®) +5,7 +26,2 -25,2
N-oxy-2,6-lutidine +9,3 +26,9 -24.5

Tableau 7. Valeurs énergétiques des réactions entre les dérivés de la N-oxypyridine et Cp,U"VMe,
pour les deux types de traitements.

Les valeurs énergétiques des réactions entre les dérivés de la pyridine et Cp,U'VMe, sont
données dans le tableau 8 pour les deux types de traitements. La seule différence concernant
les adduits est ’absence de coordination de la 2,6-lutidine, comme expliqué précédemment.
Les barriéres d’activation des réactions impliquant la pyridine et la 2-picoline sont toutes tres
proches et comprises dans I’erreur systématique de la méthode DFT, comme c’est le cas en
traitement petit cceur. La seule barriére qui se démarque est celle de I’activation C-H de la
2,6-lutidine, plus élevée d’environ 5 kcal/mol, comme c¢’était le cas en traitement petit cceur.
Enfin, les énergies de réactions sont globalement trés proches entre les deux traitements. Ici
aussi, les conclusions que 1’on aurait tirées des calculs grand cceur auraient été les mémes que
celles issues des calculs petit cceur : la rationalisation d’une réaction lente pour la pyridine, la
difficulté a expliquer clairement la sélectivité de 1’activation C-H du carbone sp? de la 2-

picoline, et la prédiction d’une réaction impossible pour la 2,6-lutidine.

Adduit Etat de transition Produits

Traitement petit ceeur

Pyridine +8,6 +28,4 -19,3
2-picoline (carbone sp?) +12,0 +28,0 -17,4
2-picoline (carbone sp®) +12,3 +29,3 -15,9
2,6-lutidine +18,7 +35,6 -11,3
Traitement grand cceur

Pyridine +9,4 +35,2 -17,3
2-picoline (carbone sp?) +13,2 +36,6 -16,7
2-picoline (carbone sp®) +13,0 +34,2 -14.6
2,6-lutidine Pas d'adduit +40,8 -10,8

Tableau 8. Valeurs énergétiques des réactions entre les dérivés de la pyridine et Cp,U'"Me, pour les
deux types de traitements.
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Le pseudopotentiel relativiste a grand cceur de 1’uranium IV se montre ainsi particuliérement
robuste et cette ¢tude montre qu’il peut étre utilisé sans risque pour traiter des problémes
concrets. Les interprétations tirées de tels calculs sont équivalentes a celles issues de calculs

petit ceeur.
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Conclusion

Dans cette partie, I’importance de la participation des électrons 5f dans la réactivité
des complexes organométalliques d’uranium IV a été étudiée. En comparant deux types de
pseudopotentiels, 1’un contenant les électrons 5f dans le cceur et ’autre les traitant
explicitement, il est clair que la participation de ces électrons est faible. Les orbitales 5f sont
utilisées pour la coordination des substrats, mais les orbitales 6d peuvent les remplacer et
jouer le méme rdle. Une surestimation systématique des distances de liaison impliquant
I’atome d’uranium apparait a cause de 1’absence de la couche de sous-valence n=5, dont la
polarisation statique ne peut plus étre prise en compte. Cette différence géométrique avait déja
été observee dans les calculs utilisant le pseudopotentiel a grand coeur pour les lanthanides.
En revanche, les angles sont parfaitement reproduits. Au niveau énergétique, des différences
proches de D’erreur systématique de la méthode DFT sont observées pour les barricres
d’activation et les énergies de réaction. Ces erreurs semblent étre dues a une combinaison des
effets directs du manque de corrélation cceur-valence lié a 1’absence de la couche de sous-

valence et des effets indirects liés a I’augmentation des longueurs de liaison.

La comparaison entre ces deux pseudopotentiels dans le cas d’un probleme de réactivité
expérimental montre qu’ils ménent tous deux aux mémes conclusions. L’utilisation du
pseudopotentiel a grand cceur peut étre d’une grande aide pour 1’étude de systémes tres
volumineux contenant plusieurs actinides. En effet, les diméres d’uranium IV étudiés dans la
partie 111 de cette thése sont trop imposants pour étre optimisés avec le pseudopotentiel a petit
ceeur. Cette étude préliminaire montre ainsi que le pseudopotentiel a grand cceur peut étre
utilisé sans risque. Il s’agit d’une étude préalable obligatoire qui nous permet maintenant
d’étudier de manicre systématique la réactivité des complexes organométalliques d’uranium
IV. Cette étude comparative a déja été élargie aux complexes d’uranium III, ainsi que de
neptunium et de plutonium III et IV. Pour les complexes d’actinides III, les différences entre
les deux pseudopotentiels sont encore plus faibles que celles décrites dans ce chapitre. Pour
les complexes de Np(IV) et Pu(IV), les différences sont globalement du méme ordre que pour
U(IV). Tous ces résultats n’ont pas été présentés ici car ils n’apportent aucune donnée

importante pour la suite de notre étude.
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Chapitre 111

Etude de la réactivité de complexes
d’uranium III avec CO, et autres

molécules analogues
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Introduction

Dans la Nature, le cycle du carbone permet de recycler 203 gigatonnes de dioxyde de
carbone chaque année [1]. Bien que le CO, émis par les activités humaines ne représente que
7 gigatonnes, ¢’est-a-dire 3,4 % du total de CO, converti dans le cycle naturel, cet exceés ne
peut pas étre recyclé par les processus naturels [1]. En conséquence, le dioxyde de carbone
s’accumule dans I’atmospheére et provoque le changement climatique via son rdle de gaz a
effet de serre. 1l est de plus prévu que 80 a 85 % de I’apport énergétique mondial soit toujours
issu des énergies fossiles jusqu’en 2030 [1]. Il est donc vital de développer des stratégies afin
de limiter cette accumulation de CO; dans I’atmosphére. L une d’entre elles est 1’utilisation
du dioxyde de carbone émis et sa transformation. Trois principales voies sont possibles :
I’utilisation industrielle de CO;, en tant que matiére premiere [2-7], sa fixation dans la
biomasse aquatique [8-9], et I’implémentation d’un cycle photosynthétique artificiel ayant la
capacité de recycler CO, comme le fait la Nature [10,11]. C’est la premiére voie qui va nous

intéresser dans cette thése.

Le dioxyde de carbone est peu utilisé dans des applications industrielles car cela reste une
molécule de faible réactivité [1]. Des recherches doivent ainsi encore étre effectuées afin
d’identifier ses activations potentielles. Peu de réactions impliquant CO, sont faisables
thermodynamiquement. Une approche trés prometteuse permettant de favoriser son activation
est sa coordination a des complexes de métaux de transition [1-5]. En effet, la coordination de
CO, a des centres métalliques diminue 1’énergie d’activation nécessaire a la réalisation de
nombreuses réactions catalytiques. Il devient ainsi possible de transformer cette molécule

« inerte » en produits chimiques utiles.

Ces derniéres années, les avancées de la recherche en chimie organométallique ont présenté
de nouveaux types de réactivité entre CO, et des complexes organométalliques de lanthanides
et d’actinides a faible valence tels que le samarium II [12-15] et I’uranium III [16-25]. Ces
métaux ont la capacité de réduire aisément CO, et de le transformer en d’autres espéces
chimiques, tels que des oxalates ou des carbonates. Les expériences se sont aussi focalisées
sur des molécules analogues, telles que COS, le sulfure de carbonyle [12,26], et CS,, le
sulfure de carbone [27-30], souvent dans un but purement académique. La connaissance de la
réactivité de ces espéces permet d’élaborer de nouvelles stratégies de réactions catalytiques

utiles pour I’industrie chimique a plus ou moins long terme.
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Dans ce chapitre, des réactions entre des complexes organométalliques d’uranium III et CO»,
COS, CS;, et autres hétéroallénes sont étudiées de maniére théorique. Dans un premier temps,
les petites molécules étudiées dans ce chapitre sont présentées, ainsi que leurs interactions
avec des complexes monomériques d’uranium III. Les réactions étudiées impliquant des
systémes trés volumineux, il sera nécessaire de proposer une méthode permettant d’estimer
I’oxydation des complexes métalliques a 1’aide d’un pseudopotentiel relativiste a grand cceur.
La seconde partie présentera une chronologie des réactions observees entre des complexes
d’uranium IIT et CO, ou autres molécules analogues. Parmi ces différentes études, les plus
importantes seront rationalisées par des calculs DFT. Il s’agit des réactions observées par les
groupes de Richard A. Andersen en 1986 [26-27], de Karsten Meyer en 2010 [22] et de F.
Geoffrey N. Cloke en 2009 [21].

I11.1. Etude préliminaire

I11.1.1. Présentation des molécules a activer
Le dioxyde de carbone et ses anions

Le dioxyde de carbone est une molécule a 16 électrons de valence, de formule CO,, linéaire
dans son état électronique fondamental et appartenant au groupe de symeétrie D..;, [31]. Son
optimisation conduit & un angle de 180° et deux liaisons C-O de 1,16 A (1,16 A
expérimentalement [32-37]). L’atome de carbone est hybridé sp, d’ou une liaison plus courte
que les liaisons C(sp?)-O observées par exemple dans les cétones. C’est une molécule
globalement apolaire, présentant deux liaisons polaires (charges partielles de —0,52 pour les
atomes d’oxygene et de +1,04 pour I’atome de carbone). Le carbone posséde ainsi un
caractére acide de Lewis et est un centre électrophile, tandis que les oxygénes ont un caractere
basique de Lewis et sont des centres nucléophiles. La plupart des réactions catalytiques
impliquant CO, requiérent une activation acide-base simultanée, avec a la fois ’atome de
carbone et 1’'un des atomes d’oxygene impliqués dans I’interaction avec le centre métallique
[1]. Le diagramme orbitalaire HOMO-LUMO calculé pour CO, est présenté dans la figure 1.
Il existe donc deux orbitales HOMO dégénérées de symétrie 1mq [38] et deux orbitales LUMO
dégénérées de symétrie 2m, [39]. Si un électron est ajouté a la molécule afin de former le
radical anion CO;", I’angle O-C-O doit se couder afin d’abaisser 1’énergie de 1’une des deux

orbitales LUMO et ainsi stabiliser I’électron supplémentaire.
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Figure 1. Diagramme orbitalaire HOMO-LUMO calculé pour CO,. L’énergie est donnée en u.a.

En effet le radical anion a été optimisé et 1’angle passe de 180° a 134°. Les distances C-O
s’allongent jusqu’a 1,25 A, ce qui est cohérent avec ’occupation d’une orbitale antiliante m*.
Les charges partielles deviennent alors —0,77 pour les oxygenes et +0,53 pour le carbone
central. Le diagramme HOMO-LUMO de CO," est présenté dans la figure 2.

E
5 7Pn
+0,31083 +0,60033
LUMO LUMO
+0,10388 +0,40995
—&—— HOMO ——®— HOMO
-0,01685 +0,33602
——— ———
-0,02022 +0,31117
_—— —

Figure 2. Diagrammes HOMO-LUMO du radical anion CO,” (gauche) et du dianion CO,* (droite).
Les énergies sont données en u.a.
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Le dianion CO,* a été optimisé & la fois dans son état de spin singulet et triplet. Le premier
est plus stable de 47,6 kcal/mol et sera le seul considéré. Puisqu’un électron est ajouté dans
I’orbitale antiliante 7t* la plus basse, la molécule a tendance a se couder encore plus (115°) et
les liaisons C-O s’allongent encore (1,34 A). Les charges partielles deviennent —1,01 pour les
oxygenes et +0,02 pour le carbone central. Le diagramme orbitalaire HOMO-LUMO de CO,*

est présenté dans la figure 2.
Le sulfure de carbone et ses anions

Le sulfure de carbone est une molécule & 16 électrons de valence de formule CS,, linéaire
dans son état électronique fondamental et appartenant au groupe de symétrie Do;,. Son
optimisation conduit & un angle de 180° et deux liaisons C-S de 1,57 A (1,56 A
expérimentalement [32-37]). L’atome de carbone est hybridé sp, d’ou une liaison plus courte
que les liaisons C(sp?)-S observées par exemple dans les thiocétones. C’est une molécule
globalement apolaire, présentant deux liaisons polaires (charges partielles de +0,23 pour les
atomes de soufre et de -0,46 pour 1’atome de carbone). Contrairement a ce qui est observé
dans CO;, le carbone posséde donc un caractére basique de Lewis et est un centre nucléophile,
alors que les soufres ont un caractére légerement acide de Lewis et sont des centres
électrophiles. Le diagramme orbitalaire HOMO-LUMO calculé pour CS, est complétement
analogue a celui de CO, mais présente un gap HOMO-LUMO plus faible (0,205 u.a. contre

0,403 u.a. pour CO,), suggérant une occupation plus aisée des orbitales LUMO.

Le radical anion CS;™ a été optimisé. Il présente un angle de 141° et des distances C-S de 1,66
A. Les charges partielles deviennent alors —0,25 pour les soufres et -0,50 pour le carbone
central. Le dianion CS,* présente quant & lui deux distances C-S de 1,77 A et un angle de
115°. Les charges partielles deviennent alors —0,68 pour les soufres et -0,64 pour le carbone
central. Ce sont bien entendu les atomes de soufre qui captent le plus de densité électronique
et dont la charge diminue le plus puisque les orbitales 3p ont un poids plus important que

I’orbitale 2p du carbone.
Le sulfure de carbonyle et ses anions.

Le sulfure de carbonyle est une molécule a 16 électrons de valence, de formule COS, linéaire
dans son état électronique fondamental et appartenant au groupe de symeétrie Co,,. SON

optimisation conduit & un angle O-C-S de 180°, une liaison C-O de 1,16 A (identique a la
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liaison C-O de CO,) et une liaison C-S de 1,57 A (identique & la liaison C-S de CS;) (1,16 A
et 1,56 A expérimentalement [32-37]). C’est une molécule polaire, présentant deux liaisons
polaires non équivalentes (charge partielle de —0,42 pour I’oxygéne, +0,04 pour le soufre et de
+0,38 pour I’atome de carbone). Le carbone posséde ainsi un caractére acide de Lewis comme
pour CO, et peut étre vu comme un centre électrophile, alors que 1’oxygeéne a un caractere
basique de Lewis et est un centre nucléophile. Le diagramme orbitalaire HOMO-LUMO
calculé pour COS est analogue a celui de CO,, a la différence que les tailles des orbitales
atomiques 2p et 3p respectivement de I’oxygene et du soufre sont différentes. Les orbitales 3p
ont une extension spatiale plus importante. Le gap HOMO-LUMO vaut 0,272 u.a.,

intermédiaire entre CO, et CS,.

Le radical anion COS™ présente un angle de 134°, une distance C-O de 1,21 A et une distance
C-S de 1,75 A. Les charges partielles deviennent alors —0,61 pour I’oxygéne, -0,57 pour le
soufre et +0,18 pour le carbone. Le dianion COS? a aussi été optimisé. Le calcul méne a sa
dissociation et forme CO et le dianion S%. 1 suffit donc de placer deux électrons dans une
orbitale n* de COS pour induire la rupture de la liaison C-S et former le monoxyde de

carbone.

Un résumé des parametres géométriques et des charges NPA de CO,, CS,, COS et leurs

anions est présenté dans le tableau 1.

d(C-0) d(C-S) Angle q[O] alS] q[C]
CO, 1,16 - 180 0,52 - +1,04
CO," 1,25 - 134 -0,77 - +0,53
CO,* 1,34 - 115 -1,01 - +0,02
CS, - 1,57 180 - +0,23 -0,46
CS,” - 1,66 141 - -0,25 -0,50
CS,* - 1,77 115 - -0,68 -0,64
CcosS 1,16 1,57 180 0,42 +0,04 +0,38
Cos™ 1,21 1,75 134 0,61 -0,57 +0,18

COSs* - - - - - -

Tableau 1. Paramétres géométriques et charges NPA de CO,, CS,, COS et leurs anions.
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Données énergétiques de CO,, CS; et COS.

Certaines propriétés énergétiques issues de la littérature concernant CO,, CS; et COS sont
présentées dans le tableau 2 [32,38,40-51]. Les valeurs des potentiels d’ionisation et des
affinites électroniques montrent que CS; est comparativement meilleur o-donneur (plus faible
potentiel d’ionisation) et meilleur m-accepteur (plus grande affinité électronique) que CO, et
COS. La faible énergie de liaison de la liaison C-S de COS montre que cette molécule peut
étre un bon agent de carbonylation en présence d’une espece thiophilique capable de capter
I’atome de soufre. De nombreux exemples de la littérature en attestent [52-55]. Ceci explique
la dissociation de I’anion COS® en CO et $* : la simple occupation de 1’orbitale LUMO de
COS par deux électrons suffit a rompre la liaison C-S. On pourra donc s’attendre a une
carbonylation facile de COS a partir de sa simple coordination & un centre métallique capable
d’un fort transfert de charge. La liaison C-S plus forte de CS, est moins susceptible de se

rompre a partir d’une simple coordination a un métal.

CO; CS, COS
Energie de liaison (kcal/mol) 125,8 102,9 72,0 (OC-S)
157,0 (O-CS)
Potentiel d'ionisation (eV) 13,78 10,09 11,20
Affinité électronique (eV) -0,60 1,00 0,46

Tableau 2. Energies de liaison, potentiels d’ionisation et affinités électroniques de CO,, CS, et COS
rapportés dans la littérature.

L’azoture de phényle et ses anions.

