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Introduction Générale 

La photosynthèse est le processus biologique le plus important sur Terre. Elle permet 

aux plantes, aux algues, et à certaines bactéries, d’utiliser l’énergie solaire pour 

produire de la biomasse. Cette biomasse est source de matière et d’énergie pour toute 

vie sur Terre et son coproduit, l’oxygène, permet de maintenir la concentration de ce 

dernier constante sur Terre. Il y a environ 350 millions d’année, une très grande 

quantité de cette biomasse s’est déposée et depuis s’est transformée en combustibles 

fossiles, qui constituent la majorité de notre consommation d’énergie actuelle. 

L’épuisement des combustibles fossiles et l’effet de serre résultant de leur combustion 

conduisent à privilégier l’exploitation de sources d’énergie renouvelable. Parmi les 

divers types d’énergie renouvelable, l’énergie solaire paraît la plus prometteuse, 

surtout à cause de son abondance. La technologie photovoltaïque permet de convertir 

l’énergie solaire sous forme d’électricité, mais elle présente le défaut d’être 

intermittente, d’où la nécessité de développer un moyen de stocker cette énergie, 

notamment sous forme de carburants à haute capacité énergétique massique. 

L’hydrogène est un des meilleurs candidats, à cause de sa grande densité énergétique 

(El= 432 kJ∙mol -1) et qu’il permettra à terme de développer un système énergétique 

décarbonné, sa combustion dans les piles à combustibles ne dégageant aucun autre 

produit que l’eau.  

Néanmoins, la production d’hydrogène de manière verte et à coût compétitif fait face 

à plusieurs problèmes. Le plus grand défi vient du fait que la dissociation de l’eau en H2 

et O2 nécessite de franchir une barrière énergétique pour que la vitesse de réaction 

soit acceptable. Cette barrière, appelée surtension en électrochimie, conduit à un 

rendement de conversion énergétique faible dans ce qui est la phase de stockage de 

l’énergie. L’utilisation de catalyseurs à base de platine ou autres métaux nobles permet 

de baisser cette surtension, mais le coût et la disponibilité de ces métaux limitent 
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l’exploitation des techniques d’électrolyse à l’échelle industrielle dans le cas des 

technologies à membranes polymères, à la fois compactes et supportant les phases 

marche/arrêt fréquentes imposées par l’intermittence des énergies renouvelables. Le 

défi majeur dans ce domaine de recherche est de développer des catalyseurs à base de 

métaux abondants. 

Dans la nature, des algues et certaines bactéries sont capables de produire de 

l’hydrogène via photosynthèse.1 Durant ce processus, l’énergie lumineuse, sous forme 

de photons, est absorbée pour générer un état de séparation de charge. Des lacunes 

électroniques ainsi générées sont transportées au site de dégagement d’oxygène pour 

oxyder l’eau tandis que des hydrogénases, en bout de chaîne, utilisent des électrons 

générés pour catalyser la réduction de protons en hydrogène avec une très grande 

efficacité. Le centre actif des hydrogénases est constitué d’atomes de fer ou de nickel, 

au voisinage desquels se trouve un site acido-basique, appelé relais de proton, 

permettant le transfert de protons vers le centre catalytique. 

De nombreux groupes de recherche se sont investis dans une démarche bio-inspirée 

de développement de catalyseurs de production d’hydrogène à base de métaux 

abondants. Des catalyseurs à base de cobalt ont attiré l’intérêt des chimistes. En 

particulier, les complexes bisglyoximato de cobalt, appelé cobaloximes, ont montré 

leur potentiel pour la production de l’hydrogène, à cause de leur grande efficacité et 

de la faible surtension nécessaire à initier la réaction. Les ponts entre les fonctions 

oxime forment un relais de proton, ce qui justifie le classement de ces complexes 

parmi les catalyseurs bio-inspirés. Néanmoins, leur stabilité face à l’hydrolyse devient 

un point critique. Notre groupe a alors développé des complexes diimine-dioxime de 

cobalt, de structure similaire à celle des cobaloximes,2 mais dont la structure 

tétradentate du ligand confère une meilleure stabilité face à l’hydrolyse.  

Cependant, la performance de ces catalyseurs reste loin de celle de platine. Pour 

l’amélioration de la performance de ces catalyseurs ou même la conception de 

nouvelles familles de catalyseurs plus efficaces, la connaissance du mécanisme de 
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catalyse est indispensable. Au début de ce projet, de nombreuse études théoriques et 

expérimentales avaient été menées sur les cobaloximes3 mais aucune conclusion 

solide n’avait pu être tirée de ces travaux. De plus, aucune étude détaillée sur les 

complexes diiimine-dioxime de cobalt n’avait été menée. C’est ce qui justifie ce 

travail qui consiste à élucider le mécanisme de catalyse des complexes de cobalt à 

travers des études électrocatalytiques utilisant les méthodes les plus récentes 

d’analyse des voltammogrammes cycliques et à améliorer la performance de ces 

catalyseurs en incorporant un réservoir d’électron au sein de leur structure.  

 

Au cours d’un premier chapitre, nous présenterons un état de l’art sur des différentes 

classes de catalyseurs à base de métaux abondants, les mécanismes de production 

d’hydrogène et les méthodes disponibles pour les étudier. 

Dans un deuxième chapitre, on étudiera le rôle des ligands axiaux des cobaloximes 

dans la catalyse. Pour cela, on synthétisera une série de cobaloximes avec des ligands 

axiaux azotés différents. Ces cobaloximes seront caractérisées par voltampérométrie 

cyclique et puis leur activité au sein d’un système photo-catalytique sera décrite afin 

d’étudier l’effet du ligand axial des cobaloximes sur la production d’hydrogène. 

Dans un troisième chapitre, on étudiera les paramètres cinétiques des complexes 

diimine-dioxime de cobalt en identifiant le mécanisme de sa catalyse, point manquant 

dans la littérature. Pour cela, on synthétisera des complexes diimine-dioxime de cobalt 

et on les étudiera par voltampérométrie cyclique, avec les méthodes d’analyse les plus 

récentes établies par l’équipe de Cyrille Costentin et Jean-Michel Savéant (université 

Paris Diderot), avec qui nous avons collaboré pour cette étude. A travers ces analyses 

et calculs, on tentera d’élucider le mécanisme de catalyse et on relèvera les 

paramètres cinétiques des différentes étapes catalytiques afin de les comparer à ceux 

des autres complexes décrits dans la littérature. 

Un dernier chapitre sera consacré à la synthèse et caractérisation de complexes 

diimine-dioxime de cobalt renfermant un motif fullerène capable d’agir comme 
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réservoir d’électron. Pour cela, on mettra en jeu diverses étapes de synthèse, allant de 

la chimie click (couplage azoture alcyne catalysé au cuivre) à la réaction de Prato pour 

la fonctionnalisation du fullerène. On caractérisera l’assemblage obtenu via des études 

électrocatalytiques, et on le comparera aux complexes ne possédant pas de motif 

redox-actif. Enfin, on décrira l’intégration de ce complexe dans une architecture de 

photoélectrode de production d’hydrogène, prête à être intégrée dans un système 

photosynthétique artificiel. 
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 Chapitre 1 Introduction 

Ce chapitre est dédié à une présentation bibliographique des catalyseurs de 

production d’hydrogène et de leur mécanisme catalytique. Dans un premier temps, 

des catalyseurs à base de métaux abondant, allant des hydrogénases aux catalyseurs 

bio-inspirés, seront présentés en détail. Notamment, les performances 

électrocatalytiques1 et photo-électrocatalytiques des catalyseurs bio-inspirés seront 

comparées pour justifier le choix des complexes macrocycliques de cobalt en tant que 

modèle d’étude au cours de ce travail de thèse. Une seconde partie sera focalisée sur 

le mécanisme de l’électrocatalyse, par des hydrogénases et des complexes 

macrocycliques à base de cobalt. Enfin, nous décrirons comment la voltampérométrie 

cyclique s’avère être une méthode puissante pour étudier le mécanisme catalytique. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

                                                       
1 Dans ce manuscrit, le terme d’ « électrocatalyse » est employé au sens large. Il désigne à la fois la catalyse 

électro-assistée par des catalyseurs moléculaires en solution, et la catalyse électrochimique hétérogène à la surface 

des électrodes, eventuellement modifiées par des catalyseurs moléculaires. 
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I. Catalyseurs pour la production 

d’hydrogène 

A. Hydrogénases 

Les hydrogénases sont des métalloenzymes catalysant de façon réversible la 

conversion des protons en dihydrogène. Les premières hydrogénases ont été 

cristallisées en 1987,4 alors que leurs structures n’ont été résolues qu’à la fin des 

années 1990s.5,6  

Les hydrogénases se différencient notamment par la nature des métaux qui les 

composent. Il existe trois classes d'hydrogénases : les hydrogénases [NiFe], les 

hydrogénases [FeFe] et les hydrogénases [Fe]. Les hydrogénases [NiFe] et [FeFe] ont 

respectivement des sites actifs dinucléaires à fer-nickel ou à fer-fer. Les atomes de fer 

possèdent des ligands cyanures et carbonyles et les deux métaux sont reliés par un 

ligand prosthétique pontant de type dithiolate dans le cas des hydrogénases [FeFe] et 

de deux résidus cystéinates dans le cas des hydrogénases [NiFe] (Figure 1.1). Les 

hydrogénases [Fe] ont un site mononucléaire de structure donc différente des deux 

autres (Figure 1.1) et elles ne catalysent que la rupture hétérolytique de l’hydrogène 

en un proton et un hydrure. Elles ne sont donc pas considérées dans le contexte du 

développement de systèmes décarbonnés pour la production d’hydrogène. 

  
Figure 1.1 Structures des hydrogénases,7 des flèches rouges indiquent des sites de 

coordination vacants  

La plupart des hydrogénases [NiFe] et [FeFe] permettent à la fois l’oxydation de 
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l’hydrogène et la réduction des protons. Leur fonction réelle dépend de leur contexte 

physiologique dans la cellule. De manière générale, les hydrogénases [FeFe] sont plus 

actives que les hydrogénases [NiFe] pour la production d’hydrogène,8 sachant que 

leurs capacités catalytiques peuvent atteindre plus de 104 mol de H2 produites par 

seconde et par mole d’hydrogénases à température ambiante.9  

Trois facteurs structuraux facilitent la production d’hydrogène par des hydrogénases, 

et notamment les hydrogénases [FeFe] :  

1 Le cluster dinucléaire possède un site de coordination vacant (Figure 1.1). 

L’importance de ce site de coordination est notamment mise en évidence par 

l’inhibition de ces enzymes par CO.10,11  

2 Un relais de proton est présent à proximité de ce site de coordination. Il permet 

de capturer et puis transférer un proton à l’atome métallique, pour former un 

hydrure métallique. Dans le cas des hydrogénases [NiFe], la fonction de relais de 

proton est assurée par un ligand cystéine terminal du nickel ou un résidu arginine 

situé au-dessus du site actif [NiFe].12 Dans le cas des hydrogénases [FeFe], le relais 

de proton est une amine insérée dans le ligand dithiolate pontant. La nature de ce 

groupe situé en tête de pont a été mise en évidence par Fontecave et coll.13 dans 

une expérience qui constitue à introduire divers modèles dans l’enzyme native 

dépourvue de son site actif et à mesurer l’activité finale du composé hybride. Seul 

le complexe renfermant un pont azadithiolate est capable d’activer l’enzyme et lui 

donner son activité optimale (Figure 1.2). Notons que ce relais de proton peut 

également assister l’étape de protonation de l’hydrure métallique pour former la 

molécule d’H2. 
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Figure 1.2 Modèles synthétiques justifiant le rôle de l’amine pontant pour le transfert 

de proton13 

3 Le second atome de fer et le cluster [Fe4S4] à proximité de ce dernier sont tous les 

deux des centres redox-actifs, facilitant l’étape de protonation de l’hydrure 

métallique et de dégagement d’hydrogène ou la réaction inverse d’activation de 

l’hydrogène moléculaire.14,15 Le mécanisme détaillé de la catalyse sera présenté en 

section II.A. La fonction du cluster [Fe4S4] a été mimée par Rauchfuss et coll.,16 en 

incorporant un motif ferrocène à proximité d’un modèle d’hydrogénases [FeFe] 

(Figure 1.3). Ce modèle a permis de montrer l’activation de H2 assistée par le 

cluster [Fe4S4] et est le seul modèle dinucléaire fer-fer connu pour catalyser 

l’oxydation de l’hydrogène. 

 

Figure 1.3 Modèle d’hydrogénases renfermant un ligand redox-actif16 

Ces particularités structurales, comprenant site de coordination vacant sur le centre 

métallique, relais de protons et centres redox-actifs, constituent une base d’inspiration 

pour le développement de catalyseurs alternatifs, comme nous le décrirons dans la 
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section suivante. 

 

B. Catalyseurs à base de métaux abondants 

Dans ce chapitre, nous présenterons les familles de catalyseurs bio-inspirés de 

production d’hydrogène les plus importantes. Nous renvoyons les lecteurs à la revue 

de notre groupe publiée dans Coord. Chem. Rev en 2014 pour les modèles 

biomimétiques du site actif des hydrogénases.17 

1. Des complexes bisdiphosphine de nickel 

Ces catalyseurs sont constitués par un centre métallique de nickel coordonné à deux 

ligands diphosphine dans une géométrie plan-carré. Les deux ligands portent un ou 

deux groupes amino pendants. De telle manière, ces complexes sont notés 

respectivement [Ni(P2
RNR’)2]2+ et [Ni(P2

RN2
R’)2]2+ (Figure 1.4). Ce type de catalyseurs a 

été étudié durant les dix dernières années, notamment par le groupe de D. 

DuBois.18-20 

   
Figure 1.4 Exemples de catalyseurs de Dubois 

Ces complexes sont des exemples typiques de catalyseurs bio-inspirés, à cause de la 

présence d’un relais de protons sous forme d’amines au voisinage du centre métallique. 

Cette fonction a été mise en évidence par un grand nombre d’études mécanistiques.21 

Ces complexes sont des catalyseurs efficaces pour la production d’hydrogène, avec des 

fréquences de cycles (ou TOF pour turnover frequency en anglais) de 102 à 103 s-1 pour 
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les complexes [Ni(P2
RN2

R’)2]2+ et des TOFs de l’ordre de 105 s-1 pour les complexes 

[Ni(P2
RNR’)2]2+.21,22 Cette différence a été expliquée par l’existence d’une conformation 

inactive de la forme protonée du ligand diamino-diphosphine.21   

Les complexes [Ni(P2
RN2

R’)2]2+ ont été initialement conçus pour la production 

d’hydrogène en milieu organique ou un mélange de solvants organique et aqueux.18,19 

Après incorporation de ligands hydrophiles, ces complexes peuvent être solubilisés 

dans l’eau. Le complexe [Ni(P2
CyN2

Arg)2]7+ (Cy=cyclohexane, Arg=arginine) peut à la fois 

catalyser l’oxydation et la production d’hydrogène dans l’eau à 75°C.23 Son TOF est de 

l’ordre de 102 s-1 pour des pHs entre 0 et 1. 

Le défaut principal de ces complexes vient de la surtension élevée requise pour la 

production d’hydrogène.24 Ceci sera présenté en détail dans la Figure 1.18, section 

III.A.3. Une façon de contourner cet obstacle sera le greffage de tels complexes sur 

l’électrode. Dans ces conditions, et pour des raisons encore non définies dans le détail, 

ces complexes deviennent des catalyseurs réversibles, fonctionnant à pH acide et 

pouvant être intégré dans des piles à combustibles.25 

2. Catalyseurs à base de ligand polypyridinique 

Dès 1981, Sutin et coll. ont étudié des complexes [Co(bpy)]n (n=1,2,3 ; bpy=2,2’- 

bipyridine) au sein de systèmes photocatalytiques pour la production d’hydrogène.26 

Presque trente ans plus tard, C Chang et coll. ont développé des complexes à base de 

ligands polypyridiniques, construits autour d’atome de Mo27 et de Co28. Depuis, ce 

type de complexes a été intensivement étudié durant les dernières années.29,30  

Une première génération de complexe polypyridinique, [(PY4)Co(CH3CN)2]2+, 

renfermant un ligand tétradentate, a d’abord été montrée capable de catalyser la 

réduction d’un acide organique fort dans un mélange de solvants organique et 

aqueux.28 Des ligands pentadentates PY5Me2 ont à leur place permis la catalyse en 

milieu aqueux. Notamment, le complexe [(PY5Me2)MoO]2+ présente une bonne 
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stabilité à pH neutre, avec des TOFs de l’ordre de 101 s-1.27 Sa surtension élevée peut 

être largement réduit en remplaçant le groupe oxo par un groupe disulfure.31  

 

Figure 1.5 Exemples de complexes polypyridines30 

Les motifs bipyridine29,32 et phénantrolines33 sont couramment utilisés pour construire 

des ligands polypyridiniques. Ces motifs ont par ailleurs la propriété d’être 

redox-actifs29 et cela permet dans certains cas de diminuer la surtension requise pour 

la catalyse et réduire des protons issus d’acides plus faibles. Une autre étude s’est 

intéressée au remplacement de motif pyridine du ligand PY5Me2 par un ou deux 

groupes redox-actif pyrazine (Figure 1.6) :34 Les fonctions pyrazine en position 

équatoriale permettent de diminuer la surtension de la catalyse alors que celle en 

position axiale n’a aucun effet. Cet exemple montre l’importance de la position des 

ligands redox-actifs pour que le transfert d’électron centré sur le ligand soit impliqué 

dans le cycle catalytique de la réduction de protons. 

 

 

Figure 1.6 Exemples de complexes polypyridines renfermant des ligands 

redox-actifs29,34 
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3. Catalyseurs à base de ligand macrocyclique 

a) Un ligand tétradentate macrocyclique de type base de 

Schiff 

 

Figure 1.7 Exemple de complexes [M(CR)]n+ 35 

Le ligand CR (2,12-dimethyl-3,7,11,17-tetra-azabicyclo(11.3.1)-heptadeca-1(17),2,11, 

13,15-pentaene) est un ligand macrocyclique tétradentate comportant trois atomes 

azotés de type imine (1 pyridine et deux imines) et une amine secondaire, permettant 

de former des complexes avec des cations métalliques de nickel, cobalt, zinc, etc. Le 

premier pas vers ce type de complexes a été fait en 1966 par Karn et Busch, en 

synthétisant le complexe [Ni(CR)]2+.36 Des complexes de cobalt et de nickel ont été 

étudiés par Tinnemans pour la réduction de CO2,37 par Thorp38 et plus récemment par 

Lau39 et Peters40 pour la production électrocatalytique d’hydrogène. Ils ont été inclus 

dans des systèmes photocatalytiques par le groupe de Collomb.41 

Ce ligand présente l’avantage d’être soluble en milieu aqueux, redox-actif, et 

modulable via des modifications chimiques en position para du pyridine42 et en 

ajoutant un ligand supplémentaire. Peters et coll. ont isolé [Co(CR)(CH3CN)]+, 

l’intermédiaire clé pour la réduction de proton, en réduisant chimiquement le 

complexe [CoIII(CR)(Br)2]Br en milieu organique. Des caractérisations expérimentales et 

des calculs DFT sur cet intermédiaire montrent qu’il est composé de cation CoII couplé 
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à un ligand radical anionique CR·−.35,43 Ceci implique éventuellement que le ligand peut 

jouer un rôle dans le cycle catalytique. Des conclusions similaires sur la nature redox 

active du ligand CR ont été tirée de l’étude RPE du complexe de nickel.38  

b) Des complexes bisglyoximato de cobalt 

Les cobaloximes sont des complexes de cobalt renfermant deux ligands équatoriaux de 

type glyoximato et deux ligands axiaux. Des travaux pionniers dans les années 80s par 

Lehn44 et Espenson45 ont montré la capacité de ces complexes à catalyser la 

production d’hydrogène en conditions photocatalytiques ou en présence de 

réducteurs chimiques. En 2005, la grande efficacité des cobaloximes pour la 

production catalytique électro-assistée d’hydrogène a été prouvée par Artero46 et 

Peters47 et la propriété de ces complexes a été étudiée en détail durant les dix 

dernières années.3,48 Ces complexes sont avantageux en particulier à cause de leur 

grande efficacité et de la faible surtension requise pour catalyser la production 

d’hydrogène par rapport aux autres catalyseurs (TOF de l’ordre de 104 s-1 à 

unesurtension de 300 mV, cf Figure 1.18 pour la comparaison de l’activité des 

différents catalyseurs et des explications liées en section III.A.3).24 

Dans ces complexes (Figure 1.8), le centre métallique est souvent dans l’état CoII ou 

CoIII. La neutralité de la molécule est assurée par des ligands axiaux neutres ou chargés. 

Les ligands axiaux les plus souvent utilisés sont des molécules des solvants, des ligands 

pyridiniques et des anions halogénées. Le rôle de ces ligands axiaux fait l’objet d’une 

étude détaillée en chapitre II. Les deux ligands glyoximato sont liés entre eux par des 

ponts d’hydrogène, qui peuvent se transformer en ponts de BF2 par ajout de 

BF3·O(C2H5)2. Cette transformation résulte aussi d’un déplacement anodique de 

200~300 mV du couple redox CoII/CoI. Il faut également noter que la nature du groupe 

substituant R du ligand équatorial a également un impact sur la catalyse :49,50 un 

groupement attracteur du type phényle peut rendre le centre cobalt plus facile à 
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réduire et donc diminuer la surtension requise pour la catalyse, mais en revanche la 

basicité et la nucléophilie du dérivé de cobalt(I) devient plus faible. La difficulté de 

protoner le centre cobalt diminue donc l’activité catalytique de tels complexes. De fait, 

la capacité du complexe [Co(dpgH)2(CH3CN)2] à catalyser la production d’hydrogène47 a 

été controversée.51 Par conséquent, la modification des substituants du ligand 

équatorial n’est pas une bonne solution pour diminuer la surtension requise par la 

catalyse dans le cas des cobaloximes.  

 
Figure 1.8 Structure générale des cobaloximes 

Cependant, la faible stabilité de ces complexes limite largement leur utilisation. En 

milieu acide, l’hydrolyse du pont hydrogène et la décoordination des ligands 

équatoriaux bidentates qui en résulte entrainent la dégradation du catalyseur.52 Cette 

stabilité face à l’hydrolyse est améliorée en transformant le pont hydrogène en pont 

BF2,53 ou mieux encore, en utilisant une seconde génération de catalyseur : des 

complexes diimine-dioximes de cobalt. 

c) Des complexes diimine-dioxime de cobalt 

Les complexes diimine-dioxime de cobalt renferment un ligand tétradentate équatorial 

et deux ligands axiaux. Le ligand équatorial, noté (DOH)2R, se compose de deux 

fonctions de type butan-2-imine-3-oxime liées entre elles par un groupe alkyl pontant. 

On s’intéresse en particulier au (DOH)2pn, avec un groupe propyl pontant.    

Ces complexes ont été synthétisés par Costa et coll. en 196954 en poursuivant les 

travaux de Friedrich sur la synthèse du ligand,55 inspirés par la structure de la vitamine 
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B12. En 2009, Artero et coll. ont démontré l’intérêt de tels complexes pour la 

production d’hydrogène.2 Ces complexes sont étudiés intensivement pour la 

production d’hydrogène depuis les dix dernières années.56,57 

Le complexe adopte une configuration octaédrique avec quatre atomes azotés 

équatoriaux et deux ligands axiaux de type halogénés ou molécules neutres issus des 

solvants. En milieu non aqueux, la performance catalytique de [Co(DO)(DOH)pnBr2] a 

été étudiée avec des acides de pKas variant de 7,6 à 12,6 : la surtension de catalyse 

varie peu entre 220 et 290mV dans cette gamme de pKa et des TONs comparables aux 

cobaloximes dans des conditions similaires ont été observés.2 Peters et coll. ont 

montré l’activité catalytique du complexe [Co(DO)(DOH)pn(H2O)2]2+ en milieu aqueux, 

avec une surtension de 260 mV dans un tampon phosphate à pH 2,2.40 Cependant, une 

étude plus récente de notre groupe a montré que dans ces conditions, le complexe se 

dégrade en déposant des particules métalliques sur l’électrode.57 Ce phénomène de 

dégradation avait déjà été observé pour des complexes de cobalt similaires58 mais 

peut être évité si le complexe est greffé de manière covalente sur l’électrode.59 

 

Figure 1.9 Structure des complexes diimine-dioxime de cobalt 

La performance de [Co(DO)(DOH)pnBr2] et [Co(DO)(DO)BF2pnBr2] en présence d’acides 

organiques en milieu non aqueux sera étudiée en détail dans le chapitre III. 
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II. Mécanisme de réduction de proton par 

des catalyseurs 

Les premières études mécanistiques ont été menées sur la catalyse en milieu acide par 

des électrodes de métaux de transition.60 Deux mécanismes sont généralement 

acceptés, chacun composé de deux étapes élémentaires dont la première commune 

(Figure 1.10). Un atome d’hydrogène adsorbé sur la surface métallique est généré par 

transfert de proton sur la surface d’électrode couplé au transfert d’un électron (étape 

Volmer). Ensuite, la recombinaison de deux Hads (étape Tafel) ou bien la protonation de 

Hads couplé au transfert d’un électron (étape Heyrovsky) permet de générer une 

molécule de H2, après désorption de la surface d’électrode. 

 
Figure 1.10 Mécanisme de production d’hydrogène catalysé par des métaux de 

transition61 

La force de la liaison métal-H (M-H) joue un rôle essentiel sur l’activité catalytique des 

métaux. Une forte interaction M-H facilite la génération de Hads, mais en revanche 

défavorise l’étape de désorption de H2. Ce compromis est clairement illustré par la 

relation entre la densité de courant catalytique et l’énergie de liaison M-H (Figure 

1.11).62 
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Figure 1.11 L’activité catalytique, mesurée par le courant d’échange j0, des métaux purs 

en solution acide en fonction de la force de liaison M-H62   

Des alliages et matériaux composites à base de métaux abondants ont été développés 

afin d’approcher le pic de ce « diagramme de volcan ».63 A cause de la diversité de 

paramètres concernés, notamment, la morphologie des surfaces de ces matériaux, 

l’étude mécanistique sur ces systèmes devient très compliquée et donc la conception 

de matériaux catalytiques efficaces n’est pas évidente. De ce fait, l’activité catalytique 

de ces systèmes reste toujours non comparable à celle des métaux nobles. Dans ce 

contexte, des catalyseurs moléculaires sont plus intéressants grâce à la grande 

variabilité structurale synthétiquement accessible et la relative simplicité du modèle 

d’étude mécanistique. 

A. Hydrogénases 

En tant que catalyseurs à base de métaux abondants les plus efficaces jusqu’à ce jour, 

les hydrogénases sont sans doute les plus étudiées. A l’aide de diverses méthodes 

spectroscopiques, incluant la spectroscopie infrarouge à transformée de Fourier (IRTF), 

les spectroscopies d'absorption des rayons X (SAX), la spectroscopie Mössbauer et 

notamment les spectroscopies de résonance paramagnétique électronique (RPE),15 

des intermédiaires du cycle catalytique et des structures électroniques des 

hydrogénases activées ont été caractérisés.1 
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Figure 1.12 Mécanisme proposé pour la production d’hydrogène catalysée par le site 

actif d’une hydrogénase [FeFe]64  

Prenons l’exemple des hydrogénases [FeFe]. Comme présenté en I.A, ces hydrogénases 

possèdent des sites actifs dinucléaires, dont l’un des atomes de fer lié à un cluster 

redox-actif [4Fe-4S] et l’autre disposant un site de coordination vacant (Figure 1.1). Le 

cluster [4Fe-4S] a deux états redox possible : l’état oxydé [4Fe-4S]2+ et l’état réduit 

[4Fe-4S]+, tandis que le site dinucléaire en a trois : FeIIFeII, FeIIFeI et FeIFeI. Le schéma 

réactionnel est présenté en Figure 1.12 :64 

Partant de l’intermédiaire Hox, l’intermédiaire Hred est généré par un processus de type 

transfert de proton couplé au transfert d’électron (PCET –Proton-Coupled Electron 

Transfer). Ensuite, le cluster est réduit pour former Hsred, intermédiaire identifié par 

IRTF dans une expérience de spectro-électrochimie.65 L’activité redox du cluster 

[4Fe-4S] et de l’atome de fer proxal facilite la génération de l’hydrure de FeII, à travers 

de l’étape de protonation de l’amine pontant du Hsred. Enfin, la combinaison de 

l’hydrure et le proton disponible sur l’amine génère Hox(H2), qui forme l’intermédiaire 

initial Hox après le départ d’une molécule de H2. Dans certaines études et dans la 

plupart des systèmes biomimétiques, on observe également la formation d’un hydrure 

pontant entre deux centres de fer, intermédiaire plus stable que Hsred mais beaucoup 
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moins réactif qu’un hydrure terminal. Des spectroscopies vibrationnelles de résonance 

nucléaire (ou NRVS, pour Nuclear resonance vibrational spectroscopy en anglais) sur 

les hydrogénases [NiFe] indiquent la forme d’hydrure pontant d’être intermédiaire,66 

supporté par des calculs DFT67 et par de nombreux modèles biomimétiques, où très 

souvent la forme d’hydrure pontant est la seule observée. 

Le mécanisme de catalyse par des hydrogénases peut aider à élucider le mécanisme 

catalytique des catalyseurs moléculaires, notamment, dans le contexte de ce travail, 

des catalyseurs de cobalt.  

B. Des complexes de cobalt 

La production d’hydrogène catalysée par des complexes de cobalt fait intervenir 

généralement la formation d’un hydrure de cobalt(III) par protonation de 

l’intermédiaire CoI.48 Cet hydrure, ainsi que l’hydrure de cobalt(II) résultant de sa 

réduction, sont tous les deux actifs pour la production d’hydrogène. Les hydrures de 

cobalt sont produits par des processus PCET. Dans le cas d’un mécanisme centré sur 

CoIIIH, l’espèce catalytiquement actif est produit à partir d’un centre CoII, via un 

mécanisme de type EC (avec E, une étape de transfert d’électron et C, une étape de 

transfert de proton). S’il s’agit de CoIIH en tant qu’espèce actif, ce dernier est produit à 

partir d’un centre CoI, via soit un mécanisme de type EC passant par Co0, soit un 

mécanisme de type CE passant par CoIIIH. On distingue alors deux principales classes 

de mécanismes pour la production d’hydrogène : les mécanismes homolytiques et les 

mécanismes hétérolytiques (Figure 1.13) :29 

Dans un mécanisme homolytique (Figure 1.13A), deux hydrures de cobalt produisent 

une molécule de dihydrogène via une étape d’élimination réductrice. Au cours d’un 

mécanisme hétérolytique, la protonation d’un hydrure de cobalt conduit à la formation 

du complexe cobalt-dihydrogène, intermédiaire libérant une molécule de H2 par 

clivage hétérolytique de la liaison chimique. Le cycle catalytique est alors constitué par 
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deux étapes de transferts mono-électroniques de protons et deux étapes chimiques de 

protonation. Partant du centre CoII, selon le type d’hydrures actifs, on distingue du 

mécanisme de type ECCE centré sur CoIIIH (Figure 1.13B) et des mécanismes de type 

 

Figure 1.13 Mécanismes homolytiques et hétérolytiques proposés dans le cadre de la 

réduction des protons en H2 par des complexes de cobalt29 

ECEC ou EECC centrés sur CoIIH (Figure 1.13C). Il faut noter que le choix entre ces 

mécanismes est fortement influencé par la force de l’acide utilisé, sachant qu’un acide 

fort permet de protoner à la fois CoI et CoIIIH, favorisant un mécanisme de type ECCE ; 
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un acide moyen protone CoI et CoIIH mais pas CoIIIH, favorisant un mécanisme de type 

ECEC ; et un acide faible protone uniquement Co0 et CoIIH donc deux étapes de 

transfert d’électron sont nécessaire avant des étapes de protonation.53 Dans le cas du 

mécanisme de type EECC, l’utilisation d’un ligand redox-actif peut améliorer 

considérablement la performance catalytique du complexe. Le transfert d’électron 

centré sur le ligand génère une espèce doublement réduit donc aide à faciliter la 

protonation du centre CoI (Figure 1.13C Schéma de droite). De cette manière, un choix 

approprié du ligand permet de catalyser la production de H2 à un potentiel plus 

anodique que celui auquel Co0 est produit. 