L’azoture de phényle est une molécule isolobale a CO, de formule PhN3. En effet, sa formule
présente un azote central chargé positivement, équivalent au carbone dans CO,, un azote
terminal chargé négativement, équivalent a un oxygene de CO, et enfin un groupe Ph-N,
équivalent au second oxygene de CO,. Son optimisation ameéne a la géométrie présentée dans
la figure 3. Les charges partielles calculées y sont également présentées. Le diagramme
HOMO-LUMO calculé est présenté dans la figure 4. La présence du cycle aromatique brise la
symétrie de la molécule par rapport a CO,, d’ou I’absence d’orbitales dégénérées. Les
orbitales HOMO et LUMO sont néanmoins équivalentes a celles de CO,, en dehors du fait
que des contributions du cycle aromatique apparaissent pour la HOMO et que les trois

orbitales p impliquées dans la LUMO ont la méme extension spatiale. Les géométries et
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charges du monoanion sont aussi présentées dans la figure 3. Il est important de noter que
I’optimisation du dianion PhN3% méne a la dissociation de la molécule en PhN? et N,.
Comme pour COS, il suffit d’occuper doublement I’orbitale LUMO =n* pour rompre une

liaison N-N et former la tres stable molécule de diazote.

Figure 3. Géométries et charges NPA de PhN; (gauche) et du radical anion PhN;™ (droite). N(g) est
I’azote de gauche sur chaque structure, N(c) est I’azote du centre et N(d) est 1’azote de droite.

E

-0,03894
LUMO

-0,23185 Y
—e—e— HOMO

Figure 4. Diagramme HOMO-LUMO de PhNg. Les énergies sont données en u.a.
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L’isocyanate de phényle.

L’isocyanate de phényle est aussi une molécule isolobale a CO, de formule PhNCO. Son
optimisation mene a la géométrie présentée dans la figure 5. Le diagramme HOMO-LUMO
calculé est équivalent a celui calculé pour PhNs. Les géométries des anions sont aussi

présentées dans la figure 5.

Figure 5. Géométries et charges NPA de PhNCO (gauche), du radical anion PANCO™ (centre) et du
dianion PhNCO? (droite).

111.1.2. Modes de coordination des molécules a activer : monomeéres
111.1.2.1. Le dioxyde de carbone

Initialement per¢gu comme un ligand pauvre, il est aujourd’hui évident que le dioxyde de
carbone présente plusieurs sites de coordination et une grande variété de modes de
coordination [1-6]. En effet, comme dit précédemment, les oxygenes peuvent interagir avec
un métal en tant que bases de Lewis, le carbone central peut interagir en tant qu’acide de
Lewis et les doubles liaisons C=O contiennent des électrons © capables d’interagir avec les
orbitales de type d et f des métaux de transition, lanthanides et actinides. Quand les orbitales
LUMO deviennent occupées, 1’état de plus basse énergie correspond a une géométrie coudée
de CO,. Une interaction entre un métal et CO, impliquant un transfert de charge vers CO,
induit donc forcément une perte de linéarité. Les quatre principaux modes de coordination de

CO,, décrits dans la littérature sont présentés dans la figure 6 [1-6].
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Figure 6. Quatre principaux modes de coordination de CO, rapportés dans la littérature.

Un complexe organométallique modele d’uranium III a ¢été choisi afin d’étudier
comparativement ces modes de coordination avec CO,. Il s’agit du complexe
[(COT)(Cp)UM]. Les calculs ont été réalisés avec le pseudopotentiel a petit ceeur puisqu’il
s’agit de monomeres a petits ligands. Les complexes ont été optimisés avec deux multiplicités
de spin distinctes : 4 et 2. L’état quadruplet peut correspondre a deux situations : celle ou la
coordination de CO, n’implique pas de transfert de charge du métal vers CO, il s’agit alors
d’une interaction entre CO, neutre et le complexe d’uranium III (qui, rappelons-le, possede 3
électrons non appariés dans ses orbitales 5f) et celle ou la coordination implique un transfert
de charge du métal vers CO,. Dans ce second cas, I’uranium III est oxydé en uranium IV et le
CO; est réduit en CO,". La multiplicité de spin ne varie pas car il y a toujours 3 électrons non
appariés (2 dans les orbitales 5f de U(IV) et 1 dans le radical anion, tous dans 1’état de spin ).
L’état doublet peut lui aussi correspondre a deux situations : celle ou une double oxydation du
métal s’est produite (oxydation de I’uranium III en uranium V, qui posséde 1 électron dans les
orbitales 5f, d’ou D’état doublet) et ou CO, a été doublement réduit en CO,> (qui est
intrins€quement une espece singulet), et celle ou 1'uranium III est oxydé en uranium IV et
CO; est réduit en CO;", avec un électron d’état de spin B pour la partiec CO, . Les quatre

situations sont résumées dans la figure 7.
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Figure 7. Quatre situations €électroniques possibles suite a la coordination de CO, sur un complexe
d’uranium III.

Mode de coordination 10

Ce mode de coordination est de nature électrostatique : il s’agit d’une interaction entre le
centre métallique chargé positivement et un des oxygenes de CO, chargé négativement.
Aucun transfert de charge n’a lieu. Ce mode n’a jamais été identifié par diffraction des rayons
X dans la littérature, mais 1’a cependant été par des méthodes spectroscopiques et théoriques
pour le complexe [Cu(CO;)] [56]. L’adduit optimisé avec notre complexe modéle pour ce
mode de coordination est plus stable dans son état quadruplet que dans son état doublet. La
géométrie de cet adduit présente une molécule de CO, inchangée par rapport a CO, libre
(liaisons C-O de 1,16 A et angle de 179°) et une longue distance U-O de 2,93 A. L’analyse
NBO montre qu’il s’agit bien d’un uranium III en interaction avec un oxygene de CO; neutre.
La formation de cet adduit est endergonique de +4,7 kcal/mol par rapport & [(COT)(Cp)U""]
et CO,. L’interaction électrostatique est donc faible et ne compense pas totalement la perte

d’entropie liée a la formation de 1’adduit.
Mode de coordination nZCO

Ce mode de coordination est le plus couramment observé expérimentalement. Le premier
complexe de ce type dont la structure a été caractérisée est [(PCys)2Ni(CO,)] [57]. Plus tard,
[(PMe3)4Fe(CO,)] fut identifié [58], ainsi que d’autres complexes de Nb et Mo [59-61]. Notre
complexe modele dans ce mode de coordination est plus stable dans son état quadruplet que
dans son état doublet. Sa géométrie est présentée dans la figure 8. Elle présente deux liaisons

C-O non équivalentes : 1,25 A pour la liaison en interaction avec 1’uranium (égal a la distance
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C-O dans CO,") et 1,20 A pour celle pointant vers I’opposé du métal. L’angle O-C-O est de

144°, ce qui se rapproche mais n’atteint pas sa valeur dans CO," (134°).

Figure 8. Structures optimisées des complexes [(COT)(Cp)U(CO,)] pour les modes de coordination
n°CO (gauche) et 1?00 (droite).

Dans la littérature, ce mode de coordination est décrit par deux processus électroniques: une
donation électronique d’une orbitale 7 de CO, vers une orbitale vacante d,2 du métal et une
rétrodonation de la part d’une orbitale dyy du métal vers une orbitale vacante n* de CO; [1-6].
Ce processus est equivalent au modéle de Dewar-Chatt-Duncanson pour la description de
I’interaction entre les métaux et les alcénes [62-64]. Dans notre calcul, les analyses NBO et
orbitalaire concordent sur le fait que deux électrons célibataires sont placés dans deux
orbitales 5f pures de I’uranium, le dernier se situant dans une orbitale moléculaire issue de
I’interaction entre 1’orbitale ©* de CO, et une orbitale hybride 6d-5f de 1’uranium. Une
visualisation de cette orbitale est présentée dans la figure 9. Ce complexe ne peut donc pas
étre décrit par le modele Dewar-Chatt-Duncanson comme c’est le cas pour les métaux de
transition, mais plutét par un transfert de charge de I’uranium vers 1’orbitale * de CO,. La
formation de ce complexe est endergonique de +8,3 kcal/mol. Il ne s’agit donc pas d’une
coordination tres favorable. Ceci peut étre expliqué par la rupture difficile des liaisons inertes

C=0, méme si ’oxydation de U vers U" et la formation d’une interaction U-O sont des
y

processus favorables thermodynamiquement.
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Figure 9. Orbitale HOMO de [(COT)(Cp)U(CO,)] dans le mode de coordination n°CO.
Mode de coordination n'C

Ce mode de coordination est décrit dans la littérature comme résultant d’un fort transfert de
charge entre ’orbitale d? d’un métal et I’orbitale antiliante 7* de CO, [1-6]. Il est donc
préféré pour les métaux riches et peut étre facilité par des interactions faibles entre les
oxygenes de CO; et des acides de Lewis localisés dans la sphére de coordination du métal.
Dans le cas de notre complexe, I’optimisation d’un tel adduit mene au mode de coordination
nCO.

Mode de coordination nZOO

Le dernier mode de coordination peut étre décrit comme un complexe carboxylate, avec une
liaison ionique M*CO," et peut étre rencontré dans le cas des alcalins ou des alcalino-terreux
ainsi que dans 1’adsorption de CO; sur des surfaces métalliques [1]. Le systeme a été optimisé
et est calculé un peu plus stable dans son état doublet. Sa géométrie est présentée dans la
figure 8. Les liaisons C-O sont assez longues (1,26 A et 1,25 A) et I’angle O-C-O est de 127°,
ce qui est proche des parameétres de CO,". Néanmoins, les analyses d’orbitales et NBO
montrent que le principal processus électronique est un double transfert de charge de
’'uranium vers CO,, avec le passage concomitant de U"™ vers UY. En effet, I’électron
célibataire se trouve dans une orbitale 5f pure tandis que 2 électrons sont appariés sur
I’orbitale n* de CO; sans interaction avec le métal. Ce double transfert augmente les charges
négatives des oxygenes de CO, et favorise ainsi les interactions électrostatiques U-O. La
formation de cet adduit est endergonique de +11,2 kcal/mol.
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111.1.2.2. Le sulfure de carbone
Mode de coordination 1118

Nous ne nous attendions pas a obtenir un adduit favorable avec un tel mode de coordination
puisque 1’atome de soufre dans CS; est chargé positivement. Un adduit est néanmoins trouve,
avec une distance U-S trés longue de 3,16 A. La molécule de CS, y est inchangée. La

formation de cet adduit est calculée endergonique de +4,6 kcal/mol.
Mode de coordination nZCS

I1 s’agit du mode de coordination le plus courant pour les complexes de CS,. Ceci est d au
fait que la rétrodonation vers 1’orbitale ©* de CS; est forte grace a I’interaction entre le métal
et la liaison C-S (n’oublions pas que CS; posséde un caractére m-accepteur plus fort que COy).
Divers complexes tels que [Cp,Ti(CS,)(PMes)] [65], [(PPh3)(CO).Fe(CS;)] [52] ou
[CpCo(PPh3)(CS,)] [66] présentent ce mode de coordination. Dans le cas de notre complexe
modele, I’état de spin quadruplet mene a la structure la plus stable, dont la géométrie est

présentée dans la figure 10.

Figure 10. Structures optimisées des complexes [(COT)(Cp)U(CS;)] pour les modes de coordination
n°CS (gauche) et n°SS (droite).

La structure est analogue a celle trouvée pour CO,, avec deux liaisons C-S non équivalentes
(1,64 A et 1,61 A, rappelant CS,") et un angle S-C-S de 156°, ce qui est plus élevé que CS,”
(141°). L analyse orbitalaire montre que la situation est la méme que pour CO,, ¢’est-a-dire
que le principal processus électronique est un transfert de charge de I'uranium vers CS,. La
formation de ce complexe est exergonique de -3,9 kcal/mol. Cette différence avec CO; (+8,3

kcal/mol) est due au fait que les liaisons C-S de CS; sont moins fortes que les liaisons C-O de
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CO, et que son caractere w-accepteur est plus prononcé, ce qui rend plus favorable un transfert

de charge vers CS; que vers CO..
Mode de coordination n'C

Comme pour CO,, I’optimisation de ce mode de coordination méne a la formation du
complexe précédent n°CS. Théoriquement, un tel complexe aurait pu étre stabilisé grace a la
charge négative du carbone dans CS,, mais il semble préférable de former une interaction
entre le metal et une liaison C-S afin de favoriser le transfert de charge vers CS,. Quelques
complexes présentant ce mode de coordination ont néanmoins été reportés dans la littérature,
par exemple [CpFe(CO),(CS,)] [67].

Mode de coordination nZSS

Le complexe dans ce mode de coordination n’a pas été trouvé avec une multiplicité de spin
égale a 4. L’optimisation méne alors & la formation du mode 1n?CS. Dans I’état doublet, le
mode 1SS est optimisé. Ceci peut étre expliqué par le fait que les atomes de soufre ne sont
suffisamment chargés négativement pour maintenir des interactions U-S que dans le cas d’un
double transfert de charge de 1’'uranium vers CS,. En effet, une analyse orbitalaire montre un
double transfert de charge et donc une double oxydation de U" vers UY. La géométrie du

complexe est présentée dans la figure 10. Sa formation est endergonique de +0,5 kcal/mol.

111.1.2.3. Le sulfure de carbonyle.
Modes de coordination 11'S et n'O

Les adduits optimisés dans ces deux modes de coordination sont trouvés bien plus stables
dans leurs états quadruplets que dans leurs états doublets. En effet, il s’agit, comme pour CO;
et CS,, d’interactions faibles entre COS et un uranium III. Leurs formations sont
endergoniques de +5,3 kcal/mol pour n'O et de +6,4 kcal/mol pour 1'S. Cette faible
différence énergétique entre les deux adduits prouve a quel point I’interaction entre le substrat
et le centre métallique est faible. En effet, si ’interaction é€lectrostatique était forte, 1’adduit

'O serait trouvé bien plus stable que ’adduit n'S.
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Modes de coordination 11°CS et 1°CO

Dans la littérature, le mode n°CO n’a jamais été identifi¢ pour COS, alors que le mode n°CS
est le plus courant. Des complexes tels que [(CsMes),V(COS)] [68], [(PMe3)sReH(COS)] [69]
ou [(PPh3)2(CO),Ru(COS)] [52] presentent ce mode de coordination. La préférence pour ce
mode est expliquée par un meilleur transfert de charge vers la n* de COS lorsque la liaison C-
S est en interaction avec le métal. En effet, les poids des orbitales p de 1’orbitale ©* sont plus
importants sur le soufre que sur ’oxygene. Dans le cas de notre complexe modele et dans
I’état de spin quadruplet, le mode n°CS est trouvé plus favorable que n?CO de seulement 2,1
kcal/mol. Sa géométrie est présentée dans la figure 11. Une analyse orbitalaire montre qu’il
s’agit, comme pour CO; et CS,, d’un transfert de charge de 1’uranium vers COS. Sa formation
est endergonique de +3,1 kcal/mol par rapport & [(COT)(Cp)U""] et COS, ce qui est compris
entre les valeurs trouvées pour CO, et CS,. Ceci est cohérent avec le fait que COS posséde

une affinité électronique plus importante que CO, mais moins que CS;.

Figure 11. Structures optimisées des complexes [(COT)(Cp)U(COS)] pour les modes de coordination
n°CS (gauche) et n”°OS (droite), et du complexe[(COT)(Cp)U(CO)(S)] (centre).

Il est important de remarquer que le complexe 1°CS méne & la rupture de la liaison C-S sil est
optimisé dans I’état de spin doublet. Le groupe sulfido S* est formé ainsi que la molécule CO
qui reste coordinée au métal par I’atome de carbone. L’uranium subit donc une double
oxydation et passe de U"' & UV. La géométrie de ce complexe est présentée dans la figure 11.
Sa formation est exergonique de -5,5 kcal/mol par rapport aux réactifs séparés. Ceci est
cohérent avec I’étude préliminaire sur COS, qui montre que 1’optimisation du dianion COS*
meéne a la rupture de la liaison C-S. Ainsi, une simple coordination de COS a un atome
d’uranium, grace a un double transfert de charge, meéne directement a la formation de CO et

d’un groupement sulfido.
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Mode de coordination nlC

Comme pour CO; et CS,, I’optimisation de ce mode de coordination mene a la formation du

complexe n°CS.
Mode de coordination nZOS

L’adduit présentant ce mode de coordination est plus stable dans son état doublet. Comme
pour CO; et CS,, il s’agit d’un double transfert de charge de l’'uranium vers COS. La
géométrie de I’adduit est présentée dans la figure 11. La formation de ce complexe est
endergonique de +6,5 kcal/mol, ce qui est intermédiaire entre les formations des complexes
n?-00 (+11,2 kcal/mol) et n>-SS (+0,5 kcal/mol) avec CO, et COS respectivement.

Un récapitulatif des énergies de formation calculées pour les divers complexes de CO,, CS; et
COS est présenté dans le tableau 3. Globalement, les énergies suivent 1’ordre d’affinité
électronique des trois molécules puisque leurs coordinations impliquent systématiquement des
transferts de charge de la part de ’uranium. Il est ainsi plus simple de former un complexe de
coordination de CS, que de COS, et plus simple de former un complexe de COS que de CO,.
De plus, le mode de coordination n*-O (ou n*-S) correspond & un uranium 111, le mode n*-CO

(oun?-CS) & un uranium 1V et le mode n%-00 (ou 1n?-SS ou n?-OS) & un uranium V.

Co, CS, Cos
n'-0 +4,7 - +5,3
n’-CO +8,3 - +5,2
n°-00 +11,2 - -
n'-S - +4,6 +6,4
n’-CS - -3,9 +3,1
n°-SS - +0,5 -
n°-0S - - +6,5

Tableau 3. Energies de Gibbs de formation des complexes de coordination de CO,, CS, et COS avec
[(COT)(Cp)U""] avec plusieurs modes de coordination.

111.1.3. Diméres : le probléme de I’oxydation
Le dioxyde de carbone

La réaction entre un complexe d’uranium III et CO; peut aussi mener a la formation d’un
dimére d’uranium IV pour lequel CO, a été réduit en CO,>. A cause de la taille d’un tel

systéme, il est impossible d’optimiser un dimére d’uranium IV en utilisant le pseudopotentiel
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relativiste a petit cceur pour décrire les atomes d’uranium. Nous avons donc réalisé
I’optimisation avec le pseudopotentiel relativiste a grand cceur. Puisque les deux centres
métalliques deviennent des pseudo-couches fermées, deux états de spin sont possibles pour ce
complexe dinucléaire : singulet (les deux électrons de CO,* sont appariés) et triplet. L’état
singulet est trouvé beaucoup plus stable que 1’état triplet de 46,8 kcal/mol. Sa géométrie est
présentée dans la figure 12. Elle présente de longues distances C-O de 1,27 et 1,34 A et un
angle O-C-O de 116°, rappelant le dianion CO,”. Les charges NPA calculées pour ce
complexe sont +1,76 pour I'uranium en interaction avec le carbone, +1,90 pour I’autre

uranium, +0,46 pour le carbone, -0,78 pour I’oxygéne pontant et -0,71 pour 1’autre oxygéne.

Figure 12. Structure optimisée du complexe [(COT)CpU"],(n-n*n?-CO,).

Un probléme se pose concernant 1’estimation de 1’énergie de formation de ce dimére. En effet,
I’équation chimique qui nous intéresse implique deux complexes d’uranium III et CO;

réagissant ensemble pour former le dimére d’uranium IV :
2[(COT)(Cp)U"] + CO, — [(COT)(Cp)U"]2(u-n-n’*-COy)

Or, le dimére d’uranium a été optimisé avec le pseudopotentiel relativiste a grand cceur adapté
au degré d’oxydation IV. Ce pseudopotentiel ne peut pas étre utilisé pour optimiser le réactif
d’uranium III. C’est la son principal défaut : il ne peut étre utilisé que pour des réactions
n’impliquant aucune oxydation ou réduction du métal, telles que des métathéses de liaison.
Une solution consiste a passer par le calcul du monomére d’uranium IV décrit dans la partie
I11.1.2. En effet, il est possible de calculer I’énergie de ce monomére a 1’aide du
pseudopotentiel a grand cceur afin de placer énergétiquement le dimeére par rapport a celui-Ci.
Puisque nous avons deja calculé 1’énergie de formation du monomeére d’uranium IV a 1’aide

du pseudopotentiel a petit cceur, il n’y a plus qu’a faire une addition pour estimer 1’énergie de
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formation du dimeére par rapport aux réactifs. Un résumé de la méthode est présenté gréace a

aux équations suivantes :

2[(coT)Cpu™ + 2c0, ———— 2[(COT)CpUY(CO,)] (1) AG%ml(1)  (Petit coeur)
2[(COT)CpU(CO,)] —— = [(COT)CpU'V](CO,) + CO, (2) AG°om(2) (Grand coeur)
2[(COT)CpU"] +2CO, ————— [(COT)CpU],(CO,) +CO,  (3) AG®form(3)

AG'Gform(:%) = AGoformU) + AG"form(z)

L’énergie de formation du complexe d’uranium IV [(COT)(Cp)U"(CO,)] (dans le mode de
coordination 1>-CO) a été calculée égale a +8,3 kcal/mol grace au pseudopotentiel & petit
cceur. Ce complexe a aussi €été optimisé avec le pseudopotentiel a grand cceur de facon a
obtenir AG°sm(2), qui est calculée égale a -43,8 kcal/mol. Il suffit d’additionner ces deux
valeurs pour obtenir I’énergie de formation du dimére par rapport a [(COT)(Cp)U""] et COy,
qui est donc ici égale a -35,5 kcal/mol. La formation de ce complexe est ainsi trouvée trés
favorable. La perte d’énergie due a la rupture des liaisons C-O de CO, est compensée par la
formation de trois interactions U-O stabilisantes et du passage de U"' & U" pour deux atomes

d’uranium.
Le sulfure de carbone

Un complexe analogue a été calculé pour CS; et est présenté dans la figure 13. L’état singulet
est trouvé beaucoup plus stable que 1’état triplet de -32,5 kcal/mol. Elle présente de longues
distances C-S de 1,69 et 1,74 A et un angle S-C-S de 122°, rappelant le dianion CS,*. Les
charges NPA calculées pour ce complexe sont +1,73 pour I’uranium en interaction avec le
carbone, +1,55 pour ’autre uranium, -0,75 pour le carbone, 0,00 pour le soufre pontant et
+0,02 pour I’autre soufre. La répartition des charges est ainsi trés différente de son homologue
en CO,. Le carbone est ici chargé négativement et peut agir comme un centre nucléophile.
L’¢énergie de formation de ce complexe est estimée de la méme maniere que pour le dimere de
CO, a -30,7 kcal/mol. Cette énergie est un peu plus faible en valeur absolue que pour CO,, car
bien que CS, soit un meilleur accepteur d’électrons que CO,, la formation des trois

interactions U-S reste bien moins favorable que celle des trois interactions U-O.
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Figure 13.Structure optimisée du complexe [(COT)(Cp)U"]»(u-n*n?CS,).

Le sulfure de carbonyle

Deux isoméres dimériques existent pour COS. Les deux ont été optimisés et sont présentés
dans la figure 14. lls sont tous deux bien plus stables dans leurs états de spin singulet que
triplet. Le complexe de gauche est calculé plus favorable de 4 kcal/mol que celui de droite.
Ceci peut se comprendre par le fait que la liaison C-S est ainsi en interaction avec un atome
d’uranium et favorise le transfert de charge de ce dernier vers 1’orbitale m* de COS. Cela a
tendance a allonger grandement la liaison C-S (1,87 A) et ainsi tendre vers la formation de la
tres stable molécule CO. Le double transfert électronique ne rompt pas la liaison C-S comme
c’est le cas dans le monomere d’uranium V mais s’en approche. Les charges NPA calculées
pour ce complexe sont +1,62 pour I'uranium en interaction avec le carbone, +1,74 pour
I’autre uranium, +0,05 pour le carbone, -0,22 pour le soufre et -0,65 pour 1’oxygéne.

L’énergie de formation de ce complexe est calculée égale a -31,0 kcal/mol.

Figure 14. Structures optimisées des deux isoméres du complexe [(COT)(Cp)U"]o(u-n*n>-COS).
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Conclusion

Les valeurs énergétiques calculées montrent que les formations des diméres d’uranium IV
pour CO,, CS, et COS sont bien plus favorables que les formations des monomeéres
correspondants. Il est ainsi raisonnable de penser qu’une réaction entre un complexe
d’uranium III et une de ces molécules débutera toujours par la formation d’un complexe

bimétallique de ce type.

Un point important de cette partie est la maniére dont nous avons calculé I’étape d’oxydation.
En effet, le calcul de mécanismes réactionnels impliquant des dimeéres d’uranium IV ne peut
pas étre réalis¢ a I’aide du pseudopotentiel a petit cceur, car ceci rend les calculs
d’optimisation impossibles a effectuer. Seule I’utilisation du pseudopotentiel a grand coeur
permet de réaliser ce genre de calculs, mais celle-ci empéche le calcul rigoureux de 1’étape
d’oxydation de ’uranium III vers I’uranium IV. Notre méthode, qui utilise les deux types de
pseudopotentiels, permet d’estimer cette étape d’oxydation en passant par le calcul d’un
monomere d’uranium IV. Ceci peut étre réalisé avec d’autres types de métaux et d’autres
substrats. C’est une méthode générale qui permet une utilisation plus large des

pseudopotentiels a grand cceur adaptés a certains degrés d’oxydation.

I11.2. Chronologie de la littérature

Cette partie de la thése va présenter toutes les études réalisées entre 1985 et 2010
concernant la réactivité de complexes d’uranium IIT avec CO; et autres molécules analogues.
Des études théoriques viendront les rationaliser au fur et a mesure. L’objectif est de
comprendre les criteres qui régissent ces réactions. En effet, divers produits ont été observés
dans la littérature selon la nature des complexes utilisés. Il est nécessaire de comprendre les
mécanismes de formation de ces différents produits afin d’aider les expérimentateurs a
optimiser leurs complexes par une architecture moléculaire des ligands et ainsi ouvrir la voie

a de nouveaux processus catalytiques impliquant CO..
111.2.1. Le travail pionnier de Richard A. Andersen

Les premiers travaux expérimentaux sur le sujet proviennent du groupe de Richard A.
Andersen de 1I’Université¢ de Berkeley en Californie et furent publiés en 1985 et 1986 [26-
27,70]. 1ls concernent I’étude de la réactivité des complexes [(CsHsMe)sU"(THF)] et

[(CsH4SiMes)sU""] avec CS,, COS, PhN3 et PANCO.
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Données expérimentales

Expérimentalement, [I’addition d’un équivalent de CS, a une solution de
[(CsHsMe)sU"(THF)] dans le diéthyléther & 0°C résulte en la formation immédiate du
complexe dinucléaire [(CsHsMe)sU™]o[u-n"m?-CS;] [27]. Un produit analogue est observé
pour la réaction entre un équivalent de CS, et [(CsH.SiMes)sU"'] & -70°C. Les absorptions en
RMN 'H montrent que les atomes d’uranium sont tétravalents dans les deux produits. Ceci
suggére qu’une double réduction de CS, vers CS,* a eu lieu. [(CsHsMe)sU™]o[u-n' n?-CS,] a
été caractérisé par cristallographie des rayons X [27].

Une solution de [(CsHsMe)sU"(THF)] dans le diéthyléther a été mise en contact avec COS a
1 atm a température ambiante. Un produit est immeédiatement formé et a été caractérisé par
RMN *H et *3C ainsi que par cristallographie des rayons X : il s’agit du complexe p-sulfido
[(CsHaMe)sUV]o[p-S] [26]. Les atomes d’uranium y sont aussi trouvés tétravalents par RMN
H.

[(CsHsMe)sU"(THF)] réagit avec RN3 (R = SiMes ou Ph) dans le diéthyléther & température
ambiante pendant 30 minutes pour former le complexe [(CsHsMe)sUYNR] avec libération
simultanée de N, [70]. A I’inverse, la réaction entre [(CsHsMe)sU"(THF)] et PANCO ne
méne pas au produit [(CsHsMe)sUYNPh], mais résulte en la formation du complexe
dinucléaire [(CsHsMe)sU""]o[u-n'n?-PhNCO] [70]. Ce complexe ne libére par CO, méme en
chauffant & 80°C.

Modélisation

Les calculs ont été effectués pour le complexe [(CsHsMe)sU" (THF)]. Tous les diméres ont
¢été calculés avec le pseudopotentiel relativiste a grand coeur. Les étapes d’oxydation ont été
calculées avec la méthode présentée dans la section 111.1.3. Les calculs ont été réalisés en
phase gazeuse car le diéthyléther est un solvant apolaire et aprotique. La molécule de THF n’a
pas été prise en compte. Nous pouvons en effet supposer que I’interaction entre le THF et
I’uranium est assez faible pour étre négligée, la coordination des substrats induisant le départ

de la molécule de THF.

110



Réaction avec CS,

Afin de comprendre pourquoi le complexe p-sulfido [(CsHsMe)sU'V]o[p-S] n’est pas observé
dans la réaction avec CS; alors qu’il I’est avec COS, le profil énergétique menant a sa
formation a été étudié. Nous avons fait I’hypothése que la fagon la plus simple de le former
était de passer par le complexe observé expérimentalement, [(CsHsMe)sU""]o[u-n'n>-CS,],

puis de libérer la molécule CS. Le profil énergétique est présenté dans la figure 15.

La premiére étape de la réaction est la formation du complexe bimétallique observé
expérimentalement, [(CsHsMe)sU"]o[u-n'n?-CS,], calculée exergonique de -17,9 kcal/mol
donc trés favorable thermodynamiquement. Neanmoins, cette valeur est plus faible que celle

calculée pour le complexe modéle [(COT)(Cp)u™

], qui était de -30,7 kcal/mol. Ceci peut étre
expliqué par I’encombrement stérique des trois ligands cyclopentadiényles qui empéche
I’uranium non lié au carbone de former une interaction avec les deux atomes de soufre. Le
mode de coordination est ainsi p-n'n? au lieu de p-n’n? comme c’était le cas pour le
complexe modele. La comparaison entre les structures théorique et expérimentale de ce
produit est présentée dans le tableau 4. Les distances U-S sont globalement plus longues que
celles observées expérimentalement a cause de 1’utilisation du pseudopotentiel a grand ceeur.
Les angles sont en trés bon accord. 1l y a cependant un gros probléme concernant les liaisons
C-S: les deux liaisons sont équivalentes dans le cas du calcul théorique, ce qui est cohérent
avec ’occupation d’une orbitale n* de CS,, alors qu’elles sont tres différentes dans la

structure expérimentale. Une des deux liaisons y est vraiment trés courte (1,46 A) alors que

’autre est trés longue (1,83 A).

Brennan et al. proposent la configuration de Lewis A représentée dans la figure 16 pour
expliquer leur géométrie expérimentale. Notre structure calculée correspondrait plutdt quant a
elle a la géométrie de résonance entre les configurations A et B. Cependant, la liaison
expérimentale de 1,46 A est plus courte qu’une double liaison C-S classique. En effet, la
liaison C-S de CS; libre mesure 1,57 A tandis que Pauling suggére qu’une double liaison C-S
devrait mesurer 1,61 A [36]. Cette structure expérimentale fait donc plutdt penser a une
molécule CS en interaction avec un uranium I et un groupe sulfido S* en interaction avec un
uranium V, ce qui est bien entendu impossible a reproduire avec le pseudopotentiel a grand

coeur adapté au degré d’oxydation IV.
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Figure 15. Profil énergétique de la formation du complexe [(CsHiMe)sUV]o[u-S] & partir de
[(CsH4Me);U"M et CS,. Le ligand est noté Cp’. Les composés en gras sont ceux dont les structures 3D
sont représentées.

Théorie Expérience
uU-C 2,50 2,53
ut-st 2,90 2,79
s-Cc 1,70 1,46
s%-C 1,71 1,83
sh-g? 3,06 3,01
uU?-s? 2,86 2,79
u-c-st 85,3 84,4
U-c-s? 146.,6 143,8
st-c-s? 128,1 131,7
C-S2-U? 118,6 1124

Tableau 4. Paramétres géométriques du complexe [(CsHsMe)sU][pn'n>-CS;] calculés et
expérimentaux. U" et S' représentent respectivement ’uranium et le soufre de gauche sur la structure
3D présentée dans la figure 15.
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Figure 16. Configurations de Lewis possibles pour le complexe [(CsHsMe)sU™]o[u-n',n?-CS,].

Afin de comprendre pourquoi ce complexe ne se dissocie pas en [(CsHsMe)sU"(CS)] et
[(CsHsMe)sUY(S)], les deux complexes ont été optimisés avec le pseudopotentiel & petit ceeur.
Ainsi, I’énergie correspondant a la dissociation a pu étre évaluée en passant au préalable par

le calcul de I’énergie de la réaction suivante :
2[(CsHaMe)U"™ + CS, » [(CsHaMe)sU"(CS)] + [(CsHaMe)sUY(S)]

L’énergie de Gibbs de cette réaction est calculée égale a +4,0 kcal/mol. La dissociation du
produit expérimental [(CsHsMe)sU™]a[p-n'n?-CS,] est donc un processus endergonique de
+21,9 kcal/mol. C’est pourquoi cette réaction n’est pas observée expérimentalement.

L’origine de ces valeurs sera discutée dans la partie I11.2.1.5.

Figure 17. Géométrie du TSa. Les ligands Cp’ n’apparaissent pas par souci de clarté. L’atome U?
n’est pas dans le plan de la feuille, contrairement a tous les autres atomes.

La seconde étape de la réaction de formation du complexe sulfido est la rupture d’une liaison
C-S du produit expérimental menant & la formation de [(CsHsMe)sU'V]o[u-S] et de la
molécule CS. La géométrie de 1’état de transition TSa est représentée figure 17. Par rapport au
complexe [(CsHaMe)sU™]o[n-n'n-CS;,], Uinteraction U?-S? s’est rompue et interaction U

S' s’est formée par migration de ’atome d’uranium U?. Les distances U'-C et S*-C se sont
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allongées en préparation de la libération de CS. La liaison C-S? est égale & 1,57 A (contre 1,55
A pour CS libre), montrant que la molécule est presque déja formée. Il est intéressant de noter
I’angle U'-S*-U? de 150° qui permet de développer une orbitale de type p sur I’atome de
soufre de facon a interagir avec le carbone de CS. La barriere d’activation correspondant a
cette libération est assez élevée (+29,9 kcal/mol par rapport au produit expérimental), ce qui
est caractéristique d’une réaction lente. La formation du complexe [(CsHsMe)sU'v]o[p-S] et
de CS libre est quant a elle endergonique de +11,5 kcal/mol par rapport au produit
expérimental. Ceci est d0 a la faible stabilité de la molécule CS généreée. Une facon de
compenser cette perte énergétique est de piéger CS avec un autre complexe d’uranium III.
Nous voyons en effet qu’en formant le complexe [(CsHsMe)sU"(CS)], la réaction devient
exergonique de -14,3 kcal/mol et donc favorable thermodynamiquement. Cependant, les
conditions expérimentales montrent que le complexe d’uranium III et CS, sont présents en
conditions steechiométriques en début de réaction. Puisque deux complexes d’uranium III sont
nécessaires a la capture d’une molécule de CS,, il ne reste pas de complexe d’uranium
disponible pour former [(CsHsMe)sU"(CS)]. Dans les conditions expérimentales, la libération

de CS est ainsi un processus defavorable.