Le mécanisme de catalyse a été étudié utilisant la théorie de la fonctionnelle de 

densité (ou DFT, pour Density Functional Theory en anglais), sur des cobaloximes et 

des complexes diimine-dioxime de cobalt.68,69 Pourtant, la discrimination 

expérimentale entre ces différents mécanismes s’avère généralement assez délicate. 

Notamment, deux méthodes expérimentales sont utilisées. L’une consiste à préparer 

ou caractériser des intermédiaires actifs via des diverses méthodes spectroscopiques, 

présentée en  section suivante dans le cas des cobaloximes. L’autre s’appuie sur 

l’étude et l’analyse des phénomènes liés à l’activité catalytique par voltampérométrie 

cyclique. Cette méthode est au cœur de ce projet et sera détaillée en section III.  

1. Cobaloximes 

Dans ses premiers travaux, Schrauzer et coll. ont postulé la formation d’un 

intermédiaire CoIIIH, appelé « hydridocobaloxime ».70 Ils ont suggéré que la stabilité de 

tel intermédiaire était fortement influencée par la nature du ligand axial en position 

trans de l’hydrure, et ils ont préparé un hydrure de cobalt(III) stabilisé par le 

groupement axial P(n-Bu)3 (Figure 1.14A), en réduisant le complexe 

Cl-Co(dmgH)2P(n-Bu)3 par un excès de NaBH4 dans un mélange équivolumique du 

méthanol et de la solution aqueuse du tampon phosphate à pH 7.71 Dans cette étude, 

https://fr.wikipedia.org/wiki/Voltamp%C3%A9rom%C3%A9trie_cyclique
https://fr.wikipedia.org/wiki/Voltamp%C3%A9rom%C3%A9trie_cyclique
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en absence de structure cristallographique, ils ont attribué le signal à 2240 cm-1 dans le 

spectre infrarouge à la liaison Co-H, et le signal RMN 1H à +6 ppm dans d14-n-hexane 

au proton de l’hydrure. Cependant, cette valeur du déplacement chimique en 1H RMN 

n’est pas compatible à la valeur typique négative d’un hydrure de métal de transition 

du type d6.72 Dans ce contexte, Artero, Field et coll. ont obtenu un signal à -5 ppm dans 

d3-MeCN pour un composé préparé de la même façon.73 Cependant, l’absence de 

couplage 31P-1H n’est pas compatible avec une structure hydrure de ce composé. Des 

calculs DFT supportent la structure moléculaire initialement proposée, sans exclure 

cependant la possibilité d’un isomère de CoI avec un pont d’hydrogène protoné (Figure 

1.14B). De fait, la structure proposée par Schrauzer a récemment été controversée. 

Dans une étude à haute pression de H2 (jusqu’à 70 atm), Norton et coll. ont mis en 

évidence un équilibre réversible entre un complexe bisglyoximato de cobalt(II) portant 

deux ligands axiaux CH3CN et le complexe CoI portant un ligand axial CH3CN avec un 

pont de BF2 protoné (Figure 1.15).74 Ceci supporte la structure présentée en Figure 

1.14B et requestionne l’attribution du signal RMN à l’hydrure. Plus récemment, Peters 

et coll. ont réussi à cristalliser un dimère de [CoII(dmgH)2P(n-Bu)3] (Figure 1.14C). Ils 

ont mis en évidence l’équilibre entre le monomère, le dimère et le trimère, et ont 

montré que le signal RMN 1H à -5,06 ppm provenait du trimère.75 Ces résultats ont 

postulé la possibilité d’avoir des atomes d’hydrogène actifs portés par des ligands, 

mais n’ont pas exclu la génération d’hydrure par tautomérisation et puis la production 

d’hydrogène par protonation d’hydrure. 

 

         A                    B                       C    

Figure 1.14 Evolution de la structure caractérisée des « hydridocobaloximes »71,73-75 
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Figure 1.15 Produit de la réaction entre un cobaloxime et une molécule de 

dihydrogène74 

Malgré l’échec de préparation ou de caractérisation d’intermédiaires hydrures de 

cobalt, la formation d’hydrures est toujours considérée comme étape clé pour 

catalyser la production d’hydrogène, notamment à cause de la formation des hydrures 

dans le cas de catalyse par des métaux de transition, par des hydrogénases et par 

d’autres catalyseurs à base de métaux abondants.76 Dans ce contexte, des débats 

persistent, entre le chemin homolytique et hétérolytique, et le choix de l’hydrure 

catalytiquement actif entre CoIIIH et CoIIH. Dans le cas de la catalyse par 

[Co(dmgBF2)2(CH3CN)2] en présence de TsOHH2O, Peters et coll. ont observé un couple 

redox quasi-réversible à un potentiel environ 500 mV plus cathodique que le potentiel 

de la vague catalytique.49 Comparé au potentiel redox du couple 

[MeCoIII(dmgBF2)2(H2O)]/[MeCoII(dmgBF2)2(H2O)]- décrit par Espenson et coll.,77 Peters 

et coll. ont attribué le couple redox observé au couple CoIIIH/CoIIH. De telle manière, ils 

ont exclu la formation de CoIIH dans le cycle catalytique des complexes cobaloximes. 

Ensuite, des calculs thermodynamiques par Peters49 et Gray78 ont permis de conclure 

sur le mécanisme homolytique favorisé par rapport au mécanisme hétérolytique. Dans 

une autres étude, Artero et coll. ont également favorisé CoIIIH comme intermédiaire 

actif, mais ses simulations des voltammogrammes était en faveur de la protonation 

hétérolytique de l’hydrure.53 Les travaux par le groupe d’Eisenberg sur ses systèmes 

photocatalytiques ont supporté le mécanisme hétérolytique mais centré sur CoIIH.79 

Des calculs DFT par Hammes-Schiffer68 et Muckerman80 ont montré que pour la 

catalyse par [Co(dmgBF2)2(CH3CN)2], CoIIIH était plus facile à réduire que CoII, donc 
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l’évènement attribué par Peters au couple CoIIIH/CoIIH correspondrait plus 

probablement au couple CoIIH/CoIH. Ces auteurs ont conclu sur la compétition entre 

un mécanisme hétérolytique centré sur CoIIH et des mécanismes homolytiques en 

fonction de la force et la concentration d’acide utilisé. Plus récemment, une étude par 

Dempsey et coll. en analysant des voltammogrammes a supporté le mécanisme 

hétérolytique centré sur CoIIH et des paramètres cinétiques des différentes étapes ont 

été calculées.81 Notons qu’à ce jour, aucune étude ne permet d’exclure la possibilité 

d’un mécanisme homolytique, ni l’implication de CoIIIH comme seul intermédiaire. 

2. Des complexes diimine-dioxime de cobalt 

Des calculs DFT ont été menés par Artero, Field et coll. pour élucider le chemin 

réactionnel possible pour la réaction de catalyse par CoIIILCl2 (L=(DO)(DOH)pn-).82 Les 

potentiels redox calculés sont en accord avec leurs valeurs expérimentales.56 Selon ces 

calculs, les énergies de dissociation des ligands chlorures sont positives à l’état CoIII, 

mais négatives à l’état CoII et CoI, et les réactions de recombinaison de CoIIL et CoIL 

avec un premier ligand axial MeCN sont thermodynamiquement favorables. Dans le 

cycle catalytique proposé en Figure 1.16, le complexe CoIIL(MeCN) est considéré  

 
Figure 1.16 Mécanisme proposé à base des calculs DFT pour la production d’hydrogène 

catalysée par des complexes diimine-dioxime de cobalt (L=(DO)(DOH)pn-)56 

comme le point de départ du cycle catalytique. Tous ces intermédiaires possèdent un 
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ligand axial MeCN, non présenté dans toute la suite pour des raisons de simplicité. A 

travers une étape de transfert mono-électronique couplé à la protonation du pont 

oxime du ligand L, CoIIL est transformé en CoILH (LH=(DOH)2pn). Le potentiel du couple 

CoIIL/CoILH calculé dépend de la force de l’acide employé. Dans le cas d’un acide de 

pKa~5 dans l’acétonitrile, ce potentiel est plus anodique que celui du couple CoIIL/CoIL, 

en accord avec des calculs par Hammes-Schiffer et coll.69 Ensuite, un second processus 

PCET conduit à la formation de CoIIHLH, l’espèce catalytiquement active. Le potentiel 

du couple CoILH/CoIIHLH calculé est encore plus anodique que celui du couple 

CoIIL/CoILH, ce qui valide le choix du mécanisme centré sur CoIIH. Enfin, l’intermédiaire 

CoIIHLH est protoné pour former un complexe CoIIH2L (ou bien CoIIH2LH), qui retourne 

au point de départ du cycle après libération d’une molécule de H2 (et éventuellement 

une étape de déprotonation). La source de proton peut être l’acide en solution ou bien 

la fonction oximato, et cette dernière conduit à une protonation intramoléculaire pour 

laquelle un état de transition a pu être trouvé, mimant le mécanisme catalytique des 

hydrogénases. Des calculs ont donné une énergie d’activation de 90 kJ·mol-1 pour cette 

étape de protonation intramoléculaire, en accord avec des études similaires sur un 

catalyseur molybdène-oxo à base de ligand polypyridinique,83 et un catalyseur 

tungstène-oxo renfermant des ligands dithiolène.84 

L’étude expérimentale de ce type de catalyseurs est nécessaire pour valider ces 

modèles théoriques, et puis dans l’objectif de « benchmarking » de ces catalyseurs. La 

section suivante sera dédiée à une présentation détaillée de la méthodologie de ces 

études. 
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III. Etude du mécanisme catalytique par 

voltampérométrie cyclique 

A. Quelques notions de base en électrochimie 

1. Potentiel d’oxydoréduction standard  

Les potentiels électrochimiques sont exprimés par rapport à une référence absolue, 

définie comme le potentiel de l’électrode standard à hydrogène (SHE - Standard 

hydrogen electrode). Par définition, 𝑬
𝑯+/𝑯𝟐

𝟎,𝑺𝑯𝑬 =0 V à toute température (Eqn.1.1).  

𝟐 𝐇+ + 𝟐 𝐞–  ⇌ 𝐇𝟐 𝐸
𝐻+/𝐻2

0,𝑎
𝐻+=𝑎𝐻2= 1

= 0 V vs SHE Eqn. 1.1 

Cependant, la réalisation d’une telle électrode n’est pas possible, car les coefficients 

d’activité du proton et de dihydrogène ne sont pas connus. Une solution alternative 

consiste à la réalisation d’une électrode normale à hydrogène (NHE - Normal hydrogen 

electrode), construite par une électrode de platine dans une solution avec une 

pression partielle 𝑃𝐻2
 égale à 1 bar une concentration en H+ égale à 1 M (mol∙L−1). Le 

potentiel de l’électrode NHE à 25°C peut approximativement être considéré égal à 0 V 

vs SHE (γH
+ = γH2 = 1) : 

𝐸
𝐻+/𝐻2

0,𝑁𝐻𝐸 = 𝐸
𝐻+/𝐻2

0, 𝑐
𝐻+=1 𝑀,𝑃𝐻2=1 𝑏𝑎𝑟

≈ 0 V vs SHE à 25°C Eqn. 1.2 

Etant donné un solvant, une source de protons HA avec son pKa lié au solvant, le 

potentiel thermodynamique du couple H+/H2 peut être calculé à l’aide de l’équation de 

Nernst :   

𝐸𝐻𝐴/𝐻2

0 = 𝐸
𝐻+/𝐻2

0,𝑆𝐻𝐸 − 2,303
𝑅𝑇

ℱ
∙ 𝑝𝐾𝑎 Eqn. 1.385 

où R est la constante des gaz parfaits, T est la température absolue et F est la 

constante de Faraday. La connaissance de ce potentiel est indispensable pour le calcul 

https://fr.wikipedia.org/wiki/Voltamp%C3%A9rom%C3%A9trie_cyclique
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de surtension, donc l’évaluation de la performance d’un catalyseur. 

2. Surtension η 

Par définition, la surtension est la différence entre le potentiel thermodynamique 

d’une réaction d’oxydoréduction et le potentiel auquel l’oxydoréduction est 

expérimentalement observée. Cette différence peut avoir plusieurs origines, telles que 

le transport de masse (surtension de diffusion), le transfert d’électrons (surtension 

d’activation) ou encore la résistance de la cellule (surtension de chute ohmique). Dans 

ce manuscrit, le terme « surtension » désigne uniquement la surtension d’activation. 

Dans le cas d’une réduction, il est défini par la formule suivante : 

𝜂 = 𝐸𝐻𝐴/𝐻2

0 − 𝐸𝑐𝑎𝑡 Eqn. 1.4 

où 𝐸𝑐𝑎𝑡 désigne le potentiel auquel la catalyse a lieu. 

Cependant, la catalyse peut avoir lieu dans une large gamme de potentiel, donc 

lasurtension n’est pas une valeur fixée. Il est lié à la cinétique électrochimique, 

représentée par la densité de courant i. Généralement, plus la surtension est élevée, 

plus la densité de courant est importante. En revanche, la surtension représente un 

écart à l’équilibre thermodynamique, impliquant une perte énergétique à chaque 

étape de conversion. C’est alors un paramètre essentiel pour évaluer la performance 

d’un catalyseur. Dans la littérature, la méthode de détermination de la surtension est 

souvent très confuse et pose beaucoup de problèmes lors de la comparaison des 

différents catalyseurs. En effet, par souci de simplicité, il est tentant de sélectionner 

une valeur de Ecat pour décrire le potentiel de catalyse. Dans ce contexte, les divers 

auteurs utilisent : 

1. Ecat = Eredox
0 , le potentiel redox du catalyseur en absence de substrat 

2. Ecat= Eonset, le potentiel d’amorçage de la vague catalytique (onset potential) 

3. Ecat = Ep, le potentiel de pic de la vague catalytique 
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4. Ecat = Ecat/2, le potentiel de demi-vague de la vague catalytique  

Parmi ces considérations, Eredox
0  n’est pas directement lié à la cinétique 

électrochimique, donc il est difficile de dire à quelle vitesse la réaction de catalyse se 

déroule.  Eonset nous indique la surtension la plus basse pour la catalyse, mais sa 

détermination dépend de l’expérimentateur et souvent nécessite des vérifications par 

des techniques plus compliquées, telle que l’électrolyse à potentiel fixe couplé à la 

chromatographie en phase gazeuse. Ep représente l’activité catalytique maximale 

mais dépend beaucoup de la concentration de substrat et l’échelle du temps de 

mesure. Enfin, Ecat/2 est le plus facile à mesurer de manière reproductible. Il varie 

peu en fonction de la condition d’acquisition et donc est peut-être le paramètre le 

plus fiable pour la comparaison de différents catalyseurs. Un exemple de cette 

méthode de détermination est présenté en Figure 1.17.86 En présence d’un large excès 

d’acide, un voltammogramme avec un plateau de courant catalytique est obtenu 

(pour une explication détaillé, cf partie III.B). Ecat/2  correspond à la moitié du 

courant de plateau.  

 
Figure 1.17 La détermination de surtension à l’aide de 𝐸𝑐𝑎𝑡/2 dans le cas de la 

catalyse par [Ni(PPh
2NPh

2)2(BF4)2] en absence (courbe bleu) et en présence d’acide 

(courbe rouge)86 
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Un bon catalyseur demande non seulement une surtension faible, mais aussi une 

activité catalytique élevée. Ces deux paramètres sont rassemblés dans un schéma, 

applé « courbe de Tafel catalytique », présentée en section suivante.  

3. TOF et courbe de Tafel catalytique 

L’activité catalytique d’un complexe est décrite par sa fréquence de cycle catalytique 

(ou TOF pour turnover frequency en anglais). Clairement évoqué par sa définition, le 

TOF est un paramètre cinétique qui dépend de la surtension appliquée au système. 

Une stratégie d’évaluation de TOFmax a été établie par Savéant et coll,87 soit par des 

expériences d’électrolyse à potentiel contrôlé, soit en analysant des 

voltammogrammes cycliques via la mesure de courant de plateau catalytique ou bien, 

par la méthode d’analyse de pied de vague (FOWA, pour foot-of-wave analysis en 

anglais).  

Par rapport à l’évaluation de TOFmax par électrolyse au potentiel contrôlé, l’exploration 

des voltammogrammes cycliques présente de nombreux avantages :87  

 La voltampérométrie cyclique fait intervenir une très petite fraction de 

substrat et catalyseur par acquisition, donc c’est une méthode non destructive 

par rapport à l’électrolyse. 

 L’électrolyse est limitée par le transfert de masse mais aussi les phénomènes 

de chute ohmique et donc dépend de l’architecture de la cellule 

électrochimique et la géométrie des électrodes. A cause de la diversité de 

cellules et électrodes employées, il est alors très difficile de faire la 

comparaison entre les différents catalyseurs. 

 La voltampérométrie cyclique mesure des TOFmax initiaux, alors que 

l’électrolyse mesure plutôt un TOFmax moyen incluant le phénomène de 

dégradation des catalyseurs. 
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Il faut noter que ces méthodes de détermination des TOF ne prend en considération 

que les molécules présentes dans la couche de diffusion. La relation suivante entre 

TOF et surtension a été établie par Artero et Savéant dans le cas de la production 

d’hydrogène :24 

𝑻𝑶𝑭 =
𝑻𝑶𝑭𝒎𝒂𝒙

𝟏 + 𝒆𝒙𝒑 [
𝓕

𝑹𝑻
(𝑬𝑯𝑨/𝑯𝟐

𝟎 − 𝑬𝒄𝒂𝒕/𝟐)] ∙ 𝒆𝒙𝒑 (−
𝓕

𝑹𝑻
∙ 𝜼)

 Eqn. 1.5   

La détermination de TOFmax ainsi que 𝐄𝐜𝐚𝐭/𝟐 nécessite la connaissance du mécanisme 

catalytique, dont la méthodologie est présentée en section III.B.  

L’activité catalytique des différents catalyseurs moléculaires pour la production 

d’hydrogène est alors comparée en traçant log TOF en fonction de η (Figure 1.18). Le 

catalyseur le plus performant est celui possédant un grand TOF à faible surtension, 

donc se trouve en haut à gauche de la figure. Ceci justifie le choix des cobaloximes et 

leur analogues diimine-dioxime de cobalt, pour leurs études mécanistiques dans ce 

projet. 

 

Figure 1.18 Courbes de Tafel catalytiques pour différents catalyseurs de production 
d’hydrogène. Dans l’ordre sont présenté le catalyseur, le solvant et l’acide dans chacun 
des cas :24 Noir: FeIITPP(TPP=tétraphénylporphyrine), DMF, and Et3NH+.88 Bleu: 
CoII(dmgH)2Py (Py= pyridine), DMF, et Et3NH+.46 Vert: [Ni(P2

PhNPh)2]2+, MeCN, et 

DMFH+.22 Orange:[NiII(P2
PhN2

C
6
H

4
X)2]2+ et MeCN, X=CH2P(O)(OEt)2, DMFH+ (points),21 X= 

H et TfOH (triangles).89  
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En section suivante, le principe de l’étude du mécanisme catalytique par 

voltampérométrie cyclique sera présenté en détail. 

B. Etude de l’électrocatalyse en solution par 

voltampérométrie cyclique 

La voltampérométrie cyclique est un outil puissant pour l’étude des catalyseurs 

moléculaires. Elle s’intéresse à la compétition entre des processus électrochimiques et 

la diffusion. Des réactions chimiques couplées aux processus électrochimiques 

peuvent changer l’allure des voltammogrammes, donc l’étude des voltammogrammes 

peut révéler l’aspect cinétique des réactions chimiques et électrochimiques. Cette 

section est dédiée à expliquer des voltammogrammes, notamment dans le contexte 

des réactions catalytiques par des complexes moléculaires de cobalt pour la 

production d’hydrogène.  

1. Réaction d’oxydoréduction monoélectronique 

a) Transfert d’électron rapide 

La Figure 1.19 montre un voltammogramme cyclique typique, pour une réaction 

d’oxydoréduction mono-électronique réversible entre l’espèce oxydée P et l’espèce 

réduite Q, toutes les deux en solution. L’espèce P est progressivement réduite en 

l’espèce Q durant le balayage direct (de A à D) et puis cette dernière est réoxydée 

durant le balayage inverse (de D à G). Pour un processus de transfert d’électron rapide, 

c’est-à-dire que la cinétique de transfert d’électron est beaucoup plus rapide devant la 

cinétique de transfert de matière par diffusion, le système est dit nernstien. Dans de 

tel système, les concentrations des espèces sur la surface de l’électrode obéissent à 

l’équation de Nernst : 

https://fr.wikipedia.org/wiki/Voltamp%C3%A9rom%C3%A9trie_cyclique
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𝐸 = 𝐸𝑃/𝑄
0 +

𝑅𝑇

ℱ
∙ 𝑙𝑛

[𝑃]𝑥=0

[𝑄]𝑥=0
 Eqn.1.6   

 

Figure 1.19 Distribution des espèces à proximité de l’électrode durant une réaction 

d’oxydoréduction réversible en solution : la concentration de l’espèce oxydée (bleu) et 

de l’espèce réduite (rouge) en fonction de la distance de l’électrode aux divers points90 

Le courant nernstien mesuré est égal à la quantité de charges transférées par unité du 

temps. Compte tenu des lois de Fick décrivant le phénomène de diffusion, le courant i 

peut être exprimé par l’expression suivante : 

𝑖 = −ℱ𝑆𝐷 (
𝜕[𝑃]

𝜕𝑥
)

𝑥=0

= ℱ𝑆𝐷 (
𝜕[𝑄]

𝜕𝑥
)

𝑥=0

 Eqn. 1.7 

où S est l’aire de la surface de l’électrode, D est le coefficient de diffusion des espèces 

en solution. 

Lors du balayage direct, un potentiel E plus négatif peut créer un gradient de 

concentration plus grand, résultant d’un courant plus fort. C’est ce qui est décrit par le 

segment AC de la Figure 1.19. Au point C, l’espèce P devient totalement réduite sur 

l’électrode, créant le gradient maximal de concentration. Le segment CD est dans un 

régime où la cinétique de la réduction de P est contrôlée par la diffusion. La 

concentration de P dans la couche de diffusion chute alors que la concentration de P 

sur l’électrode reste nulle. Ceci explique la forme du pic et la diminution de courant au 
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potentiel plus négatif. Lors du début du balayage inverse, le potentiel est toujours 

suffisamment négatif pour que P soit réduit. La contribution de l’oxydation de Q 

résulte d’un courant anodique de plus en plus fort. Contrairement à l’espèce oxydée P, 

abondante en solution, Q n’est disponible qu’en couche de diffusion. Cette différence 

explique la différence de diagrammes de concentration en fonction de la distance à 

l’électrode, et aussi la forme asymétrique du voltammogramme. Il faut noter qu’aux 

points B et E, la concentration de P sur l’électrode est égale à celle de Q. D’après 

l’équation de Nernst, le potentiel correspondant est égal à EP/Q
0 . Expérimentalement, 

EP/Q
0  est mesuré en prenant la moyenne de 𝐸𝑝𝑐 (potentiel du pic cathodique) et 𝐸𝑝𝑎 

(potentiel du pic anodique), définis dans la Figure 1.20.  

 

Figure 1.20 Définition de potentiel de pic cathodique Epc, potentiel de pic anodique Epa, 

courant de pic cathodique ipc, et courant de pic anodique ipa sur un voltammogramme 

typique 

La cinétique de transfert d’électron contrôle l’écart de potentiel entre le pic cathodique 

et le pic anodique, la largeur des pics, ainsi que le courant du pic. Pour une réaction 

d’oxydoréduction mono-électronique où le transfert d’électron est rapide : 

𝐸𝑝𝑎 − 𝐸𝑝𝑐 = 2,22
𝑅𝑇

ℱ
 Eqn. 1.8 
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𝑖𝑝𝑎 = −𝑖𝑝𝑐 = 0,446ℱ𝑆𝐶𝑃
0√𝐷√

ℱ𝑣

𝑅𝑇
 

Eqn. 1.9 

où 𝐶𝑃
0 désigne la concentration initiale de P en solution et 𝑣 est la vitesse de 

balayage. D’après Eqn.1.8, l’écart de potentiel entre ces deux pics est égal à 57 mV à 

25°C dans le cas d’un transfert rapide. Dans le cas de transfert lent, la valeur de cet 

écart est plus grande. Ceci sera expliqué en section suivante. 

b) Transfert lent 

 

Eqn. 1.10 

La validation de l’équation de Nernst est soumise à l’atteinte d’équilibre de la réaction 

d’oxydoréduction. Si la cinétique de cette réaction doit être prise en considération, la 

relation suivante est obéie : 

𝑖

ℱ𝑆
= −𝑘𝑓(𝐸)[𝑃]𝑥=0 + 𝑘𝑏(𝐸)[𝑄]𝑥=0 Eqn.1.11 

où 𝑘𝑓(𝐸) et 𝑘𝑏(𝐸) sont des paramètres cinétiques de la réaction de transfert 

réversible d’électron. La dépendance de ces paramètres en fonction du potentiel est 

décrite par la loi de Butler-Volmer.91,92 Cette loi considère que la force motrice de la 

réaction est divisée en deux parties : une fraction α favorise le sens direct de la 

réaction et l’autre fraction (1- α) favorise la réaction inverse, où α est appelé 

coefficient de transfert. Cette loi est décrite par les relations suivantes :  

𝑘𝑓(𝐸) = 𝑘𝑆exp [−
𝛼ℱ

𝑅𝑇
(𝐸 − 𝐸𝑃/𝑄

0 )] Eqn. 1.12a 

𝑘𝑏(𝐸) = 𝑘𝑆exp [
(1 − 𝛼)ℱ

𝑅𝑇
(𝐸 − 𝐸𝑃/𝑄

0 )] Eqn.1.12b 

où 𝑘𝑆 = 𝑘𝑓(𝐸𝑃/𝑄
0 ) = 𝑘𝑏(𝐸𝑃/𝑄

0 )  est appelé la constante cinétique standard de la 

réaction. 
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En voltampérométrie cyclique, l’influence des paramètres cinétiques sur la forme des 

voltammogrammes est décrite en Figure 1.21, en définissant des paramètres sans 

dimension comme suit :93 

Le cas de transfert rapide se traduit par log 𝛬𝑆 → ∞. Quand 𝛬𝑆 diminue, le courant 

de pic diminue et les vagues d’oxydation et de réduction deviennent plus étroites et 

plus distantes entre eux. Dans le cas de l’approximation de Butler-Volmer, les courants 

et potentiels de pic peuvent être calculés par les formules suivantes : 

𝐸𝑝𝑐 = 𝐸𝑃/𝑄
0 − 0,78

𝑅𝑇

𝛼ℱ
+

𝑅𝑇

𝛼ℱ
ln (𝑘𝑆√

𝑅𝑇

𝛼ℱ𝑣𝐷
) 

Eqn. 1.14a 

𝐸𝑝𝑎 = 𝐸𝑃/𝑄
0 + 0,78

𝑅𝑇

𝛼ℱ
−

𝑅𝑇

(1 − 𝛼)ℱ
ln (𝑘𝑆√

𝑅𝑇

(1 − 𝛼)ℱ𝑣𝐷
) Eqn. 1.14b 

𝑖𝑝𝑎 = −𝑖𝑝𝑐 = 0,496ℱ𝑆𝐶𝑃
0√𝐷√

𝛼ℱ𝑣

𝑅𝑇
 

Eqn. 1.15 

Ces formules permettent de déterminer α et kS dans le cas où une évolution des 

potentiels de pic en fonction de la vitesse de balayage est observée 

expérimentalement. 

𝛬𝑆 = 𝑘𝑆√
𝑅𝑇

ℱ𝑣𝐷
 

Eqn.1.13a 

𝛹 = −
𝑖

ℱ𝑆𝐶𝑃
0√𝐷√ℱ𝑣

𝑅𝑇

 Eqn. 1.13b 

𝜉 = −
ℱ

𝑅𝑇
(𝐸 − 𝐸𝑃/𝑄

0 ) Eqn.1.13c 
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Figure 1.21 Influence des constantes cinétiques liées au transfert d’électron (le nombre 

sur chaque voltammogramme correspond à la valeur de log 𝛬𝑆) sur la forme des 

voltammogramme, 𝛼=0,593 

2.  Transfert d’électron couplé à une réaction chimique 

Le transfert d’électron est souvent accompagné d’une réaction chimique, autrement 

dit, de la formation ou rupture de liaison chimique. Dans le contexte de cette étude, 

cette réaction chimique sera une réaction de transfert de proton et on parlera de 

processus couplé de transfert de proton et d’électron (ou PCET pour proton-coupled 

electron transfer). Pour effectuer un processus PCET, deux types de mécanismes sont 

envisagés : un mécanisme séquentiel où les transferts d’électron et de proton sont 

effectués dans des étapes élémentaires distinctes et un mécanisme concerté où les 

transferts d’électron et de proton sont effectués dans la même étape élémentaire. A 

cause de la complexité de l’étude du mécanisme concerté par voltampérométrie 

cyclique, seul le mécanisme séquentiel est décrit dans la suite. 

Le mécanisme séquentiel est constitué d’une étape de transfert d’électron (E) et d’une 

réaction chimique (C). Suivant l’ordre de ces deux étapes, on distingue d’un 

mécanisme EC et d’un mécanisme CE. Quel que soit le mécanisme suivi, la réaction 
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chimique a un impact sur la forme des voltammogrammes. Pour un couple redox A/B, 

si la forme réduite B est en équilibre avec C (Mécanisme EC, Figure 1.22), la réduction 

de A est alors d’autant plus facile que la transformation de B en C est rapide.  

 

Figure 1.22 Schéma réactionnel d’un mécanisme EC 

En faisant l’hypothèse de transfert d’électron rapide, la forme des voltammogrammes 

dépend des paramètres cinétiques de la réaction chimique et du phénomène de 

diffusion. Deux paramètres sans dimension gouvernent le diagramme des zones 

(Figure 1.23) des voltammogrammes : K (Figure 1.22), la constante d’équilibre de la 

réaction chimique et λ (Eqn. 1.16), paramètre mesurant la compétition entre la 

cinétique de la réaction chimique et la diffusion. 

𝜆 =
𝑅𝑇

ℱ

𝑘+ + 𝑘−

𝑣
=

𝑅𝑇

ℱ

𝑘

𝑣
 Eqn. 1.16 

 
Figure 1.23 Diagramme de zone des voltammogrammes pour une réaction de type EC, 

où l’étape de réaction chimique est cinétiquement limitant94 
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Pour des petites valeurs de K et λ, la quantité de C produite durant l’acquisition est 

négligeable, donc seule la vague d’oxydoréduction du couple A/B est observée (Figure 

1.23, zone DO). Pour une valeur de K suffisamment importante (supérieur à 1), le 

voltammogramme perd progressivement sa réversibilité, en passant de la zone DO à la 

zone KP lorsque la valeur de λ augmente. En sens direct, ce passage conduit au 

déplacement anodique de la vague de réduction. En sens inverse, la situation devient 

plus compliquée. Dans la zone DO, l’équilibre entre B et C ne peut pas être établi. La 

concentration de C est négligeable donc la forme du voltammogramme est contrôlée 

par la diffusion de B. Pour une valeur de λ plus élevée, l’équilibre est alors établi, donc 

C devient l’espèce dominante par rapport à B. La vague d’oxydation de B dépend alors 

de la vitesse de transformation de C en B. Pour des petites valeurs de k−, la vague 

d’oxydation de B n’est pas observée (Figure 1.23, zone KP). Pour des grandes valeurs 

de k−, bien que la concentration de B reste négligeable, la transformation rapide de C 

peut assurer la disponibilité de B. Une vague réversible est alors observée (Figure 1.23, 

zone DE). Il faut remarquer que la zone DE est différente de la zone DO, car dans cette 

zone, le potentiel d’oxydoréduction dépend de K et le potentiel apparent du système 

correspond à celui du couple redox A/C. 