Figure 18. Profil énergétique de la formation du complexe [(CsHsMe)sU"],[u-CSs] a partir de
[(CsHsMe)sUL,[u-S] et CS,.
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Nous désirions aussi voir s’il était possible de faire réagir le complexe [(CsHaMe)sU™M],[p-S]
avec une autre molécule de CS, de facon a former le complexe trithiocarbonate
[(CsHaMe)sUV]o[u-CSs]. Le profil énergétique correspondant est présenté figure 18. La
géométrie de ’état de transition présente une molécule CS, coudée (141°), dont les liaisons
ont été allongées (1,63 A contre 1,57 A dans CS, libre), prouvant un transfert de charge de S*
vers ’orbitale ©* de CS,. Cette activation de CS, permet de préparer la formation de la
derniére liaison C-S. La charge NPA du carbone de CS, est -0,49 alors que celle du
groupement sulfido est -0,61. Ainsi, une répulsion électrostatique existe entre les deux atomes
qui se couplent. C’est la raison pour laquelle la barriére d’activation est si haute en énergie
(+33,3 kcal/mol). La formation de [(CsHsMe)sU"]5[u-CSs] est calculée endergonique de
+11,7 kcal/mol, ce qui équivaut a la perte d’entropie de la réaction. La formation du
triothiocarbonate n’apporte ainsi pas de stabilité particuliere par rapport a un groupement pi-
sulfido. Ceci doit étre en partie did au fait que 1’encombrement stérique des

cyclopentadiényles empéche la formation d’un mode de coordination p-nn? plus favorable.

Figure 19. Profil énergétique de la formation de complexe [(CsHsMe)sU]L[U-C,S4] a partir de
[(C5H4M9)3U]2[H-CSZ:| et CS,.

Le profil énergétique de la formation d’un hypothétique complexe de tétrathiooxalate a aussi
été calculé. On peut en effet imaginer le couplage entre le carbone du complexe expérimental

avec le carbone d’une molécule de CS, libre. La formation du tétrathiooxalate est trouvée
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favorable de -6,9 kcal/mol. Cependant, 1’état de transition TS¢ se trouve a +29,4 kcal/mol, ce
qui est plutdt haut en énergie. Le probléme vient du couplage des deux carbones : en effet, ils
sont la aussi tous deux chargés négativement et se repoussent. En effet, le carbone de CS; est
chargé -0,44 alors que celui de [(CsHsMe)sU"V],[p-CS,] est chargé -0,54 au niveau de 1’état
de transition. Les charges sont un peu plus faibles en valeur absolue que dans le cas du

trithiocarbonate, d’ou une barri¢re d’activation légérement plus faible.

En conclusion, nous sommes en trés bon accord avec les données expérimentales puisque
nous voyons 4 travers ces différents essais de réactivité que le complexe [(CsHsMe)sU"™]o[p-
CS;] ne peut plus réagir. Avec un excés de complexe d’uranium par rapport a CS,, le
piégeage de CS aurait sGrement pu étre possible, menant ainsi a la formation du complexe p-

sulfido, mais la réaction aurait de toute fagon été lente.

Réaction avec COS

Figure 20. Profil énergétique de la formation du complexe [(CsHsMe)sU"],[u-CS,0] & partir de
[(CsH4Me);U" et COS.
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Le profil énergétique menant & la formation du complexe [(CsHsMe)sU']o[p-S] & partir de
[(CsHsMe)sU""] et COS est représenté dans la figure 20. La premiére étape de la réaction est
la formation du complexe bimétallique [(CsHsMe)sU"]o[u-n' n>-COS]. La géométrie trouvée
la plus stable est présentée dans la figure 21. Elle est trés différente de celle obtenue dans le
cas de notre complexe modéle, [(COT)(Cp)U"]2[n-n2n3-COS], pour lequel la liaison C-S
était en interaction avec un des atomes d’uranium. Ici, un uranium est lié au carbone tandis
que le second est lié au soufre. Cette différence de géométrie peut se comprendre par le fait
que les ligands cyclopentadiényles empéchent la formation du mode de coordination p-n?n?
trouvé dans notre complexe modele, ce qui pousse 1’uranium non lié au carbone a devoir
choisir entre le soufre et I’oxygene. Il choisit le soufre grace a la plus grande polarisabilité de
ce dernier, ce qui a tendance a allonger la distance entre 1’autre uranium et I’atome de soufre.
Néanmoins, cette double coordination carbone-soufre permet une activation aussi importante

de la liaison C-S (1,88 A) que dans le cas du complexe modeéle (1,87 A).

Figure 21. Géométries du complexe [(CsH:Me);U™]o[un"m?-COS] (gauche) et de 1’état de transition
TSp (droite). Les ligands Cp’ ont été omis par souci de clarté.

L’état de transition TSp correspond a la libération de la molécule CO. Sa géométrie est aussi
présentée dans la figure 21. La liaison C-S est allongée de facon a préparer le départ de CO
(2,01 A) tandis que ’atome d’uranium li¢ au carbone migre de fagon a former le pont sulfido.
La barriere d’activation correspondant a cet état de transition se trouve a seulement +6,6
kcal/mol par rapport au complexe [(CsHsMe)sU"V]o[u-n*n>-COS]. Cela est principalement di
a la forte stabilité du monoxyde de carbone qui est en train de se former. De plus, la faible
distance U-C montre que de fortes donation et rétrodonation stabilisantes sont présentes entre
la molécule CO partante et ’'uranium. Cette forte stabilité liée a la molécule CO est confirmée
par la valeur de 1’énergie de Gibbs de la réaction, égale a -18,5 kcal/mol par rapport au
complexe bimétallique de COS. De plus, le complexe [(CsHsMe)sU"'] et COS étant en
conditions steechiométriques, la molécule CO libérée ne peut pas se coordiner a un autre
atome d’uranium. Si c’était le cas, I’énergie de Gibbs de la réaction serait encore plus basse
de 8,2 kcal/mol. La question de la formation des complexes [(CsHsMe)sU"(CO)] et
[(CsHaMe)sUY(S)] & partir de [(CsHsMe)sU™V]o[u-n",n?>-COS] peut aussi se poser. Comme
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nous l’avons fait pour CSj, I’énergie de réaction de la formation des deux monomeres
précédents a été calculée en passant par le calcul préalable de 1’équation suivante a 1’aide du

pseudopotentiel a petit cceur :
2[(CsHsMe)U™] + COS - [(CsHaMe)sU"(CO)] + [(CsHaMe)sUY(S)]

L’énergie de Gibbs de cette réaction est calculée égale a -10,0 kcal/mol. La dissociation du
produit [(CsHsMe)sU"V]o[u-n'n?-COS] en ces deux monoméres est donc un processus
endergonique de +15,3 kcal/mol. L’origine de ces valeurs sera discutée dans la partie

111.2.1.5.

La géométrie du complexe [(CsHsMe)sU™]o[p-S] obtenu peut étre comparée a celle du
produit expérimental. Les distances U-S sont globalement plus longues (2,70 A contre 2,60 A
pour le complexe expérimental) a cause de 1’utilisation du pseudopotentiel a grand cceur, et
I’angle U-S-U est calculée plus petit (150,5° contre 164,9° expérimentalement). La différence
angulaire est directement liée a la différence des longueurs de liaison. En effet, dans le calcul
grand cceur, les distances sont plus longues, ce qui diminue le caractére  des liaisons U-S et

a ainsi tendance a couder I’angle U-S-U.

Nous nous sommes ensuite posé la question de la formation du complexe dithiocarbonate,
[(CsHaMe)3sU™]o[u-n',n?-CS,0], par I’addition électrophile d’une molécule libre de COS sur
le groupement négatif sulfido de [(CsHsMe)sU"V]o[p-S]. Malgré tous nos efforts, il a été
impossible de localiser ’état de transition correspondant a cette addition. Cependant, le
produit a été optimisé et sa formation est endergonique de +4,5 kcal/mol par rapport au
complexe sulfido et COS, donc non favorable. Un atome d’uranium est lié a ’oxygéne du
groupement CS,0% tandis que le second est lié & un des atomes de soufre. Le deuxiéme atome
de soufre ne fait aucune interaction avec les métaux a cause de I’encombrement stérique des

ligands cyclopentadiényles, ce qui a sGrement tendance a déstabiliser le complexe.

Le profil énergétique de la formation du complexe dithiooxalate [(CsHsMe)sU"]o[u-C20,S;]
a partir de [(CsHsMe)sU™]o[-nt,n?-COS] et COS a aussi été calculé et est présenté figure 22.
La formation du complexe bimétallique de COS est suivie de 1’addition d’une molécule de
COS libre afin de coupler les deux atomes de carbone. Dans le cas de CS,, cette addition était
défavorable & cause de la répulsion électrostatique présente au niveau de 1’état de transition
entre les deux carbones chargés négativement. Avec COS, la situation est exactement la
méme, a la différence que les carbones sont cette fois-ci tous deux chargés positivement
(+0,37 pour le carbone de COS libre et +0,11 pour celui du complexe dinucléaire). Cette
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répulsion amene a une haute barricre d’activation, dont la valeur est identique a celle calculée

pour CS,, +29,8 kcal/mol.

Figure 22. Profil énergétique de la formation du complexe [(CsHsMe);U"V],[u-C,0,S,] & partir de
[(CsHsMe);U" et COS.

Globalement, CS; et COS n’ont donc pas la méme réactivité. La premiére étape de la réaction
est la formation d’un complexe bimétallique dans lequel le substrat est doublement réduit et
deux atomes d’uranium sont oxydés au degré d’oxydation V. Ce qui se passe ensuite dépend
de la nature de la molécule a libérer. Dans le cas de COS, la molécule CO est formée grace a
sa forte stabilité thermodynamique. Expérimentalement, le complexe [(CsHsMe)sU"™]o[u-
nl,nZ-COS] n’est pas observé car sa durée de vie est treés courte. La barriere d’activation de
libération de CO est faible, d’ou une rupture rapide de la liaison C-S dans [(CsHsMe)sU"]5[u-
n'n?-COS]. En revanche, la faible stabilité de CS interdit la formation du complexe sulfido
[(CsHaMe)sU]o[u-S] & partir de [(CsHaMe)sU™]o[p-ntm?-CS;). Il est ainsi normal que ce

dernier soit observé.

La réaction a ensuite été étudiée avec deux autres molécules isolobales : PhN3; et PANCO.
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Réaction avec PhN3

Bien que non présentés ici, des monoméres de PhN; de la forme [(CsHiMe)sU"™ (PhNs)]
(mode de coordination n?NN) ont été optimisés et, comme c’est le cas pour CO,, CS, et COS,

le complexe dinucléaire [(CsHsMe)sU™]2[PhN3] est trouvé beaucoup plus stable :
2[(CsHaMe)sU"Y(PhN3)] = [(CsHsMe)sU'V]o[PhN3] + PhN; -19,1 kcal/mol

Nous faisons donc I’hypothése que ce complexe bimétallique est automatiquement formé au
début de la réaction entre [(CsHsMe)sU""] et PhNs. Le profil énergétique de la formation du
produit expérimental [(CsHsMe)sUY(NPh)] est présenté dans la figure 23. La réaction
commence donc par la formation du complexe dinucléaire dont la géométrie est représentée
dans la figure 24. Le mode de coordination est identique a celui trouvé pour CS,. Une liaison
N-N activée (1,35 A) est en interaction avec un des atomes d’uranium. Une analyse NBO
montre que cette liaison N-N est une liaison simple alors que la seconde liaison N-N (1,24 A)
a un caractere double marqué. Ceci suggére que la rupture de la premiere ne devrait pas étre
difficile. En effet, 1’état de transition de rupture TS dont la géométrie est aussi présentée
figure 25 ne se trouve qu’a +5,5 kcal/mol par rapport au complexe précédent, ce qui est
synonyme d’une réaction trés rapide. Au niveau de cet état de transition, une liaison N-N est
trés activée et presque rompue (1,74 A) tandis que la seconde s’est raccourcie (1,18 A). Il

prépare ainsi la formation d’une molécule de diazote.

L’¢énergie de formation des produits a été calculée avec le pseudopotentiel a petit coeur
puisque ce sont des complexes monomériques a différents degrés d’oxydation. L’énergie qui

nous intéresse concerne 1’équation suivante :
2[(CsHaMe)U™] + PhN3 — [(CsHaMe)sU"(N2)] + [(CsHaMe)sUY (NPh)]

L’¢énergie de Gibbs est calculée égale a -59,7 kcal/mol. Contrairement & COS et CS,, les
formations de ces complexes d’uranium V et d’uranium III sont donc trés favorables par
rapport au complexe dinucléaire d’uranium IV. La raison en sera discutée dans la partie
II1.2.1.5. Tl est intéressant de remarquer qu’il est plus favorable de libérer N, que de former le
complexe [(CsHsMe)U"™(N2)] (gain de 3,4 kcal/mol). La coordination n’est pas assez forte

pour compenser la perte d’entropie liée a la formation de ce dernier.
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Figure 23. Profil énergétique de la formation du complexe [(CsH,Me);UY(NPh)] & partir de
[(CsHsMe)sU" et PhNs.

Figure 24. Géométries optimisées de [(CsHsMe)sU"],[un',n’-PhN3] (gauche) et de TSe (droite). Les
ligands cyclopentadiényles ont été omis ainsi que le cycle aromatique de PhNs, uniquement représenté
par le carbone li¢ a I’azote.

La géométrie du complexe calculé [(CsHsMe)UY(NPh)] est en bon accord avec celle du
produit expérimental. La liaison U-N est calculée égale a 1,95 A contre 2,02 A
expérimentalement, ce qui induit donc un angle U-N-C(Ph) plus grand de 175,5° contre

167,4° expérimentalement. L’angle quasi-linéaire U-N-C(Ph) suggére que le doublet non liant
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de I’azote est utilisé dans I’interaction et que la liaison U-N se rapprocherait plus d’une triple
liaison que d’une double. Brennan et al. la présentent en effet comme une triple liaison. Une
analyse NBO montre que la liaison U-N est double et qu’une trés forte donation du doublet
non liant de 1’azote vers une orbitale vacante hybride 6d-5f de I’uranium a lieu (125

kcal/mol).
Réaction avec PhANCO

Bien que non présentés ici, le monomére de PhANCO de la forme [(CsHsMe)s;U"(PhNCO)] a
6té optimisé (mode de coordination 1°NC) et, comme c’est le cas pour PhN3, le complexe
dinucléaire [(CsHsMe)sU"],[PhNCO] est trouvé bien plus stable :

2[(CsHsMe)sU"Y(PhNCO)] - [(CsHaMe)sUV]o[PhNCO] + PANCO -36,3 kcal/mol

Nous faisons donc I’hypothése que ce complexe bimétallique est automatiquement formé au
début de la réaction entre [(CsHsMe)sU""] et PANCO. Le profil de la formation du complexe
[(CsHsMe)UYNPh] & partir de [(CsHsMe)sU"'] et PANCO est présenté dans la figure 25. La
réaction commence donc par la formation du complexe dinucléaire dont la géométrie est
présentée dans le tableau 5, avec celle du produit expérimental. Sa formation est calculée tres

favorable de -25,4 kcal/mol.

La géométrie du complexe optimisé est globalement en tres bon accord avec la structure
expérimentale. Les distances U'-N, U-C et U%-O sont plus longues dans le calcul théorique &
cause de I’utilisation du pseudopotentiel a grand cceur. Les angles sont globalement bien
reproduits, ainsi que les liaisons N-C et C-O. L’état de transition correspondant a la rupture de
la ligison C-N n’a pas été détecté malgré tous nos efforts. En revanche, le complexe
[(CsHsMe)U"(OC)] a été optimisé avec le pseudopotentiel a petit cceur afin d’estimer
I’énergie de Gibbs de la réaction de formation de [(CsHsMe)sUY(NPh)]. Cette derniére est
obtenue égale & +37,2 kcal/mol par rapport & [(CsHsMe)sU'V],[PhNCO]. Cela veut dire que la
barriére d’activation correspondant a la rupture de la liaison C-N est supérieure a +37,2
kcal/mol, ce qui est synonyme d’une réaction impossible cinétiquement (en plus de 1’étre
thermodynamiquement). Il est possible de gagner un peu d’énergie dans le bilan
thermodynamique en changeant la coordination de CO sur le complexe d’uranium III,
puisqu’il est connu que CO est un ligand qui se coordine habituellement par son carbone et
non par son oxygene [71]. Ainsi I’énergie de la réaction passe de +37,2 kcal/mol a +21,4
kcal/mol, ce qui est toujours défavorable thermodynamiquement.
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Figure 25. Profil énergétique de la formation du complexe [(CsHsMe);UY(NPh)] a partir de
[(CsHsMe)sU"] et PANCO.

Théorie Expérience

U™-N 2,44 2,36
u-C 2,49 2,42
N-C 1,32 1,31
C-0 1,31 1,36
U%-0 2,22 2,11
U*-N-C(Ph) 155,0 152,3
u'-c-0 165,1 168,1
N-C-O 122,3 118,9
C-N-C(Ph) 128,2 130,1
C-0-U? 175,0 164,0

Tableau 5. Paramétres géométriques du complexe [(CsHsMe);UV],[PANCO] optimisé et
expérimental. U" est I’uranium de gauche sur la structure du complexe présentée dans la figure 25.
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Discussion

Notre étude théorique est en parfait accord avec les résultats expérimentaux puisqu’elle
démontre sans équivoque que les produits observés sont les complexes les plus stables
pouvant étre formés a partir de chaque couple de réactifs. Cependant, afin d’avoir une vue
plus globale sur la différence de réactivité entre CS,, COS, PhNCO et PhN3, qui sont pourtant
des molécules isolobales, une équation doit étre étudiée. Il s’agit de 1’équation générale

suivante :

2[(CsHaMe)sUM] + X-Y-Z = [(CsHaMe)sUM (Y X)] + [(CsHaMe)sUY(2)]

Avec X =S (pour CSy), O (pour COS et PhANCO) ou N (pour PhN3), Y = C (pour CS,, COS et
PhNCO) ou N (pour PhN3) et Z = S (pour CS; et COS) ou NPh (pour PhANCO et PhN3).