Dans un mécanisme CE où l’espèce oxydée A s’intervient dans la réaction chimique, un 

diagramme de zones similaire peut être établi. Il ne sera pas détaillé ici. 

Sous l’hypothèse de transfert d’électron rapide, des constantes cinétiques de la 

réaction chimique peuvent être déterminées si la zone KP est atteinte 

expérimentalement, via l’évolution du potentiel de pic en fonction de la vitesse de 

balayage. Pour un couple non nernstien, la cinétique de la réaction de transfert 

intervient et la résolution des équations différentielles devient plus compliquée. Dans 

ce cas, des voltammogrammes expérimentaux peuvent être comparés aux résultats de 

simulation afin d’obtenir l’ordre de grandeur des constantes cinétiques. 
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3. Electrocatalyse homogène 

a) Electrocatalyse mono-électronique et mono-étape 

L’électrocatalyse en milieu homogène fait intervenir la génération de l’espèce active, 

capable de transférer un ou des électrons aux substrats en solution. Pour la réaction 

de catalyse électro-assistée la plus simple, de type mono-électronique et mono-étape 

(Figure 1.24), la forme des voltammogrammes peut être très variée (Figure 1.24), 

dépendant de deux paramètres adimensionnés qui constituent les deux axes du 

diagramme suivant :95  

 
Figure 1.24 Diagramme de zone des voltammogrammes pour une réaction de catalyse 

homogène, où l’étape de réaction chimique avec le substrat en milieu homogène est 

cinétiquement limitant96 

En ordonnée, on trouve le paramètre cinétique, proportionnel à 𝑘𝑐𝑎𝑡, la constante 

cinétique de la réaction chimique avec le substrat en milieu homogène. Si 𝑘𝑐𝑎𝑡 est 

très petit, le transfert d’électron au substrat ne peut pas être observé à l’échelle du 

temps d’acquisition. Ceci correspond à la zone basse du diagramme, où on observe le 

kcat 
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voltammogramme d’un transfert réversible d’électron sur l’électrode. En faisant 

augmenter 𝑘𝑐𝑎𝑡, une vague catalytique commence à se développer. On s’intéresse 

particulièrement à la partie haute de ce diagramme, où l’on considère que la condition 

de « cinétique pure » est atteinte, dans laquelle la réaction chimique entre l’espèce 

catalytique et le substrat est très rapide devant la diffusion de l’espèce catalytique hors 

la couche de réaction. Dans ces conditions, deux phénomènes intéressants peuvent 

être observés en fonction de la concentration de substrat. 

A faible concentration de substrat, la réaction de catalyse est limitée par la diffusion de 

substrat. En condition de « cinétique pure », tout substrat présent en couche de 

diffusion est rapidement consommé, résultant d’une vague catalytique étroite. Ensuite, 

la réaction de catalyse en milieu homogène est limitée par la diffusion du substrat, 

donc une seconde vague réversible est observée, correspondant au couple redox du 

catalyseur. Ce phénomène est appelé « catalyse totale ».  

A une concentration de substrat élevée, une vague catalytique large est observée. Si le 

temps d’acquisition est court, la consommation de substrat peut être négligée tout au 

long du voltammogramme. Un plateau catalytique indépendant de la vitesse de 

balayage est alors observé et les voltammogrammes sont superposables dans les deux 

sens de balayage.   

La constante cinétique 𝑘𝑐𝑎𝑡 peut être extraite par plusieurs méthodes. En « catalyse 

totale », le courant de pic de la vague catalytique ne dépend que de la quantité de 

substrat en couche de diffusion, c’est-à-dire qu’ip est fonction de la concentration 

initiale de substrat, du coefficient de diffusion de substrat et la vitesse de balayage. 

Cependant, une constante 𝑘𝑐𝑎𝑡 plus grande résulte d’une vague plus « relevée » ; en 

conséquence, des analyses de pied de vague et du potentiel du pic peuvent indiquer la 

valeur de 𝑘𝑐𝑎𝑡. En cas de plateau catalytique, le courant de plateau et le potentiel de 

demi-vague sont fonction de 𝑘𝑐𝑎𝑡. La manière d’extraire la constante cinétique des 

phénomènes « catalyse totale » et plateau catalytique sera détaillée en section III.B.4. 
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b) Electrocatalyse multi-électronique et multi-étape 

La production électrocatalytique d’hydrogène catalysée par des complexes de cobalt 

fait intervenir deux étapes de transfert d’électrons, et diverses réactions chimiques 

couplées à ces dernières. Dans le cas de la catalyse par des cobaloximes et ses 

analogues diimine-dioxime, la vague catalytique se développe auprès du couple 

CoII/CoI ou du couple CoI/« Co0 ». Dans cette étude, on s’intéressera uniquement aux 

phénomènes catalytiques liés au couple CoII/CoI qui ne demandent que de faibles 

surtensions électrochimiques pour être observables. De telle manière, les réactions de 

transfert d’électron et les réactions chimiques considérées sont les suivants (Figure 

1.25) : 

 

Figure 1.25 Réactions de transfert d’électron et réactions chimiques constituant le cycle 

catalytique de la production électrocatalytique d’hydrogène catalysée par des 

complexes de cobalt 

La combinaison de ces réactions conduit aux différents mécanismes de production 

d’hydrogène par des complexes de cobalt, présentées en section II.B (Tableau 1.1): 
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Tableau 1.1 Combinaison des réactions de transfert d’électron et réactions chimiques 

Mécanisme homolytique Mécanisme hétérolytique 

Centré sur CoIIIH E2C1Dim1 Centré sur CoIIIH E1E2C1C2 

Centré sur CoIIH C1E3Dim2 Centré sur CoIIH E2C1E3C2
’ 

 

Certains points sont à noter : 

 Ces réactions chimiques ne sont pas forcément des étapes élémentaires, 

c’est-à-dire qu’un processus chimique (C1, C2, C2
’, Dim1 et Dim2) peut 

éventuellement être décomposé en deux, voire plusieurs étapes 

élémentaires. 

 CoIIH peut non seulement être généré à l’électrode, mais aussi en solution par 

la réaction E3
’. Dans toute la suite, une réaction E’ désigne une étape de 

transfert d’électron en solution homogène. 

Le mécanisme catalytique réellement suivi dépend de plusieurs paramètres, 

notamment, les potentiels électrochimiques des couples et les constantes cinétiques 

des processus chimiques. La relation entre les potentiels électrochimiques permet de 

déterminer l’hydrure catalytiquement actif et le chemin réactionnel suivi dépend des 

constantes cinétiques, liées aux réactions de protonation des hydrures en cas de 

mécanisme hétérolytique, et aux réactions d’élimination réductrice impliquant deux 

hydrures en cas de mécanisme homolytique. Par ailleurs, la force de l’acide utilisé a 

une influence directe sur les constantes de protonation (k1, k2, k2
’) et sa concentration 

intervient dans la cinétique des réactions de protonation. Selon le choix de l’acide et sa 

concentration, le mécanisme peut basculer entre un mécanisme hétérolytique et un 

mécanisme homolytique ou impliquer des hydrures métalliques de degré d’oxydation 

différents comme intermédiaires catalytiques clés.97 

Des calculs théoriques, établis dans le cadre de la cinétique chimique et des 

phénomènes de diffusion de masses, permettent de prédire l’allure exacte des 

voltammogrammes ainsi que la distribution des différents intermédiaires en fonction 
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de leur distances à l’électrode pour le mécanisme considéré, tandis que l’analyse des 

voltammogrammes permet en revanche d’élucider le mécanisme et de déterminer les 

constantes cinétiques dans le cadre du mécanisme considéré. La concentration d’un 

intermédiaire réactionnel P au point O et au temps t, notée 𝐶𝑃(𝑂, 𝑡), obéit l’équation 

différentielle générale suivante : 

𝜕𝐶𝑃(𝑂, 𝑡)

𝜕𝑡
= 𝐷𝑃𝛻2𝐶𝑃(𝑂, 𝑡) + 𝑣𝑃

𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑐𝑡𝑖𝑜𝑛(𝑂, 𝑡) − 𝑣𝑃
𝑐𝑜𝑛𝑠𝑜𝑚𝑚𝑎𝑡𝑖𝑜𝑛(𝑂, 𝑡) Eqn. 1.17 

où vP
production(𝑂, 𝑡) et vP

consommation(𝑂, 𝑡) désignent respectivement la vitesse de 

production et de consommation de l’intermédiaire P au point O et au temps t. Elles 

dépendent des réactions chimiques qui font intervenir P, plus précisément, la 

constante cinétique et les concentrations des réactifs de ces réactions.  

La résolution de l’ensemble de ces équations différentielles nécessite plusieurs 

hypothèses : 

 Tous les couples redox sont considérés nernstiens. Les concentrations des deux 

espèces d’un couple redox peuvent alors être liées par l’équation de Nernst, et 

toutes ces relations constituent en partie des conditions aux limites des 

équations différentielles. 

 La condition de « cinétique pure » (voir explication en section III.B.3.a) est 

atteinte. Ceci nécessite des constantes cinétiques élevées donc la diffusion de 

l’espèce catalytique hors la couche de réaction est compensée par ses réactions 

chimiques rapides. En conséquence, l’évolution de la concentration des 

espèces en fonction du temps peut être négligée : 

𝜕𝐶𝑃(𝑂, 𝑡)

𝜕𝑡
= 0, ∀𝑃, 𝑂, 𝑡 Eqn. 1.18 

 Parfois, la vitesse de consommation d’un intermédiaire réactionnel est limitée 

par sa production lente. L’intermédiaire considéré est alors immédiatement 

consommé après sa production, donc l’approximation des états 
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quasi-stationnaires peut être faite, c’est-à-dire, sa concentration peut être 

considérée quasi-nulle dans la couche de réaction, ce qui simplifie l’équation 

différentielle en égalité de sa vitesse de production et de consommation. 

Prenons l’exemple d’un mécanisme centré sur CoIIIH, l’espèce active CoIIIH 

produite par la réaction C1 est alors consommée par les réactions C2 et Dim1 

(Figure 1.25). L’approximation peut être faite si 
𝑘2

𝑘1
 ≫ 1 ou 

𝑘𝑑𝑖𝑚

𝑘1
 ≫ 1. Au 

contraire, sa production rapide conduit à son accumulation au voisinage de 

l’électrode. 

Des hypothèses supplémentaires peuvent être faites selon la méthode de 

détermination des constantes cinétiques. Trois méthodes de détermination seront 

présentées en section suivante. 

4. Evaluation des paramètres cinétiques 

a) Plateau catalytique et FOWA 

L’atteinte du plateau catalytique en conditions de cinétique pure nécessite un large 

excès de substrat dont la consommation par la catalyse devient alors négligeable. Lors 

de la résolution des équations différentielles, la concentration du substrat peut alors 

être considérée égale à sa concentration initiale. Dans le cadre de la catalyse 

mono-électronique et mono-étape (Figure 1.24), en faisant l’hypothèse de transfert 

d’électron nernstien, le voltammogramme peut être décrit par la relation suivante : 

𝑖 =
ℱ𝑆𝐶𝑐𝑎𝑡

0 √𝐷𝑐𝑎𝑡√𝑘𝑐𝑎𝑡𝐶𝑠𝑢𝑏𝑠𝑡𝑟𝑎𝑡
0

1 + exp [
ℱ

𝑅𝑇
(𝐸 − 𝐸

𝐶𝑎𝑡𝑂𝑥/𝐶𝑎𝑡𝑅𝑒𝑑
0 )] 

 
Eqn. 1.19 

Lorsqu’on se place à un potentiel suffisamment cathodique pour négliger le terme 

exp [
ℱ

𝑅𝑇
(𝐸 − 𝐸

𝐶𝑎𝑡𝑂𝑥/𝐶𝑎𝑡𝑅𝑒𝑑
0 )], le courant i devient indépendant du potentiel appliqué. 

La constante cinétique de l’étape de catalyse (𝑘𝑐𝑎𝑡 ) peut alors être extraite en 
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mesurant le courant de plateau. De cette formule, on peut également déduire que le 

potentiel de demi-vague de la vague catalytique est égal à 𝐸
𝐶𝑎𝑡𝑂𝑥/𝐶𝑎𝑡𝑅𝑒𝑑
0 . 

Une autre méthode de calcul de 𝑘𝑐𝑎𝑡 est appelée FOWA (Foot-of-the-wave analysis 

ou analyse du pied de vague). Elle s’appuie sur la linéarité entre le courant i et le terme 

1

1+exp [
ℱ

𝑅𝑇
(𝐸−𝐸

𝐶𝑎𝑡𝑂𝑥/𝐶𝑎𝑡𝑅𝑒𝑑
0 )] 

. Cette linéarité est maintenue sous condition de 

consommation de substrat négligeable. Dans la zone d’amorçage de la vague 

catalytique, qu’on appelle le pied de vague la consommation de substrat reste 

négligeable, du fait de la petite portion de catalyseur réduit, même les conditions ne 

permettent pas d’observer un plateau catalytique. La méthode FOWA est utile, 

notamment lorsque le plateau catalytique en condition de cinétique pure ne peut pas 

être atteint expérimentalement, ou bien lorsque la présence d’effets secondaires, tels 

que la consommation de substrat, la désactivation du catalyseur et l’inhibition par des 

produits de la réaction, conduit à la déviation du plateau catalytique. 

Dans le cas de l’électrocatalyse multi-électronique et multi-étape, les divers 

mécanismes possibles ont été étudiés par Costentin et Savéant, en établissant des 

formules décrivant la dépendance du courant catalytique en fonction du potentiel 

électrochimique.98 En dehors du régime des états quasi-stationnaires, c’est-à-dire 

lorsque l’étape de formation de CoIIIH n’est pas cinétiquement déterminante,97 quel 

que soit l’ordre des étapes de transfert d’électron et de réactions chimiques, dans un 

mécanisme hétérolytique, le courant de plateau est proportionnel à la concentration 

de catalyseur, alors que dans un mécanisme homolytique, le courant de plateau est 

proportionnel à la concentration de catalyseur à la puissance 3/2 si l’étape de 

dimérisation d’hydrure est cinétiquement déterminante. La constante cinétique du 

mécanisme homolytique peut être directement calculée via le courant de plateau. 

Dans un mécanisme hétérolytique, deux constantes cinétiques devront être calculées. 

Pour la production électro-assistée d’hydrogène, elles correspondent respectivement à 

la protonation de centre métallique et d’hydrure métallique. La constante cinétique 
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liée à la protonation de centre métallique peut être extraite par la méthode de FOWA. 

Ensuite, les formules du courant de plateau et du potentiel de demi-vague peuvent 

servir à déterminer l’ordre des étapes électrochimiques et calculer la constante 

cinétique de protonation de l’hydrure métallique. 

b) Catalyse totale 

En régime de « catalyse totale », la catalyse a lieu à un potentiel plus anodique que le 

potentiel électrochimique du catalyseur. Par conséquent, seule une petite portion du 

catalyseur est sous forme réduite au potentiel de catalyse. Pour observer le 

phénomène de « catalyse totale », la réaction entre le substrat et le catalyseur réduit 

doit être suffisamment rapide pour que toutes molécules de substrat en couche de 

réaction soient consommées. Due à la déplétion rapide de substrat, sa concentration 

est considérée uniforme en couche de réaction, dépendant uniquement du temps. 

Cette hypothèse est la base pour la résolution des équations différentielles. 

Des formules suivantes ont été établies par Savéant et coll. dans le cadre de la catalyse 

mono-électronique et mono-étape (Figure 1.24) :93 

𝑖𝑝 = 0,609ℱ𝑆𝐶𝑠𝑢𝑏𝑠𝑡𝑟𝑎𝑡
0 √𝐷𝑠𝑢𝑏𝑠𝑡𝑟𝑎𝑡√

ℱ𝑣

𝑅𝑇
 

Eqn. 1.19a 

𝐸𝑝 = 𝐸
𝐶𝑎𝑡𝑂𝑥/𝐶𝑎𝑡𝑅𝑒𝑑
0 − 0,409

𝑅𝑇

ℱ
+

𝑅𝑇

2ℱ
ln (

𝑅𝑇

ℱ

𝑘𝑐𝑎𝑡𝐶𝑐𝑎𝑡
0

𝑣𝐶𝑠𝑢𝑏𝑠𝑡𝑟𝑎𝑡
0 ) Eqn. 1.19b 

La mesure de courant de pic ne permet pas d’extraire la constante cinétique de la 

catalyse, puisque la catalyse est sous contrôle de diffusion. Cependant, la linéarité 

entre le courant de pic et la concentration de substrat permet de confirmer la validité 

du régime de « catalyse totale » et de déterminer le coefficient de diffusion du 

substrat. 

Théoriquement, le potentiel de pic 𝐸𝑝 est une fonction linéaire de ln (𝐶𝑠𝑢𝑏𝑠𝑡𝑟𝑎𝑡
0 ). En 

pratique, une hyperbole est souvent obtenue. La valeur de 𝐸𝑝 et sa valeur théorique 
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sont en accord à très faible concentration de substrat, mais elles s’éloignent de plus en 

plus lorsque la concentration de substrat augmente. Pour cela, une valeur de 𝐶𝑠𝑢𝑏𝑠𝑡𝑟𝑎𝑡
0  

faible peut augmenter l’exactitude de 𝑘𝑐𝑎𝑡  calculée. En revanche, à très faible 

concentration de substrat, la vague catalytique devient difficile à identifier à côté de la 

vague de réduction du catalyseur, et ceci implique une erreur supplémentaire sur la 

valeur de 𝐸𝑝 mesurée. Par conséquent, un choix approprié de la concentration de 

substrat est essentiel pour une bonne précision de la constante cinétique calculée. 

Quant à l’électrocatalyse multi-électronique et multi-étape, Dempsey et coll. ont 

déterminé la constante cinétique de protonation du centre CoI, dans un mécanisme 

ECEC’.81 Les expressions du potentiel de pic pour d’autres mécanismes ne sont pas 

disponibles dans la littérature. Des calculs théoriques sont nécessaires pour que cette 

méthode puisse nous fournir plus d’informations dans l’étude mécanistique de la 

production électro-assistée d’hydrogène. 

IV. État de l’art : un bref bilan 

Depuis le début du siècle, de nombreux catalyseurs de production d’hydrogène à base 

de métaux abondants ont été développés. Afin de choisir le catalyseur le plus 

performant à intégrer dans des dispositifs de dissociation d’eau, le benchmarking des 

différentes classes de catalyseurs est primordial. Pour cela, le mécanisme catalytique 

doit être étudié, pour ensuite calculer les paramètres cinétiques des processus 

électrocatalytiques. 

Les cobaloximes, et ses analogues diimine-dioxime, sont parmi les catalyseurs à base 

de métaux abondants les plus performants. Ces complexes ont été initialement 

développés en tant que catalyseurs de production d’hydrogène dans notre laboratoire. 

Ce travail consiste en premier lieu à identifier le mécanisme de catalyse de ses deux 

types de complexes et étudier les paramètres cinétiques associés. Ensuite, dans 

l’objectif d’amélioration de performance de ces catalyseurs, nous introduirons un motif 
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redox-actif à proximité du centre de cobalt. Pour cela, un complexe diimine-dioxime de 

cobalt renfermant un motif fullerène sera synthétisé, et caractérisé par des études 

électrocatalytiques et photocatalytiques. 
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 Chapitre 2 Influence des ligands azotés 

sur la performance photocatalytique 

des cobaloximes 

Le cobaloxime [Co(dmgH)2PyCl] est l’un des catalyseurs de production d’hydrogène les 

plus couramment utilisés dans la littérature. Pourtant, peu d’études sont dédiées aux 

rôles des ligands axiaux durant la catalyse. Dans ses premiers travaux, Artero et coll. 

ont substitué le ligand pyridine du complexe [Co(dmgH)2PyCl] par 

4-(dimethylamino)pyridine et N-(t-butyl)isonicotinamide, mais n’ont pas pu montrer 

un effet significatif sur le potentiel électrochimique du couple Co(II)/Co(I).1  

 

Weare et coll. ont synthétisé une série de cobaloximes portant un ligand axial de type 

BODIPY (1,3,5,7-tetramethyl-8-(4-pyridyl)-4,4′-difluoroboradiaza-indacene) et étudié 

l’influence des ligands sur la photocatalyse par ces catalyseurs.2 

 

Dans ce chapitre, nous présenterons l’influence des ligands axiaux azotés sur les 

potentiels électrochimiques des cobaloximes. Ce travail a été réalisé en collaboration 

avec l’équipe de A. G. Coutsolelos, au laboratoire de chimie bio-inorganique, à 

l’Université de Crète en Grèce. L’objectif de cette étude était de s’assurer que ces 

ligands axiaux azotés restent coordonnés durant la catalyse, pour expliquer leur 
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influence sur les propriétés photocatalytiques observées en Crète. 

I. Etudes électrochimiques 

Une série de cobaloximes portant un ligand chlorure et un ligand azoté de type 

pyridine ou imidazole (Figure 2.1, complexe 1-9) ont été synthétisés par nos 

collaborateurs. Le complexe [Co(dmgH)(dmgH2)Cl2] (Figure 2.1, complexe 10) a été 

synthétisé selon un protocole dans la littérature3 et a servi de complexe de référence 

dans l’étude. Les voltammogrammes ont été enregistrés dans le DMF dégazé en 

absence de source de proton. Une sélection de voltammogrammes sont présentés en 

Figure 2.2 : le premier processus non-nernstien est attribué au couple CoIII/CoII, alors 

que le deuxième processus nernstien est attribué au couple CoII/CoI. Le potentiel de 

ces deux processus dépend de la nature du ligand azoté, ce qui implique que ce ligand 

reste coordonné à l’état CoII et CoI. 

  

Figure 2.1 Structure d’une série de cobaloximes avec différents ligands axiaux 
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Figure 2.2 Voltammogrammes cyclique des cobaloximes (1mM) enregistré dans le DMF 

(+ 0.1 mol∙L–1 n-Bu4NBF4) à 100 mV∙s–1. Electrode : carbone vitreux. L’intensité du 

processus correspondant au couple CoII/CoI a été normalisé par rapport au complexe 3. 

Afin de comprendre la nature exacte du processus lié au couple CoIII/CoII, plusieurs 

cycles ont été enregistrés pour le complexe 9 (Figure 2.3). Une différence majeure 

entre le premier cycle et les cycles suivants a été observée : au cours d’un premier 

cycle, une seule vague de réduction (Epc= -1,31 V vs Fc+/0) a été observée. Une nouvelle 

vague (Epc= -0,81 V vs Fc+/0) apparait à partir du seconde cycle d’acquisition, 

accompagnée par l’atténuation de la vague à -1,31 V vs Fc+/0. Cependant, on observe 

qu’une seule vague d’oxydation dans les deux cas. L’intégrale de la vague d’oxydation 

est égale à la somme des intégrales des deux vagues de réduction. Nous avons 

proposé l’explication suivante : lors de sa réduction, le complexe [Co(dmgH)2(NMI)Cl] 

(NMI=N-méthylimidazole) perd son ligand axial chlorure. La vague redox qui suit 

correspond en fait au couple [CoII(dmgH)2(NMI)]/ [CoI(dmgH)2(NMI)]- ( voir le schema 

carré présenté en figure 2.3b). Au retour, la vague réversible composée d’une vague 

d’oxydation à -0,51 V vs Fc+/0 et une vague de réduction à -0,81 V vs Fc+/0 est alors 

attribuée au couple [CoIII(dmgH)2(NMI)]+/[CoII(dmgH)2(NMI)]. Par rapport à 

[CoII(dmgH)2(NMI)], [CoIII(dmgH)2(NMI)]+ peut plus facilement récupérer un ligand 

chlorure libre en solution, à cause de sa charge positive. La coordination partielle du 

ligand chlorure conduit alors à la coexistence de [CoIII(dmgH)2(NMI)]+ et 
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[CoIII(dmgH)2(NMI)Cl] à partir du second cycle du voltammogramme. Deux vagues de 

réduction en résultent, conduisant au même produit de réduction [CoII(dmgH)2(NMI)].  
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Figure 2.3 a) Deux premiers cycles du voltammogramme de la cobaloxime 9 (conditions 

d’acquisition indiquées dans la légende de la Figure 2.2) b) Schéma carré  

Les spectres infrarouge ont été enregistrés et les fréquences vibrationnelles 

correspondant aux étirements (stretching) des liaisons Co-Naxial et Co-Cl ont été 

présentées. Un ligand azoté plus basique (valeur de pKa élevée) va également se 

comporter en base de Lewis plus forte, ce qui va renforcer la liaison entre le centre 

CoIII et le ligand azoté, et donc affaiblir la liaison entre le centre CoIII et le ligand 

chlorure en position opposée. Le Tableau 2.1 regroupe l’ensemble des données sur la 

basicité des ligands azotés, l’énergie de liaison entre le centre CoIII et ces ligands axiaux, 

et les potentiels électrochimiques des couples CoIII/CoII et CoII/CoI mesurés. Une 
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attention particulière a été portée au couple CoII/CoI, moins influencé par le processus 

d’élimination réductrice du ligand chlorure. La présence de substituants donneurs sur 

le ligand azoté augmente la basicité du complexe et en conséquence la densité 

électronique sur le métal. Ceci se traduit par un potentiel redox plus cathodique pour 

le couple CoII/CoI.  

 

Tableau 2.1 pKa de ces ligands axiaux dans l’eau, données infrarouges des liaisons 

axiales des complexes et potentiels électrochimiques des couples CoIII/CoII et CoII/CoI 

Catalyseur pKa ν̅ Co-Naxial (cm– ν̅ Co-Cl (cm– E (V vs Fc+/Fc) 

    Epc
2

  

CoIII/CoII 

(Epc+Epa)/2 

CoII/CoI 

1 1.90 435 428 –0.98 –1.50 

2 4.18 441 428 –1.11 –1.55 

3 5.22 455 420 –1.10 –1.53 

43 5.30 480 419 –1.094 –1.59 

5 6.02 483 418 –1.15 –1.54 

65 9.17 515 416 –1.08 –1.61 

7a 11.0 507 409 –1.17 –1.55 (–1.65)6 

8 6.90 495 413 –1.26 –1.58 

9 7.40 503 412 –1.31 –1.57 

10 -  414 –1.29 –1.52 

                                                       
2 A cause de l’irréversibilité de cette vague, seul Epc est présenté dans le tableau 

3 Mauvaise solubilité 

4 Processus supplémentaire attribué à la transition thiol/disulfure 

5 Bonne solubilité mais vague redox peu intense 

6 Deux processus redox réversibles dus à la présence d’isomères 
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II. Etudes photocatalytiques 

Les expériences d’évaluation de performance photocatalytique pour la production 

d’hydrogène ont été effectuées par nos collaborateurs en Crète, en utilisant les 

complexes 1-10 comme catalyseurs. Le complexe [ZnTMPyP]Cl4 (meso-tétrakis 

(1-methylpyridinium-4-yl) porphyrine chloride de zinc) (Figure 2.4) a été utilisé en tant 

que photosensibilisateur (PS) et la triéthanolamine (TEOA) a été utilisée comme 

donneur d’électron sacrificiel. Les expériences ont été menées dans un mélange 

équivolume d’acétonitrile et d’eau, à pH 7. 

 

Figure 2.4 Structure du complexe [ZnTMPyP]Cl4 (meso-tétrakis 

(1-méthylpyridinium-4-yl) porphyrine chloride de zinc), en tant que photosensibilisateur 

dans l’étude photocatalytique des cobaloximes 

Le nombre de cycle catalytique (TON) mesuré est présenté en fonction du temps, en 

Figure 2.4. On remarque que les complexes 6 et 7 ne présentent pas d’activité 

catalytique, probablement à cause de la protonation des ligands axiaux dans les 

conditions expérimentales. Les autres complexes présentent deux types de 

comportements catalytiques : 

Par rapport au complexe 3 servant de référence dans cette étude, la présence d’un 

substituant donneur sur le ligand (complexes 4, 5, 8, 9) augmente considérablement la 

stabilité du complexe. Ceci se traduit par les valeurs élevées de TON. Par contre, on 

remarque que la production de H2 par cette série de complexes est assez lente en 
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dessous de cinq heures d’irradiation.  

En revanche, lorsqu’un substituant attracteur est présent, ou dans le cas du complexe 

10, la catalyse démarre dès le début de l’irradiation et de manière beaucoup plus 

rapide que pour l’autre série de complexes. Cependant, le nombre de cylces 

catalytiques (TON) attteint une valeur de saturation moins importante (Figure 2.5b). 

Ceci indique que le catalyseur est à la fois plus actif et moins stable à cause de la 

présence de substituant attracteur. Dans cette série de complexe, on remarque une 

faible stabilité inattendue du complexe 2, qu’on a attribué à la formation de 

carboxylate par déprotonation dans le milieu expérimental. L’ajout de nanoparticules 

de TiO2 a permis d’attacher les complexes sur ces derniers par formation d’ester 

inorganiques,4 conduisant à un TON cinq fois plus important, ce qui correspond à sa 

stabilité attendue en fonction de son pKa. 

 

 

Figure 2.5 Comparaison de performance photocatalytique des complexes 1-10 pour la 

production de H2. Conditions expérimentales: production de H2 sous irradiation (λ> 

440nm) dans une solution contenant 4.0 × 10‐5M de PS et 4.9 × 10‐4M de complexe 

cobaloxime, dans un mélange équivolume d’acétonitrile et de la solution aqueuse de 

TEOA à 10%, pH ajusté à 7 avec une solution concentrée d’HCl. a) complexe dont le 

ligand porte un substituant donneur ; b) complexe dont le ligand porte un substituant 

attracteur 

Au chapitre 1, l’influence des substituants du ligand glyoximato sur l’activité 

catalytique des cobaloximes a été discutée (section I.B.3.b). Un substituant attracteur 

peut rendre le complexe plus facile à réduire, mais aussi moins nucléophile donc plus 

a) b) 
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difficile à protoner. Si l’étape limitante n’est pas connue, il est cependant difficile de 

résonner sur la basicité du ligand pour expliquer son influence sur la cinétique de la 

catalyse. Lors d’une étude précédente, nos collaborateurs ont montré que l’état excité 

triplet de la porphyrine PS* contribuait à la production de H2. En revanche, le potentiel 

électrochimique du couple PS+/PS* en solution aqueuse a été estimé à -0,45 V vs NHE 

et celui du couple PS/PS- à -0.85 V vs NHE.5 Par conséquent, la réduction de CoII par 

PS* n’est pas favorable et la génération de PS- via réduction par TEOA doit être 

envisagée.  

Dans cette étude, pour les ligands les moins basiques, le complexe associé (complexe 1, 

10, 2-TiO2) catalyse la production d’H2 avec une vitesse initiale plus élevée. Ceci 

implique que dans ces conditions, ce n’est pas une étape de protonation qui détermine 

la vitesse de la catalyse mais l’étape de formation de l’intermédiaire CoI par réduction 

du CoII.  

La vitesse initiale lente de production d’H2 par les complexes 3, 4, 5, 8, 9 peut être 

attribuée au fait que le potentiel électrochimique du couple CoII/ CoI est dans ce cas 

plus cathodique que le potentiel du couple PS/PS-. Une accumulation de PS- est alors 

nécessaire pour déplacer l’équilibre d’oxydoréduction et générer l’intermédiaire CoI.  

Les facteurs gouvernant la stabilité des complexes cobaloximes dans leur forme 

réduite et donc leur dégradation ne sont pas claires jusqu’à ce jour. Une proposition de 

mécanisme de dégradation implique le transfert d’hydrure du centre métallique vers le 

ligand.6,7 Dans ce contexte, un hydrure qui se protone plus facilement va alors 

préférentiellement produire de l’hydrogène, ce qui protège le complexe contre une 

dégradation par transfert sur le ligand. Lorsqu’un substituant donneur est présent sur 

le ligand, un hydrure plus nucléophile est formé, ce qui explique l’ordre des TONs 

mesurés à saturation pour cette série de complexe en fonction du pKa des ligands 

azotés.  
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III. Conclusion et perspective 

Au cours de ce travail, une série de cobaloximes portant un ligand chlorure et un ligand 

azoté de type pyridine ou imidazole ont été synthétisés. L’étude de ses 

voltammogrammes cycliques en solvant organique a montré que le ligand azoté reste 

coordonné au centre de cobalt à l’état CoII et CoI. La présence d’un substituant 

donneur sur le ligand conduit à un déplacement cathodique des couples redox du 

complexe. Le ligand chlorure est éliminé lors de la réduction des espèces de CoIII, d’où 

l’irréversibilité du couple CoIII/CoII. L’allure du deuxième cycle des voltammogrammes a 

permis de mettre en évidence un processus réversible attribué au couple CoIII/CoII sans 

ligand chlorure, et la recoordination partielle du ligand chlorure dans l’état CoIII. 

La performance photocatalytique de ces complexes a été évaluée en présence de 

[ZnTMPyP]Cl4 utilisé en tant que photosensibilisateur et de TEOA comme donneur 

d’électron sacrificiel, dans un mélange d’acétonitrile et d’eau, à pH 7. Il a été montré 

que des ligands plus basiques stabilisent le catalyseur, alors que des ligands moins 

basiques conduisent à une vitesse de production initiale plus importante. 

 

Les résultats de ce présent chapitre ont été intégrés dans l’article «Photochemical 

hydrogen production and cobaloximes: the influence of the cobalt axial N-ligand on 

the system stability », publié a Dalton Transactions (2016, 45, 6732-6738).  
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 Chapitre 3 Mécanisme de production 

d’hydrogène par des complexes 

diimine-dioxime de cobalt 

 

Les complexes diimine-dioxime de cobalt présentent une meilleure stabilité face à 

l’hydrolyse par rapport aux cobaloximes. Pourtant, le mécanisme de catalyse par ces 

complexes reste très peu étudié. Des études mécanistiques sont alors nécessaires, 

dans l’objectif d’une évaluation comparative des performances de ces catalyseurs. Au 

cours de ce chapitre, l’activité catalytique de [Co(DO)2BF2pnBr2] et [Co(DO)(DOH)pnBr2] 

en présence d’acides organiques en milieu non aqueux sera étudiée en détail. A travers 

des analyses des voltammogrammes cycliques, on tentera d’élucider le mécanisme de 

catalyse et on déterminera les paramètres cinétiques des différentes étapes 

catalytiques. Ce travail a été réalisé en collaboration avec Cyrille Costentin et 

Jean-Michel Savéant de l’université Paris Diderot. 
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I. Etude du mécanisme de production 

d’hydrogène par [Co(DO)2BF2pnBr2] 

A. Synthèse du complexe 

Le ligand (DOH)2pn est synthétisé à partir d’un protocole décrit dans la littérature 

(Figure 3.1).1 Un protocole « one pot » pour la synthèse de [Co(DO)2BF2pnBr2] à partir 

de ce ligand a été décrite par Artero et coll. (Figure 3.2).2 Cependant, en suivant ce 

même protocole, on obtient un mélange de [Co(DO)2BF2pnBr2] et de 

[Co(DO)(DOH)pnBr2]. La proportion de ce mélange n’est pas reproductible, le ratio 

entre les deux complexes variant entre 1 :1 et 3 :1. Contrairement à ce qui était décrit 

par Artero et coll.,2 au lieu d’avoir la conversion totale de [Co(DO)(DOH)pnBr2] en 

[Co(DO)2BF2pnBr2] lors de l’ajout de HBF4·OEt2 dans ce mélange de complexe, les 

spectres RMN 1H indiquent une dégradation partielle de [Co(DO)(DOH)pnBr2]. 

Un autre protocole a donc été mis au point (Figure 3.3): [Co(DO)(DOH)pnBr2] est 

d’abord synthétisé à partir du ligand (DOH)2pn, suivant le protocole décrit dans la 

littérature.1 Ensuite, l’ajout d’un large excès de BF3·OEt2 à une suspension de 

[Co(DO)(DOH)pnBr2] dans Et2O conduit à la conversion quasi-totale en 

[Co(DO)2BF2pnBr2]. La trace d’impureté, observable en voltampérométrie cyclique, 

peut être éliminée par recristallisation dans dichlorométhane. 

 
Figure 3.1 Synthèse du ligand (DOH)2pn : l’eau est éliminée au moyen d’un dispositif 

Dean-Stark 
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Figure 3.2 Synthèse du complexe [Co(DO)(DOH)pnBr2] décrite par Artero et coll. 
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Figure 3.3 Synthèse du complexe [Co(DO)2BF2pnBr2] 

La structure du complexe est confirmée par RMN 1H et par diffraction des rayons X (cf 

Annexe I pour des données cristallographiques). Notamment, on remarque que le 

spectre RMN 1H dans la littérature [1H NMR (300 MHz, acetone-d6): 4.17 (m, 4H), 2.82 

(s, 6H), 2.77 (s, 6H), 2.64 (m, 2H)] n’a pas été correctement interprété. Le singulet à 

2,77 ppm correspond à de l’eau résiduelle alors que les 6H des groupes méthyles 

correspondent à un singulet à 2,64 ppm, initialement attribué au solvant résiduel par 

ces auteurs. 

B. Etude de la réduction électrocatalytique des 

protons par [Co(DO)2BF2pnBr2]  

1. Complexe sans présence d’acide 

a) Potentiels électrochimiques et calcul du coefficient de 

diffusion 

Le voltammogramme cyclique du complexe [Co(DO)2BF2pnBr2] est enregistré dans 
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CH3CN à 100 mVs-1 sur une électrode de carbone vitreux. Trois processus réversibles 

sont observés, à -0,4089 V, -0,8383 V et -1,8049 V vs Fc+/0, respectivement attribués 

aux couples CoIII/CoII, CoII/CoI, et CoI/ « Co0 » 7  (Figure 3.4). Des études de 

spectroscopie d’absorption des rayons X ont montré que des ligands axiaux 

halogénures sont substitués par des molécules de solvant dans les états CoII et CoI du 

complexe.3 
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Figure 3.4 Voltammogramme cyclique de [Co(DO)2BF2pnBr2] (1 mM) dans CH3CN (+0,1 

M n-Bu4NBF4 comme électrolyte support) à 100 mV·s-1. Electrode de travail : carbone 

vitreux. 

Le couple CoIII/CoII correspond à un processus de transfert d’électron lent (Epa-Epc= 142 

mV) tandis que les deux autres processus sont plutôt nernstiens (Epa-Epc= 63 mV et 78 

mV). 

𝑖𝑝𝑎 = −𝑖𝑝𝑐 = 0,446ℱ𝑆𝐶𝑐𝑎𝑡
0 √𝐷𝑐𝑎𝑡√

ℱ𝑣

𝑅𝑇
 Eqn.1.9 

D’après Eqn. 1.9, le courant de pic d’une vague mono-électronique est proportionnel à 

la concentration initiale de catalyseur en solution en absence d’acide. Donc en 

enregistrant des voltammogrammes à différentes concentration de catalyseur (Figure 

3.5), le coefficient de diffusion  𝐷𝑐𝑎𝑡 du complexe peut être calculé :  

 𝐷𝑐𝑎𝑡 = 1,1 × 10−9 𝑚2𝑠−1 

                                                       
7 Pour le complexe « Co0 », l’électron est probablement localisé sur le ligand 
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Figure 3.5 a) Voltammogramme cyclique de [Co(DO)2BF2pnBr2] (0,5 1 2 mM) dans 

CH3CN (+0,1M n-Bu4NBF4 comme électrolyte support) à 100 mV·s-1. Electrode de 

travail : carbone vitreux. b) linéarité entre ip et 𝐶𝑐𝑎𝑡
0  en absence d’acide, ip désignant le 

courant de pic de la vague d’oxydoréduction liée au couple CoII/CoI 

b) Tolérance à la présence d’oxygène 

La présence d’oxygène peut avoir un effet majeur sur la forme des voltammogrammes, 

notamment sur le couple CoII/CoI (Figure 3.6). A 1mM de catalyseur, un dégazage 

insuffisant conduit à un épaulement au potentiel plus anodique sur la vague 

correspondant au couple CoII/CoI, alors qu’à 0,5 mM de catalyseur, un déplacement 

anodique significatif est observé et la vague devient irréversible. Ces phénomènes sont 

éventuellement dus à la formation du dimère CoII···O-O···CoII.4,5 En toute rigueur, une 

bonne protection par une atmosphère inerte doit être assurée durant l’acquisition des 

données. 
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Figure 3.6 Voltammogrammes cycliques de [Co(DO)2BF2pnBr2] (Gauche : 1 mM; Droite : 

0.5 mM) dans CH3CN (+0,1 M (n-Bu)4NBF4 comme électrolyte) à 100 mV·s-1.; Rouge : 

bon dégazage, Bleu : dégazage insuffisant. Electrode de travail : carbone vitreux. 
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2. Réduction électrocatalytique des protons 

a) Choix de l’acide 

Lors du choix de source de proton, le phénomène d’homoconjugaison des acides est 

un problème récurrent pouvant conduire à des difficultés d’interprétation quant à la 

nature des processus électrochimiques observés.6 La réduction d’un acide AH 

s’accompagne de la libération de sa base conjuguée A–. Cette dernière peut interagir 

avec AH pour former une espèce homoconjuguée stable AHA-, ce qui déplace 

l’équilibre initial et conduit à une acidité apparente de AH plus forte. AHA- peut aussi 

être réduite, mais son acidité est plus faible par rapport à l’acide initial AH. Le milieu 

contient alors deux acides de force différente, ce qui complique l’interprétation des 

voltammogrammes des processus catalytiques. 

Les acides à base d’aniline sont retenus pour l’étude électrochimique, notamment 

parce que le phénomène d’homoconjugaison est relativement faible pour ces acides, 

et donc la concentration en acide peut être contrôlée de manière précise. Dans ce 

chapitre, deux acides sont utilisés : les tétrafluoroborates d’anilinium (pKa=7,6 dans 

l’acétonitrile) et de 4-cyanoanilinium (pKa=10,7 dans l’acétonitrile).2 Nous avons vérifié 

que les bases conjuguées de ces acides ne coordonnent pas le complexe 

diimine-dioxime de cobalt. En effet, en ajoutant un large excès de base conjuguée dans 

une solution contenant le complexe diimine-dioxime de cobalt, les vagues 

correspondant aux deux couples redox ne sont pas déplacées (Figure 3.7).  
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Figure 3.7 Voltammogrammes cycliques de [Co(DO)2BF2pnBr2] (1 mM) dans CH3CN 

(+0,1 M (n-Bu)4NBF4 comme électrolyte support) avec 0 1 3 10 50 100 mM de 

4-CN-C6H4-NH2 à 100 mV·s-1. Electrode de travail : carbone vitreux. 

Par rapport au tétrafluoroborate d’anilinium, l’utilisation de tétrafluoroborate de 

4-cyanoanilinium conduit à une vague catalytique beaucoup plus intense et présentant 

un potentiel catalytique à mi-vague 120 mV plus anodique (Figure 3.8). Des 

expériences complémentaires ont montré qu’avec l’anilinium, il n’était pas possible 

d’atteindre les conditions de cinétique pure (observation du phénomène de catalyse 

totale ou présence de plateau catalytique). De ce fait, l’acide choisi dans cette étude 

est le tétrafluoroborate de 4-cyanoanilinium. 
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Figure 3.8 Voltammogrammes cycliques de [Co(DO)2BF2pnBr2] (0,5 mM) dans CH3CN 

(+0,1 M (n-Bu)4NBF4 comme électrolyte support) avec 15 mM de 4-CN-C6H4-NH3BF4 

(rouge) ou C6H4-NH3BF4(bleu) à 100 mV·s-1. Electrode de travail : carbone vitreux. 
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b) Plateau catalytique- mécanisme hétérolytique versus 

homolytique 

A forte concentration en acide, un plateau catalytique indépendant de la vitesse de 

balayage est observé (Figure 3.9).  
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Figure 3.9 Voltammogrammes cycliques de [Co(DO)2BF2pnBr2] (1 mM) dans CH3CN 

(+0,1 M (n-Bu)4NBF4 comme électrolyte support) avec 30 mM (gauche) ; 40 mM (droite) 

de 4-CN-C6H4NH3(BF4) (noir 40 V·s-1, rouge 60 V·s-1, bleu 80 V·s-1). Electrode de travail : 

carbone vitreux. 

Du fait de l’apparition de phénomènes additionnels à des potentiels plus négatifs, la 

région de travail où le courant de plateau peut être mesuré avec précision est 

cependant souvent limitée, ce qui nous a conduits à sélectionner des couples 

(concentration d’acide/vitesse de balayage) dans la Figure 3.10. Cette figure nous 

montre que le courant de plateau catalytique ne dépend pas de la concentration 

d’acide. Ceci indique que l’acide n’intervient pas dans l’étape cinétiquement 

déterminante du cycle catalytique.  
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Figure 3.10 a) Voltammogrammes cycliques de [Co(DO)2BF2pnBr2] (1 mM) dans CH3CN 

(+0,1 M (n-Bu)4NBF4 comme électrolyte support) avec 20 25 30 35 40 50 mM de 

4-CN-C6H4NH3(BF4) aux vitesses de balayage optimisées. Electrode de travail : carbone 

vitreux. b) Evolution du courant de plateau en fonction de la concentration d’acide 

Deux possibilités sont alors envisagées concernant le mécanisme catalytique :  

 Un mécanisme homolytique où l’étape de libération d’hydrogène à partir de 

l’hydrure CoIIH ou CoIIIH est cinétiquement déterminante (Figure 3.11a).  

 Un mécanisme hétérolytique où la protonation de l’hydrure CoIIH ou CoIIIH 

forme un intermédiaire réactionnel CoIIHLH ou CoIIIHLH portant à la fois une 

fonction hydrure et un proton, et l’étape de génération intramoléculaire 

d’hydrogène à partir de cet intermédiaire est cinétiquement déterminante 

(Figure 3.11 b et b’). 

          

      

Figure 3.11 Mécanisme homolytique (a) et hétérolytique (b et b’) avec l’étape 

cinétiquement déterminante indépendante de l’acide 
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Afin de décider entre mécanisme homolytique et hétérolytique, la dépendance du 

courant de plateau en fonction de la concentration de catalyseur a été étudiée (Figure 

3.12) : Pour cela, une solution contenant 1 mM de [Co(DO)2BF2pnBr2], 50 mM  
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Figure 3.12 Voltammogrammes cycliques de [Co(DO)2BF2pnBr2] (0.5; 0.55; 0.6; 0.65; 

0.7; 0.75; 0.8; 0.85; 0.9; 0.95; 1.0 mM) dans CH3CN (+0,1 M (n-Bu)4NBF4 comme 

électrolyte support) avec 50 équivalents de 4-CN-C6H4NH3(BF4) à 35 V·s-1. Electrode de 

travail : carbone vitreux. 

de 4-CN-C6H4NH3(BF4) et 0,1 M de n-Bu4NBF4 a été préparée dans CH3CN. Cette 

solution est ensuite progressivement diluée avec une solution de 0,1M n-Bu4NBF4 dans 

CH3CN. Cette procédure dilue à la fois le catalyseur et l’acide mais comme l’intensité 

du courant de plateau a été montrée indépendante de la concentration d’acide,  

seule les modifications de la concentration de catalyseur influe sur le courant mesuré. 

Ces expériences montrent alors que iplateau est proportionnel à la concentration de 

catalyseur (Figure 3.13), ce qui indique que le mécanisme hétérolytique est dominant. 
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Figure 3.13 Dépendance du courant de plateau en fonction de la concentration de 

catalyseur 
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Dans le cadre du mécanisme hétérolytique proposé, des calculs ont été menés par nos 

collaborateurs, dans le cas de la catalyse totale et du plateau catalytique. Sur la base 

de calculs théoriques préalables sur le complexe [Co(DO)(DOH)pnBr2],7 la réduction de 

CoIIIH est considérée plus facile que celle de CoII, ce qui nous a initialement conduit à 

éliminer le mécanisme de la Figure 3.11b’. Cette hypothèse a été récemment 

renforcée par des calculs réalisés par l’équipe de Sharon Hammes-Schiffer (Univ Illinois, 

USA) pour le complexe [Co(DO)2BF2pnBr2] qui confirme que le couple CoIIIH/CoIIH a un 

potentiel redox 150 mV plus positif que le couple CoII/CoI
. Selon la manière dont CoIIIH 

est réduit, deux mécanismes sont considérés : un mécanisme ECECC, où CoIIIH est 

réduit à l’électrode et un mécanisme ECE’CC, où CoIIIH est réduit en solution par un 

complexe de CoI. Les formules suivantes sont obtenues (voir Annexe II pour le détail 

des calculs) : 

Régimes de catalyse totale : 

 Mécanisme ECECC :  

𝐸𝑝 = E
𝐶𝑜𝐼𝐼/𝐶𝑜𝐼
0 − 0,409

𝑅𝑇

ℱ
+

𝑅𝑇

2ℱ
ln (

𝑅𝑇

ℱ𝑣

𝐷𝑐𝑎𝑡

𝐷𝐴𝐻

4𝑘1𝐶𝑐𝑎𝑡
0 2

𝐶𝐴𝐻
0 )

−
𝑅𝑇

ℱ
ln (1 + √

𝑘1

𝑘2

1

exp [
ℱ

𝑅𝑇
(𝐸𝐶𝑜𝐼𝐼𝐼𝐻/𝐶𝑜𝐼𝐼𝐻

0 − 𝐸𝐶𝑜𝐼𝐼/𝐶𝑜𝐼
0 )]

) 

Eqn.3.1 

 

 Mécanisme ECE’CC :  

𝐸𝑝 = E
𝐶𝑜𝐼𝐼/𝐶𝑜𝐼
0 − 0,409

𝑅𝑇

ℱ
+

𝑅𝑇

2ℱ
ln (

𝑅𝑇

ℱ𝑣

𝐷𝑐𝑎𝑡

𝐷𝐴𝐻

2𝑘1𝐶𝑐𝑎𝑡
0 2

𝐶𝐴𝐻
0 ) 

Eqn.3.2 

Régime de cinétique pure sans consommation de substrat (plateau catalytique) : 

𝑖𝑝𝑙 = 2ℱ𝑆𝐶𝑐𝑎𝑡
0 √𝐷𝑐𝑎𝑡√𝑘3 Eqn.3.3 

A partir des données montrées en Figure 3.9-11 et de l’équation 3.3, on peut 

déterminer la valeur de k3 d’environ 7∙103 s-1 
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c) Analyse de pied de vague 

D’après la formule suivante établie dans le cas du mécanisme ECEC avec un second 

transfert d’électron plus facile (Eqn.3.4),8 la valeur de k1 peut être évaluée en utilisant 

la méthodologie d’analyse de pied de vague (Chapitre 1, section III.B.4.a), en analysant 

des voltammogrammes de la Figure 3.12. Les résultats sont présentés en Figure 3.14. 

𝑖 =
2ℱ𝑆𝐶𝑐𝑎𝑡

0 √𝐷𝑐𝑎𝑡√𝑘1𝐶𝑠𝑢𝑏𝑠𝑡𝑟𝑎𝑡
0

1 + exp [
ℱ

𝑅𝑇
(𝐸 − 𝐸𝐶𝑜𝐼𝐼/𝐶𝑜𝐼

0 )] 
 

Eqn.3.4 

k1 = 2.3(±1)∙105 M-1·s-1 
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Figure 3.14 Calcul de k1 par analyse de pied de vague en régime de cinétique pure des 

voltammogrammes de la Figure 3.12 

d) Catalyse totale 

A faible concentration en acide, un régime de catalyse totale est observé (Figure 3.15). 

Si on trace le potentiel de pic Ep en fonction de log[AH], la tangente à l’origine de cette 

courbe a une pente de -30 mV/ décade. Cette valeur corrèle bien avec la valeur 

théorique des équations 3.1 et 3.2, ce qui permet de valider le mécanisme proposé. 

D’après ces deux formules,  

k1≈4∙ 105 M-1·s-1 
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Figure 3.15 a) Voltammogrammes cycliques de [Co(DO)2BF2pnBr2] (2 mM) dans CH3CN 

(+0,1 M (n-Bu)4NBF4 comme électrolyte support) avec différentes concentrations de 

4-CN-C6H4NH3(BF4) à 100 mV·s-1. Electrode de travail : carbone vitreux. b) Evolution du 

potentiel de pic de la vague catalytique en condition de catalyse totale  

Cette valeur est en accord avec celle calculée par l’analyse de pied de vague et permet 

de valider l’hypothèse que la libération d’hydrogène à partir de CoIIHLH soit l’étape 

cinétiquement déterminante, puisque k1[AH]~104 M-1·s-1>>k3. Cette condition 

s’applique également à la seconde étape de protonation (k2[AH]>>k3). Il n’est 

malheureusement pas possible de déterminer analytiquement la valeur de k2 dans ce 

cas. 

 

II. Etude du mécanisme de production 

d’hydrogène par [Co(DO)(DOH)pnBr2] 

A. Complexe sans présence d’acide 

Le voltammogramme cyclique du complexe [Co(DO)(DOH)pnBr2] est enregistré dans 

CH3CN à 100 mVs-1 sur une électrode de carbone vitreux. Les potentiels redox de 

couples CoIII/CoII, CoII/CoI, et CoI/Co0 sont respectivement -0.5873V, -1.109V, -2.009V 

vs Fc+/0 (Figure 3.16). Par rapport au complexe [Co(DO)2BF2pnBr2], un déplacement 

cathodique des vagues d’environ 200 mV est observé. Comme on s’intéresse à une 
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catalyse à faible surtension, la voie de génération de CoIIH par un acide faible, en 

passant par la protonation de « Co0 », ne sera pas considérée. Par conséquent, seuls 

les phénomènes concernant les couples CoIII/CoII et CoII/CoI seront étudiés. 
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Figure 3.16 Voltammogramme cyclique de [Co(DO)2BF2pnBr2] (1 mM) et de 

[Co(DO)(DOH)pnBr2] dans CH3CN (+0,1 M n-Bu4NBF4 comme électrolyte support) à 100 

mV·s-1. Electrode de travail : carbone vitreux. 

B. Etude de la réduction électrocatalytique des protons par 

[Co(DO)(DOH)pnBr2] 

1. Production d’hydrogène à partir de tétrafluoroborate de 

d’anilinium 

a) Régime d’acide concentré 

A 20 mM de tétrafluoroborate d’anilinium et 1mM de [Co(DO)(DOH)pnBr2], les 

voltammogrammes cycliques à différentes vitesses de balayage sont présentés en 

Figure 3.17. La vague catalytique se développe au potentiel d’amorçage (𝐸𝑜𝑛𝑠𝑒𝑡) 

d’environ -0,8 V vs Fc+/0. Cette vague se déplace dans le sens cathodique lorsqu’on 

augmente la vitesse de balayage. Pour une vitesse de balayage supérieure à 2 V·s-1, 

l’apparition d’une nouvelle vague vers -1,17 V vs Fc+/0 est observée, accompagnée de 
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l’atténuation de la première vague. La première vague atteint un plateau catalytique 

vers 3 V·s-1, puis ce processus n’est plus visible sur le voltammogramme pour une 

vitesse de balayage supérieure à 10 V·s-1, alors que la seconde vague atteint un plateau 

catalytique vers 15 V·s-1.  
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Figure 3.17 Voltammogrammes cycliques de [Co(DO)(DOH)pnBr2] (1 mM) dans CH3CN 

(+0,1 M (n-Bu)4NBF4 comme électrolyte support) avec 20 mM C6H4NH3(BF4) à des 

vitesses de balayage variant de 0,1 à 20 V·s-1. Electrode de travail : carbone vitreux. 

Des calculs DFT dans notre groupe ont montré qu’un mécanisme hétérolytique était 

prédominant pour ce complexe.7 Ce résultat a été confirmé par l’équipe de S. 

Hammes-Schiffer qui a déterminé un potentiel de -1.05 V vs Fc+/0 pour le couple 

CoIIIH/CoIIH, plus positif que celui (-1.11 V vs Fc+/0) du couple CoII/I. Dans ce cadre, lors 

d’une première vague catalytique, les complexes de CoII sont réduits puis protonés 

pour former CoIIIH. Les calculs théoriques permettent de faire l’hypothèse que la 

réduction de cet hydrure est spontanée au potentiel de formation du complexe de CoI. 

On obtient donc un hydrure de CoII, CoIIH. La protonation de ce dernier conduit à la 

production d’hydrogène, ce qui entraîne le développement d’une première vague 

catalytique au potentiel du couple CoII/I. Ce premier mécanisme est similaire à celui 

proposé pour les cobaloximes.9,10 L’attribution de la vague de catalyse observée aux 

potentiels plus négatifs est plus délicate. On peut penser que CoIIH, ou une forme 

protonée de ce dernier CoIIHLH est réduite pour former CoIH ou CoIHLH. Les 

intermédiaires CoIIH et CoIH sont des espèces respectivement neutre et anionique, 
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donc plus faciles à protoner que l’intermédiaire positivement chargé CoIIIH. Le 

potentiel de la seconde vague catalytique (-1,17 V vs Fc+/0) pourrait correspondre au 

potentiel du couple CoIIHLH/CoIHLH calculé à -1,23 V vs Fc+/0 par l’équipe de S. 

Hammes-Schiffer alors que le potentiel du couple CoIIH/CoIH est calculé à -1.73 V vs 

Fc+/0. 

L’évolution relative des deux vagues est cependant inattendue car il est peu courant 

que l’augmentation de la vitesse de balayage conduise à la diminution d’un courant 

catalytique. Des études plus poussées sont nécessaires pour comprendre ce 

phénomène. 

Une étude comparative montre que la différence entre le potentiel d’amorçage de la 

catalyse et le potentiel redox du couple CoII/CoI change significativement en passant 

du complexe [Co(DO)2BF2pnBr2] (≈100 mV) au complexe [Co(DO)(DOH)pnBr2] (≈300 

mV). Ceci implique que la réaction de protonation de CoI est beaucoup plus rapide 

dans le cas où le ligand diimine-dioxime porte un pont d’hydrogène. Les 

voltammogrammes de la Figure 3.17 ont été analysés par la méthode de FOWA, dans 

le cadre d’un mécanisme ECEC. La valeur de k1 peut alors être évaluée par la formule 

Eqn.3.4 (Figure 3.18):8  

k1 = 3∙1011 M-1·s-1 

Cette valeur est plus élevée que la vitesse de la diffusion, ce qui indique que 

l’hypothèse mécanistique faite plus haut est trop simpliste et que la formation de 

l’espèce catalytique active ne peut pas être décrite comme une simple étape de 

protonation de l’intermédiaire CoI, au moins aux fortes concentrations en acide. 

Néanmoins, cette analyse confirme que le pont hydrogène joue un rôle important dans 

l’étape de protonation.  
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Figure 3.18 Calcul de k1, constante cinétique liée à la protonation de CoI en présence de 

tétrafluoroborate d’anilinium, par la méthode FOWA. Les voltammogrammes ont été 

présentés en Figure 3.17. 

L’analyse des plateaux catalytiques est également compliquée. Nonobstant le 

comportement relatif étrange des deux vagues, la valeur du premier courant de 

plateau ne peut pas être relevée de manière précise à cause du second processus. 

Dans nos études, seul le courant de plateau résultant de la somme des deux processus 

peut être analysé, et elle ne dépend pas de la concentration d’acide en solution (Figure 

3.19). Ceci semble indiquer que dans les deux mécanismes, une étape indépendante 

de la concentration en acide intervient et est cinétiquement déterminante. Un 

mécanisme homolytique ne peut cependant pas être exclu. 
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Figure 3.19 Voltammogrammes cycliques de [Co(DO)(DOH)pnBr2] (2 mM) dans CH3CN 

(+0,1 M (n-Bu)4NBF4 comme électrolyte support) avec 50 75 100 mM C6H4NH3(BF4) aux 

vitesses de balayage optimisées.. Electrode de travail : carbone vitreux. 
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b) Régime de faible concentration d’acide- catalyse totale 

Le phénomène de catalyse totale peut être observé à faible concentration d’acide 

(Figure 3.20). Dans le cadre d’un mécanisme ECECC ou ECE’CC, les équations 3.1 et 3.2 

s’appliquent, qui donnent une constante cinétique 𝑘1 de l’ordre de 3·109 M-1·s-1.  
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Figure 3.20 Voltammogrammes cycliques de [Co(DO)(DOH)pnBr2] (1 mM) dans CH3CN 

(+0,1 M (n-Bu)4NBF4 comme électrolyte support) avec 0 2 3 4 5 7 mM C6H4NH3(BF4) à 

100 mVs-1. Electrode de travail : carbone vitreux. 

Les difficultés rencontrées lorsque l’anilinium est utilisé comme source de proton nous 

a conduit à considérer un autre acide pour compléter cette étude. 

2. Production d’hydrogène à partir de tétrafluoroborate de 

4-cyanoanilinium 

a) Régime de faible concentration d’acide 

A 1mM de [Co(DO)(DOH)pnBr2], les voltammogrammes cycliques à différentes 

concentrations de tétrafluoroborate de 4-cyanoanilinium sont présentés en Figure 

3.21.En premier lieu, un déplacement anodique de la première vague, correspondant 

au couple CoIII/CoII, est observé, ce qui indique une réaction chimique couplée au 

processus redox, soit un mécanisme EC (cf Chapitre 1, section III.B.2). Ensuite, une 
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vague catalytique se développe pour une concentration d’acide supérieur à 1 mM. 

L’écart entre le potentiel de pic de la vague catalytique et le potentiel redox du couple 

CoII/CoI s’élève à 350 mV. En fin, une troisième vague large est observée, au potentiel 

redox du couple CoII/CoI. En plus, cette vague perd progressivement sa réversibilité 

avec une concentration d’acide croissante. 
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Figure 3.21 Voltammogrammes cycliques de [Co(DO)(DOH)pnBr2] (1 mM) dans CH3CN 

(+0,1 M (n-Bu)4NBF4 comme électrolyte support) avec différentes concentrations de 

4-CN-C6H4NH3(BF4) à 100 mVs-1. Electrode de travail : carbone vitreux. 

En fait, cet écart extraordinaire entre la vague catalytique et le potentiel du couple 

sans présence d’acide a été prédit par des calculs DFT de Solis et Hammes- Schiffer 

(Figure 3.22) :11 En présence d’un acide fort (pKa≤10,7 dans l’acétonitrile), la 

protonation du pont hydrogène du complexe [CoIIL(CH3CN)2]+ (L=(DO)(DOH)pn-) est 

thermodynamiquement favorable. Lors de sa réduction, le complexe perd un de ces 

ligands axiaux, conduisant à la formation de [CoIL(CH3CN)] qui possède un site de 

coordination vacant. Le potentiel redox du couple [CoIIL(CH3CN)2]+/ [CoIL(CH3CN)], noté 

CoIIL+/CoIL, est calculé et il correspond bien à sa valeur expérimentale. Le potentiel du 

couple [CoIILH(CH3CN)2]2+/ [CoILH(CH3CN)]+ (CoIILH2+/ CoILH+) est prédit à -0,73 V vs 

Fc+/0 après calibration sur le couple CoII/I, soit 380 mV plus anodique que le couple 

analogue non protoné. Donc une fois que la protonation du ligand a lieu, le complexe 

CoII peut être réduit beaucoup plus facilement, d’où l’observation d’une vague 

catalytique aux alentours de -0,73 V vs Fc+/0. 
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Figure 3.22 Protonation du ligand diimine-dioxime et potentiel redox de son complexe 

de cobalt, prédits par des calculs DFT11 

La vague redox correspondant au couple des complexes protonés (CoIILH2+/CoILH+) 

n’est cependant pas observée avant que la concentration en acide ne dépasse 1 mM et 

que la catalyse ait lieu. Cela indique probablement que l’équilibre CoIIL+/CoIILH2+ est 

déplacé vers l’espèce CoIIL+. L’addition d’acide déplace cet équilibre et permet la 

formation de CoILH+ au voisinage de l’électrode. Ce cation CoILH+ est alors protoné, 

formant un hydrure CoIIIHLH2+. Ce dernier est immédiatement réduit pour générer 

CoIIHLH+ à partir duquel H2 est généré comme indiqué plus loin. Le potentiel du couple 

CoIIIHLH/ CoIIHLH a en effet été calculé à -0.60 v vs Fc+/0 par le groupe de S. 