Nous avons déja donné les valeurs d’énergie de Gibbs de cette équation pour chaque substrat
dans les parties précédentes. Nous savons ainsi que cette réaction est endergonique de +4,0
kcal/mol pour CS; et exergonique de -10,0 kcal/mol pour COS, -3,6 kcal/mol pour PhANCO et
-59,7 kcal/mol pour PhNs. Les valeurs étant trés variables d’une molécule a ’autre, il est
maintenant intéressant de comprendre 1’origine de ces différences. Pour ce faire, nous allons
diviser cette équation en trois sous-équations ne comportant qu’une seule formation ou

rupture de liaison afin de départager chaque contribution a 1’énergie totale.

2Cp° UM + X-Y-Z = Cp’sUMXY + Cp2sUYZ

(1) X-Y-Z-> XY +Z

(2) CpsU™ + XY - Cp’sU"'XY

(3) Cp’sU" +Z - Cp’sUYVZ
L’équation (1) correspond a la rupture de la liaison Y-Z du substrat XYZ. L’énergie
¢électronique de cette réaction est donc égale a 1’énergie de cette liaison. L’équation (2)
correspond a la coordination de la molécule XY formée dans I’équation (1) a un complexe
d’uranium III. Cette coordination se déroule sans changement de degré d’oxydation du métal.
Enfin, I’équation (3) correspond a la coordination du groupement Z & un complexe d’uranium
I1l. Cette coordination implique une double oxydation du métal, qui passe ainsi au degré
d’oxydation V. Chaque équation sera calculée au niveau DFT. Il est a noter que toutes les
valeurs énergétiques correspondant aux équations (2) sont déja trouvables dans les profils
présentés précédemment. Seul le calcul supplémentaire du groupement Z a da étre réalisé afin
d’obtenir les valeurs des équations (1) et (3). Les résultats en terme d’énergies de Gibbs sont

les suivants :
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2Cp’U" + CS, - CpsU"'CS + CpsUYS

CS, > CS+S
CpsU" +S - CpsUYsS

Cp73u||| + CS N Cp,3U“ICS

2Cp’sUM" + CcOS - Cp’su''co + CpsUYS
COS—»CO+S
CpsU" +S - CpsUYsS
Cp’sU" +CO - Cp’su"'co

2Cp’sU" + PANCO - Cp’5U"'CO + Cp’3UYNPh
PhANCO - CO + PhN
Cp’sU" + PhN = Cp’3UYNPh
Cp’sU" +CO - Cp’su"'co

2Cp’sU" + PhN3 = Cp?3U"'N, + Cp’sUYNPh
PhN3 = N, + PhN
Cp’sU" + PhN = Cp’sUYNPh
Cp’sU" + Nz - Cp’sU"'N,

Pour CS,, I’énergie de Gibbs correspondant a la rupture homolytique d’une liaison C-S est
égale a +96,3 kcal/mol. L’énergie €lectronique associée est +109,7 kcal/mol, ce qui est en
assez bon accord avec 1’énergie de la liaison C-S reportée dans la littérature pour CS; (102,9
kcal/mol). La formation du complexe d’uranium V, [(CsHsMe)sUY(S)], est quant a elle trés
exergonique de -66,4 kcal/mol par rapport & [(CsHsMe)sU"'] et I’atome de soufre libre. Enfin,
comme vu précédemment, la coordination de CS a un complexe d’uranium III est elle aussi
trés exergonique (-25,8 kcal/mol) da a la faible stabilité de la molécule CS libre. Au total, la
formation de ces deux complexes est endergonique de +4,0 kcal/mol. C’est pourquoi le

complexe dimérique [(CsHsMe)sU™]2[CS,] ne se dismute pas.
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La réaction avec COS peut étre comparée a celle avec CS,. Pour COS, 1’énergie de Gibbs
correspondant a la rupture homolytique de la liaison C-S est égale a +64,6 kcal/mol. L’énergie
¢lectronique associée est +77,0 kcal/mol, ce qui est en assez bon accord avec 1’énergie de la
liaison C-S reportée dans la littérature pour COS (72,0 kcal/mol). La formation du complexe
d’uranium V est commune aux deux réactions et ne joue donc pas de role dans la différence
de réactivité. La coordination de CO au complexe d’uranium III n’est exergonique que de -8,2
kcal/mol, car la molécule CO est déja trés stable lorsqu’elle est libre, ce qui n’était pas le cas
de CS. Ainsi, la différence totale d’énergie entre les deux réactions n’est que de 14 kcal/mol,
alors que la liaison C-S est plus faible d’une trentaine de kcal/mol pour COS. Cette fois-ci, la
réaction est favorable mais moins que la formation du complexe dimérique
[(CsHsMe)sUV],[COS]. Ce dernier n’a donc aucun intérét a effectuer une dismutation. A la
place, il préfére simplement libérer CO tout en gardant les atomes d’uranium au degré

d’oxydation IV, plus stable que les degrés d’oxydation IIl et V.

La réaction avec PhNCO peut étre comparée a celle avec COS. Pour PhNCO, 1’énergie de
Gibbs correspondant a la rupture homolytique de la liaison N-C est égale a +61,5 kcal/mol, ce
qui est un peu inférieur a la liaison C-S de COS. La coordination de CO est identique et n’a
donc aucun role a jouer dans la différence de réactivité. Enfin, la formation du complexe

d’uranium V a partir du fragment NPh et de [(CsHsMe)su™

] est exergonique de -56,9
kcal/mol, ce qui est un peu moins favorable que la formation du complexe d’uranium V pour
COS (-66,4 kcal/mol). Au global, la réaction devient ainsi un peu moins favorable pour
PhNCO que pour COS (-3,6 kcal/mol contre -10,0 kcal/mol). La réactivité des deux espéces
devrait cependant étre la méme, puisque la formation du complexe dimérique se retrouve dans
les deux cas plus favorable que cette réaction. Cependant, dans le cas de PhNCO, la molécule
de CO ne peut pas étre libérée car le fragment PhN ne fait pas un bon groupement pontant,

contrairement a I’atome de soufre. Ainsi, PANCO posséde la méme réactivité que CS,, mais

pour une raison différente.

Enfin, la réaction avec PhN3 peut étre comparée a celle avec PhNCO. Pour PhN3, I’énergie de
Gibbs correspondant a la rupture homolytique de la liaison N-N est égale a -6,2 kcal/mol.
Cette valeur négative reflete la tres faible énergie de liaison N-N de PhNs. En effet, en énergie
électronique, la valeur est de +8,0 kcal/mol seulement, en comparaison de +61,5 kcal/mol
pour la liaison N-C de PhNCO. La formation du complexe d’uranium V est commune aux
deux substrats et n’apporte donc aucune différence dans la réactivité. Enfin, le diazote ne

préfére pas se coordiner au complexe d’uranium III, comme vu précédemment. La trés grande
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différence d’énergie de Gibbs pour cette réaction entre PANCO (-3,6 kcal/mol) et PhN3 (-59,7
kcal/mol) est donc essentiellement liée a la force de la liaison N-N de PhNj3 contre celle de la
liaison C-N de PhNCO. Ainsi, pour PhN3, cette réaction devient pour la premiére fois
thermodynamiquement bien plus favorable que la formation du complexe dimérique. C’est

pourquoi elle est observée expérimentalement.

En conclusion, nous voyons que méme si ces molécules sont isolobales, elles différent
beaucoup en ce qui concerne la force des liaisons qui les composent. Il en est de méme pour
les molécules libérées (CS, CO et Ny) qui ont toutes trois un comportement tres différent vis-
a-vis de leur coordination a un complexe d’uranium III. Ces différences sont essentielles et
permettent d’expliquer les réactivités observées expérimentalement. Enfin, il est clair que le
complexe bimétallique du type [(CsHsMe)sU"V]2[XYZ] est le composé-clé de cette réactivité
dd a sa formation aisée et sa forte stabilité. Il favorise ainsi une réactivité de type
« dimérique ». Ce complexe ne se dismute que pour PhN3, et ce pour deux raisons : la trés
faible force de la liaison N-N de PhNj3 et I’incapacité du fragment PhN a jouer le rdle de

groupement pontant.
111.2.2. Premiere réaction avec CO, chez Michel Ephritikhine

La premiére réaction impliquant un complexe d’uranium III et CO, a été observée en 1991 par
I’équipe de Michel Ephritikhine du CEA Saclay en France [16]. Le complexe d’uranium
utilisé est [(CsHsSiMes)sU"]. 11 Iavait déja été par I’équipe de Richard A. Andersen pour la
réaction avec CS; [27]. Expérimentalement, 1’exposition d’une solution de ce complexe a 1
atm de CO, & 20°C forme le complexe dinucléaire [(CsH.SiMes)sU™"]o[u-O] en trois heures.
La réaction se déroule aussi avec N,O. Elle rappelle la synthése du complexe [Cp,Ti'VCl][p-
O] par traitement du complexe de titane Il [Cp,Ti"'Cl], avec CO, [72], bien que cette

derniere demande des conditions bien plus drastiques (10 atm de CO, a 90°C).

Un mécanisme hypothétique du groupe de Michel Ephritikhine est la formation préalable d’un
complexe dinucléaire dans lequel CO; a été doublement réduit par deux complexe d’uranium

suivie de la libération de CO. Cette suggestion était bien entendu réalisée sur la base des

réactions observées entre [(CsHsMe)sU™] et CS,/COS. En effet, la réaction avec CS, prouve

qu’un complexe du type [(CsHiSiMe)sU ' ],[XYZ] existe, tandis que celle avec COS est

complétement équivalente a ce qui est observé avec CO..

Puisque le mécanisme est évident, nous ne 1’avons pas étudi¢ théoriquement. Nous pouvons

prédire la formation du complexe dinucléaire [(CsHsSiMes)sU"V]o[CO-] suivie de la libération
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de CO. Ce dernier processus doit étre plus difficile cinétiquement puisque la liaison C-S est
plus polarisable que la liaison C-O, ce qui est cohérent avec une durée de réaction de trois

heures.

Cette étude démontrait pour la premiére fois le fort potentiel des complexes d’uranium III en
ce qui concerne 1’activation de CO,. Leur réaction se réalise dans des conditions trés douces,
contrairement a ce qui était connu jusqu’ici pour les métaux de transition. La forte
oxophilicité de I’uranium alliée au fort potentiel d’oxydation de I’uranium III explique
I’aisance avec laquelle cette réaction se déroule. Néanmoins, suite a cette étude, aucune

nouvelle réaction n’a été observée jusqu’en 2004.
111.2.3. Le premier ligand macrocyclique de Karsten Meyer

L’équipe de Karsten Meyer de I’Université d’Erlangen en Allemagne a observé une réaction
fascinante en 2004 entre un complexe macrocyclique d’uranium III et CO, [17]. Le complexe
d’uranium est [(("“®ArO)stacn)U"'] et est représenté dans la figure 26. Le ligand
[(*“ArO)stacn]* se nomme 1,4,7-tri(3-adamantyl-5-tertiobutyl-2-hydroxybenzyl)1,4,7-
triazacyclononane et a été utilisé dans plusieurs études de I’équipe de Karsten Meyer [17,19-

20,73].

Figure 26. Formule du complexe [((*°ArO)stacn)U"].

Des interactions hydrophobes entre les substituants hydrocarbonés déplacent 1’atome
d’uranium en-dessous du plan trigonal formé par les trois atomes d’oxygene. Les
groupements adamantyles sont tres volumineux et forment une petite cavité cylindrique au-

dessus de I’atome d’uranium. Cet acces est tres restrictif pour la venue d’un ligand
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supplémentaire, ce qui rend l'uranium particulierement isolé et protégé. Néanmoins,
I’exposition d’une solution de toluéne de ce complexe a 1 atm de CO; résulte en la formation
immédiate du complexe monomérique [((“°ArO)stacn)U(CO,)] avec un rendement de 50%.
Une analyse par diffraction des rayons X confirme la présence d’une molécule de dioxyde de
carbone coordinée & 1’atome d’uranium. Son mode de coordination est n'O. La distance U-O
est égale & 2,35 A, ce qui est bien plus court que celle observée dans notre complexe modéle
[(COT)(Cp)U"(CO,)] dans ce mode de coordination (2,93 A). La liaison C-O proche de
’uranium mesure 1,12 A alors que la liaison C-O terminale est égale a 1,28 A. Rappelons que
la distance de CO, libre est 1,16 A. L’angle U-O-C est de 171° tandis que I’angle O-C-O est
de 178°. Bien que la molécule de dioxyde de carbone soit linéaire, les distances ne
correspondent absolument pas a un CO, neutre en interaction avec un complexe d’uranium IIT
comme c’était le cas pour notre complexe modele. Ces parametres géométriques suggerent

plutbt une structure moléculaire oscillant entre les deux formes résonantes suivantes :
UV=0=C—0 = UV-0=C—0O"

Une telle structure électronique résulterait donc d’une mono-oxydation de 1’uranium III lors
de la coordination de CO,. L’hypothése du degré d’oxydation IV pour I'uranium est

confirmée par des études magnétiques et spectroscopiques (UV-Visible).

La formation d’une géométrie linéaire pour un CO; radical anionique n’avait pas été observée
dans notre étude préliminaire. Celle-ci est en effet due a la structure si particuliére du
complexe de Karsten Meyer. Les substituants adamantyles ne laissent qu’une petite cavité
cylindrique pour la coordination de substrat, mais celle-ci est suffisante pour que la molécule
de dioxyde de carbone la pénetre linéairement. La structure expérimentale presentée dans la
figure 27 en atteste. Nous pouvons aussi comprendre qu’aucun dimére du type
[("YArO)stacn)U"V],[CO,] ne soit formé. Les substituants adamantyles ne permettent pas a
deux complexes d’uranium de se rapprocher autant a cause de leur encombrement stérique.

Aucun calcul n’a été réalisé sur ce systéme puisque 1’issue semble en étre assez claire.

L’équipe de Karsten Meyer a publié un second article en 2005 présentant la réaction entre un
complexe analogue pour lequel I’encombrement stérique des ligands a été diminué [18]. Les
groupements adamantyles ont été remplacés par des groupements tertiobutyles. Le complexe
[((B"ArO)stacn)U""] réagit avec CO, en quelques minutes & température ambiante pour
donner le complexe p-0xo [((B"ArO)stacn)U"],[u-O] avec libération simultanée de CO. Le
mécanisme hypothétique de formation de ce produit proposé dans I’article passe par la
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formation du complexe [((B®"ArO)stacn)U™],[CO,] qui libére ensuite CO pour former le
complexe p-0xo. Nous sommes en parfait accord avec cette supposition au vu des études
précédentes. Le remplacement des groupements adamantyles par des tertiobutyles permet la
formation du complexe [((®"ArO)stacn)U"V],[CO,] au début de la réaction grace a la
diminution de 1’encombrement stérique. Ici non plus, aucun calcul n’a été réalisé au vu de
I’évidence du mécanisme. Il est a mnoter que le groupement p-0Xo dans
[((B"ArO)stacn)U'V],[u-O] est enfermé dans une cage formée par les groupements

tertiobutyles et ainsi completement protége.

Figure 27. Structure expérimentale du complexe [((**’ArO)stacn)U™(CO,)] (haut). Deux
représentations dites « space-filling » vues de c6té (bas gauche) et de face (bas droite) montrent la
cavité cylindrique qu’occupe la molécule de dioxyde de carbone.
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111.2.4. Augmentation de la flexibilité du ligand de Karsten Meyer
Données expérimentales

En 2009 et 2010, I’équipe de Karsten Meyer introduit deux nouveaux ligands
macrocycliques : [(B"ArO)smes]® [74] et [(**ArO)sN]* [22]. lls sont tous deux présentés
dans la figure 28. Leurs dénominations complétes sont 1,3,5-trimethyl-2,4,6-tri(2,4-di-

tertiobutyl-hydroxybenzyle)-benzene et tri(2-hydroxy-3-adamantyl-5-methyl-benzyl)amine.

Une solution de [((®“ArO)smes)U"'] dans le toluéne réagit par exposition & 1 atm de CO, &
température ambiante pour former le complexe dinucléaire [((B“ArO)smes)U"],[p-n?n?-
COs] en 10 minutes [22]. De maniére similaire, une solution de [((**ArO)sN)U"] dans le
DME réagit par exposition a 1 atm de CO, a température ambiante pour former le complexe
[(AAr0)sN)U"]o[u-n'n?-CO;s] en quelques secondes [22]. Des études magnétiques

confirment le degré d’oxydation IV de I’uranium dans ces deux produits.

z

Figure 28. Formules des deux ligands [(®“ArO)smes]® (gauche) et [(**ArO);N]* (droite).