Hammes-Schiffer. Par conséquent, quelle que soit la concentration d’acide en solution, 

la vague de réduction de CoIILH2+ est toujours accompagnée par un processus 

catalytique, et il n’est pas possible d’observer la reoxidation de CoILH+. Cela empêche 

donc de mesurer le potentiel redox du couple CoIILH2+/CoILH+ sur les 

voltammogrammes. 

Enfin, la troisième vague (essentiellement non catalytique) correspond à la réduction 

du complexe de CoII en CoI. Les protons de la couche de réaction ont été consommés 

dans le processus catalytique du complexe protoné et, lorsqu’on arrive au voisinage du 

potentiel du couple CoIIL+/CoIL, seule une petite quantité de proton arrive par diffusion 
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dans la couche de réaction. Ils participent alors à la catalyse par CoIIHLH+ (fin de vague) 

et peut être à un évènement catalytique catalysé par CoIIH et ne faisant pas intervenir 

la protonation du ligand. Ce dernier processus est peut être à l’origine de  

l’épaulement visible vers -1.05 V vs Fc+/0 en Figure 3.21. 

Lors d’ajouts successif d’acide, le phénomène de catalyse totale n’est pas observé. Il 

faut alors passer en régime d’acide concentré pour avoir plus d’informations sur le 

mécanisme suivi et extraire des constantes cinétiques. 

b) Régime d’acide concentré- plateau catalytique 

Un plateau catalytique peut être atteint pour des concentrations en acide supérieures 

à 10 mM. Les sections suivantes sont dédiées aux études de l’évolution du courant de 

plateau en fonction de la concentration d’acide et de catalyseur. 

(1) iplateau vs [AH] 

A 0,5 mM de catalyseur, l’évolution du courant de plateau catalytique en fonction de la 

concentration de tétrafluoroborate de 4-cyanoanilinium a été étudiée (Figure 3.23). Le 

courant de plateau semble initialement indépendant de la concentration d’acide 

(concentrations inférieures à 25 mM) puis augmente selon une fonction linéaire de la 

racine carré de la concentration d’acide. On notera que la proportionnalité entre 

courant de plateau et concentration d’acide n’est jamais observée. Ce comportement 

ne peut être expliqué par aucun mécanisme simple précédemment décrit dans la 

littérature. Cependant, un croisement entre les courbes aller et retour à forte 

concentration d’acide fait suspecter de la décomposition de catalyseur dans de tel 

milieu et la formation d’un film de nanoparticules à l’électrode, comme 

précédemment observé en milieu aqueux12 pour ce complexe ou en milieu non 

aqueux pour des complexes de cobalt de nature similaire.4 Ce phénomène a été 

confirmé en enregistrant plusieurs cycles successifs qui montrent une évolution du 
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courant de plateau et un redressement progressif de la vague catalytique. Des 

précautions supplémentaires ont donc été prises pour assurer un bon polissage de 

l’électrode lors de l’enregistrement des voltammogrammes cycliques. Pratiquement, ce 

dépôt est beaucoup plus difficile à enlever que dans le cas du complexe portant un 

pont BF2 et des tapis abrasifs plus durs sont nécessaires. Malgré toutes ces précautions, 

il n’a cependant pas été possible de s’affranchir du phénomène de croisement de 

courbe sur le premier cycle enregistré. 
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Figure 3.23 a) Voltammogrammes cycliques de [Co(DO)(DOH)pnBr2] (0,5 mM) dans 

CH3CN (+0,1 M (n-Bu)4NBF4 comme électrolyte support) avec différentes 

concentrations de 4-CN-C6H4NH3(BF4) aux vitesses de balayage optimisées. Electrode 

de travail : carbone vitreux. b) L’évolution de iplateau en fonction de la racine carré de la 

concentration  

Pour aller plus loin, et pour rendre compte de l’absence de proportionnalité entre le 

courant de plateau et la racine carrée de la concentration en acide, notre hypothèse 

de travail sera donc la suivante: le courant de plateau mesuré est en fait la somme 

d’un courant catalytique dû au catalyseur moléculaire en solution et d’un courant 

catalytique dû au dépôt d’un film hétérogène à la surface de l’électrode durant 

l’enregistrement des données. La vitesse de catalyse moléculaire est supposée 

indépendante de la concentration en acide, comme observé dans la partie précédente 

pour le complexe portant un pont BF2. En revanche, la catalyse hétérogène est 

gouvernée par la diffusion des protons à la surface et le courant associé dépend 

linéairement de la racine carrée de la concentration en acide, dépendance observée 

aux fortes concentrations en acide (Figure 3.23). Les droites portées sur la Figure 3.23 
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rendent compte d’une telle hypothèse. Comme plus haut pour le complexe portant un 

pont BF2, le mécanisme catalytique moléculaire dont la vitesse ne dépend pas de la 

concentration d’acide peut être soit:  

 Un mécanisme homolytique où l’étape de libération d’hydrogène à partir de 

l’hydrure CoIIH ou CoIIIH  est cinétiquement déterminante (Figure 3.11a).  

 Un mécanisme hétérolytique où la protonation de l’hydrure CoIIH forme un 

intermédiaire réactionnel CoIIHLH portant à la fois une fonction hydrure et un 

proton, et l’étape de génération intramoléculaire d’hydrogène à partir de cet 

intermédiaire est cinétiquement déterminante (Figure 3.11b). 

(2) Ecat/2 vs [AH] 

Les potentiels de demi-vague Ecat/2 à différentes concentrations d’acide ont été  

extraits des voltammogrammes de la Figure 3.23a et sont reportés en Figure 3.24. Ce 

potentiel est indépendant de la concentration d’acide. Selon les expressions de Ecat/2 

établies dans le cadre des différents mécanismes considérés,8,13 le mécanisme 

homolytique où une étape d’élimination réductrice à partir de deux hydrures est 

cinétiquement déterminante peut être exclu. Cela confirme l’étude théorique de notre 

équipe qui a montré que le mécanisme homolytique n’était pas favorable.7 En effet, les 

hydrures CoIIIHLH2+ et CoIIHLH+ sont tous les deux positivement chargés et la répulsion 

électrostatique entre cations défavorise le chemin homolytique.14,15  

Selon le mécanisme hétérolytique proposé plus haut, Ecat/2 devrait être égal à ou 

s’approcher du potentiel du couple CoIILH2+/CoILH+. La valeur expérimentale de Ecat/2 

(-0,742 V vs Fc+/0) est en accord avec la valeur du potentiel du couple CoIILH2+/CoILH+ 

déterminée par calculs DFT (-0,73 V vs Fc+/0).11 
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Figure 3.24 L’évolution de Ecat/2 en fonction de la concentration d’acide. Les 

voltammogrammes sont enregistrés à 0,5 mM de [Co(DO)(DOH)pnBr2] dans CH3CN 

(+0,1 M (n-Bu)4NBF4 comme électrolyte support) avec différentes concentrations de 

4-CN-C6H4NH3(BF4) aux vitesses de balayage optimisées. Electrode de travail : carbone 

vitreux. 

(3) iplateau vs [Cat]  

La dépendance de iplateau en fonction de [Cat] a été étudiée dans l’acétonitrile, en 

faisant varier la concentration de [Co(DO)(DOH)pnBr2] de 0,5 à 1 mM, en présence de 

50 mM de tétrafluoroborate de 4-cyanoanilinium (Figure 3.25). 
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Figure 3.25 Voltammogrammes cycliques de [Co(DO)(DOH)pnBr2] (de 0,5 mM à 1 mM) 

dans CH3CN (+0,1 M (n-Bu)4NBF4 comme électrolyte support) avec 50 mM de 

4-CN-C6H4NH3(BF4) à 0,2 Vs-1. Electrode de travail : carbone vitreux. 

La proportionnalité entre iplateau et [Cat] est observée (Figure 3.26). Compte tenu du 

fait que la catalyse moléculaire compte pour 2/3 du courant de plateau à cette 

concentration d’acide, ces résultats nous confirment que la production 

électrocatalytique d’hydrogène par [Co(DO)(DOH)pnBr2] à partir de tétrafluoroborate 
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de 4-cyanoanilinium suit un mécanisme purement hétérolytique, information 

également tirée de la valeur constante de Ecat/2.  
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Figure 3.26 Dépendance du courant de plateau en fonction de la concentration de 

catalyseur. Des valeurs sont relevées à partir des voltammogrammes de la Figure 3.25 

Ces résultats expérimentaux couplés aux calculs effectués par l’équipe de S. 

Hammes-Schiffer soutiennent donc l’hypothèse établie précédemment7 d’un 

mécanisme hétérolytique CECEC (Figure 3.27) contrôlé par un couplage (constante de 

vitesse k2) entre un ligand hydrure porté par le centre métallique et un proton localisé 

sur une fonction dioxime du ligand. 

           

Figure 3.27 Mécanisme hétérolytique de type CECEC proposé à base des calculs DFT 

pour la production d’hydrogène catalysée par des complexes diimine-dioxime de cobalt 

(L=(DO)(DOH)pn-). 
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c) Evaluation des paramètres cinétiques 

Malgré la présence de deux processus catalytiques homogène et hétérogène, nous 

avons essayé de déterminer les constantes cinétiques du mécanisme CECEC catalysé 

par le complexe diimine-dioxime de cobalt. Certaines formules restent à calculer dans 

le cadre d’un mécanisme CECEC impliquant une réaction intramoléculaire comme 

étape cinétiquement déterminante, l’ordre de grandeur de la constante de vitesse (k2 

ou k3, en s-1) de cette étape peut toutefois être estimé. Dans tout mécanisme 

hétérolytique étudié, 𝑖𝑝𝑙  est à un facteur (variant entre 1 et 2√2) près égal à 

ℱ𝑆𝐶𝑐𝑎𝑡
0 √𝐷𝑐𝑎𝑡√𝑘𝑎𝑝𝑝.  

Dans le cadre du mécanisme CECEC, en se plaçant au régime de concentration d’acide 

relativement faible pour limiter au maximum l’effet de la catalyse hétérogène, on 

déduit de la formule 𝑖𝑝𝑙 = ℱ𝑆𝐶𝑐𝑎𝑡
0 √𝐷𝑐𝑎𝑡√𝑘𝑎𝑝𝑝 une constante k2 de l’ordre de 500 s-1.  

En absence de la valeur expérimentale de potentiel du couple CoIILH2+/CoILH+, la 

méthode d’analyse de pied de vague ne s’applique pas à cette étude et la valeur de k1 

ne peut pas être déterminée avec précision.  

 

III. Conclusion et perspective  

Dans cette étude, la catalyse électrocatalytique de production d’hydrogène par les 

complexes diimine-dioxime de cobalt, portant un pont BF2 ou un pont H, a été 

étudiée : 

Un mécanisme de la réduction électrocatalytique du tétrafluoroborate de 

4-cyanoanilinium par [Co(DO)2BF2pnBr2] a été proposé :   
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Il s’agit d’un mécanisme hétérolytique de type ECECC où l’étape de génération 

intramoléculaire d’hydrogène indépendante de l’acide est cinétiquement 

déterminante. La valeur de k3 est calculée en condition de plateau catalytique (k3= 

7000 s-1) et celle de k1 est calculée en condition de catalyse totale et par la méthode de 

l’analyse de pied de vague (k1=2∼4·105 M-1·s-1). Ces valeurs valident l’hypothèse sur 

l’étape cinétiquement déterminante. Par contre, aucun moyen ne permet de 

déterminer k2. Notons que l’hypothèse que nous avons faite sur l’étape cinétiquement 

déterminante requière que k2 soit au moins du même ordre de grandeur que k1. Cette 

dernière hypothèse manque de support expérimental, et contraste avec l’étude sur les 

cobaloximes par le groupe de Dempsey (Dans ces études de réduction 

électrocatalytique du tétrafluoroborate de 4-cyanoanilinium par les cobaloximes 

portant un pont BF2, l’étape cinétiquement déterminante est la seconde étape de 

protonation : k2∼105 M-1·s-1 et k1∼108 M-1·s-1).10 

 

La réduction électrocatalytique du tétrafluoroborate d’anilinium par 

[Co(DO)(DOH)pnBr2] a été étudiée. Deux processus catalytiques ont été observés, le 

premier attribué au mécanisme ECEC centré sur CoIIH et un second de mécanisme 

CECEC probablement centré sur CoIHLH comme espèce catalytiquement active. 

L’anilinium ne peut pas protoner le ligand des complexes aux états Co(I) et Co(II). La 

constante cinétique liée à la formation de CoIIIH par protonation de l’espèce Co(I) a été 

déterminée en conditions de catalyse totale et semble limitée par la diffusion. Aux plus 

fortes concentrations en acide nécessaire pour observer un courant de plateau, un 

comportement inattendu a été observé avec une diminution du courant de plateau 

d’un processus à la faveur du second lorsque la vitesse de balayage était modifiée. Le 
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courant de plateau, résultant d’une somme des deux processus, est cependant 

indépendant de la concentration d’acide. Ceci semble indiquer une étape 

cinétiquement déterminante indépendante de l’acide dans les deux mécanismes 

considérés. L’utilisation d’un acide plus fort, le tétrafluoroborate de 4-cyanoanilinium a 

alors été considérée. Dans ces conditions cependant, on ne peut pas s’affranchir de la 

dégradation partielle du complexe formant un film catalytiquement actif à l’électrode. 

Le courant catalytique résultant de ce processus hétérogène peut cependant être 

limité en travaillant à de faibles concentrations en acide. La protonation du ligand 

diimine-dioxime conduit à un déplacement anodique d’environ 350 mV du couple 

CoII/CoI et le courant de plateau correspondant au seul mécanisme de catalyse 

moléculaire homogène ne dépend pas de la concentration d’acide, comme observé 

pour [Co(DO)2BF2pnBr2]. Le mécanisme homolytique a été exclu par l’observation 

d’une relation proportionnelle entre le courant de plateau et la concentration de 

catalyseur, ainsi que l’indépendance du potentiel de demi-vague avec la concentration 

d’acide en conditions de plateau catalytique. Cette valeur est par ailleurs en accord 

avec la valeur calculée11 du couple CoII/CoI en cas de ligand protoné. 

Sur la base de nos études théoriques précédentes7 ainsi que de nouveaux calculs 

réalisés par l’équipe de S. Hammes-Schiffer, un mécanisme CECEC similaire à, celui 

présenté plus haut [Co(DO)2BF2pnBr2] a été proposé. Il implique une étape de 

protonation d’hydrure par voie intramoléculaire comme étape cinétiquement 

déterminante pour laquelle une constante de vitesse de l’ordre de 500 s-1 a été 

déterminée. 
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La mise en évidence de cette indépendance du courant de catalyse avec la 

concentration d’acide est une conclusion importante de cette étude. Elle est 

commune aux deux complexes diimine-dioxime de cobalts étudiés. Un tel phénomène  

avait été noté par Dempsey dans son étude récente concernant la production 

d’hydrogène catalysée par [Co(dmgBF2)2(CH3CN)2]10 et par DuBois dans son étude 

concernant la production d’hydrogène catalysée par un catalyseur dinucléaire de 

molybdène,16 mais attribué à une limitation du à la libération de la molécule d’H2 

coordonnée au cobalt. Une telle étape est exergonique pour des raisons à la fois 

enthalpique et entropique. Une variation de plus d’un ordre de grandeur dans sa 

constante de vitesse comme observé dans le cas des complexes diimine-dioxime de 

cobalt, est donc peu probable. Au contraire la modification de la nature du 

groupement pontant influe de manière importante sur la basicité des atomes 

d’oxygène des fonctions oxime, ce qui justifie notre proposition de mécanisme. Par 

ailleurs, le catalyseur dinucléaire de molybdène possède des ligands sulfidos jouant le 

rôle de relais de proton. Ceci confirmerait la nature intramoléculaire de l’étape de 

transfert de proton vers l’hydrure, attribué comme source de l’indépendance du 

courant de catalyse avec la concentration d’acide. 

L’objectif final de ces études est de pouvoir évaluer les performances catalytiques des 

complexes diimine-dioxime de cobalt et de les comparer aux catalyseurs décrits dans 

la littérature via l’établissement d’une « courbe de Tafel catalytique » (chapitre 1, 

section III.A.3).  De telles courbes sont tracées en Figure 3.28. La catalyse par les 

complexes diimine-dioxime de cobalt s’inscrit dans un régime très peu étudié dans la 

littérature, où des étapes indépendantes de la concentration d’acide en solution, 

participent au contrôle cinétique de la catalyse. Ceci peut conduire à remettre en 

question le choix de tracer les « courbes de Tafel catalytiques » à une unique 

concentration d’acide, choisie de manière arbitraire à 1 M dans la publication initiale 

concernant leur application à la production d’hydrogène.9 Dans le cas des complexes 
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diimine-dioxime de cobalt, la courbe de Tafel est peu dépendante de la concentration 

d’acide mais celles des autres catalyseurs le sont. La Figure 3.28 montre que lorsque la 

courbe de Tafel est construite à 1 M d’acide, la performance catalytique de 

[Co(DO)2BF2pnBr2] est similaire à celle de la cobaloxime [Co(dmgH)2PyCl] mais si la 

concentration d’acide choisie est 0,05 M, valeur à laquelle la plupart des études sont 

réalisées en milieu non-aqueux, la performance catalytique des deux complexes 

diimine-dioxime de cobalt devient nettement meilleure à celles de tous les autres 

catalyseurs. 
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Figure 3.28 Courbes de Tafel catalytiques9 pour comparaison des performances 
catalytiques des complexes [FeIITPP] (noir),17 [Co(dmgH)2pyCl] (bleu clair),18 

[Ni(P2
PhNPh)2]2+ (vert),19 [Ni(P2

PhN2
C

6
H

4
CH

2
P(O)(OEt)

2)2]2+ (magenta),20 [Co(DO)2BF2pnBr2] 
(violet) et [Co(DO)(DOH)pnBr2] (rouge). a) [AH]= 1 M ; b) [AH]= 0,05 M  

Dans ce contexte, la méthode de construction de la courbe de Tafel mérite d’être 

reconsidérée en vérifiant pour tous les complexes une saturation éventuelle de TOFmax 

à haute concentration d’acide. En tous cas, ces courbes de Tafel catalytiques montrent 

l’excellente performance catalytique des complexes diimine-dioxime de cobalt, par 

rapport à la grande majorité des catalyseurs de production d’hydrogène développés 

jusqu’à présent.  
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 Chapitre 4 Nouveaux catalyseurs de 

production d'hydrogène renfermant des 

réservoirs d’électrons 

 

Lors de la production d’hydrogène catalysée par les hydrogénases, l’activité redox du 

cluster [4Fe-4S] joue un rôle essentiel pour la génération de l’hydrure de FeII à une 

surtension optimale (cf chapitre 1, section II.B). S’inspirant de la fonctionnalité de ce 

cluster, de nombreux catalyseurs renfermant des ligands redox-actifs ont été 

développés (cf chapitre 1, section I.B.2 et I.B.3.a).  

Ce chapitre présente la synthèse et caractérisation de complexes diimine-dioxime de 

cobalt renfermant un motif fullerène comme réservoir d’électron. Ces assemblages 

originaux seront ensuite intégrés dans une architecture de photoélectrode de 

production d’hydrogène. Une étude comparative de ce complexe avec le complexe de 

référence mettra en évidence le rôle du fullerène sur la catalyse. 
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I. Synthèse d’un nouveau complexe 

diimine-dioxime de cobalt renfermant un 

motif fullerène 

A. Contexte 

1. Catalyse multi-électronique assistée par des motifs 

réservoirs d’électrons (MREs) 

Nous avons présenté l’excellente performance des métaux nobles en tant que 

catalyseurs de production d’hydrogène, au travers d’un « diagramme en volcan » 

(Chapitre 1, section II.A). En catalyse moléculaire, du fait des spécificités de leurs 

configurations électroniques, les métaux nobles sont généralement impliqués dans des 

processus d’oxydoréduction à deux électrons, tandis que les métaux de transition de la 

première série sont généralement engagés dans des processus mono-électroniques. 

Dans ce cas, les réactions multi-électroniques sont catalysées via des étapes 

successives de transfert mono-électronique. Ceci nécessite une accumulation de 

charges sur le même site, et donc implique des intermédiaires de haute énergie qui ne 

peuvent être produits qu’aux fortes surtensions et peuvent conduire à des réactions 

parasites, donc à la perte d’efficacité et de stabilité du catalyseur.1 Une solution 

alternative consiste à utiliser des motifs redox-actifs additionnels, capables de stocker 

des électrons et de les échanger avec les métaux de transition dans des processus 

coopératifs (ou synergétiques). De cette manière, ces motifs redox-actifs confèrent aux 

métaux de la première série, la capacité d’intervenir dans des processus à deux 

électrons.2 

Dans ce chapitre, nous nous sommes intéressés à l’utilisation de cette stratégie afin 
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d’améliorer la performance catalytique des complexes diimine-dioxime de cobalt. 

Pour cela nous avons choisi d’incorporer un motif redox-actif capable d’agir comme 

réservoir d’électron dans la proximité immédiate du centre métallique. La Figure 4.1 

montre l’influence attendue d’un tel motif réservoir d’électrons (MRE) sur le 

mécanisme catalytique des complexes de cobalt : en absence de MRE, l’espèce 

catalytiquement active, CoIIH, est générée suivant un mécanisme EEC ou ECE. Dans un 

mécanisme EEC, la réduction de CoI se fait à un potentiel beaucoup plus cathodique 

que celle de CoII, conduisant à une surtension de catalyse élevée. Dans un mécanisme 

ECE, la génération de l’intermédiaire CoIIIH peut être une source de réactions 

parasites.3 En présence de MRE, une étape de réduction à deux électrons pourrait 

générer directement un complexe de CoI, couplé à un motif sous forme réduite. La 

protonation du centre CoI peut alors être assistée par un transfert mono-électronique 

intramoléculaire du motif MRE vers le centre métallique conduisant à la formation 

directe de l’intermédiaire CoIIH.  

 

Figure 4.1 Mécanisme de génération de l’hydrure de cobalt(II), en absence et en 

présence de MRE 

2. Choix du MRE 

Lors de la conception d’un tel édifice, le critère le plus important pour le choix de du 

MRE est son potentiel d’oxydoréduction. Sous forme réduite, le centre CoI est prêt à 

être protoné et en parallèle, MRE– peut participer aux réactions parasites radicalaires, 

donc chacune de ces deux fonctions accepteurs d’électrons a une durée de vie limitée. 

Pour qu’une réduction à deux électrons ait lieu, les vitesses de réduction des deux 
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fonctions doivent être similaires, ce qui veut dire que les potentiels redox des couples 

CoII/ CoI et de MRE/MRE– doivent être proches l’un de l’autre. 

C’est ce qui nous a conduit au choix du fullerène (C60) en tant que MRE. Le C60 est un 

composé stable possédant une électrochimie très riche, et peut stocker de manière 

réversible jusqu’à 6 électrons. Le potentiel du premier couple redox des 

fulleropyrrolidine, une classe de fullerène fonctionnalisé via la réaction de Prato (cf 

section I.B.3), se place aux alentours de -1,05 V vs Fc+/0, sur électrode de carbone 

vitreux dans un mélange de toluène et d’acétonitrile.4 Le potentiel du couple CoII/ CoI 

du complexe [Co(DO)(DOH)pn]Br2] est égal à -1,11 V vs Fc+/0 sur électrode de carbone 

vitreux dans l’acétonitrile.5 Par conséquent, le fullerène est un MRE prometteur pour 

être associé aux complexes diimine-dioxime de cobalt. 

En outre, l’efficacité du nouveau catalyseur renfermant un MRE sera évaluée dans une 

architecture de photocathode (cf section III) développée dans notre équipe. Dans ce 

système, il semble raisonnable d’attendre une intégration optimale du catalyseur 

modifié à la surface de la photocathode considérée, dans la mesure où cette dernière 

incorpore déjà un dérivé de fullerène dans sa structure. Cela pourrait également 

favoriser le transfert de charge dans la couche photoactive vers le catalyseur modifié. 

L’ensemble de ces considérations nous a guidés vers le choix du fullerène en tant que 

MRE dans notre système. 

B. Conception moléculaire du complexe diimine- 

dioxime de cobalt renfermant un motif fullerène 

1. Fonctionnalisation du ligand diimine-dioxime : le dérivé 

d’azoture (DOH)2N3pn 

Les cobaloximes ne peuvent être fonctionnalisés de façon covalente que par 

introduction de substituants en alfa des fonctions oxime du squelette glyoximato. 
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Puisque la fonctionnalisation directe des complexes n’est pas aisée, les substituants 

souhaités doivent être introduits sur le ligand, avant la formation du complexe. Les 

cobaloximes résultant de l’association de deux ligands autour du centre métallique, 

ceci conduira nécessairement à la formation de complexes polysubstitués, ce qui 

complique leur utilisation. L’utilisation du ligand diimine-dioxime est plus avantageuse, 

car il peut être fonctionnalisé de manière sélective sur le fragment propyle du 

squelette organique (Figure 4.2).  

 

Figure 4.2 Sites de fonctionnalisation du ligand glyoximato (symbolisés par G et G’) et 

du ligand (DOH)2pn (symbolisés par Sub), méthode générale de synthèse du ligand 

diimine-dioxime fonctionnalisé 

Lorsque la position de fonctionnalisation et le type de fonction à introduire sont 

choisis, le ligand visé peut être synthétisé par simple condensation de la 

propane-1,3-diamine adéquatement substituée/fonctionnalisée, avec la monoxime de 

butane-2,3-dione. Bien entendu il faut veiller à ce que la fonction choisie soit inerte ou 

puisse être protégée dans les conditions de condensation. 

La synthèse d’un dérivé du complexe diimine-dioxime portant une fonction azoture a 

été mise au point dans notre équipe, dans l’objectif de greffer le catalyseur sur surface, 

à travers une réaction de cyclo-addition de Huisgen.3 La procédure de synthèse est 

schématisée en Figure 4.3 et est brièvement décrite dans ce qui suit.  

Partant du 1,3-diaminopropane-2-ol, les groupes amine sont protégés par 

amidification avec le diterbutyldicarbonate (tBoc2O). Ensuite, la fonction alcool est 

convertie en un ester de mésylate, qui est un bon groupe partant qui est facilement 

substitué par un azoture. Après déprotection par traitement à l’acide chlorhydrique, 

les amines  sont condensées avec la monoxime de 2,3-butadione pour former le 

https://www.google.fr/url?sa=t&rct=j&q=&esrc=s&source=web&cd=1&ved=0ahUKEwiEn7TaqejVAhUIJsAKHQ1qD4cQFggtMAA&url=http%3A%2F%2Fwww.sigmaaldrich.com%2Fcatalog%2Fproduct%2Faldrich%2Fd18609&usg=AFQjCNHKbBWIwZDKy6EURqI90bMqfmjR1A
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ligand diimine-dioxime portant un azoture, noté (DOH)2N3pn. La métallation du ligand 

conduit à la formation des complexes diimine-dioxime de cobalt 

([Co(DO)(DOH)N3pn]L2, L= Cl-, Br-) et de cuivre ([Cu(DO)(DOH)N3pn]ClO4). La fonction 

azoture du ligand permet alors la modification des complexes par des réactions de 

cyclo-additions. 

 

Figure 4.3 Synthèse du ligand (DOH)2N3pn. Boc: tert-butoxycarbonyl; Ms: mésylate 

2. Cycloaddition azoture-alcyne 

Lorsqu’on veut lier deux fragments moléculaires d’intérêt dans l’objectif de combiner 

leurs fonctions au sein d’un édifice covalent, la cyclo-addition azoture-alcyne de 

Huisgen,6 souvent considérée le prototype de réaction de « chimie click »,7 est l’une 

des méthodes les plus souvent employées. C’est une réaction quantitative et robuste, 
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et son produit, le 1,2,3-triazole, est un composé très stable, inerte aux réactions 

d’oxydation, de réduction, et d’hydrolyse.8 

Deux types de de réactions sont principalement considérés, la  cyclo-addition 

thermique9 et la cyclo-addition catalysée au cuivre (CuAAC pour Copper-Catalyzed 

Azide Alkyne Cycloaddition en anglais).10,11 La réaction de cyclo-addition thermique 

suit le mécanisme typique d’une cyclo-addition 1,3-dipolaire,12 en formant un mélange 

de deux régiomères du 1,2,3-triazole disubstitués (Figure 4.4), selon les règles de 

régiosélectivité traditionnelles. En outre, elle est souvent conduite à de hautes 

températures, pouvant entrainer la dégradation des composés chimiques et des 

réactions secondaires. 

 

Figure 4.4 La réaction de cyclo-addition azoture-alcyne de Huisgen thermale 

Par rapport à la réaction de cyclo-addition thermale, la réaction de couplage CuAAC 

présente de nombreuses avantages.11 C’est une réaction régiospécifique, conduisant à 

la formation du 1,2,3-triazole 1,4-disubstitués comme seul produit (Figure 4.5). 

L’interaction entre le catalyseur et la fonction alcyne diminue l’acidité de l’alcyne 

terminal C-H,13 conduisant à réaction environ 107 plus rapide que la réaction 

thermique. Par conséquent, elle peut généralement être conduite à température 

ambiante avec une vitesse de réaction satisfaisante. 

  

Figure 4.5 La réaction de cyclo-addition azoture-alcyne de Huisgen catalysée au cuivre 

La réaction de couplage CuAAC peut avoir lieu dans divers solvants, allant des solvants 

organiques peu polaires comme le toluène, aux solvants protiques comme l’eau. Les 
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sources de catalyseurs de Cu(I) sont très variées. Ils peuvent être générés à partir de 

sels de Cu(I), de sels de Cu(II) en présence d’agent réducteur comme l’ascorbate de 

sodium (NaAsc), et aussi de nanoparticules de Cu(0) en présence d’agent oxydant 

comme l’oxygène ou CuSO4.11 Sous sa forme solvatée, l’ion Cu(I) est très sensible à la 

présence d’oxygène, donc le travail sous atmosphère inerte est indispensable en 

absence d’agent réducteur. En outre, lorsqu’un sel de Cu(I), typiquement un 

halogénure cuivreux, est employé, l’utilisation d’une base de type amine, possédant 

ou non un effet chélatant, est essentielle pour permettre la réaction. En fait, les 

halogénures cuivreux forment des clusters stables sous forme solide. Lorsqu’ils sont 

solvatés, des espèces catalytiquement actives peuvent être générées, en équilibre avec 

des espèces non actives. L’utilisation d’une base permet de stabiliser les espèces 

actives contre l’oxygène résiduel dans le milieu, jusqu’à ce que les espèces actives 

soient suffisamment concentré pour conduire la réaction.11 

A cause de sa polyvalence et surtout sa régiospécificité, la réaction de couplage CuAAC 

sera la méthode privilégiée dans la suite pour permettre l’assemblage du complexes 

diimine-dioxime avec le motif redox choisi.  

3. Méthode de fonctionnalisation du fullerène 

Une molécule sphérique de fullerène se compose de 12 pentagones et de 

20 hexagones. De ce fait, elle comporte deux types de liaisons : celles partagées par un 

pentagone et un hexagone (jonctions [5,6]) et celles partagées par deux hexagones 

(jonction [6,6]). A cause de la géométrie sphérique de la molécule, les liaisons doubles 

s’écartent de leur forme planaire naturelles, ce qui renforce la réactivité du fullerène.14 

En effet le passage à un état d’hybridation sp3 de ces liaisons est particulièrement 

favorable et permet de grandement diminuer l’énergie du système. Généralement, les 

jonction [6,6], sont enrichies en densité électronique,15 et sont plus réactives. Elles 

peuvent être fonctionnalisées via des réactions de cyclo-addition et par attaque 



111 

 

nucléophile. La Figure 4.6 présente une sélection d’exemples de réactions de 

cyclo-addition (de a à d) et d’addition nucléophile (e et f).16 

 
Figure 4.6 Réactions de fonctionnalisation de fullerène : a) cyclo-addition [1,2] ; b) 

cyclo-addition [2,2] ; c) cyclo-addition [3,2] (Réaction de Prato) ; d) cyclo-addition [4,2] 

(Réaction de Diels-Alder) ; e) Attaque nucléophile par un anion malonate (Réaction de 

Bingel-Hursh) ; f) Réaction d’arylation.16 

Dans le contexte de cette étude, où le ligand diimine-dioxime est fonctionnalisé par un 

groupe azoture, une réaction de cyclo-addition [1,2] peut être envisagée (Figure 4.7). 

En effet, un azoture peut générer un nitrène par décomposition thermique, en libérant 

une molécule de N2. , Cela ouvre la voie à une réaction de cyclo-addition [1,2] entre le 

nitrène et le fullerène, pour conduire à la formation d’un azaméthanofullerène comme 

produit majoritaire. D’autre part, l’azoture est lui-même une fonction [1,3]-dipolaire, 

donc une réaction de cyclo-addition [3,2] doit être prise en compte. Dans le cas de 

cette condensation directe un intermédiaire instable de type fullerotriazoline est 

formé, lequel conduit à l’obtention d’un mélange d’azaméthanofullerène et 
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d’azafulleroide.17 L’interconversion entre les deux composés est possible, sous 

irradiation lumineuse ou condition thermique.18 

 
Figure 4.7 Cyclo-addition entre l’azoture et le fullerène, formation 

d’azaméthanofullerène et d’azafulleroide. 

La cyclo-addition d’ylure d’azométhine, connue sous le nom de réaction de Prato,19 est 

une méthode de fonctionnalisation plus couramment utilisée. L’ylure peut être généré 

par la décarboxylation de sel d’iminium, qui est formé en faisant réagir un aldéhyde et 

un acide α-aminé (Figure 4.8). La cyclo-addition d’ylure conduit à la formation de 

fulleropyrrolidine. Par rapport à la cyclo-addition d’azoture sur le fullerène, la réaction 

de Prato présente de nombreux avantages. C’est une réaction spécifique avec la 

jonction [6,6] du fullerène, qui nécessite souvent une température moins élevée et 

génère un produit très stable. Par conséquent, elle sera la stratégie choisie dans ce 

projet. 
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Figure 4.8 Formation d’un ylure d’azométhine en faisant réagir un aldéhyde et un acide 

α-aminé 

4. Objectif 

Pour assembler le complexe [Co(DO)(DOH)N3pn]L2 (L= Cl-, Br-) et le motif fullerène, via 

une réaction de cyclo-addition de Huisgen et la réaction de Prato, un composé 

bifonctionnel, possédant à la fois une fonction alcyne terminal et une fonction 

aldéhyde est nécessaire. La molécule choisie dans cette étude est le 

4-éthynylbenzaldéhyde. La structure du composé visé, ainsi qu’un schéma de rétro 

synthèse, est présenté en Figure 4.9.  

 

Figure 4.9 Structure du complexe diimine-dioxime de cobalt renfermant un motif 

fullerène à synthétiser et schéma de rétro-synthèse 
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C. Voie de synthèse : préparation du complexe modèle 

Co(DO)(DOH)Br2-ta-nmp-pC60 

Plusieurs voies de synthèse ont été envisagées. Suivant l’ordre des deux étapes clés de 

synthèse, la réaction de cyclo-addition de Huisgen et la réaction de Prato, les deux 

voies principales seront présentées : 

1. Voie de synthèse A: partant d’une réaction de Prato 

La réaction de Prato entre le fullerène et 4-éthynylbenzaldéhyde a été conduite en 

suivant un protocole légèrement modifié inspiré de celui décrit dans la littérature 

(Figure 4.10).19 La durée de la réaction a été réduite à trois heures, au lieu de 24 

heures, car nous avons remarqué la formation de produits secondaires aux plus longs 

temps de réaction. Ces produits secondaires résultent probablement de réactions de 

cyclo-addition multiple sur le fullerène mais n’ont pas été caractérisés en détails. Le 

produit majoritaire de la réaction, le 

N-Methyl-2-(4’-éthynyl)phényl-3,4-fulleropyrrolidine (nmep-pC60), possède une 

fonction alcyne terminale, susceptible de participer à une réaction de cyclo-addition 

de Huisgen. 

  

Figure 4.10 La réaction de Prato entre le fullerène et 4-éthynylbenzaldéhyde 

Dans un deuxièmes temps nous nous sommes intéressés à la réaction de couplage 

CuAAC entre le ligand (DOH)2N3pn et le dérivé de fullerène nmep-pC60. Un problème 

rencontré lors des essais préliminaires est la désactivation du catalyseur de cuivre par 
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le ligand diimine-dioxime libre. En effet ce dernier à une grande affinité pour le cuivre 

et conduit à l’inhibition du catalyseur dans les conditions expérimentales testées. Afin 

de contourner ce problème nous nous sommes alors intéressés à l’utilisation de 

dérivés préalablement métallés au cuivre ou au cobalt. Cependant, dans les conditions 

de couplage CuAAC préalablement décrites dans la littérature,11 aucune réaction n’a 

été observée entre le nmep-pC60 et les azotures des complexes de diimine-dioxime 

(Figure 4.11). Ces échecs ont été principalement attribués à la mauvaise solubilité des 

deux réactifs dans des mélanges de solvants employés. En effet, dans un bon solvant 

des dérivés de fullerène, typiquement des solvants aromatiques, la solubilité des 

complexe diimine-dioxime est assez limitée, et inversement.   

 

Figure 4.11 Réaction de couplage CuAAC entre des complexes de (DOH)2N3pn et 

nmep-pC60. DIPEA étant la N, N-diisopropyléthylamine 

Pour contourner le problème de solubilité nous avons envisagé d’utiliser 

l’intermédiaire protégé du 2-azo-1,3-diaminopropane ((NHBoc)2N3pn) dans la réaction 

de couplage CuAAC puisque la solubilité de de ce dernier dans les solvants apolaires 

est beaucoup plus grande et que son utilisation devrait permettre d’éviter l’inhibition 

du catalyseur de Cu(I) par complexation. La Figure 4.12 montre le schéma rétro 

synthétique envisagé pour cette approche. Cependant, très peu d’exemples étant 

disponibles dans la littérature, pour la réaction de couplage CuAAC conduite dans des 
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solvants aromatiques,20,21 la cyclo-addition entre (NHBoc)2N3pn et nmep-pC60 n’a pas 

été menée.  

La synthèse du produit visé, nommé (NHBoc)2pn-ta-nmp-pC60, a cependant été 

réalisée en inversant l’ordre des réactions et en conduisant la réaction de Prato après 

la réaction de cyclo-addition. Cette approche sera présentée en section suivante.  

Figure 4.12 Schéma de rétrosynthèse utilisant (NHBoc)2N3pn dans la réaction de 

couplage CuAAC 

2. Voie de synthèse B : partant d’une réaction de 

cyclo-addition azoture-alcyne de Huisgen 

a) Méthode sans complexation du ligand 

Deux stratégies ont été considérées. La première consiste à la cyclo-addition 

azoture-alcyne par voie thermique. Des tests préliminaires ont montré que cette 

réaction pouvait être conduite sous irradiation micro-onde entre (NHBoc)2N3pn et 

4-éthynylbenzaldéhyde solubilisés dans le butanol, bien que le taux de conversion 
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n’était pas comparable à celui pouvant être attendu pour une approche CuAAC. Par 

ailleurs deux régiomères, qui sont difficilement séparables, sont obtenus dans les 

conditions thermiques, ce qui complique l’étude du produit obtenu (Figure 4.3). 

Malheureusement, aucune réaction n’a été observée entre (DOH)2N3pn et 

4-éthynylbenzaldéhyde quel que soit le solvant de réaction (éthanol, n-butanol, DMF) 

et cette approche n’a pas été poursuivie. 

L’autre stratégie est schématisée en Figure 4.13. La réaction de couplage CuAAC entre 

(NHBoc)2N3pn et 4-éthynylbenzaldéhyde a été réalisée selon un protocole décrit dans 

la littérature.22 Après isolation du produit visé (NHBoc)2pn-ta-fp la réaction de Prato 

peut être menée  conduisant à la formation de (NHBoc)2pn-ta-nmp-pC60. Après 

déprotection des groupes Boc, un sel d’ammonium est obtenu. Malheureusement, du 

fait de sa faible solubilité dans l’éther de diisopropyle, solvant utilisé pour la 

condensation des amines sur la monoxime de butane-2,3-dione, aucune réaction 

ultérieure n’a pu être observée. Deux voies alternatives peuvent être proposées pour 

essayer de s’affranchir de ce problème: 

 Utiliser un mélange de solvants permettant d’augmenter la solubilité du 

fullerène, par exemple un mélange d’éther de diisopropyle et toluène. On 

notera que ce mélange de solvant doit également faire un heteroazéotrope 

avec l’eau pour permettre d’éliminer l’eau lors de la réaction de condensation 

au moyen d’un appareil de Dean-Stark.  

 Inverser l’ordre de la réaction de condensation et de la réaction de Prato, en 

protégeant la fonction aldéhyde lors de l’étape de condensation. 
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Figure 4.13 Schéma de synthèse de (DOH)2pn-ta-nmp-pC60 sans complexation du 

ligand. THF : tétrahydrofurane 

Ces idées cependant n’ont pas été testées, dû au succès d’une seconde voie de 

synthèse que nous avons développé en parallèle et dont l’étape clé est le couplage 

CuAAC entre le ligand diimine-dioxime et le 4-éthynylbenzaldéhyde. Ceci sera présenté 

en section suivante. 

b) Méthode avec complexation du ligand 

Deux stratégies ont été testées pour conduire la réaction de couplage CuAAC entre le 

complexe [Cu(DO)(DOH)N3pn]ClO4] et le 4-éthynylbenzaldéhyde (Figure 4.14): 

 l’utilisation de CuSO4 et d’ascorbate de sodium NaAsc, comme agent réducteur, 

afin de générer des ions Cu(I) in situ, Cette stratégie requière l’utilisation d’un 

mélange de dichlorométhane (DCM), méthanol (MeOH) et d’eau comme 

solvant. 

 l’utilisation de CuI en tant que source d’ion Cu(I) et en présence de 

N, N-diisopropyléthylamine (DIPEA) pour stabiliser ce dernier. Cette stratégie 

permet l’utilisation d’un seul solvant, le THF, mais nécessite de travailler sous 

atmosphère inerte. 



119 

 

 Malheureusement aucune réaction n’a été observée dans les deux conditions testées. 

Deux raisons principales sont probablement à l’origine de ces difficultés : 

 Le couplage d’un azoture secondaire est plus difficile qu’un azoture primaire11 

 Des fonctions alcyne en conjugaison avec un système aromatique sont connues 

d’être moins réactives dans la réaction de couplage CuAAC11 

Nous nous sommes ensuite intéressés à l’utilisation de 

diéthylènetriamine-N,N,N′,N′′,N′′-pentaméthyl (PMDETA), précédemment employé 

dans des réactions de CuAAC impliquant des polymères,23 pour stabiliser le catalyseur. 

Cela nous a permis la mise au point de conditions réactionnelles optimisées 

permettant d’atteindre un rendement de 91% pour le produit visé. La formation de ce 

dernier, [Cu(DO)(DOH)pnClO4-ta-fp], a été mise en évidence par la spectrométrie de 

masse avec source d’ionisation par électronébulisation (ESI-MS ou electrospray 

ionisation mass spectrometry en anglais).  

 

Figure 4.14 La réaction de couplage CuAAC entre le dérivé d’azoture d’un complexe 

diimine-dioxime de cuivre et 4-éthynylbenzaldéhyde 

Du fait du paramagnétisme du centre Cu(II), la spectroscopie de résonnance 
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magnétique nucléaire du proton (RMN 1H) ne permet pas de caractériser ce complexe. 

A travers d’une de transmétallation avec du cobalt(II) (Figure 4.15) puis à l’oxydation 

de ce dernier afin de déplacer la réaction,24 le complexe de cobalt 

[Co(DO)(DOH)pnBr2-ta-fp] a été obtenu. Sa structure a été confirmée par RMN 1H, 

spectrométrie de masse ESI et analyse élémentaire (cf partie expérimentale). Ces 

résultats permettent de remplir partiellement les lacunes dues au manque de moyen 

d’identification du complexe de cuivre. 

Figure 4.15 Réaction d’échange passant du complexe de cuivre au complexe de cobalt 

Le complexe [Co(DO)(DOH)pnBr2-ta-fp] est peu soluble dans le toluène et ne s’est pas 

montré réactif dans les conditions standard de la réaction de Prato. L’ajout d’un 

solvant plus polaire, le 1,2-dichloroéthane, a amélioré sa solubilité, permettant la 

formation du composé visé : [Co(DO)(DOH)Br2-ta-nmp-pC60]. Ce produit pu être 

caractérisé par RMN 1H, spectrométrie de masse (MALDI-TOF) et analyse élémentaire 

(cf partie expérimentale). L’ensemble des démarches synthétiques discutées dans cette 

partie est repris sur la Figure 4.16. 
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Figure 4.16 L’ensemble des démarches synthétiques conduisant à la synthèse du 

composé Co(DO)(DOH)Br2-ta-nmp-pC60 
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II. Etudes catalytiques du complexe 

Co(DO)(DOH)Br2-ta-nmp-pC60 

A. Caractérisation électrocatalytique 

1. Etudes électrochimiques en solution 

Afin d’étudier le comportement électrochimique du complexe 

[Co(DO)(DOH)Br2-ta-nmp-pC60], peu soluble dans la plupart des solvants habituels, un 

mélange équivolume de CH3CN et 1,2-dichlorobenzène a été choisi. Les deux premiers 

processus redox du fullerène et d’un de ses dérivés obtenu après réaction de Prato, 

nmep-pC60, ont été enregistrés (Figure 4.17, courbes verte et bleue). L’écart entre la 

vague de réduction et d’oxydation indique des processus nernstiens. En passant de C60 

à nmep-pC60, un déplacement cathodique d’environ 100 mV est observé pour chacune 

des vagues, en bon accord avec des données de la littérature.4 La fonctionnalisation du 

complexe [Co(DO)(DOH)pnBr2] par couplage de son dérivé azoture avec 

l’4-éthynylbenzaldéhyde conduit à un déplacement cathodique d’environ 140 mV de la 

vague attribuée au couple CoII/CoI. Par conséquent, la différence de potentiel standard 

entre les couples nmep-pC60/nmep-pC60
- et CoII/CoI du complexe 

Co(DO)(DOH)pnBr2-ta-fp n’est que de 40 mV, correspondant à nos attentes lors du 

choix de fullerène en tant que MRE.  

Le premier processus redox observé pour le complexe  [Co(DO)(DOH)Br2-ta-nmp-pC60] 

peut être attribué au couple CoIII/CoII par comparaison avec le voltammogramme de 

son précurseur, [Co(DO)(DOH)pnBr2-ta-fp].  
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Figure 4.17 Voltammogrammes cycliques de C60, nmep-pC60, [Co(DO)(DOH)pnBr2], 

[Co(DO)(DOH)pnBr2-ta-fp] et [Co(DO)(DOH)pnBr2-ta-nmp-pC60] (0,3 mM) dans un 

solvant mixte équivolume de CH3CN et 1,2-dichlorobenzène (+0,1 M n-Bu4NBF4 comme 

électrolyte support) à 100 mV·s-1. Electrode de travail : carbone vitreux. 

Cependant, il est difficile de clarifier la nature des autres processus redox par simple 

comparaison des voltammogrammes du fait de la proximité des potentiels redox des 

autres couples des précurseurs. Pour obtenir plus d’information, des expériences de 

spectro-électrochimie ont été menées. Lors de l’électrolyse à -1,2 V vs Fc+/0 du 

complexe [Co(DO)(DOH)pnBr2] solubilisé dans un mélange équivolume de CH3CN et 

1,2-dichlorobenzène, trois nouvelles vagues d’absorption, à 487 nm, 589 nm et 685 nm, 

ont été observés. Une analyse conjointe de ces spectres d’absorption UV-visible et du 

voltammogramme cyclique associé a permis l’attribution des vagues aux états redox 

correspondants (cf Figure 4.18, gauche). De manière similaire, des pics d’absorption 

correspondant à C60 et ses trois premiers états réduits ont été identifiées.  
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Figure 4.18 Etudes spectro-électrochimiques de 0,3 mM de [Co(DO)(DOH)pnBr2] 

(gauche, électrolyse à -1,2 V vs Fc+/0 pendant 10 minutes) et C60 (droite, électrolyse à 

-2,02 V vs Fc+/0 pendant 10 minutes) dans un mélange équivolume de CH3CN et 

1,2-dichlorobenzène (+0,1 M n-Bu4NBF4 comme électrolyte support). Electrode de 

travail : grille de platine 

Malheureusement, aucune de ces vagues d’absorption n’a été observée lors de 

l’électrolyse de [Co(DO)(DOH)Br2-ta-nmp-pC60]. En effet, un précipité brun se forme 

pendant l’électrolyse à -1 V vs Fc+/0. Nous avons tenté de faire l’électrolyse avec une 

électrode de travail composée de lame de semi-conducteur transparent, sur laquelle 

on espérait déposer des espèces réduites peu solubles. Des dépôts bruns ont été 

observés sur la lame d’oxyde d’étain dopé au fluor (FTO, pour Fluor-doped Tin Oxide en 

anglais), mais ceci ne conduisait à aucune vague d’absorption intéressante. 

 

2. Etudes électrochimiques de complexe déposé sur 

l’électrode  

A cause de la formation de précipité lors de l’électrolyse de 

[Co(DO)(DOH)Br2-ta-nmp-pC60] en solution, nous avons été amenés à déposer ce 

complexe sur l’électrode de carbone vitreux pour étudier sa performance catalytique 

en présence d’acide dans l’acétonitrile, où ce dernier était très peu soluble. 

La Figure 4.19 montre la capacité du complexe [Co(DO)(DOH)Br2-ta-nmp-pC60] déposé 

sur l’électrode à catalyser la réduction de proton. La vague catalytique a été observée à 
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Figure 4.19 Voltammogrammes cycliques du complexe [Co(DO)(DOH)Br2-ta-nmp-pC60] 

déposé sur l’électrode de carbone vitreux (densité surfacique égale à 5,4·10-8 mol·cm-2) 

dans CH3CN (+0,1 M n-Bu4NBF4 comme électrolyte support) à 100 mV·s-1 en absence 

(rouge) et en présence de 10 mM de 4-CN-C6H4-NH3BF4 (bleu). Le voltammogramme 

noir correspond à la réduction directe de l’acide sur l’électrode 

La comparaison du voltammogramme cyclique du complexe 

[Co(DO)(DOH)Br2-ta-nmp-pC60] déposé sur l’électrode en présence d’acide avec celui 

de son précurseur [Co(DO)(DOH)pnBr2-ta-fp] (Figure 4.20, courbes bleue et verte) a 

mise en évidence le rôle du motif fullerène à abaisser la surtension nécessaire à la 

catalyse. En intégrant le fullerène par réaction de Prato, le potentiel de demi-vague du 

premier processus catalytique passe de -0.82 V·s-1 à -0,62 V vs Fc+/0. En tenant compte 

de la valeur du potentiel thermodynamique de réduction de tétrafluoroborate de 

4-cyanoanilinium dans l’acétonitrile, la surtension de catalyse à mi-vague du complexe 

[Co(DO)(DOH)Br2-ta-nmp-pC60] peut être estimée à 160 mV (𝐸𝐻𝐴/𝐻2

0 = -0,46 V vs Fc+/0 
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pour une concentration de 10 mM de 4-CN-C6H4-NH3BF4 dans l’acétonitrile),25 

nettement inférieure à la surtension d’autres catalyseurs à base de métaux abondants 

dans la littérature.  
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Figure 4.20 Voltammogrammes cycliques du complexe [Co(DO)(DOH)Br2-ta-nmp-pC60] 

déposé sur l’électrode de carbone vitreux (cf légende de la Figure 4.19 pour condition 

expérimentale), et du complexe [Co(DO)(DOH)pnBr2-ta-fp] (0,5mM) dans CH3CN (+0,1 

M n-Bu4NBF4 comme électrolyte support) à 100 mV·s-1 , en absence et en présence de 

10 mM de 4-CN-C6H4-NH3BF4. Les voltammogrammes du complexe 

[Co(DO)(DOH)pnBr2-ta-fp] ont été normalisés pour que les courants correspondant à un 

processus mono-électronique soient d’intensité comparable.  

B. Construction d’une photocathode  

Nous avons alors envisagé l’intégration du catalyseur [Co(DO)(DOH)Br2-ta-nmp-pC60] 

dans l’architecture d’une photocathode telle que celle présentée en Figure 4.21 et 

consistant en un cœur de cellule solaire organique.26,27  

Le fonctionnement d’une telle photocathode est le suivant. Sous irradiation de la 

lumière, un exciton (paire électron-trou) est généré dans un des deux 

semi-conducteurs organiques, poly(3-hexylthiophène) (semi-conducteur de type p, 

noté P3HT) et phenyl-C61-butanoate de méthyle (semi-conducteur de type n, noté 

PCBM). Cet exciton migre vers l’interface entre ces deux semi-conducteurs, où sa 

dissociation a lieu, conduisant à la génération d’un électron dans le semi-conducteur 

PCBM, et d’un trou dans le semi-conducteur P3HT. La couche d’oxyde de nickel (NiO), 
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semi-conducteur de type p, est un conducteur sélectif permettant de transférer des 

trous vers l’électrode FTO et donc d’éviter la recombinaison des électrons et des trous. 

L’électron est quant-à-lui alors transféré vers le complexe 

[Co(DO)(DOH)Br2-ta-nmp-pC60] qui catalyse la réduction des protons présents dans 

l’électrolyte.  

 
Figure 4.21 Conception de la photocathode comportant le complexe 

[Co(DO)(DOH)Br2-ta-nmp-pC60] 

Le protocole de préparation de ce type de photocathode est décrit en partie 

expérimentale. Lors du dépôt de catalyseur sur la couche de semi-conducteurs 

P3HT :PCBM, le solvant utilisé (1,2-dichlorobenzène) dissout partiellement la couche 

P3HT :PCBM. Afin de clarifier l’influence de cette dissolution, trois types de 

photocathodes ont été construites (Figure 4.22):  

 Photocathode FTO/NiO/P3HT:PCBM/Cat : dépôt de catalyseur par la méthode 

de « spin-coating » d’une solution de catalyseur dans le 1,2-dichlorobenzène. 

La couche de catalyseur contient alors une certaine quantité de P3HT :PCBM 

dissout par le 1,2-dichlorobenzène et redéposé. 

 Photocathode FTO/NiO/P3HT:PCBM/BCP/Cat : dépôt d’une couche protectrice 

de 2,9-diméthyl-4,7-diphényl-1,10-phénantroline (BCP) entre la couche de 

catalyseur et la couche de semi-conducteurs avant l’étape de spin-coating du 

catalyseur 
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 Photocathode FTO/NiO/[P3HT:PCBM+CatCo] : dépôt conjoint de catalyseur et 

de P3HT :PCBM 

 

 

FTO/NiO/P3HT:PCBM/Cat FTO/NiO/P3HT:PCBM/BCP/Cat FTO/NiO/[P3HT:PCBM+Cat] 

 

Figure 4.22 Architectures des trois types de photocathodes construits suivant le mode 

de dépôt du catalyseur (cf partie expérimentale pour leurs modes de préparation) 

La Figure 4.23 montre les photocourants mesurés pour ces trois photocathodes en 

tampon acétate (CH3COONa 0,1 M, pH = 4,5) et à un potentiel appliqué de -0.4 V vs 

Ag/AgCl soit -0,08 V vs RHE et sous irradiation par une lampe Xenon avec une 

puissance de 100 mW.cm–2
, simulant en première approximation le rayonnement 

solaire. Le rôle du catalyseur a été mis en évidence par comparaison de ces trois 

photocourants (j> 25 A·cm-2) avec le photocourant en absence de catalyseur (courbe 

magenta, j< 10 A·cm-2). La photocathode FTO/NiO/[P3HT:PCBM+Cat] paraît la plus 

efficace parmi les trois avec un photocourant d’environ 35 A·cm-2. 
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Figure 4.23 Mesures de photocourant enregistrés sous lumière alternée (lumière filtrée 

d’une lampe à Xe 100 mW.cm-2) pour un potentiel appliqué de -0.4 V vs Ag/AgCl en 

tampon acétate (CH3COONa 0,1 M, pH = 4,5) des architectures FTO/NiO (noire), 

FTO/NiO/P3HT:PCBM (magenta), FTO/NiO/P3HT:PCBM/Cat (rouge), 

FTO/NiO/P3HT:PCBM/BCP/Cat (bleue), FTO/NiO/[P3HT:PCBM+Cat] (verte).  

Des mesures de chronoampérométrie couplées à la chromatographie en phase gaz ont 

permis de déterminer le rendement faradique de production d’hydrogène de chaque 

photocathode. La photocathode FTO/NiO/[P3HT:PCBM+Cat] a été toujours la plus 

performante, atteignant un rendement faradique de 10%. 

 

Tableau 4.1 Mesure de rendement faradique des photocathodes contenant le complexe 

[Co(DO)(DOH)Br2-ta-nmp-pC60] 

Echantillon Durée Rendement faradique 

FTO/NiO/P3HT:PCBM/Cat 
1 h 0 % 

3 h 0.67 % 

FTO/NiO/P3HT:PCBM/BCP/Cat 
1 h 2.12 % 

3 h 1.76 % 

FTO/NiO/[P3HT:PCBM+Cat] 

(Echantillon 1) 

1 h 10.25 % 

3h30 10.25% 

FTO/NiO/[P3HT :PCBM+Cat] 

(Echantillon 2) 

2 h 7.73 % 

3 h 5.11 % 

Ce rendement ne prend en compte que l’hydrogène détecté en phase gaz dans la 
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cellule. Le faible rendement faradique obtenu peut venir à la fois de la présence d’H2 

solubilisé dans l’électrolyte voire le matériau d’électrode mais aussi de phénomènes de 

dégradation du catalyseur ou d’autres composants. 

III. Conclusion et perspective 

Au cours de ce travail, nous avons mis au point une voie de synthèse d’un complexe 

diimine-dioxime de cobalt renfermant un motif fullerène, en couplant une réaction de 

cyclo-addition azoture-alcyne catalysée au cuivre avec la réaction de Prato. Le 

rendement de la réaction de Prato est faible ; des solvants aromatiques plus polaires 

(chlorobenzène, par exemple) devront être testés afin d’améliorer la solubilité du 

complexe de cobalt et augmenter le rendement de cette réaction. L’étape de couplage 

CuAAC conduit quant-à-elle à la formation d’un complexe portant une fonction 

aldéhyde, pouvant permettre à l’avenir de coupler le complexe avec d’autres motifs 

intéressants ou bien de l’attacher à la surface d’électrodes. Par rapport aux travaux 

précédents sur des réactions de couplage, un système aromatique rigide est présent 

entre le complexe et le motif d’intérêt. Ainsi, la distance entre les deux peut être 

contrôlée de manière relativement aisée, ce qui est souvent recherchés lors de la 

préparation d’assemblages photosensibilisateurs-catalyseurs pour la photosynthèse 

artificielle.  

Lors des études électrochimiques du complexe [Co(DO)(DOH)Br2-ta-nmp-pC60], il n’a 

pas été possible d’attribuer les vagues observées dans son voltammogramme cyclique 

malgré les études de spectro-électrochimie entreprises. En effet, la formation d’un 

précipité inconnu a été observée lors de la réduction. Néanmoins, lorsque le complexe 

est déposé sur électrode de carbone, un déplacement anodique de la vague 

catalytique d’environ 200 mV a été observé par rapport à son précurseur avant 

réaction de Prato, solubilisé dans l’acétonitrile. Cette vague catalytique correspond à 

une surtension à mi-vague pour la production d’hydrogène prometteur, d’environ 160 
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mV. 

Ce complexe a également été intégré dans une architecture de photocathode 

développé dans le groupe. Un photocourant de 35 A·cm-2 et un rendement faradique 

de 10% ont été obtenus. Par rapport au travail précédent dans le groupe, sur la 

photocathode construite par couplage entre les complexes diimine-dioxime de cobalt 

et les colorants organiques,24 le photocourant obtenu dans ce travail est environ deux 

fois plus imporatants.  

Des efforts supplémentaires sont nécessaires pour clarifier la raison de ce faible 

rendement faradique et éventuellement l’améliorer. 
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 Conclusion et perspectives 

 

Les travaux décrits dans ce manuscrit de thèse s’inscrivent dans le cadre de l’étude 

mécanistique des complexes de cobalt à base de ligands macrocycliques. Des travaux 

précédents de notre groupe ont montré l’avantage des cobaloximes pour catalyser la 

production d’hydrogène par rapport aux autres catalyseurs à base de métaux 

abondants, du fait de leur grande fréquence de cycle et de la faible surtension requise 

pour catalyser cette réaction à une vitesse appréciable. Une seconde génération  de 

complexes analogues, les complexes diimine-dioxime de cobalt, se sont ensuite 

montrés plus stables face à l’hydrolyse, et peuvent être fonctionnalisés sur le fragment 

propyle du ligand diimine-dioxime. Dans ce contexte, un premier objectif de ce travail 

était d’effectuer une évaluation comparative des performances de cette seconde 

génération de catalyseurs, à travers l’analyse des voltammogrammes cycliques 

enregistrés en condition de catalyse. Le second objectif a visé à améliorer la 

performance de ces catalyseurs via le couplage d’un motif réservoir d’électron inspiré 

de la structure du cluster H des hydrogénases [FeFe]. 

 

Dans un premier temps, l’influence des ligands azotés des cobaloximes sur leurs 

performances photocatalytiques a été étudiée. L’étude électrochimique d’une série de 

complexes portant un ligand axial chlorure et un ligand axial azoté a permis de 

confirmer la stabilité de la liaison entre le cobalt et le ligand azoté aux différents états 

redox du centre cobalt. L’influence de ce ligand sur les propriétés redox des complexes 

ont permis de rationaliser les effets observés lors d’études photocatalytiques menées 

par l’équipe de A. G. Coutsolelos, au laboratoire de chimie bio-inorganique de 

l’Université de Crète en Grèce.  

Dans un second temps, la catalyse électro-assistée de production d’hydrogène par les 

complexes diimine-dioxime de cobalt, portant un pont BF2 ou un pont H, a été étudiée, 
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en collaboration avec Cyrille Costentin et Jean-Michel Savéant (Université Paris 

Diderot), et Sharon Hammes-Schiffer (Univ Illinois, USA) : 

 Un mécanisme de la réduction électrocatalytique du tétrafluoroborate de 

4-cyanoanilinium par [Co(DO)2BF2pnBr2] a été proposé. Il s’agit d’un mécanisme 

hétérolytique centré sur l’hydrure de cobalt(II). Par rapport au mécanisme ECEC 

proposé dans le cas des cobaloximes, nous avons observé une étape 

cinétiquement déterminante indépendante de la concentration d’acide en 

solution. Sur la base de nos études précédentes sur le complexe portant un pont 

hydrogène par des calculs DFT, nous avons proposé un mécanisme ECECC dans 

lequel la protonation du ligand a lieu après la formation de l’hydrure de cobalt(II). 

Une étape de protonation intramoléculaire de ce dernier forme l’étape 

cinétiquement déterminante. 