Les auteurs pensent que la différence de réactivité par rapport au complexe
[((B"ArO)stacn)U"'] est due & une plus grande flexibilité des ligands [(B"ArO)smes]® et
[(“ArO)sN]* permettant une distorsion plus aisée de la sphére de coordination autour de
chaque atome d’uranium. Contrairement a la différence de réactivité observée entre
[(**ArO)stacn)U" et [((B"ArO)stacn)U", ici I’encombrement stérique des ligands n’a pas
été grandement modifié (il y a méme des ligands adamantyles présents dans le second
complexe) mais ce serait la flexibilité du complexe dans son ensemble qui permettrait cette

nouvelle réactivité. Ainsi, les auteurs émettent [’hypotheése que le complexe de carbonate
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serait formé via 1’addition électrophile d’une molécule de CO, sur un complexe
[((B“ArO)smes)U"V],[u-O] (ou [((**ArO)sN)U"],[u-O]) préalablement formé. Le groupement
u-0Xo aurait donc la capacité de réagir, contrairement au cas presenté dans la partie 111.2.3. ou
il était enfermé dans la cage formée par les groupements tertiobutyles. Ici, I’augmentation de
flexibilité permettrait I’ouverture de cette cage pour que CO; puisse attaquer le groupement p-
oxo. Afin de vérifier cette hypothése, les auteurs ont fait réagir [((®"ArO)smes)U'""] et
[(MYArO)sN)U"] avec 1 atm de N,O, molécule permettant des transferts aisés d’oxygéne,
afin d’obtenir les deux complexes p-0x0 [((BArO)smes)U"V],[p-0] et [(YArO)sN)UV o[-
O]. Le traitement de ces deux complexes avec du CO, additionnel mene a la formation des
deux complexes carbonates [((®"ArO)smes)U™]o[n-n’-n>-COs] et [(“*ArO)sN)U]o[u-nt-n-
COs3] [22]. Ceci prouve que les groupements p-0xo peuvent en effet étre attaqués par CO,
pour former des groupements carbonates. Afin d’obtenir plus d’informations sur cette

réaction, une étude théorique a été réalisée pour le complexe [((®"ArO)smes)U""].
Modélisation

Tous les dimeéres ont été calculés avec le pseudopotentiel relativiste a grand cceur. Les étapes
d’oxydation ont été calculées avec la méthode présentée dans la section III.1.3. Les calculs
ont été realisés en phase gazeuse car le toluéne est un solvant tres peu polaire et aprotique.
Les groupements tertiobutyles périphériques des cycles aromatiques ont été remplacés par des
groupements méthyles afin de simplifier les calculs sans toutefois trop altérer les effets

stériques et électroniques du complexe.
Résultats de I’étude théorique

Dans un premier temps, le complexe [((V*ArO);mes)U"'] a été optimisé avec le
pseudopotentiel a petit coeur. Sa géométrie, présentée dans la figure 29, a ainsi pu étre
comparée avec la structure expérimentale de [((®“ArO)smes)U""]. Elle présente un axe de
symétrie C; avec 1’uranium coordiné aux trois atomes d’oxygeéne dans un motif trigonal. La
distance U-O moyenne est égale & 2,156 A, proche de la valeur expérimentale de 2,164 A. Les
cycles aryloxydes sont positionnés perpendiculairement au mésityléne et au plan trigonal
formé par les trois oxygénes. La distance C-C moyenne dans le cycle mésitylene est égale a
1,422 A contre 1,419 A expérimentalement. La nature planaire du mésityléne permet une
coordination de type n® & I’atome d’uranium, avec une distance moyenne U-C de 2,72 A et
une distance U-centroide du cycle de 2,33 A (contre 2,73 A et 2,33 A expérimentalement).

Enfin, ’uranium est situé 0,444 A en-dessous du plan trigonal formé par les trois atomes
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d’oxygeéne, contre 0,464 A expérimentalement. Globalement, la structure théorique est donc
en parfait accord avec la structure expérimentale, démontrant que la méthode décrit bien le

systeme.

Figure 29. Structure optimisée du complexe [((M*Ar0);mes)U""].

Le profil énergétique correspondant & la formation du complexe [((M®ArO)smes)U"]o[u-n?-
n?-COs] via la formation préalable du complexe p-0xo est présenté figure 30. Comme dans le
cas de notre complexe modéle, la formation du composé dinucléaire [((M*ArO)smes)U"],[u-
n°>n>-CO,] est bien plus favorable que celle des composés mononucléaires du type
[(M®ArO)smes)U"(CO,)]. Nous faisons donc I’hypothése que la réaction débute par la
formation de ce complexe. Elle est exergonique de -26,3 kcal/mol et sa géométrie est
présentée dans la figure 31. Il est intéressant de voir que la structure des ligands permet au
complexe d’établir un mode de coordination p-n?n? trés stabilisant puisque formant trois
interactions U-O. Les liaisons C-O de la partie CO, sont completement équivalentes a celles
déja trouvées pour notre complexe modele (1,33 A et 1,27 A contre 1,34 A et 1,27 A), avec
une liaison plus activée que 1’autre di a son interaction m avec le métal adjacent. Ces
distances, ainsi que I’angle O-C-O de 116°, sont caractéristiques d’un groupement CO,> en
interaction avec deux atomes d’uranium IV. Les charges NPA calculées sont égales a +2,51
pour I'uranium en interaction avec le carbone, +2,61 pour 1’autre uranium, +0,37 pour le
carbone, -0,82 pour I’oxygéne pontant et —0,78 pour l’autre oxygene. Ces charges ont
globalement les mémes tendances que celles trouvées pour notre complexe modele. Les
charges des atomes d’uranium sont néanmoins plus importantes en raison de la présence des

trois atomes d’oxygene de chaque ligand macrocyclique.
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Figure 30. Profil énergétique de la formation du complexe [(("¢ArO)smes)U™].[n-n>nCOs].

Au niveau de I’état de transition TSa, les distances U-O se sont raccourcies et la liaison C-O*
(voir figure 31 pour la numérotation des atomes) s’est allongée de 1,33 A 41,61 A. Cette forte
activation prépare le départ de la molécule CO. L’uranium en interaction avec les deux
oxygeénes dans le complexe précédent a rompu son interaction avec O2. La distance C-O? est
de 1,18 A, se rapprochant de celle de CO libre (1,14 A). Il est intéressant de voir que 1’angle
U-O-U n’est pas linéaire mais égal a 152° de fagon a développer une orbitale de type p sur le
groupement oxo. Cette orbitale reste en interaction avec le CO partant. Enfin, une NBO au
second ordre montre que I’oxygéne du CO partant donne de la densité électronique a
Iorbitale antiliante de la liaison C-O', menant ainsi & sa rupture. Cet état de transition se
trouve a seulement +125 kcal/mol par rapport au complexe dinucléaire
[(M*ArO)smes)U™]5[p-nP-n?-CO,]. Cette valeur est un peu plus élevée que dans le cas de la
réaction entre le complexe de Richard A. Andersen et COS, due a la plus forte polarisabilité
de la liaison C-S de COS par rapport a celle de la liaison C-O de CO,, mais est tout de méme

synonyme d’une réaction facile cinétiquement.
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Figure 31. Structures optimisées de [(("*ArO)smes)U"],[u- n°-n>-CO,] (gauche) et du TS, (droite,
vue de face et vue de coté). O est I’oxygéne pontant tandis que O? est I’oxygéne de la molécule CO
partante. U* est I"uranium de gauche, U? celui de droite.

Cette rupture de liaison méne & la formation du complexe [((M®ArO)smes)U"],[u-O] avec
libération concomitante de CO. Ce processus est exergonique de -12,8 kcal/mol par rapport au
complexe dinucléaire de CO, et donc thermodynamiquement tres favorable comme attendu.
L’angle U-O-U est égal a 142,5° afin d’éviter tout encombrement stérique entre les ligands de
part et d’autre du groupement oxo, permettant a ce dernier de développer une orbitale de type
p vers I’extérieur du complexe. Ceci suggere que le groupement oxo peut de nouveau réagir

en tant que groupement nucléophile.

Figure 32. Structures optimisées du TSg (gauche) et de [((M*ArO)smes)U"],[n-n*n*-CO4] (droite, vue
de face et vue de coté).

L’état de transition TSg d’addition électrophile d’une nouvelle molécule de CO, sur ce
groupement oxo a donc été optimisé. Il est présenté dans la figure 32. L’angle U-O-U s’est
encore fermé (137°) afin que le groupement oxo puisse donner de la densité électronique a la
molécule de CO; entrante. Ceci est vérifié par I’angle de 154° de cette derniére ainsi que par
I’activation d’une de ces liaisons qui passe de 1,16 A a 1,20 A. Contrairement au cas de CS;
avec le complexe de Richard A. Andersen, cette fois-ci les deux atomes qui doivent se
coupler sont de charges opposees (-1,30 pour I’atome d’oxygéne du complexe et +1,09 pour
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I’atome de carbone de CO,). Ceci stabilise 1’état de transition. Un second effet stabilisant est
I’interaction trés favorable entre 1’un des atomes d’oxygeéne de la molécule entrante et d’un
atome d’uranium. Ceci n’était pas possible dans le cas du complexe de Richard A. Andersen a
cause de I’encombrement stérique di aux ligands cyclopentadienyles. Ici, le ligand
macrocyclique de Karsten Meyer autorise cette interaction. Ces deux effets stabilisants, qui
sont donc dus a la fois a la nature de la molécule de CO,, dont le carbone est chargé
positivement, et a la nature du ligand qui permet une forte flexibilité a la sphére de
coordination, ont pour effet de placer cet état de transition a +20,6 kcal/mol par rapport au
complexe oxo et la molécule de CO, séparés. La valeur était de +33,3 kcal/mol dans le cas du
complexe [(CsHsMe)sU'™]o[p-S] et CS,. Cette réaction devient ainsi tout a fait accessible

cinétiquement.

Thermodynamiquement, elle est trouvée extrémement favorable, de -54,9 kcal/mol par
rapport aux réactifs séparés. La géométrie optimisée du complexe carbonate est présentée
dans la figure 32. Les deux atomes d’uranium sont trouvés respectivement au-dessus et en-
dessous du plan formé par la partie COs>, de 0,53 A et 0,44 A (contre 0,48 A et 0,42 A
expérimentalement). Le coeur U-COs-U présente deux liaisons U-O courtes de 2,37 A (contre
2,33 A expérimentalement) et deux liaisons U-O longues de 2,55 A (contre 2,56 A et 2,55 A
expérimentalement). Enfin, les liaisons C-O sont égales a 1,28 A pour deux d’entre elles et
1,32 A pour celle impliquant 1’oxygéne pontant (contre 1,28 A et 1,31 A expérimentalement).
Il'y a donc un parfait accord théorie-expérience concernant cette structure. Les géométries
théoriques et expérimentales completes sont présentées dans la figure 33, montrant que méme
I’orientation des ligands macrocycliques est identique. Le mode de coordination u-nz-nz,
permis la encore par la flexibilité du ligand de Karsten Meyer, induit la forte stabilisation
observée pour ce complexe carbonate.

Afin de mettre de coté la dissociation du complexe [((V*ArO)smes)U"],[u-n-n?-CO;] en
[(MArO)smes)UY(0)] et [((M*ArO)smes)U"(CO)], celleci a été calculée en passant au
préalable par le calcul de 1’énergie de réaction de 1’équation suivante avec le pseudopotentiel

a petit ceeur :
2[(M*Ar0)smes)U"'] + CO, = [((M*Ar0)smes)U"(CO)] + [(MAr0O)smes)UY(0)]

L’¢énergie de Gibbs de cette réaction est calculée égale a +7,5 kcal/mol. La dissociation du
complexe [(M*Ar0)smes)U™V]5[p-n?-n?-CO,] en ces deux monomeéres est donc un processus

endergonique de +20,0 kcal/mol et ne peut avoir lieu expérimentalement.
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Figure 33. Comparaison de la structure expérimentale de [((®"ArO)smes)U"];[p-n’n?-COs] (gauche)
avec la structure optimisée de [((MArO)smes)U"],[pu-n’n*-COs] (droite). Les groupements tBu ont
été remplacés par des carbones dans la structure expérimentale par souci de clarté. Les atomes
d’hydrogéne ont été omis dans la structure théorique pour la méme raison.

Nous voyons donc qu’en présence de ligands flexibles ne présentant aucune contrainte
stérique, il est ais¢ de former un complexe carbonate a partir d’un complexe d’uranium III et
CO,. Qu’en est-il pour un complexe de type oxalate ? Afin d’obtenir quelques indices, le
profil énergétique de formation du complexe oxalate correspondant a été calculé et est
présenté dans la figure 34. La réaction commence encore une fois par la formation du
complexe dinucléaire [((M®ArO)smes)U"],[u-n?n?-CO,]. L’état de transition TSc consiste &
coupler le carbone d’une molécule de CO; libre avec le carbone de la partie CO,% du
complexe précédent. Leurs charges sont de méme signe (+1,11 pour le carbone de CO; libre
et +0,41 pour le carbone du complexe dinucléaire), ce qui rend un tel couplage théoriquement
difficile. La géométrie de TSc est présentée dans la figure 35. La partie U-CO,-U ne présente
plus qu’un mode de coordination p-n'-n? de fagon & établir une interaction entre un atome
d’uranium et un des oxygénes de la molécule de CO, entrante. La distance U-O reste
néanmoins relativement longue (2,74 A), caractéristique d’une interaction faible. La molécule
de CO; est tres faiblement activée puisque les liaisons sont pratiqguement inchangées et que
I’angle O-C-O n’est que de 173°. La distance C-C est longue (2,94 A) afin de diminuer la
répulsion ¢€lectrostatique des deux atomes chargés positivement, ce qui est synonyme d’un
état de transition avancé. La liaison U'-C de 2,50 A est presque inchangée par rapport &
[((MeArO)gmeS)U'V]g[p-nz-nz-COQ], ce qui est en accord avec cette dernic¢re affirmation. L’état
de transition se place & +22,6 kcal/mol par rapport & [((M*ArO)smes)U"],[p- n?n-CO,] et
CO; libre. C’est un résultat quelque peu inférieur a la valeur trouvée pour la réaction entre
[(CsHaMe)U'V],[CS,] et CS, (+29,4 kcal/mol) mais non suffisant pour concurrencer la rupture

de la liaison C-O dans [((M®ArO)smes)U"V],[u-n?n3-CO,] (+12,5 kcal/mol).
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Cependant, la formation du complexe oxalate est calculée exergonique de -70,4 kcal/mol par
rapport aux réactifs séparés, ce qui est plus favorable que la formation conjointe du complexe
carbonate et de CO, alors que le gain entropique est plus important dans ce dernier cas. Ceci
suggere la trés forte stabilité du groupement C,0,> dans le mode de coordination pu-n’-n’. La
géométrie de ce complexe est présentée dans la figure 35. Le groupement C,04* est trouvé
plan, les atomes d’uranium étant compris dans ce méme plan. En effet, la longue distance
entre les deux atomes d’uranium ne force pas ces derniers a se placer au-dessus et en-dessous
du plan comme c’était le cas pour le complexe carbonate afin d’éviter des répulsions stériques
entre les ligands. La liaison C-C de I’oxalate est calculée égale a 1,55 A, caractéristique d’une
liaison simple, tandis que les liaisons C-O sont toutes équivalentes et égales a 1,26 A,
montrant que les double liaisons C-O sont complétement délocalisées de part et d’autre de la

liaison C-C.

Figure 34. Profil énergétique de la formation du complexe [((M*ArO)smes)U"]o[n-n*n"-C204].
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Figure 35. Structures optimisées du TS¢ (gauche) et de [((VArO)smes)U"™],[n-n*n’-C,04] (droite).
Les distances sont en A,

Conclusion

Cette étude montre que la flexibilité du ligand macrocyclique de Karsten Meyer permet la
formation aisée d’un complexe carbonate par la réaction entre un complexe d’uranium III et
CO,. La réaction commence par la formation facile d’un complexe p-0xo due a la libération
de la trés stable molécule de CO. La flexibilité de la sphere de coordination de chaque
uranium permet a ce groupement oxo d’étre réactif et d’agir en tant que groupement
nucléophile pour une seconde molécule de CO,. Celle-ci crée une interaction U-O stabilisante
et agit en bon électrophile grace a la charge positive du carbone. La formation du carbonate
est calculée trés favorable mais moins que celle de l'oxalate, qui est le produit
thermodynamique de la réaction. Néanmoins, cinétiquement, la rupture de la liaison C-O du
complexe [((M*ArO)smes)U"V]o[u-n2n2-CO,] est calculée plus facile de 10 kcal/mol que la
formation du complexe oxalate. Cette différence est a peu prés équivalente a la perte
entropique liée a la formation de 1’état de transition de la formation de I’oxalate. Elle
démontre ainsi que les deux processus sont a peu prés équivalents énergétiqguement, mais que
le processus intramoléculaire (rupture de liaison C-O) I’emporte sur le processus
intermoléculaire (couplage C-C). Une fois la rupture de liaison réalisée, la molécule de CO est
libérée, ce qui rend la formation de I’intermédiaire oxo irréversible. Les calculs sont en
excellent accord avec les observations expérimentales puisque c’est le carbonate, le produit

cinétique, qui est le complexe observe.
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111.2.5. Le complexe sandwich de F. Geoffrey N. Cloke
Données expérimentales

En 2009, I’équipe de F. Geoffrey N. Cloke observe une réaction entre le complexe sandwich
[(CsHe{1,4-Si'Prs},)(CpVU"(THF)] (R= Mes, MesH) et CO, [21]. L’exposition d’une
solution du complexe d’uranium III dans le toluéne a 1 bar de CO, a -30°C résulte en la
formation du complexe dinucléaire [(CsHs{1,4-Si'Prs},)(CpR)UN]o(u-n"-n*-COs) avec un
rendement de 40%. De plus, le complexe [(CsHe{1,4-Si'Prs}.)(Cp )U"V]2(1-O) a été synthétisé
indépendamment par réaction entre [(CgHe{1,4-Si'Prs},)(Cp )U"(THF)], NO et CO [75].
L’exposition de ce complexe a CO; n’entraine aucune réaction (non publié¢). Ainsi,
contrairement au cas de Karsten Meyer, le complexe carbonate observé ne semble pas étre
synthétis¢ via la formation préalable d’un intermédiaire p-oxo. Afin d’en comprendre la

raison, une étude théorique a été réalisée.
Modélisation

Le complexe réel [(CsHe{1,4-Si'Prs},)(Cp )U" (THF)] a été modélisé dans un premier temps
par le complexe [(CsHe{1,4-SiH3},)(Cp)U" afin de simplifier les calculs. A titre d’exemple,
le réactif a été optimisé a la fois avec I’ensemble des ligands réels (sauf la molécule de THF
que nous estimons n’avoir aucun role dans la réactivité) et les ligands simplifiés. Les deux
structures sont présentées dans la figure 36. Les calculs ont été réalisés en phase gazeuse
puisque le solvant expérimental est le toluéne, tres peu polaire et aprotique.