 Lors de la réduction électrocatalytique du tétrafluoroborate de 4-cyanoanilinium 

par [Co(DO)(DOH)pnBr2], la protonation du ligand diimine-dioxime à l’état CoII du 

complexe conduit à un déplacement anodique d’environ 350 mV du couple 

CoII/CoI. En régime de forte concentration d’acide, nous avons constaté la 

dégradation partielle du complexe formant un film catalytiquement actif à 

l’électrode, conduisant à un processus catalytique hétérogène. Dans les conditions 

où ce processus peut être minimisé, nous avons réussi à étudier le mécanisme 

catalytique impliquant le catalyseur en solution et, sur la base de nos études 

théoriques précédentes ainsi que de nouveaux calculs réalisés par l’équipe de S. 

Hammes-Schiffer, nous avons proposé un mécanisme hétérolytique CECEC, 

similaire à celui présenté pour le complexe [Co(DO)2BF2pnBr2]. On notera que 

l’utilisation d’un acide plus faible, le tétrafluoroborate d’anilinium ne conduit pas à 

la protonation initiale du ligand et induit un mécanisme ECEC centré sur l’hydrure 

de cobalt (II) et un second processus au potentiel plus cathodique, pouvant 

éventuellement être expliqué par un mécanisme centré sur CoIHLH. 

Pour ces deux complexes, des constantes cinétiques de l’étape de protonation du 
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complexe CoI (sans protonation du ligand) ont été calculées à travers des analyses des 

voltammogrammes en régime de catalyse totale et par la méthode d’analyse du pied 

de vague, et des constantes cinétiques de l’étape cinétiquement déterminante ont été 

calculées à partir du courant de plateau catalytique correspondant. La « courbe de 

Tafel catalytique » a ainsi pu être construite, mettant en évidence l’excellente 

performance catalytique des complexes diimine-dioxime de cobalt, par rapport à la 

grande majorité des catalyseurs de production d’hydrogène développés jusqu’à 

présent.  

Dans cette étude, le phénomène de contrôle cinétique de la catalyse par des 

étapes indépendantes de la concentration d’acide en solution a été observé pour les 

deux complexes diimine-dioxime de cobalts étudiés. Ce régime est très peu fréquent 

dans la littérature. Cependant la plupart des études sont réalisées à faible 

concentration d’acide où une telle saturation de l’activité catalytique n’est pas 

observable. De nombreux systèmes méritent donc d’être revisités à haute 

concentration d’acide pour construire des courbes de Tafel catalytiques pertinentes et 

prenant en compte un tel effet de saturation.  

 

Enfin, nous avons mis au point une voie de synthèse d’un complexe 

diimine-dioxime de cobalt renfermant un motif fullerène, en couplant une réaction de 

cyclo-addition azoture-alcyne catalysée au cuivre avec la réaction de Prato. 

Notamment, la réaction de couplage CuAAC ouvre la voie vers le couplage du 

complexe diimine-dioxime avec d’autres motifs intéressants, ou encore leur greffage à 

la surface d’électrodes, via l’intermédiaire d’un système aromatique rigide qui permet 

le contrôle de la distance de couplage de manière relativement aisée. 

Malgré notre incapacité à attribuer de manière non-ambiguë les vagues redox du 

complexe [Co(DO)(DOH)Br2-ta-nmp-pC60] dans son voltammogramme cyclique, nous 

avons pu montrer le rôle du motif C60 par une étude comparative des vagues 

catalytiques du complexe déposé sur électrode de carbone et de son précurseur avant 
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réaction de Prato, solubilisé dans l’acétonitrile. La vague catalytique du complexe 

[Co(DO)(DOH)Br2-ta-nmp-pC60] corresponds à une surtension à mi-vague pour la 

production d’hydrogène prometteur, d’environ 160 mV soit divisé par un facteur 2 par 

rapport aux complexes diimine-dioxime de cobalt ou cobaloximes. 

Ce complexe a  finalement été intégré dans une architecture de photocathode 

développé dans le groupe. Un photocourant de 35 A·cm-2 et un rendement faradique 

de 10% ont été obtenus. Des efforts supplémentaires sont nécessaires pour clarifier la 

raison de ce faible rendement faradique et éventuellement l’améliorer. 

 

L’ensemble de ce travail a renforcé l’avenir prometteur des complexes 

diimine-dioxime de cobalt pour la production d’hydrogène. Néanmoins, la nature 

exacte de son processus de dégradation mérite d’être recherchée, pour 

éventuellement contourner ses problèmes de stabilité. 

Les premiers résultats concernant le couplage de ces complexes avec des motifs 

réservoir d’électrons sont également encourageants et montrent la puissance de la 

chimie moléculaire pour ajuster de manière fine les propriétés catalytique. On pourra 

à l’avenir s’attacher à étudier l’effet de la distance (ou d’autre paramètres structuraux 

et électroniques) entre le complexe et le motif C60. Au-delà des fullerènes, d’autres 

motifs intéressants (polyoxométallates, ligands aromatiques polycycliques…) peuvent 

également ouvrir des pistes prometteuses vers des catalyseurs de performances 

comparables aux catalyseurs à base de métaux nobles. 
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 Partie expérimentale : 

I. Solvants et produits chimiques 

Tous les produits de départ et solvants ont été obtenus de sources commerciales (Aldrich, 

Acros Organics) et sont utilisés sans purification préalable. Sauf indication contraire, les 

solvants n’ont pas été distillés avant leur utilisation.  

La synthèse du ligand diimine-dioxime fonctionnalisé par un azoture (DOH)2pnN3  a 

été réalisée par Oribase Pharma selon le protocole décrit dans la littérature.1 

(NHBoc)2pnN3
1 et [Cu(DO)(DOH)N3pn]ClO4]2 ont été préparés selon des procédures 

décrites dans la littérature. 

II. Techniques et appareils de mesure  

A. Chromatographie : 

Les chromatographies séparatives ont été réalisées soit manuellement, sur gel de silice 60 

M de granulosité 0,04-0,063 µm (Macherey-Nagel), soit à l’aide d’un dispositif de colonne 

automatisée Puriflash 450 (Interchim), en utilisant des cartouches de silice 

pré-conditionnées (Interchim, Puriflash Silica HP 15 µm). L’introduction des composés sur 

les colonnes s’est faite par dépôt solide du produit imprégné sur Célite. 

B. Synthèse par voie micro-onde : 

Les synthèses par voie micro-onde ont été réalisées en tubes scellés (de 5 ou 20 mL) au 

sein d ún réacteur micro-onde Discover SP (CEM Corporation) disposant d úne sonde 

infrarouge permettant le contrôle de la température du mélange réactionnel. 
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C. Spectroscopie d’absorption UV-visible : 

Les spectres d’absorption UV-visible ont été enregistrés sur un 

spectromètre Cary 60 UV-Vis (Agilent) dans des cellules en 

quartz de 3 mL, offrant un trajet optique de 1 cm. Une cellule 

en quartz offrant un trajet optique de 1 mm, équipée d’une 

grille de platine (électrode de travail) (cf Figure ci-contre), d’un fil de platine (contre 

électrode) et d’une microélectrode d’Ag/AgCl (électrode de référence) a été employée 

dans des expériences de spectro-électrochimie. 

D. Spectroscopie de résonance magnétique 

nucléaire (RMN) : 

Les spectres RMN (1H, 13C) ont été enregistrés à température ambiante sur un appareil 

Bruker Avance 300 MHz, équipé d’une sonde QNP. Les spectres obtenus sont traités en 

utilisant le logiciel Mestrenova. Les pics de solvant résiduels ont été utilisés comme 

référence pour calibrer les déplacements chimiques des spectres obtenus. 

E. Spectrométrie de masse (ESI-MS) : 

Les spectres de masse ont été enregistrés par Colette Lebrun au SCIB/INAC-CEA-Grenoble. 

Les spectres ont été obtenus sur un appareil Thermoquest Finnigan LCQ à piège d’ions de 

type « orbitrap », et utilisant la technique d’ionisation par électrospray (ESI-MS) en modes 

positif et négatif. 
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F. Spectrométrie de masse (MALDI-TOF) 

Les spectres de masse (MALDI-TOF) ont été enregistrés par Laure Fort au PSM/ICMG, 

Université Grenoble Alpes. Ils ont été obtenus sur un appareil Bruker MALDI-TOF/TOF en 

modes positif et négatif. 

G. Diffraction des rayons X : 

La résolution des structures cristallographiques a été réalisée au SCIB/INAC/CEA-Grenoble 

par le Dr. Jacques Pécaut. Les diffractogrammes ont été enregistés à l’aide d’un 

diffractomètre Oxford-Diffraction XCalibur S kappa geometry (radiation KαMo), utilisant un 

monochromateur monochromateur graphite λ = 0.71073 Å.  

 

H. Analyses élémentaires : 

Les analyses élémentaires ont été réalisées à l’Institut d’Analyses pour la Chimie de 

l’Université de Strasbourg sur un appareil "Flash 2000" (ThermoFisher Scientific) pour 

l’analyse simultanée des éléments C, H et N sur environ 1 mg d’échantillon. 

 

I. Caractérisations électrochimiques et 

électrocatalytiques: 

1. Voltampérométrie cyclique : 

Les cellules de mesure utilisées reposent sur un dispositif classique à trois électrodes 

consistant en une électrode de travail (carbone vitreux), une électrode de 

référence Ag/AgCl préparée au laboratoire et une contre-électrode (fil de platine). Les 
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électrodes de références consistent en un fil d’argent, préalablement traité par une 

solution de FeCl3, qui est plongé dans une solution aqueuse de KCl 3 M saturée en AgCl, et 

séparé du mélange à analyser par un fritté Vycor. Entre chacune des mesures, la surface de 

l’électrode de travail est polie sur un tapis abrasif avec une pâte diamantée et rincée 

abondement avec de l’eau ou de l’acétone (selon le solvant utilisé ultérieurement dans les 

mesures d’intérêt) puis séchée à l’air. L’addition de ferrocène dans un solvant organique 

(ou ferrocyanure de potassium dans une solution aqueuse) en fin d’expérience permet 

finalement une calibration interne du système contre la pseudo-référence Fc+/Fc (ou 

respectivement [Fe(CN)6]
3–/[Fe(CN)6]

4-). Les ajouts d’acides ont été réalisés grâce à une 

seringue Hamilton depuis des solutions-mères de plus forte concentration. 

Des mesures électrochimiques et électrocatalytiques ont été réalisées sur un potentiostat 

SP-300 (Bio-logic) et un potentiostat Autolab PGSTAT 100N, sous atmosphère d’argon et à 

température ambiante. Des modes de correction de chute ohmique utilisées sur ces deux 

potentiostats ont été respectivement la correction automatique par mesure d’impédance 

et la correction par « positive feedback ». 

2. Electrolyse à potentiel contrôlé : 

Les expériences d’électrolyses à potentiel contrôlé ont été relevés sur un potentiostat 

SP-300 (Bio-logic), sous atmosphère d’azote et à température ambiante. Les cellules de 

mesure utilisées reposent sur un dispositif classique à trois électrodes consistant en une 

électrode de travail à mercure, une électrode de référence Ag/AgCl de fabrication 

artisanale (consistant un fil d’argent plongé dans une solution de KCl 3 M saturée en AgCl, 

et séparé du mélange à analyser par un fritté Vycor) et une contre-électrode (fil de platine), 

placée dans un compartiment séparé par un fritté. La potentielle dérive de l’électrode de 

référence Ag/AgCl au cours d’une électrolyse à potentiel contrôlé est évaluée en 

enregistrant un voltampérogramme cyclique d’une solution de ferrocène au début et à la 

fin de l’expérience. Une détection de H2 en continu est réalisée par chromatographie en 
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phase gaz sur un appareil Clarus 500 (Perkin Elmer) utilisant N2 comme gaz vecteur, via une 

boucle d’injection de 100 µL analysant l’atmosphère du mélange réactionnel toutes les 

deux minutes.   

J. Mesures de photocourants : 

Les mesures de photocourants ont été réalisées dans des cellules spécifiques reposant sur 

un dispositif classique à trois électrodes. Une photocathode constitue l’électrode de 

travail et est fixée à la cellule électrochimique par un système de pinces. La surface 

d’électrode en contact avec l’électrolyte est de 0,50 cm². Une électrode de 

référence Ag/AgCl de fabrication artisanale (consistant un fil d’argent plongé dans une 

solution de KCl 3 M saturée en AgCl, et séparé du mélange à analyser par un fritté Vycor) et 

une contre-électrode (fil de platine) complètent le dispositif. Les expériences de 

chrono-ampérométrie ont été enregistrées sur un potentiostat SP-300 (Bio-logic), sous 

atmosphère d’azote et à température ambiante. Le tampon acétate (CH3COONa 0,1 M, 

pH=4,5) a été utilisés comme électrolyte support et le complexe [Co(NH3)5Cl]Cl2 comme 

accepteur d’électron irréversible en solution. Le dispositif a été illuminé sous irradiation 

alternée par une lampe Xe de 300 W (Newport), dont le faisceau était préalablement filtré 

pour éliminer les radiations IR (filtre liquide Spectra-Physics 6123 NS) et les radiations UV 

(filtre Spectra-Physics 59472 UV). La puissance lumineuse reçue par le dispositif a été 

ajustée pour correspondre à 1 sun (100 mW.cm-2 lorsque les filtres sont retirés).    

III. Synthèses  

[Co(DO)2BF2pnBr2] : 800 mg of [Co(DO)(DOH)pnBr2] (1.75 mmol, 1 equivalent) were 

suspended in 30 mL Et2O. 10.8mL BF3·OEt2 (87.3 mmol, 50 equivalents) was added 

under argon and the mixture was stirred overnight at room temperature. The solvent 

was removed in under reduced pressure. The resulting solid was washed with Et2O and 
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recrystallized in dichloromethane to give the desired product as a green powder. Yield: 

618 mg (1.22 mmol, 70%).  

1H NMR (300MHz, CD3CN): 4.12 (m, 4H), 2.65 (d, 2H), 2.62 (s, 6H), 2.59 (m, 2H). See 

Annexe n°1 for X-ray crystallography structure. 

 

N-Methyl-2-(4’-ethynyl)phenyl-3,4-fulleropyrrolidine (nmep-pC60) : A solution of 500 

mg of C60 (0.693 mmol, 1 equivalent), 189.9 mg of 4-ethynylbenzaldehyde (1.39 mmol, 

2 equivalents) and 630 mg of sarcosine (6.93 mmol, 10 equivalents) in 300 ml of 

toluene was refluxed for 3 hours then the solvent was removed under reduced 

pressure. The purification was performed by flash column chromatography using a 

mixture of cyclohexane and toluene. After complete elution of unreacted C60 by 

cyclohexane, the product, brown solution, was eluted by a 1:1 mixture of cyclohexane 

and toluene. A third fraction followed, and corresponded to the products resulting 

from multiple cyclo-addition reactions. The desired product was obtained as a brown 

powder. Yield: 302.5g (0.35 mmol, 50%).  

1H NMR (300 MHz, CDCl3/CS2 1/1): 7.85 (d, 2H), 7.58 (d, 2H), 5.10 (d, 1H), 5.07 (s, 1H), 

4.34 (d, 1H), 3.10 (s, 1H), 2.88 (s, 3H). MS (Maldi-TOF) : 876 (M-H)-. 

 

di-tert-butyl(2-(4-(4-formylphenyl)-1H-1,2,3-triazol-1-yl)propane-1,3-diyl)dicarbamat

e ((NHBoc)2pn-ta-fp) : 126 mg of (NHBoc)2pnN3 (0.4 mmol, 1 equivalent) and 65.8 mg  

of 4-ethynylbenzaldehyde (0.48mmol, 1.2 equivalents) were dissolved in a mixture of 

THF:H2O (1:2, 10 mL). 39.6 mg of sodium ascorbate (0.2 mmol, 0.5 equivalent, freshly 

prepared solution in 1 mL water) was added, followed by 20.4 mg of CuSO4·5H2O (0.08 

mmol, 0.2 equivalent, freshly prepared solution in 1 mL of water). The mixture was 

stirred at 80 °C, at which point TLC analysis indicated complete consumption of the 

azide (2h). The solvent mixture was evaporated and the residue was purified by 

column chromatography with toluene:AcOEt (8:2, Rf(product)=0.1, Rf(aldehyde)=0.8). 

The product was eluted as the second band. The solvent was evaporated under 
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reduced pressure to afford a white powder. Yield: 98.2 mg (0.22 mmol, 55%).  

1H NMR (300 MHz, CDCl3/CS2 1/1): 10.04 (s, 1H), 7.98 (m, 4H), 5.28 (s, 2H), 4.74 (t, 1H), 

3.70 (m, 4H), 1.44 (s, 18H). 

 

(NHBoc)2pn-ta-nmp-pC60 : A solution of 139.5 mg of C60 (0.193 mmol, 1.2 equivalents), 

71.8 mg of (NHBoc)2pn-ta-fp (0.161 mmol, 1 equivalent) and 44.0 mg of sarcosine 

(0.483 mmol, 3 equivalents) in 100 ml of toluene was stirred at reflux overnight then 

the solvent was removed under reduced pressure. Purification was performed by flash 

column chromatography. The unreacted C60 was eliminated with toluene then the 

desired product was eluted with a mixture of toluene: EtOAc (7:3). Yield 93.6mg (0.079 

mmol, 49%).  

1H NMR (300 MHz, CDCl3/CS2 1/1): 7.87 (m, 4H), 5.34 (s, 2H), 5.01 (d, 1H), 4.99 (s, 1H), 

4.62 (t, 1H), 4.31 (d, 1H), 3.66 (m, 4H), 2.86 (s, 3H), 1.28 (s, 18H). 

 

[Cu(DO)(DOH)pnClO4-ta-fp] : 54 µl N,N,N′,N′′,N′′-pentamethyldiethylenetriamine 

(PMDETA, 0.226 mmol, 0.2 equivalent) was introduced in 10 mL oxygen-free CH3OH, 

then 33.0 mg CuBr (0.226 mmol, 0.2 equivalent) was added under argon. The mixture 

was agitated and immediately after the complete dissolution of CuBr, this solution was 

added to a solution of 500 mg [Cu(DO)(DOH)N3pnClO4] (1.13 mmol, 1 equivalent) and 

181.6mg 4-ethynylbenzaldehyde (1.35 mmol, 1.2 equivalents) in 140 ml of oxygen-free 

CH3OH. The mixture was stirred for 3h at 50°C under argon. The solvent was 

evaporated in vacuum and the residue was purified by flash chromatography with 

CH3CN:KNO3 10% saturated in water (95:5). The product was eluted as the second 

band. The solvent was removed under reduced pressure to yield the desired product 

as a dark red powder after a second chromatography on silica gel using the same 

eluent. Yield: 610mg (1.13mol, 94%).  

MS (ESI-MS) : calc for C20H24ClCuN7O7 473.1 [M- ClO4]+
, found =473.1 
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[Co(DO)(DOH)pnBr2-ta-fp] : 610mg of [Cu(DO)(DOH)pnClO4-ta-fp] (1.06 mmol, 1 

equivalent) and 698 mg of CoBr2 (3.19 mmol, 3 equivalents) were dissolved in 200 ml 

acetone. The mixture was stirred for 3h while bubbling air. The solvent was removed 

under reduced pressure to afford a crude solid, which was washed with H2O and Et2O. 

The filtrate was dried under vaccum to remove Et2O and extracted with AcOEt. All 

residual salts were eliminated by column chromatography with acetone as first band, 

followed by product band. The desired product was obtained as a light green powder. 

Yield: 522 mg (0.88 mmol, 83%).  

1H NMR (300 MHz, CDCl3): 19.24 (s, 1H), 10.07 (s, 1H), 8.05 (m, 4H), 5.97 (tt, 1H), 4.76 

(dt, 2H) , 4.54(dd, 2H), 2.65 (s, 6H), 2.63(d, 2H) , 2.17 (s, 6H).  

MS (Maldi-TOF) : calc for C20H24Br2CoN7O3 469.0 [M- Br2]+, found =469.0  

Anal. Calc. for C20H24Br2CoN7O3: C 38.18, H 3.84, N 15.58, found: C 38.60, H 3.95, N 

15.34 

 

[Co(DO)(DOH)Br2-ta-nmp-pC60] : 507.6 mg of C60 (0.704 mmol, 1.2 equivalents), 369 

mg of [Co(DO)(DOH)pnBr2-ta-fp] (0.586 mmol, 1 equivalent) and 538.6 mg of 

sarcosine (5.86 mmol, 10 equivalents) were suspended in an oxygen-free mixture of 

1.5 l of toluene:1,2-dichloroethane 2:1 (freshly distilled solvents). The mixture was 

stirred under reflux for 4h under argon. After removal of the solvent under reduced 

pressure, the crude mixture was purified by flash column chromatography with a 

gradient of cyclohexane:toluene and then of toluene:acetone. Compound was 

obtained as the third band as a brown powder. Yield: 121 mg (0.088 mmol,15%).  

1H NMR (300 MHz, CDCl3): 19.24 (s, 1H), 7.98 (m, 4H), 5.90 (tt, 1H), 5.13 (m, 1H), 4.74 

(m, 2H), 4.51 (d, 2H), 4.40 (d, 1H), 2.94(s, 3H), 2.63 (s, 6H), 2.61(m, 2H) , 2.60 (s, 6H).  

MS (Maldi-TOF) : calc for C82H29Br2CoN8O2 1375 [M-H]-, 1296 [M-Br]-, found =1376.0, 

1297.1  

Anal. Calc. for C82H29Br2CoN8O2: C 71.53, H 2.12, N 8.14, found: C 69.74, H 2.57, N 9.03 
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IV. Mode de préparation des photocathodes 

A. Cleaning of the substrates 

FTO-coated glass substrates (20 mm  40 mm  1.1 mm; 80 /sq) were placed in a 

sample holder and cleaned through (i) sonication for 15 minutes in an aqueous 

detergent solution (Gigapur 10 %), (ii) rinsing three times in deionized water, (iii) 

sonication for 10 min in deionized water, (iv) rinsing with ethanol, (v) sonication for 

150 min in ethanol and (vi) 15 min treatment in UV-ozone cleaner.  

B. Synthesis and deposition of NiO thin films3 

1.5 g of anhydrous NiCl2 and 1.5 g of F108 polymer were dissolved in a mixture of 4.5 

mL of deionized water and 11.2 mL of ethanol. The resulting viscous solution was 

sonicated overnight, and then centrifuged for 30 min at 5000 rpm. After centrifugation, 

the supern 

atant was collected for deposition by spin-coating onto substrates. 

The solution was spin-coated at 3000 rpm during 30 seconds and at 5000 rpm during 

another 30 seconds. Contacts were cleaned with a cotton bud with ethanol. Two layers 

were deposited, each followed by immediate annealing at 100 °C for 2 min in air (on a 

hot plate). Finally, the substrates were then annealed at 450 °C in air for 30 min. 

C. Deposition of P3HT:PCBM film 

Solutions were prepared by weighing P3HT (first) and PCBM (second) in the same 

brown vial in air. The P3HT:PCBM weight ratio used during the thesis was always 1:1 

for a total concentration of 25 mg/mL of each material (25 mg P3HT + 25 mg PCBM in 

1 ml of anhydrous o-DCB). The vial is transferred in a glovebox, where anhydrous 

o-dichlorobenzene is added. The solution is stirred 2 h at 55 °C, then overnight at room 
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temperature and 1 h at 55 °C prior deposition. The solution is spin-coated in the 

glovebox at 500 rpm for 10 s then at 1500 rpm for 50 s. A PVDF (Polyvinylidene 

fluoride) filter (45 m, 13 mm diameter) is used to remove particles, and it is better to 

let the first 3-4 drops fall off from the syringe before the first coating, and 1 drop 

before each following coating. Contact is cleaned with a cotton bud and o-DCB. 

Annealing is carried out at 140 °C for 5 min in the glovebox. 

D. Deposition of catalyst 

Catalyst layer was constructed in a similar way to the above-described deposition of 

P3HT:PCBM layer. A solution of 5 mg of catalyst in 1 mL o-DCB was prepared. 

 Photocathode FTO/NiO/P3HT:PCBM/Cat : 10 L of catalyst solution was 

spin-coated on the P3HT:PCBM layer. 

 Photocathode FTO/NiO/P3HT:PCBM/BCP/Cat : 10 mg BCP was dispersed in 10 

mL acetone, and sonicated during 30 minutes. 100 L of dispersion was 

deposited on the P3HT:PCBM layer by top-casting. Then 10 L of catalyst 

solution was spin-coated on the BCP layer. 

 Photocathode FTO/NiO/[P3HT:PCBM+CatCo] : 10 L of catalyst solution was 

added to the P3HT&PCBM solution in o-DCB, before deposition of the 

P3HT:PCBM layer by spin-coating. 

 

 

 

 

 

 

 

 



149 

 

Références: 

 (1) Andreiadis, E. S.; Jacques, P.-A.; Tran, P. D.; Leyris, A.; Chavarot-Kerlidou, M.; Jousselme, B.; 

Matheron, M.; Pécaut, J.; Palacin, S.; Fontecave, M.; Artero, V. Nat Chem 2013, 5, 48. 

 (2) Kaeffer, N.; Massin, J.; Lebrun, C.; Renault, O.; Chavarot-Kerlidou, M.; Artero, V. Journal of the 

American Chemical Society 2016, 138, 12308. 

 (3) D’Amario, L.; Boschloo, G.; Hagfeldt, A.; Hammarström, L. The Journal of Physical Chemistry C 

2014, 118, 19556. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



150 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



151 

 

 Annexe 

I. Données cristallographiques  

[Co(DO)2BF2pnBr2] 

 

Table 1 Crystal data and structure refinement for ds054c.  

Empirical formula  C11.67H19.33BBr2Cl1.33CoF2N4O2  

Formula weight  562.47  

Temperature/K  150.00(10)  

Crystal system  monoclinic  

Space group  I2/c  

a/Å  15.2982(8)  

b/Å  14.2464(8)  

c/Å  26.9509(13)  

α/°  90.00  

β/°  90.897(4)  
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γ/°  90.00  

Volume/Å3  5873.1(5)  

Z  12  

ρcalcg/cm3  1.908  

μ/mm-1  5.172  

F(000)  3312.0  

Crystal size/mm3  0.5677 × 0.5313 × 0.0566  

Radiation  MoKα (λ = 0.71073)  

2Θ range for data collection/°  4.92 to 52.88  

Index ranges  -15 ≤ h ≤ 19, -17 ≤ k ≤ 17, -33 ≤ l ≤ 33  

Reflections collected  17339  

Independent reflections  5922 [Rint = 0.0848, Rsigma = 0.0795]  

Data/restraints/parameters  5922/12/398  

Goodness-of-fit on F2  1.043  

Final R indexes [I>=2σ (I)]  R1 = 0.0538, wR2 = 0.1030  

Final R indexes [all data]  R1 = 0.1001, wR2 = 0.1212  

Largest diff. peak/hole / e Å -3  1.22/-0.82  

 

Table 2 Fractional Atomic Coordinates (×104) and Equivalent Isotropic Displacement 

Parameters (Å 2×103) for ds054c. Ueq is defined as 1/3 of of the trace of the 

orthogonalised UIJ tensor. 

Atom x y z U(eq) 

Br1 2528.4(4) 2211.1(5) 5398.6(3) 27.40(18) 

Br2 4445.2(5) 3867.6(5) 4333.7(3) 34.2(2) 

Co1 3480.6(5) 3007.1(6) 4847.7(3) 18.9(2) 
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F1 4468(3) 1804(3) 3843.7(16) 38.7(11) 

F2 3860(3) 370(3) 3968.7(16) 36.3(10) 

O1 4258(3) 1201(3) 4660.4(17) 24.7(10) 

O2 3010(3) 1640(3) 4100.9(18) 27.0(11) 

N1 4287(3) 2018(4) 4922(2) 21.2(12) 

N2 4115(3) 3484(4) 5405(2) 22.5(12) 

N3 2633(4) 3983(4) 4762(2) 27.2(13) 

N4 2863(3) 2506(4) 4301(2) 21.0(12) 

C1 5450(4) 1309(5) 5445(3) 26.6(15) 

C2 4839(4) 2071(5) 5291(2) 21.3(14) 

C3 4750(4) 2965(5) 5563(2) 20.8(14) 

C4 5365(5) 3205(5) 5983(3) 29.8(16) 

C5 3885(5) 4371(5) 5659(3) 33.2(18) 

C6 3462(7) 5081(7) 5313(5) 32(4) 

C6B 2973(14) 4612(13) 5596(8) 36(7) 

C7 2610(5) 4806(5) 5084(4) 42(2) 

C8 2079(4) 3850(5) 4401(3) 27.3(16) 

C9 1370(5) 4512(6) 4249(3) 38.1(19) 

C10 2197(4) 2969(5) 4131(3) 23.7(15) 

C11 1598(5) 2631(6) 3726(3) 37.5(19) 

B1 3919(6) 1273(6) 4129(3) 30.7(19) 

Br3 728.9(4) 3750.0(5) 8290.1(3) 27.76(18) 

Co2 0 3731.4(9) 7500 20.3(3) 

F3 -53(14) 592(6) 7363(4) 50(4) 

F4 600(6) 1396(7) 8002(4) 46(2) 

O21 736(14) 1868(15) 7363(6) 27(4) 
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O21B 677(14) 1959(14) 7184(6) 23(4) 

N21 810(4) 2853(4) 7260(2) 26.8(13) 

N22 854(4) 4593(4) 7261(2) 27.0(13) 

C21 2214(5) 2587(6) 6844(3) 39.2(19) 

C22 1518(4) 3181(5) 7066(3) 27.3(16) 

C23 1541(4) 4205(5) 7079(3) 28.5(16) 

C24 2336(5) 4708(6) 6893(3) 43(2) 

C25 755(6) 5612(5) 7299(3) 40(2) 

C26 -163(11) 5922(11) 7287(7) 35(4) 

B2 151(19) 1471(14) 7550(20) 38(9) 

Cl1 2892(2) 4740(2) 3198.5(11) 71.7(8) 

Cl2 3690(8) 3297(8) 2518(4) 88(3) 

Cl2B 3344(7) 3115(8) 2678(4) 73(3) 

C31 3782(8) 4012(8) 3049(4) 64(3) 

  

Table 3 Anisotropic Displacement Parameters (Å 2×103) for ds054c. The Anisotropic 

displacement factor exponent takes the form: -2π2[h2a*2U11+2hka*b*U12+…]. 