Figure 36. Structures optimisées du complexe simplifié [(CsHs{1,4-SiH3},)(Cp)U""] (gauche) et du
complexe réel [(CsHe{1,4-Si'Prs},)(Cp"U""] (droite).
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Calculs avec ligands simplifiés

Nous avons en premier lieu cherché a comprendre les résultats expérimentaux a I’aide du
complexe simplifié. Le produit carbonate est formé avec libération simultanée de CO. Si nous
regardons de plus prés la structure expérimentale du produit (voir figure 37), nous voyons que
les substituants Si'Pr; des ligands COT pointent vers I’intérieur du complexe. C’est pourquoi
nous avons realise les calculs avec les groupements SiH; pointant vers ’intérieur des
complexes dinucléaires. Nous avons en effet estimé qu’il n’était pas possible pour les ligands
COT d’effectuer une rotation dans le plan du cycle une fois un complexe dimérique formé, en

raison des répulsions stériques avec les ligands Cp* opposés.

Figure 37. Structure expérimentale du produit [(CsHe{1,4-Si'Prs},)(CsMe;H)U" ] o(n-n'-n*-CO3). Les
groupements isopropyles ont été omis par souci de clarté.

Le profil énergétique de la formation du produit carbonate via la formation préalable d’un
complexe [1-0x0 est présenté dans la figure 38. Le complexe simplifié ressemblant beaucoup a
notre complexe modeéle (la seule différence étant la présence de deux groupements SiH; a la
place de deux atomes d’hydrogene sur le ligand COT), il n’est pas étonnant d’observer que
I’énergie de formation du complexe dinucléaire [(CgHs{1,4-SiHz}2)(Cp)U™]a(p-n-n*-CO,) (-
34,1 kcal/mol) soit équivalente & celle trouvée pour [(COT)(Cp)U"™]a(n-n?n?-CO,) (-35,5
kcal/mol). L’énergie de formation du complexe mononucléaire du type [(CgHs{1,4-
SiH3},)(Cp)U™(CO,)] est elle aussi trouvée équivalente (+9,1 kcal/mol contre +8,3 kcal/mol
pour le complexe modeéle). Ainsi, comme pour les autres systémes, nous faisons I’hypothése
que la formation du complexe dinucléaire est automatique dés la mise en contact des réactifs.
De la méme fagon, la géometrie du complexe est presque identique a celle optimisée pour le
complexe modele et présentée dans la figure 12. Les charges NPA sont aussi semblables pour
le fragment U-CO,-U (+1,83 pour I’'uranium en interaction avec le carbone, +1,97 pour 1’autre

uranium, +0,45 pour le carbone, -0,77 pour I’oxygene pontant et -0,72 pour 1’autre oxygene).
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Figure 38. Profil énergétique de la formation du complexe [(CsHs{1,4-SiHs},)(Cp)U"]o(1-1n?1-COs)
via la formation d’un complexe intermédiaire p-oxo. L’ensemble des ligands [(CgHe{1,4-SiH3},)(Cp)]
a été remplacé par L dans les notations.

L’¢état de transition TSa représente la rupture d’une liaison C-O du complexe [(CgHs{1,4-
SiH3}2)(Cp)U"]2(u-n?n?-CO,) afin de libérer la molécule CO. Sa géométrie est présentée
dans la figure 39. Contrairement a I’état de transition obtenu dans le cas du complexe de
Karsten Meyer, I’angle U-O-U est ici presque linéaire (176°). La nature des ligands en
sandwich ne permet pas en effet a I’angle U-O-U de trop se couder a moins d’induire une
répulsion stérique entre ligands opposés. lls permettent aussi un rapprochement important des
deux atomes d’uranium, impliquant deux courtes distances U-O (2,28 A et 2,26 A). Dans le
cas de Karsten Meyer, ces distances étaient égales a 2,38 A et 2,23 A démontrant qu’une
liaison U-O avait un caractére © moins développé que I’autre afin de présenter une orbitale de
type p vers la molécule de CO partante. Ici, ce n’est pas le cas. La distance C-O' est par
ailleurs bien plus longue que dans le cas de Karsten Meyer (1,84 A contre 1,61 A),
démontrant une plus grande activation de la liaison C-O*. La liaison U-C est aussi plus longue
(2,58 A contre 2,49 A), ce qui confirme la nature plus tardive de cet état de transition.
L’énergie d’activation associée est néanmoins équivalente a celle calculée dans le cas de

Karsten Meyer : +13,2 kcal/mol par rapport a I’intermédiaire précédent.
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L’¢énergie de Gibbs de la formation du complexe [(CgHs{1,4-SiH3}2)(Cp)U"]2(u-O) avec
libération concomitante de CO est elle aussi équivalente : -41,2 kcal/mol par rapport aux
réactifs séparés. Comme attendu, le caractére n des liaisons U-O est aussi renforcé dans le cas
du complexe oxo, grace au tres faible encombrement stérique des ligands, d’ou un angle U-O-
U pratiquement linéaire (178°). Ce groupement oxo peut ensuite réagir en tant qu’espéce
nucléophile de facon a se coupler au carbone d’une autre molécule de CO,. L’état de
transition TSg correspondant est représenté figure 39. L’angle U-O-U s’est 1égérement coudé
(166°) de fagon a développer une orbitale p pour former 1’interaction avec le carbone de CO»,
mais cet angle est tres inférieur a celui obtenu dans le cas du complexe de Karsten Meyer
(137°). Ceci induit la possibilité de former deux interactions entre les oxygenes de la
molécule de CO; et les atomes d’uranium, 1a ou il n’y en avait qu’une seule pour le complexe
de Karsten Meyer. Ces deux interactions sont néanmoins faibles au vu de la longueur des
distances U-O (2,85 A). La molécule de CO; est faiblement activée, ce qui est cohérent avec
la faible valeur de I’angle U-O-U. En effet, plus ’angle U-O-U est coudé, plus le transfert de
densité électronique du groupement oxo vers ’orbitale n* de CO; est important. La barriére
d’activation liée a cet état de transition est égale a +15,5 kcal/mol, ce qui est plus faible que
dans le cas de Karsten Meyer (+20,6 kcal/mol). La présence de deux interactions U-O au lieu

d’une seule permet d’expliquer cette différence.

Figure 39. Structures optimisées de TS, (gauche) et TSg (droite). Les distances sont en A. Les ligands
ont été omis par souci de clarté.

Enfin, la formation du complexe carbonate est trés exergonique de -60,4 kcal/mol. Le mode
de coordination optimisé est up-n’n? ce qui differe du mode p-n'-n?> obtenu
expérimentalement. Cette différence est due a I’absence de contrainte stérique dans notre
complexe simplifié, contrairement au complexe expérimental réel. En effet, le mode de

coordination p-n’-n® impose & la distance U-U d’étre plus courte que dans le cas du mode p-
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n'-n? présenté dans la figure 37. Une distance U-U plus courte impose une répulsion stérique
plus forte entre les ligands cycliques, qui est sans doute trop importante dans le cas des

ligands réels, d’ou une préférence pour le mode de coordination p-n*-n.

Figure 40. Profil énergétique de la formation du complexe [(CsHe{1,4-SiHs},)(Cp)U"]o(u-n>n*
C,0,). L’ensemble des ligands [(CgHes{1,4-SiH3},)(Cp)] a été remplace par L dans les notations.

Le profil énergétique correspondant & la formation du complexe oxalate a aussi été calculé
avec le ligand simplifié et est représenté dans la figure 40. Nous ne le discuterons pas en
détail, mais il est globalement équivalent a celui obtenu pour le complexe de Karsten Meyer.
La barriere d’activation correspondant a la formation du complexe oxalate est néanmoins
légérement inférieure (+18,2 kcal/mol contre +22,6 kcal/mol par rapport au complexe
dinucléaire de CO;, et CO, libre). Ceci a pour conséquence d’abaisser la différence entre cette
barriere d’activation et celle correspondant a la formation du complexe oxo. Dans le cas du
systeme de Cloke, la différence n’est en effet plus que de 5,0 kcal/mol, ce qui maintient
toujours un avantage cinetique indéniable pour le processus intramoléculaire. La formation du
complexe oxalate est toujours tres exergonique (-77,5 kcal/mol par rapport aux réactifs

séparés), confirmant sa position de produit thermodynamique de la réaction.
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Selon cette étude, les valeurs énergétiques du mécanisme de formation du complexe carbonate
via la formation du complexe oxo sont sensiblement équivalentes a celles obtenues pour le
complexe de Karsten Meyer. On devrait donc s’attendre a une réactivité similaire. Pourtant,
I’expérience montre que le complexe dinucléaire p-0X0 n’est pas réactif vis-a-vis de CO, dans
le cas du complexe de Geoffrey Cloke. Afin de vérifier si ce désaccord entre la théorie et
I’expérience peut étre due a la simplification des ligands que nous avons utilisée, les calculs

ont été de nouveau réalises avec les ligands réels.
Calculs avec ligands réels

Le profil énergétique de la formation du complexe carbonate via celle d’un complexe p-0x0
est représenté dans la figure 41 pour le systeme réel. La réaction débute par la formation du
complexe dinucléaire de CO,. La géométrie de ce complexe est tres différente de celle
obtenue avec les ligands simplifiés. La comparaison est présentée dans la figure 42. La forte
contrainte stérique due a la présence des groupements isopropyles sur le ligand COT et des
substituants méthyles sur le ligand cyclopentadiényle force le systéme a adopter une structure
permettant d’allonger la liaison U-U. Dans le cas du complexe simplifié, le mode de
coordination est p-n’-n’ et la distance U-U est égale & 5,01 A. Dans le cas du complexe réel,
le mode de coordination devient p-n'-n? afin d’allonger la distance U-U, qui devient égale &
6,11 A. En conséquence, la liaison C-O" se rétrécit (1,29 A contre 1,34 A) et la liaison C-O?
s’allonge (1,30 A contre 1,27 A) puisque I’atome d’uranium U? ne transfére plus de densité
électronique qu’a la liaison C-O?, 14 oUl la donation était partagée entre les deux liaisons C-O*
et C-O? dans le complexe simplifié. Malgré ce mode de coordination moins favorable, la
répulsion stérique entre les ligands volumineux est quand méme tres présente. L’énergie de

formation de ce complexe passe ainsi de -34,1 kcal/mol a seulement -8,1 kcal/mol.

La différence entre les calculs avec ligands simplifiés et réels devient encore plus dramatique
par la suite puisque 1’état de transition de rupture de la liaison C-O se trouve a +47,0 kcal/mol
par rapport a [(CsHe{1,4-Si'Prs}.)(Cp*)UV]o(un'n%*CO,). La barriere d’activation
correspondante calculée avec les ligands simplifiés était de +13,2 kcal/mol. Ceci se comprend
aisément par le fait que lors de I’état de transition, I’oxygéne O? doit ponter les deux atomes
d’uranium. Cette nécessité oblige la distance U-U & se raccourcir drastiquement (de 6,11 A a
4,71 A). Cette contrainte implique aux ligands COT et Cp de trouver des positions qui ne sont
pas forcément favorables énergétiquement. De plus, la répulsion stérique devient
excessivement importante. Il est intéressant de noter qu’au niveau de I’état de transition TSp,
la liaison qui se rompt est la liaison U-O? alors que c¢’était la liaison U-O' pour 1’état de
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transition analogue TSa. Le mode de coordination p-n'-n? du complexe dinucléaire de CO,
dans le cas des ligands réels implique en effet une activation plus importante de la liaison U-

02, alors que le mode p-n>n? impliquait une plus grande activation de la liaison U-O".

Figure 41. Profil énergétique de la formation du complexe [(CgHe{1,4-Si'Prs}.)(Cp*)U" o(nn"-n*
CO;) via la formation d’un complexe intermédiaire p-oxo. L’ensemble des ligands [(CgHe{1,4-
Si'Prs},)(Cp*)] a été remplacé par L dans les notations.

Nous voyons a ce stade que pour un tel systeme, des simplifications trop importantes des
ligands menent a des résultats completement erronés. En effet, il est ici clair qu'un complexe
11-0X0 avec groupements Si'Prs vers I’intérieur ne peut pas étre formé & partir de [(CgHe{1,4-
Si'Prs},)(Cp*)U"] et CO,. Le bilan thermodynamique de cette réaction est lui-méme

endergonique de +11,3 kcal/mol, malgré la formation de la trés stable molécule de CO et le

146



gain entropique correspondant a sa libération. Cette réaction n’est donc favorable ni

cinétiquement, ni thermodynamiquement.

Figure 42. Structures optimisées du complexe dinucléaire de CO, avec les ligands simplifiés (gauche)
et réels (droite). L’uranium U" est celui de gauche sur chaque structure, U? celui de droite. L’oxygéne
O est I’oxygéne pontant dans la structure de gauche, I’autre est O°.

L’addition électrophile d’une molécule de CO, sur le complexe [(CgHs{1,4-
SiiPrg}g)(Cp*)U”']2(]4-0) est tout de méme présentée. L’état de transition TSg différe lui aussi
de son équivalent avec le complexe simplifié. Le volume important des ligands isopropyles
force en effet la molécule de CO, entrante a trouver difficilement une cavité mais est dans
I’incapacité de former des interactions stabilisantes entre ses atomes d’oxygénes et les atomes
d’uranium du complexe p-0xo. En revanche, la distance O-C entre le groupement oxo et le
carbone de CO, est égale & 2,18 A, ce qui est assez court et permet donc une interaction
¢lectrostatique stabilisante. La barriére d’activation est ainsi égale a +22,9 kcal/mol par

rapport au complexe oxo et CO;, libre.

Figure 43. Structure optimisée du complexe [(CsHe{1,4-Si'Prs},)(Cp*)U" ] (u-n'-n?-COs). Les valeurs
entre parenthéses sont les valeurs expérimentales.

Enfin, le complexe carbonate optimisé avec les ligands réels est stable, sa formation étant
égale a -37,9 kcal/mol par rapport aux réactifs séparés. Le mode de coordination expérimental
u-nt-n est retrouvé comme prévu et permet a la distance U-U d’étre suffisamment longue
(6,43 A) pour que la formation du produit soit favorable. La géométrie du complexe carbonate
optimisé est représentée dans la figure 43, ainsi que quelques valeurs expérimentales. La

diffraction des rayons X n’était pas assez précise pour évaluer les distances C-O. Les
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longueurs de liaisons U-O sont bien représentées en tenant compte de I’utilisation du
pseudopotentiel a grand ceeur. Les trois liaisons C-O sont completement équivalentes et les

trois angles O-C-O sont proches de 120°.
Calculs via la structure du complexe oxo expérimental

Il est important de noter que la structure expérimentale observée pour le complexe p-0xo est
différente de celle obtenue théoriquement. La géométrie expérimentale est représentée dans la
figure 44. L’angle U-O-U est coudé de 154,5° contrairement a 1’angle de notre structure
théorique (proche de 180°) et I’ensemble COT/Cp d’un atome d’uranium a pivoté de 90° par
rapport a celui de I’autre atome d’uranium, de facon a diminuer les répulsions stériques. Ceci
n’a pu néanmoins se réaliser que parce que les substituants Si'Prs pointent vers ’extérieur du
complexe, et non vers I’intérieur comme c’est le cas dans notre étude théorique. Ainsi, méme
en additionnant une molécule de CO, au groupement oxo de ce complexe expérimental, la
structure du produit carbonate obtenu ne serait pas celle observée expérimentalement (voir sa
structure figure 37). Nous avons tout de méme recalculé la réaction de formation du produit
carbonate via le complexe oxo expérimental, en maintenant les groupements Si'Prs vers
I’extérieur du complexe tout le long de la réaction. Le profil énergétique est représenté dans la
figure 45.

Figure 44. Structure expérimentale du complexe [(CsHe{1,4-Si'Prs},)(Cp*)U"]x(p-O). Les ligands
isopropyles ont été omis par souci de clarté.

La réaction commence par la formation du complexe dinucléaire [(CgHs{1,4-
Si'Pra}2)(Cp*)UN]2(n-n*-n?-CO,) dont la structure ne différe que trés peu du complexe obtenu
avec les groupements Si'Prs vers Pintérieur. La seule différence est qu’un ensemble de ligands

COT/Cp a pivoté de 90°C autour de I’atome d’uranium auxquels ils sont liés afin d’éviter
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toute répulsion avec 1’ensemble COT/Cp opposé. En effet, si on nomme X le centroide du
ligand COT et Y le centroide du ligand Cp, le fait de positionner les substituants Si'Prs vers
I’extérieur du complexe impose a 1’angle X-U-Y de s’ouvrir de 135° a 144°. Cette ouverture a
tendance a approcher les ligands COT et Cp* d’un des atomes d’uranium vers ceux de 1’autre.
La seule solution pour ne pas induire une trop grande répulsion devient alors de décaler de
90° les ensembles COT/Cp 'un par rapport a 1’autre. Il est a noter qu’il était impossible de
faire pivoter les ensembles COT/Cp dans le cas du systéme avec les groupements Si'Prs vers
I’intérieur a cause des groupements isopropyles. Malgré cette différence géométrique,
I’énergie de formation de ce complexe est assez proche du cas précédent (-6,8 kcal/mol contre

-8,1 kcal/mol).

L’état de transition TSg en revanche est énergétiquement bien plus bas que son analogue TSp
(+25,4 kcal/mol contre +47,0 kcal/mol par rapport au complexe dinucléaire de CO,). Sa
géométrie est présentée dans la figure 46. Contrairement au cas précédent avec les
groupements Si'Prs vers I’intérieur du complexe, I’angle U-O-U est coudé lors de I’état de
transition (152°), comme c’est le cas dans celui du systtme de Karsten Meyer. Ceci est
autorisé grace a la position décalée de 90° des deux systemes COT/Cp. La conséquence est
qu’une orbitale de type p se développe sur 1’oxygéne O ce qui permet de stabiliser de
maniere importante I’état de transition. De plus, les ensembles COT/Cp étant décalés, le
rétrécissement de la distance U-U induit moins de répulsion stérique que dans TSp. Le

processus devient ainsi accessible cinétiquement.

La formation du complexe [(CsHe{1,4-Si'Prs}.)(Cp*)U"V]o(u-0) avec libération concomitante
de CO devient elle-méme énergétiquement favorable (-13,8 kcal/mol contre +11,3 kcal/mol
par rapport au complexe de dinucléaire de CO,). Ceci est bien entendu dd a la plus faible
répulsion stérique entre les ensembles COT/Cp. L’angle U-O-U est coudé de 161,3° (contre
154,5° expérimentalement), et les distances U-O sont égales a 2,18 A (contre 2,11 A
expérimentalement). La formation du complexe oxo identifié expérimentalement comme
produit de la réaction entre [(CsHe{1,4-Si'Prs},)(Cp*)U"], CO et NO pourrait donc aussi étre

formé avec CO..
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Figure 45. Profil énergétique de la formation du complexe [(CsHe{1,4-Si'Prs},)(Cp*)U"]o(u-n?n>
CO3) via la formation du complexe p-oxo caractérise experimentalement. L’ensemble des ligands
[(CgHs{1,4-Si'Pr3},)(Cp*)] a été remplacé par L dans les notations.

L’addition électrophile d’une molécule de CO; sur le groupement oxo serait en revanche plus
compliquée puisque la barriére d’activation correspondante est égale a +34,3 kcal/mol (contre
+22,9 kcal/mol pour le systéme avec les Si'Pr; vers I’intérieur). Cette valeur s’explique par le
fait que le complexe oxo ne laisse ici aucune place libre pour 1’attaque d’une molécule de CO;
a cause du décalage quasi-parfait de 90° entre les deux ensembles COT/Cp. Ce décalage
protége complétement le groupement oxo. Cette protection se constate dans la structure
expérimentale de la figure 44. L’ouverture d’une cavité implique que 1I’ensemble COT/Cp de
U? (voir la figure 44 pour la numérotation) effectue une rotation autour de U? et rapproche
ainsi le ligand Cp* de U? du ligand COT de U™ Inversement, le ligand COT de U? doit se

rapprocher du ligand Cp* de U. Ces deux mouvements provoquent une augmentation de la
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répulsion stérique et donc une barriere d’activation élevée. La formation du complexe
carbonate est quant a elle favorable (-27,2 kcal/mol) mais moins que lorsque les groupements
Si'Prs pointent vers intérieur du complexe (-37,9 kcal/mol). Ceci est simplement dii au fait
que la formation de ’espéce carbonate dans le mode de coordination p-n’-n> empéche le
décalage de 90° entre les deux ensembles COT/Cp. En effet, les deux oxygénes en interaction
avec chaque atome d’uranium doivent demeurer dans le plan équatorial de chaque ensemble
COTI/Cp.

Figure 46. Structure optimisée de TS de face (gauche) et de profil (droite). L’uranium U” est celui de
gauche sur chaque structure, U? celui de droite. L’oxygéne O' est I’oxygéne du CO partant dans la
structure de gauche, 1’autre est O°.

Le profil dans sa globalité permet d’observer un fait intéressant lorsqu’on passe du systéme
avec les substituants Si'Prz vers I’intérieur du complexe a celui avec les substituants Si'Prs
vers I’extérieur : cette modification entraine une stabilisation du premier état de transition et
du complexe oxo, ce qui a pour effet indirect de défavoriser le second état de transition. Nous
comprenons ainsi pourquoi le complexe oxo expérimental ne réagit pas avec CO, : la barriére
d’activation devient en effet trop importante (+34,3 kcal/mol). Cette haute valeur d’énergie
est due a la protection trop importante du groupement oxo. Le complexe doit réorganiser sa
structure afin de faire disparaitre cette protection et ainsi permettre 1’attaque de CO,. Cette
réorganisation structurale cotlite beaucoup d’énergie a cause du manque de flexibilité des
ligands. C’est aussi le cas pour les complexes [(CsHiSiMes)sU™]o[p-O] de Michel
Ephritikhine et [((B"ArO)stacn)U'V],[u-O] de Karsten Meyer. Les substituants protégent trop
le groupement oxo et les ligands sont trop peu flexibles pour étre capables de libérer de
I’espace pour une molécule de CO;. La réaction s’arréte donc 13, et aucune formation de

carbonate n’est observée.
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Un mécanisme alternatif

L’étude théorique précédente démontre que le produit carbonate obtenu par la réaction entre
[(CsHe{1,4-Si'Prs},)(Cp*)U"] et CO, ne se forme pas via une addition électrophile de CO,
sur un complexe oxo préalablement forme. Ainsi, il est nécessaire de proposer un nouveau
mécanisme menant a ce produit. L’idée est de garder une distance U-U assez longue tout le
long de la réaction de facon a ne pas favoriser de fortes répulsions stériques entre les ligands
spectateurs. Et si les deux étapes de libération de CO et d’addition électrophile de CO, étaient
simplement inversées ? C’est pour répondre a cette question que le profil énergétique d’un
nouveau mécanisme a été calculé avec les ligands reels. Celui-ci est présenté dans la figure
47.

La reaction debute par la formation du complexe dinucléaire de CO, dont la formation est
exergonique de -8,1 kcal/mol comme vu précédemment. L’idée est maintenant de réaliser
I’addition électrophile d’une autre molécule de CO; libre sur ce complexe. L’atome
d’oxygéne O' appartenant & la liaison C-O en interaction avec 1’uranium U’ posséde une
charge de —0,73 et peut donc agir en tant que groupement nucléophile. L’état de transition
TSy représente ainsi I’attaque du carbone électrophile de CO; sur cet atome d’oxygene. Sa
géométrie est présentée dans la figure 48. La molécule de CO, entrante établit une interaction
U%-0® favorable, bien que la distance soit assez longue (2,66 A). Ceci a pour effet d’activer
légérement la liaison C%-0O3. L’angle O-C-O est légérement coudé démontrant une donation de
O* vers la molécule de CO, entrante. La distance C>-O" est déja courte (2,08 A), favorisant la
stabilisation dii & I’interaction électrostatique favorable entre ces deux atomes (+1,09 pour C?
et —0,74 pour OY). Enfin, la distance U-U reste longue (6,29 A), ce qui permet d’éviter une
répulsion stérique importante entre les ligands. La barriére d’activation correspondant a cette
attaque électrophile n’est que de +10,3 kcal/mol par rapport a [(CgHe{l1,4-
Si'Pra}2)(Cp*)UN]2(n-n*-n?-CO,) et CO, libre, montrant que ce processus est trés accessible

cinétiquement.

Cet état de transition méne ensuite a la formation d’un intermédiaire instable dans lequel un
cycle a six centres UOCOCO est établi. Nous pouvons sans mal négliger cet intermédiaire
dans le sens ou sa durée de vie expérimentale doit étre extrémement faible. En revanche, 1’état
de transition suivant, TS, est intéressant. Sa géométrie est aussi présentée dans la figure 48.
La liaison C*-O* s’est beaucoup allongée (1,68 A), préparant sa rupture. A I’inverse, la liaison
C'-0? s’est raccourcie (1,19 A) et se rapproche de la longueur de liaison de CO libre (1,14 A).
Les liaisons U*-C* et U%-O? se sont aussi allongées, ce qui prévoit le départ de la molécule de
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CO. L’énergie de cet état de transition se place a -0,2 kcal/mol par rapport & TSh. 1l méne
enfin a la formation du produit carbonate expérimental avec libération concomitante de CO.

Figure 47. Profil énergétique de la formation du complexe [(CgHs{1,4-Si'Prs},)(Cp*)U"]o(-n"-n?-
COs) via un nouveau mécanisme. L’ensemble des ligands [(CgHs{1,4-Si'Prs},)(Cp*)] a été remplacé
par L dans les notations.

Ces deux états de transition représentent en vérité un unique processus, c¢’est-a-dire le
transfert d’un atome d’oxygéne du complexe [(CsHs{1,4-Si'Prs},)(Cp*)UV]o(n-nt-n?-CO,)
vers une molécule de CO; libre. Ce processus induit la formation du groupement carbonate
COs” et la libération de CO. Le bilan thermodynamique de cette réaction (-37,9 kcal/mol) est
équivalent a celui de la réaction passant par la formation préalable de 1’0xo puisque les
produits sont les mémes. En revanche, la barriere d’activation est autrement plus accessible
(+10,3 kcal/mol contre +47,0 kcal/mol) grace au maintien d’une longue distance U-U tout le
long de la réaction. Ceci évite en effet de trop fortes répulsions stériques entre les ligands
COT et Cp*, ce qui permet aux points stationnaires de la réaction d’évoluer sur une partie
énergétiquement basse de I’hypersurface d’énergie potentielle. Ce profil énergétique

correspond donc au mécanisme effectif de la réaction observée expérimentalement.
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Figure 48. Structures optimisées des états de transition TSy (gauche) et TS, (droite). Les labels des
atomes sont donnés dans la figure du haut.

Afin d’étre le plus complet possible, la formation du complexe oxalate [(CgHs{1,4-
SiiPrg}g)(Cp*)U'V]z(p-nz-nz-C204) a aussi été calculée avec les ligands réels. Le profil
énergeétique est présenté dans la figure 49. Comme nous 1’avons remarqué dans les études
précédentes, le complexe oxalate est clairement un produit plus stable que son équivalent
carbonate, puisque sa formation est exergonique de -58,1 kcal/mol (contre -37,9 kcal/mol
pour le carbonate), alors méme que le gain entropique est en faveur de la formation du
carbonate. Sa géométrie est identique a celle observée avec les ligands simplifiés ou le
complexe de Karsten Meyer, c’est-a-dire présentant deux motifs cycliques a cing centres
UOCCO et une structure parfaitement plane. Les longueurs de liaison sont par ailleurs
totalement identiques a celles observées dans le cas du complexe de Karsten Meyer (1,54 A
pour la liaison C-C et quatre liaisons C-O identiques de 1,26 A, prouvant une excellente
délocalisation électronique de part et d’autre de la liaison simple C-C). Cette structure permet

aussi de garder une longue distance U-U, de 6,43 A.

Au niveau de 1’état de transition TS;, la distance U-U est assez longue pour éviter des
répulsions stériques (6,19 A), il est donc normal que la barriére d’activation associée (+16,5
kcal/mol par rapport au complexe dinucléaire de CO,) soit a peu prés équivalente a celle
obtenue avec les ligands simplifiés (+18,2 kcal/mol). Elle reste cependant assez élevée pour
favoriser I’état de transition d’addition électrophile de CO, sur [(CgHs{1,4-
Si'Pra}2)(Cp*)UN]o(u-n*n?-CO,) (+10,3 kcal/mol), ceci di entre autres a la difficulté de

couplage de deux carbones possédant des charges de méme signe (+1,07 pour le carbone de
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CO, libre et +0,48 pour le carbone du complexe [(CsHe{1,4-Si'Prs}2)(Cp*)U"]o(n-n*-n-
COy)).

Figure 49. Profil énergétique de la formation du complexe [(CsHe{1,4-Si'Prs}.)(Cp*)U" o(n-n>n*
C,0.).

Nous voyons avec cette étude que le mécanisme de formation du produit carbonate observé
expérimentalement n’est pas celui que nous avons rationalisé¢ pour le complexe de Karsten
Meyer. Le complexe oxo ne peut pas étre formé via la réaction de [(CgHs{1,4-
Si'Pra})(Cp*)UM et CO,. Il est donc nécessaire de passer par une voie alternative : le
transfert d’oxygéne de [(CgHe{1,4-Si'Prs}2)(Cp*)U"V]o(pu-n*-n*CO,) vers une molécule de
CO,. L'utilisation des ligands réels, en échange de calculs trés longs car trés colteux du point
de vue informatique, nous ont apporté de précieux renseignements la ou les ligands simplifiés
menaient a des résultats erronés, en raison de I’absence de prise en compte de

I’encombrement stérique des ligands. Cependant, il a été nécessaire de calculer le profil
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énergétique du nouveau mécanisme avec les ligands simplifiés afin de voir si ceux-ci nous

auraient finalement menés a la méme conclusion, malgré des valeurs absolues erronées.

Figure 50. Profil énergétique de la formation du complexe [(CsHs{1,4-SiHs},)(Cp)U"]o(1-1n?1-COs)
via le nouveau mécanisme.

Ce profil est représenté dans la figure 50. Les géométries des états de transition sont
complétement équivalentes a celles obtenues avec les ligands réels, et la barriére d’activation
globale est égale a +14,8 kcal/mol. Rappelons que la barriere d’activation de rupture de la
libération de CO était égale a +13,2 kcal/mol dans le cas du complexe simplifié (voir figure
38). Ces deux barrieres sont globalement €quivalentes et il n’est pas possible de les
départager. A I’inverse, les deux barriéres sont distantes de 36,7 kcal/mol lorsque les calculs
sont realisés avec les ligands réels. Ainsi, les calculs avec ligands simplifiés ne peuvent pas
nous amener a une interprétation correcte de la réactivité du systeme de F. Geoffrey N. Cloke.

C’est une situation ou ’apport des effets stériques ne peut pas étre négligé.
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Et pour [((®"ArO)smes)u'""] 2

Il est légitime de se demander a quoi ressemblerait le profil énergétique de ce nouveau
mécanisme avec le complexe de I’étude précédente : [((BUArO)smes)U""]. Etonnamment, pour
ce complexe, la nature des ligands prévient la formation du premier état de transition de ce
nouveau mécanisme. Nous voyons avec la structure du complexe [((V*ArO)smes)U"]o(n-n*-
nz-COZ) qu’il est difficile de placer une molécule de CO, afin d’attaquer I’oxygeéne pontant.
Ceci force les ligands macrocycliques a se réorganiser et chaque optimisation méne a la
reformation de la structure présentée dans la figure 51 et a I’¢loignement de la molécule de
CO..

Figure 51. Structure optimisée de [((M*Ar0)smes)U"]o(u-n>n>-CO,).
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Conclusion

Nous avons présenté lors de ce chapitre I’ensemble des réactions reportées entre 1985 et 2010
dans la littérature entre des complexes d’uranium III et CO, ou autres hétéroallénes. Plusieurs

points importants ressortent de nos études théoriques :

- Toute réaction entre un complexe d’uranium III et CO, débute par la formation d’un
complexe dimérique d’uranium IV, pour lequel CO; est doublement réduit. Il en est de
méme pour tous les autres hétéroallenes. Ce complexe est le point de départ a toute la
réactivité qui suivra.

- Laréactivité dépend en partie de la nature du substrat. Nous avons montré que la force
des liaisons des réactifs modifiait la réactivité (c’est par exemple le cas de PhN3 par
rapport 8 PhNCO), mais aussi la capacité des molécules générées a se coordiner a des
complexes d’uranium et leurs stabilités relatives (CO, CS, Ny, etc...), ou encore la
capacité de certains groupements a faire de bons groupements pontants ou non.

- De maniére générale, I'uranium permet une activation aisée de CO; et des autres
hétéroallénes. En effet, les complexes d’uranium au degré d’oxydation III présentent
un fort potentiel de réduction grace a la tres forte stabilité du degré d’oxydation IV et a
I’affinité de ce métal pour I’oxygene. Ceci permet a des réactions qui pour des métaux
de transition impliqueraient des conditions de température et de pression importantes
de se réaliser dans des conditions douces.

- Trois principaux produits dimériques ont été identifiés : le complexe sandwich de
CO,, le complexe oxo et le complexe carbonate.

- Le complexe oxalate est toujours calculé comme étant le produit thermodynamique
des réactions, mais n’est jamais le produit cinétique. Les mécanismes les plus aisés
cinétiquement étant irréversibles, le complexe oxalate n’est jamais observé.

- Le principal critere qui contrdle la réactivité de ces complexes est la nature des ligands
impliqués. Ces ligands peuvent agir comme des freins & plusieurs étapes de la
réaction. Un ligand extrémement volumineux pourra par exemple empécher la
formation d’un complexe dimérique. D’autres protégeront tellement le groupement
oxo que celui-ci ne pourra plus réagir par la suite. Certains permettront tel ou tel mode
de coordination, plus ou moins stable, a cause de répulsions stériques. L’ orientation
méme des ligands, ainsi que leur flexibilité, deviennent importantes et jouent un réle

majeur dans la réactivite.
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- Deux mécanismes menant au complexe carbonate, qui est le produit cinétique de ces
réactions, ont été trouvés: le premier implique la formation d’un complexe oxo
préalable, le second se déroule sans intermédiaire stable. Le passage par 1’un ou 1’autre
de ces mécanismes dépend encore une fois de la nature des ligands impliqués. Si le
complexe oxo, qui implique une courte distance U-U, ne peut étre formé a cause de
trop grandes répulsions stériques, alors le second mécanisme pourra devenir effectif.
A T’inverse, ce second mécanisme pourra dans certains cas s’avérer impossible a
mettre en ceuvre, et c’est alors la formation de I'oxo qui se déroulera

préférentiellement.

Tous ces points montrent qu’il est trés difficile de dresser des généralités et que les réactions
doivent étre traitées au cas par cas. Des effets subtils et souvent indirects font qu’un ligand
abaisser