Atom U11 U22 U33 U23 U13 U12 

Br1 19.2(3) 26.4(4) 36.7(4) 4.2(3) 5.6(3) -0.4(3) 

Br2 21.5(3) 37.7(4) 43.3(5) 11.3(4) -0.8(3) -8.7(3) 

Co1 10.5(4) 16.4(4) 29.8(5) 0.8(4) -1.8(3) 0.2(3) 

F1 31(2) 48(3) 37(3) 0(2) 4.2(19) 4(2) 

F2 36(2) 30(2) 43(3) -5(2) -9.8(19) 8.9(19) 

O1 18(2) 19(2) 36(3) -5(2) -4.9(19) 5.0(19) 

O2 20(2) 23(2) 38(3) -3(2) -6(2) 1.5(19) 
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N1 14(3) 21(3) 29(3) -3(2) 0(2) 0(2) 

N2 14(3) 16(3) 37(4) -6(2) 0(2) -2(2) 

N3 16(3) 20(3) 46(4) 4(3) -1(3) 1(2) 

N4 12(2) 17(3) 34(3) 0(2) -1(2) -3(2) 

C1 17(3) 31(4) 31(4) 2(3) -1(3) 5(3) 

C2 16(3) 27(4) 21(4) 3(3) 7(3) 3(3) 

C3 15(3) 21(3) 26(4) 1(3) -1(3) -4(3) 

C4 25(4) 31(4) 34(4) -2(3) -3(3) -5(3) 

C5 26(4) 19(4) 55(5) -12(3) 2(3) 3(3) 

C6 22(6) 13(6) 61(9) -5(6) 0(6) 4(4) 

C6B 43(13) 15(10) 48(15) -4(9) 0(10) 2(9) 

C7 28(4) 16(4) 82(7) -7(4) -3(4) 5(3) 

C8 18(3) 27(4) 38(4) 10(3) 3(3) 1(3) 

C9 22(4) 33(4) 59(6) 12(4) -8(4) 7(3) 

C10 15(3) 25(4) 30(4) 8(3) -2(3) 0(3) 

C11 22(4) 47(5) 44(5) 4(4) -8(3) 5(3) 

B1 28(4) 32(5) 32(5) -2(4) -2(4) 6(4) 

Br3 21.9(3) 36.4(4) 24.9(4) -3.6(3) -2.3(3) -2.0(3) 

Co2 15.4(6) 21.1(6) 24.4(7) 0 -0.4(5) 0 

F3 54(7) 30(4) 67(13) -16(5) 19(12) -6(6) 

F4 39(5) 52(6) 46(6) 11(5) -3(4) 9(4) 

O21 27(6) 20(6) 35(9) 11(7) -5(7) 4(5) 

O21B 34(7) 14(6) 21(8) 9(7) 6(7) -1(5) 

N21 20(3) 27(3) 33(3) -2(3) -3(2) 1(2) 

N22 21(3) 28(3) 32(3) 3(3) 4(2) 3(2) 

C21 20(4) 49(5) 48(5) -7(4) 4(3) 6(3) 
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C22 17(3) 42(4) 22(4) 2(3) -4(3) 9(3) 

C23 20(3) 39(4) 26(4) 6(3) -3(3) -2(3) 

C24 29(4) 52(5) 48(5) 10(4) 12(4) -1(4) 

C25 43(5) 28(4) 51(5) 2(4) 8(4) 0(3) 

C26 37(9) 20(7) 48(11) 1(7) -4(7) 8(6) 

B2 20(20) 43(10) 50(20) -16(12) 6(19) 6(9) 

Cl1 78.0(19) 71.3(17) 66.6(17) 7.1(14) 21.0(14) 1.6(15) 

Cl2 124(10) 72(6) 67(7) -27(5) -35(6) 30(6) 

Cl2B 89(6) 54(4) 76(7) -11(4) -2(4) 14(4) 

C31 62(7) 75(7) 55(6) -8(5) -1(5) -6(6) 

  

Table 4 Bond Lengths for ds054c. 

Atom Atom Length/Å   Atom Atom Length/Å 

Br1 Co1 2.3833(11)   Co2 N21 1.883(6) 

Br2 Co1 2.3798(11)   Co2 N221 1.911(6) 

Co1 N1 1.882(5)   Co2 N22 1.911(6) 

Co1 N2 1.902(6)   F3 F31 0.75(2) 

Co1 N3 1.913(6)   F3 F41 1.718(16) 

Co1 N4 1.878(6)   F3 B2 1.38(2) 

F1 B1 1.374(10)   F3 B21 1.28(3) 

F2 B1 1.360(10)   F4 F31 1.718(16) 

O1 N1 1.360(7)   F4 B21 1.86(4) 

O1 B1 1.519(10)   F4 B2 1.40(5) 

O2 N4 1.366(7)   O21 N21 1.44(2) 

O2 B1 1.486(9)   O21 B21 1.49(4) 
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N1 C2 1.297(9)   O21 B2 1.18(5) 

N2 C3 1.288(8)   O21B N21 1.31(2) 

N2 C5 1.482(9)   N21 C22 1.297(10) 

N3 C7 1.460(10)   N22 C23 1.291(9) 

N3 C8 1.293(9)   N22 C25 1.463(10) 

N4 C10 1.292(8)   C21 C22 1.492(10) 

C1 C2 1.487(9)   C22 C23 1.460(11) 

C2 C3 1.477(9)   C23 C24 1.503(11) 

C3 C4 1.500(10)   C25 C26 1.472(18) 

C5 C6 1.516(14)   C25 C261 1.513(19) 

C5 C6B 1.45(2)   C26 C251 1.513(19) 

C6 C7 1.486(14)   B2 F31 1.28(3) 

C6B C7 1.50(2)   B2 F41 1.86(4) 

C8 C9 1.490(10)   B2 O211 1.49(4) 

C8 C10 1.465(10)   B2 B21 0.52(5) 

C10 C11 1.494(10)   Cl1 C31 1.764(12) 

Br3 Co2 2.3883(7)   Cl2 C31 1.758(15) 

Co2 Br31 2.3883(7)   Cl2B C31 1.749(16) 

Co2 N211 1.883(6)         

1-X,+Y,3/2-Z 

  

Table 5 Bond Angles for ds054c. 

Atom Atom Atom Angle/˚   Atom Atom Atom Angle/˚ 

Br2 Co1 Br1 176.72(5)   N211 Co2 N22 178.0(3) 

N1 Co1 Br1 89.08(17)   N211 Co2 N221 81.6(2) 
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N1 Co1 Br2 92.05(17)   N22 Co2 Br3 88.90(18) 

N1 Co1 N2 81.9(2)   N221 Co2 Br3 90.28(18) 

N1 Co1 N3 178.0(2)   N22 Co2 Br31 90.28(18) 

N2 Co1 Br1 89.27(17)   N221 Co2 Br31 88.91(18) 

N2 Co1 Br2 87.85(17)   N22 Co2 N221 100.1(4) 

N2 Co1 N3 99.9(2)   F31 F3 F41 131.1(18) 

N3 Co1 Br1 90.05(18)   F31 F3 B2 67(2) 

N3 Co1 Br2 88.91(18)   F31 F3 B21 81(2) 

N4 Co1 Br1 90.16(17)   B2 F3 F41 72.9(16) 

N4 Co1 Br2 92.76(17)   B21 F3 F41 53(2) 

N4 Co1 N1 96.8(2)   B21 F3 B2 22(2) 

N4 Co1 N2 178.6(2)   F31 F4 B21 45.2(7) 

N4 Co1 N3 81.4(2)   B2 F4 F31 47.3(10) 

N1 O1 B1 115.9(5)   B2 F4 B21 9(4) 

N4 O2 B1 117.1(5)   N21 O21 B21 118.4(17) 

O1 N1 Co1 124.7(4)   B2 O21 N21 128(2) 

C2 N1 Co1 117.0(4)   B2 O21 B21 18(4) 

C2 N1 O1 117.6(5)   O21 N21 Co2 122.0(10) 

C3 N2 Co1 115.4(4)   O21B N21 Co2 126.9(10) 

C3 N2 C5 121.3(6)   O21B N21 O21 20.6(9) 

C5 N2 Co1 123.2(4)   C22 N21 Co2 117.2(5) 

C7 N3 Co1 122.3(5)   C22 N21 O21 119.9(10) 

C8 N3 Co1 114.8(5)   C22 N21 O21B 114.6(11) 

C8 N3 C7 122.9(6)   C23 N22 Co2 114.8(5) 

O2 N4 Co1 124.7(4)   C23 N22 C25 122.5(6) 

C10 N4 Co1 117.9(5)   C25 N22 Co2 122.7(5) 
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C10 N4 O2 117.0(5)   N21 C22 C21 124.3(7) 

N1 C2 C1 124.7(6)   N21 C22 C23 111.7(6) 

N1 C2 C3 111.6(5)   C23 C22 C21 124.0(7) 

C3 C2 C1 123.6(6)   N22 C23 C22 114.6(6) 

N2 C3 C2 113.9(6)   N22 C23 C24 126.2(7) 

N2 C3 C4 125.4(6)   C22 C23 C24 119.2(7) 

C2 C3 C4 120.7(6)   N22 C25 C26 113.4(9) 

N2 C5 C6 112.7(7)   N22 C25 C261 113.9(9) 

C6B C5 N2 112.6(9)   C26 C25 C261 49.2(13) 

C6B C5 C6 50.6(10)   C25 C26 C251 118.5(12) 

C7 C6 C5 116.3(9)   F31 B2 F3 32.5(10) 

C5 C6B C7 119.6(16)   F3 B2 F41 61.9(15) 

N3 C7 C6 115.4(7)   F31 B2 F4 80(2) 

N3 C7 C6B 112.7(9)   F3 B2 F4 111(2) 

C6 C7 C6B 50.2(10)   F31 B2 F41 91.2(16) 

N3 C8 C9 125.5(7)   F3 B2 O211 102(2) 

N3 C8 C10 114.5(6)   F31 B2 O211 103(3) 

C10 C8 C9 120.0(6)   F4 B2 F41 168(3) 

N4 C10 C8 111.3(6)   F4 B2 O211 109(4) 

N4 C10 C11 124.5(7)   O21 B2 F3 117(4) 

C8 C10 C11 124.1(6)   O21 B2 F31 130(3) 

F1 B1 O1 111.2(6)   O21 B2 F4 92.3(18) 

F1 B1 O2 111.0(6)   O21 B2 F41 99(4) 

F2 B1 F1 112.4(7)   O211 B2 F41 66.4(12) 

F2 B1 O1 104.7(6)   O21 B2 O211 126(3) 

F2 B1 O2 105.0(6)   B21 B2 F31 89(3) 
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O2 B1 O1 112.2(6)   B21 B2 F3 68(3) 

Br31 Co2 Br3 178.73(7)   B21 B2 F4 147(10) 

N211 Co2 Br3 90.13(18)   B21 B2 F41 24(10) 

N21 Co2 Br31 90.13(18)   B21 B2 O21 118(10) 

N211 Co2 Br31 90.71(18)   B21 B2 O211 44(10) 

N21 Co2 Br3 90.71(18)   Cl2 C31 Cl1 118.3(7) 

N211 Co2 N21 96.7(4)   Cl2B C31 Cl1 105.6(7) 

N21 Co2 N221 178.0(3)   Cl2B C31 Cl2 24.2(4) 

N21 Co2 N22 81.6(2)           

1-X,+Y,3/2-Z 

  

Table 6 Torsion Angles for ds054c. 

A B C D Angle/˚   A B C D Angle/˚ 

Br1 Co1 N1 O1 83.6(5)   B1 O2 N4 C10 155.6(6) 

Br1 Co1 N1 C2 -87.0(5)   Br3 Co2 N21 O21 81.2(9) 

Br1 Co1 N2 C3 89.5(5)   Br31 Co2 N21 O21 -99.7(9) 

Br1 Co1 N2 C5 -88.1(5)   Br31 Co2 N21 O21B -75.4(10) 

Br1 Co1 N3 C7 89.4(6)   Br3 Co2 N21 O21B 105.5(10) 

Br1 Co1 N3 C8 -89.9(5)   Br3 Co2 N21 C22 -88.0(5) 

Br1 Co1 N4 O2 -84.4(5)   Br31 Co2 N21 C22 91.1(5) 

Br1 Co1 N4 C10 88.5(5)   Br3 Co2 N22 C23 88.8(5) 

Br2 Co1 N1 O1 -99.4(5)   Br31 Co2 N22 C23 -92.1(5) 

Br2 Co1 N1 C2 89.9(5)   Br31 Co2 N22 C25 90.1(6) 

Br2 Co1 N2 C3 -92.1(5)   Br3 Co2 N22 C25 -88.9(6) 

Br2 Co1 N2 C5 90.3(5)   Co2 N21 C22 C21 -177.9(6) 
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Br2 Co1 N3 C7 -87.5(6)   Co2 N21 C22 C23 0.4(8) 

Br2 Co1 N3 C8 93.2(5)   Co2 N22 C23 C22 2.8(8) 

Br2 Co1 N4 O2 97.0(5)   Co2 N22 C23 C24 -176.0(6) 

Br2 Co1 N4 C10 -90.0(5)   Co2 N22 C25 C26 -29.6(12) 

Co1 N1 C2 C1 172.3(5)   Co2 N22 C25 C261 24.4(11) 

Co1 N1 C2 C3 -4.2(7)   F31 F3 B2 F41 -152(4) 

Co1 N2 C3 C2 -2.6(7)   F31 F3 B2 F4 19(4) 

Co1 N2 C3 C4 177.6(5)   F31 F3 B2 O21 122(4) 

Co1 N2 C5 C6 -30.0(9)   F31 F3 B2 O211 -97(4) 

Co1 N2 C5 C6B 25.2(13)   F31 F3 B2 B21 -126(14) 

Co1 N3 C7 C6 27.6(11)   F31 F4 B2 F3 -10(2) 

Co1 N3 C7 C6B -27.7(12)   F31 F4 B2 F41 37(10) 

Co1 N3 C8 C9 -178.4(6)   F31 F4 B2 O211 101(3) 

Co1 N3 C8 C10 0.9(8)   F31 F4 B2 O21 -130(3) 

Co1 N4 C10 C8 2.3(7)   F31 F4 B2 B21 72(3) 

Co1 N4 C10 C11 -175.0(6)   F41 F3 B2 F31 152(4) 

O1 N1 C2 C1 0.9(9)   F41 F3 B2 F4 170(3) 

O1 N1 C2 C3 -175.5(5)   F41 F3 B2 O211 55(2) 

O2 N4 C10 C8 175.8(5)   F41 F3 B2 O21 -86(3) 

O2 N4 C10 C11 -1.5(10)   F41 F3 B2 B21 25(12) 

N1 Co1 N2 C3 0.3(5)   O21 N21 C22 C21 12.6(13) 

N1 Co1 N2 C5 -177.3(6)   O21 N21 C22 C23 -169.0(9) 

N1 Co1 N3 C7 154(7)   O21B N21 C22 C21 -9.8(12) 

N1 Co1 N3 C8 -26(8)   O21B N21 C22 C23 168.6(10) 

N1 Co1 N4 O2 4.6(5)   N211 Co2 N21 O21 -9.0(9) 

N1 Co1 N4 C10 177.6(5)   N211 Co2 N21 O21B 15.3(9) 
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N1 O1 B1 F1 64.9(7)   N211 Co2 N21 C22 -178.2(6) 

N1 O1 B1 F2 -173.4(5)   N21 Co2 N22 C23 -2.0(5) 

N1 O1 B1 O2 -60.0(8)   N211 Co2 N22 C23 28(8) 

N1 C2 C3 N2 4.4(8)   N211 Co2 N22 C25 -150(8) 

N1 C2 C3 C4 -175.8(6)   N21 Co2 N22 C25 -179.8(6) 

N2 Co1 N1 O1 173.0(5)   N21 O21 B2 F3 142.4(18) 

N2 Co1 N1 C2 2.4(5)   N21 O21 B2 F31 179(3) 

N2 Co1 N3 C7 0.1(6)   N21 O21 B2 F4 -103(2) 

N2 Co1 N3 C8 -179.2(5)   N21 O21 B2 F41 79(3) 

N2 Co1 N4 O2 -18(10)   N21 O21 B2 O211 12(6) 

N2 Co1 N4 C10 155(10)   N21 O21 B2 B21 64(11) 

N2 C5 C6 C7 63.1(12)   N21 C22 C23 N22 -2.1(9) 

N2 C5 C6B C7 -62.5(17)   N21 C22 C23 C24 176.8(7) 

N3 Co1 N1 O1 19(8)   N22 Co2 N21 O21 170.0(9) 

N3 Co1 N1 C2 -151(8)   N221 Co2 N21 O21 -39(8) 

N3 Co1 N2 C3 179.4(5)   N22 Co2 N21 O21B -165.7(10) 

N3 Co1 N2 C5 1.8(6)   N221 Co2 N21 O21B -15(8) 

N3 Co1 N4 O2 -174.5(5)   N221 Co2 N21 C22 152(8) 

N3 Co1 N4 C10 -1.5(5)   N22 Co2 N21 C22 0.8(5) 

N3 C8 C10 N4 -2.1(9)   N221 Co2 N22 C23 178.9(6) 

N3 C8 C10 C11 175.3(7)   N221 Co2 N22 C25 1.2(5) 

N4 Co1 N1 O1 -6.4(5)   N22 C25 C26 C251 63.2(15) 

N4 Co1 N1 C2 -177.1(5)   C21 C22 C23 N22 176.2(7) 

N4 Co1 N2 C3 23(10)   C21 C22 C23 C24 -4.8(11) 

N4 Co1 N2 C5 -154(10)   C23 N22 C25 C26 152.8(10) 

N4 Co1 N3 C7 179.5(6)   C23 N22 C25 C261 -153.2(9) 
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N4 Co1 N3 C8 0.2(5)   C25 N22 C23 C22 -179.4(7) 

N4 O2 B1 F1 -66.3(8)   C25 N22 C23 C24 1.7(12) 

N4 O2 B1 F2 172.0(5)   C261 C25 C26 C251 -39.0(15) 

N4 O2 B1 O1 58.8(8)   B21 F3 B2 F31 126(14) 

C1 C2 C3 N2 -172.1(6)   B21 F3 B2 F41 -25(12) 

C1 C2 C3 C4 7.7(10)   B21 F3 B2 F4 145(15) 

C3 N2 C5 C6 152.5(7)   B21 F3 B2 O21 -111(15) 

C3 N2 C5 C6B -152.3(11)   B21 F3 B2 O211 30(10) 

C5 N2 C3 C2 175.1(6)   B21 F4 B2 F3 -82(2) 

C5 N2 C3 C4 -4.7(10)   B21 F4 B2 F31 -72(3) 

C5 C6 C7 N3 -62.5(13)   B21 F4 B2 F41 -34(8) 

C5 C6 C7 C6B 36.7(12)   B21 F4 B2 O21 158(5) 

C5 C6B C7 N3 64.6(17)   B21 F4 B2 O211 29(5) 

C5 C6B C7 C6 -40.3(12)   B21 O21 N21 Co2 28(3) 

C6 C5 C6B C7 39.0(12)   B2 O21 N21 Co2 9(4) 

C6B C5 C6 C7 -38.2(12)   B2 O21 N21 O21B -101(6) 

C7 N3 C8 C9 2.4(11)   B21 O21 N21 O21B -83(5) 

C7 N3 C8 C10 -178.4(6)   B21 O21 N21 C22 -164(3) 

C8 N3 C7 C6 -153.2(9)   B2 O21 N21 C22 178(3) 

C8 N3 C7 C6B 151.5(11)   B21 O21 B2 F3 79(11) 

C9 C8 C10 N4 177.2(6)   B21 O21 B2 F31 115(13) 

C9 C8 C10 C11 -5.4(10)   B21 O21 B2 F41 16(8) 

B1 O1 N1 Co1 33.8(7)   B21 O21 B2 F4 -167(10) 

B1 O1 N1 C2 -155.6(6)   B21 O21 B2 O211 -52(5) 

B1 O2 N4 Co1 -31.4(7)             

1-X,+Y,3/2-Z 
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Table 7 Hydrogen Atom Coordinates (Å×104) and Isotropic Displacement Parameters 

(Å 2×103) for ds054c. 

Atom x y z U(eq) 

H1A 5344 764 5243 40 

H1B 5358 1155 5787 40 

H1C 6041 1515 5404 40 

H4A 5064 3154 6292 45 

H4B 5573 3836 5943 45 

H4C 5851 2779 5984 45 

H5AA 4411 4643 5805 40 

H5AB 3488 4233 5927 40 

H5BC 4020 4310 6011 40 

H5BD 4241 4876 5530 40 

H6A 3378 5660 5496 38 

H6B 3866 5215 5048 38 

H6BA 2865 5164 5797 43 

H6BB 2633 4105 5735 43 

H7AA 2200 4686 5348 51 

H7AB 2386 5332 4892 51 

H7BC 2010 5019 5111 51 

H7BD 2944 5307 4935 51 

H9A 1458 4710 3913 57 

H9B 1380 5049 4463 57 

H9C 814 4202 4271 57 

H11A 1068 2399 3867 56 
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H11B 1878 2137 3545 56 

H11C 1464 3141 3504 56 

H21A 2076 1937 6892 59 

H21B 2766 2726 7002 59 

H21C 2248 2717 6496 59 

H24A 2852 4434 7040 65 

H24B 2305 5359 6983 65 

H24C 2359 4652 6539 65 

H25A 1060 5906 7028 49 

H25B 1028 5823 7607 49 

H26A -330(120) 5640(120) 6960(70) 42 

H26B -270(120) 6510(130) 7250(60) 42 

H31A 4219 4362 2869 77 

H31B 4052 3755 3347 77 

H31C 4291 4410 3009 77 

H31D 3900 3606 3331 77 

  

Table 8 Atomic Occupancy 

Atom Occupancy   Atom Occupancy   Atom Occupancy 

H5AA 0.62(2)   H5AB 0.62(2)   H5BC 0.38(2) 

H5BD 0.38(2)   C6 0.62(2)   H6A 0.62(2) 

H6B 0.62(2)   C6B 0.38(2)   H6BA 0.38(2) 

H6BB 0.38(2)   H7AA 0.62(2)   H7AB 0.62(2) 

H7BC 0.38(2)   H7BD 0.38(2)   F3 0.50 

F4 0.50   O21 0.50   O21B 0.50 
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C26 0.50   H26A 0.50   H26B 0.50 

B2 0.50   Cl2 0.50   Cl2B 0.50 

H31A 0.50   H31B 0.50   H31C 0.50 

H31D 0.50           
 

 

II. Calculs théoriques dans le cadre d’un 

mécanisme hétérolytique ECECC et ECE’CC 

Case 1 : ECECC Reaction Scheme with the second electron transfer easier than the 

first and taking place at the electrode 

 

 

Governing equations: 

22

3 12 2

2 2

1 22 2

2

2 32

 

  
   

  

   
   

  

 
  

 

Q QP P
C A Q

Q Q B B
A Q A B

C C
A B C

  ,  

  ,  

 

cat cat

cat cat

cat

C CC C
D k C D k C C

t tx x

C C C C
D k C C D k C C

t tx x

C C
D k C C k C

t x

 

2

1 22

 
  

 

A A
A Q A B

C C
D k C C k C C

t x
 

Boundary conditions: at x=0, t>0 : 

 
1 2

1 2

0 00 0

0
             

               
                

P Q' Q B C Q Q'P B, , ,

cat cat

C C C C C C CC i C i
i i i

x x x FSD x x FSD
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 

 
 

 
 

 0 00 0

00

Q'P

P/Q Q'/B

BQ

exp ,  exp
CC

f E E f E E
CC

      
      

 

Dimensionless formulation 

We introduce the following dimensionless parameters 

0

 

cat cat

i

Fv
FSC D

RT

;  0    P / Q

F
E E

RT
;    0 0 0        Q / B Q / B P / Q

F F
E E E E

RT RT
; 

0


j

cat

C
j

C
;  

t

RT / Fv
; 

cat

x
y

D RT / Fv
;  D

cat

D

D
; 

0

0
  A

cat

C

C
; 

0

1

1
  cat

k CRT

F v
; 

0

2

2
  cat

k CRT

F v
; 3

3
 

kRT

F v
; 

1 2
     

5 parameters: 
0

0
  A

cat

C

C
; 

0

1

1
  cat

k CRT

F v
; 

0

2

2
  cat

k CRT

F v
; 3

3
 

kRT

F v
; 

 0 0


 
  

 
Q / B P / Q

F
K exp E E

RT
 

Resolution: 

   2

2

          


 

p q q b c p q q b c

y
, leading to (after integration) : 

0 0 0 0 0
1    p q q b c  

   2

2

    


 

q q q q

y
, leading t (after integration)   2 1

0

0

1

 


  


 

q q d  

Pure kinetics conditions and large substrate consumption: 

 
0


y

a a  

 
2

12
0


 



q
a q

y 0
, leading to (after integration):     0 1 0

 q q a yexp  and 
 
1

0

1 0




q

a
 

 
2

2 02
0


 



b
a b

y
, leading to (after integration):     0 2 0

 b b a yexp  and 
 
2

0

2 0




b

a
 

 

 

2 3

2 0 3

32

2 0

1

1



 




  
  

         
     

    
     

b c
a

b c
y a

 leading to 
 

3 2

0 0

32 0

1
 



 
 

   
 
 

b c
a

 hence: 
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 

 
2 0

0 2

3 2 0 3

1


  




a
c

a
 

     
0 0

 p q exp  and      
0 0

  q b exp  

At the level of the catalytic wave,  
0

0 q  because the second electron transfer is 

easier than the first one. 

This leads to:  
 

2 1 1

0

0 1 0

1

  


   


 

q d
a

  

Because 
1
  is large, we obtain:  

1 2 2


     

Then: 

 
0

1    p q b q c , i.e.: 

 
  

 
  

 
3 31 0 2 0

2 0

1
1 1 1

22 2
1

  
 

  



      



exp exp
a a

a

 

We now have to obtain  
0y

a  

 
2

2

   


 

   
        
         

 
  

D D D D

D

q b q b
a a

a q b

y
 

After integration: 

 
   

0 0

0

0

1



 

     
   

D D D

q b
a d  

with 
 0

1 0
2




q

a
 and 

 0

2 0
2




b

a
 

i.e.    

 
0 0

1 20

1 1 1

2



    

 
   
 
 D D D

q b

a
, hnce: 

 
   0

01 0 2 0

1

2 2



  
 

      
   

 DD D

a d
a a

 

to be combined with: 
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 
  

 
  

 
3 31 0 2 0

2 0

1
1 1 1

22 2
1

  
 

  



      



exp exp
a a

a

 

We introduce: 



 

 

D

 

 

   
0

00 0
1 2

1
1

2 2



  


   
   

 

  
   


a

d
a a

 

Pure kinetics conditions correspond to: 
1
    and 

2
    

 
0

0

1
1 1








    

 
 

    
 

 


a
d I  

Then: 

 
  

 
 

 
2 3 3

1 2

2

1
1 1 1

2 1 2 1
2 1

1
 



  


    


  
 



  
      
 
  




exp
exp

D

K
I I

I

 

In the total catalysis situation: 

  
 

1 2

1
2 2 

 


    

 
    
 
 

exp
exp I

K
 

We introduce: 
2

1 2

1 1

4 4

 
 

   

 
 
 
   
 
 
 
  

lntc

D D

K

 

the classical equation for total catalysis is recovered: 

 
0

1
1




  

  
  


tc

tc tc dexp  

0

2
1 2

1 1
0 409

4 4 
   

 
 
 

    
 
 
 
 

p P / Q

D D

RT RT
E E . ln

F F K

 

i.e.  
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 

0

0 2 0 2
0 01 2

0 0

1 1
0 409

4 4 2


 
 
 
    
 

      

p P / Q

cat cat cat cat
Q / B P / Q

A A

RT RT
E E . ln

F F D k C D k CRT RT F
exp E E

Fv D Fv D RTC C

 

Or equivalently: 

 

0 2
0 1 1

0
0 02

4 1
0 409 1

2


 
  
      
    

    
  

cat cat
p P / Q

A
Q / B P / Q

D k C kRT RT RT RT
E E . ln ln

F F Fv D F k FC exp E E
RT

 

if  0 02

1

2
0

10


 
    

 
Q / B P / Q

k F
log E E

k RT ln
, (typically > 2.5) this equation simplifies into: 

0 2
0 1

0

4
0 409

2

 
   
 
 

cat cat
p P / Q

A

D k CRT RT RT
E E . ln

F F Fv D C
 

 

 

In absence of substrate consumption:  
0

a  

     
1 2 3 3

2

1
1 1 1

2 2 2
1

  
 

     

 

      



exp exp  

Plateau current: 

1 2 3 3

2

1

1 1 1 1

2 2 2
1



     

 



 



pl
 

When   : 
3

2 
pl

 

 

Case 2 : ECE’CC Reaction Scheme with the second electron transfer easier than the 

first and taking place in solution 
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Governing equations: 

22

3 12 2

2 2

1 22 2

2

2 32

 

 

 

  
     

  

   
    

  

 
  

 

Q QP P
C Q Q A Q Q Q

Q Q B B
A Q Q Q A B Q Q

C C
A B C

   ,   

-     ,   

cat e cat e

cat e cat e

cat

C CC C
D k C k C C D k C C k C C

t tx x

C C C C
D k C C k C C D k C C k C C

t tx x

C C
D k C C k C

t x

 

2

1 22

 
  

 

A A
A Q A B

C C
D k C C k C C

t x
 

Steady state for Q’: 
1 


A Q Q Q

    
e

k C C k C C leading to: 

22

3 1 12 2

22

2 1 2 32 2

2
  

    
  

  
     

  

Q QP P
C A Q A Q

C CB B
A B A Q A B C

   ,  

 , 

cat cat

cat cat

C CC C
D k C k C C D k C C

t tx x

C CC C
D k C C k C C D k C C k C

t tx x

 

Boundary conditions: at x=0, t>0 : 

 
0 0

0
       

     
       

P Q' Q B C QP,
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 

 
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0

  
  

P

P/Q

Q

exp
C

f E E
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Dimensionless formulation 

We introduce the following dimensionless parameters 
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cat cat

i

Fv
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RT

;  0    P / Q

F
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RT
; 
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

j
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;  
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0

0
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C
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0
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1
  cat

k CRT

F v
; 

0

2

2
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F v
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 

kRT
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4 parameters: 
0

0
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cat
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C
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0

1

1
  cat

k CRT

F v
; 

0

2

2
  cat

k CRT

F v
; 3

3
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kRT
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Resolution: 

   2

2

          


 

p q q b c p q q b c

y
, leading to (after integration) : 

0 0 0 0 0
1    p q q b c  

In the following, we consider that 
0

0 q  

Pure kinetics conditions and large substrate consumption: 
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
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 
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 
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, leading to (after integration):     0 1 0
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Pure kinetics conditions correspond to: 
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Photochemical hydrogen production and
cobaloximes: the influence of the cobalt axial
N-ligand on the system stability†

Athanassios Panagiotopoulos,a Kalliopi Ladomenou,a Dongyue Sun,b

Vincent Artero*b and Athanassios G. Coutsolelos*a

We report on the first systematic study of cobaloxime-based hydrogen photoproduction in mixed pH 7

aqueous/acetonitrile solutions and demonstrate that H2 evolution can be tuned through electronic

modifications of the axial cobalt ligand or through introduction of TiO2 nanoparticles. The photocatalytic

systems consist of various cobaloxime catalysts [Co(dmgH)2(L)Cl] (L = nitrogen-based axial ligands) and a

water soluble porphyrin photosensitizer. They were assayed in the presence of triethanolamine as a

sacrificial electron donor. Optimal turnover numbers related to the photosensitizer are obtained with

electron-rich axial ligands such as imidazole derivatives (1131 TONs with N-methyl imidazole). Lower

stabilities are observed with various pyridine axial ligands (443 TONs for para-methylpyridine), especially

for those containing electron-acceptor substituents. Interestingly, when L is para-carboxylatopyridine the

activity of the system is increased from 40 to 223 TONs in the presence of TiO2 nanoparticles.

Introduction

The development and optimization of methods allowing the
storage of renewable energy sources such as sunlight are major
challenges to tackle both problems of decreasing stocks of
fossil fuels and accumulating CO2 greenhouse gas in the
atmosphere.1 A fairly promising path for the efficient conver-
sion of solar energy into fuels, so-called solar fuels,2 is to
develop efficient photocatalytic systems for hydrogen (H2) pro-
duction from water,3 which constitutes a great endeavor of arti-
ficial photosynthesis. Typical photocatalytic systems contain a
distinct photosensitizer and catalyst, the former achieving
light harvesting and initial charge separation. The system is
generally assessed in the presence of a sacrificial electron
donor, which allows decoupling of the optimization of reduc-
tive and oxidative sides of water splitting. Great challenges in
the field of photocatalytic hydrogen production include the
development of systems based on earth-abundant materials
together with the enhancement of their activity and dura-
bility.4,5 Bioinspiration is a key feature in the design of such

molecular systems. Water soluble porphyrins and metallated
porphyrins, due to their similarity to natural photosynthetic
dyes, are excellent candidates for efficient absorption of
photons and charge separation in this context.6,7 In addition
cobaloximes have gained great attention in the past ten years
and have been used as catalysts in photocatalytic systems
because of their low-cost, high activity and straightforward
synthesis.8–30

Recently our group reported a homogeneous system
involving a porphyrin sensitizer and a cobaloxime catalyst
[Co(dmgH)2pyCl] (dmgH2 = dimethylglyoxime) for photoinduced
hydrogen evolution from water.31 Upon continuous visible
irradiation of mixed 50/50 acetonitrile/H2O solutions hydrogen
was produced with the best result obtained at pH 7 with a TON
of 320 with respect to the porphyrin after 35 h.9,10,12,32 In this
study, we use the same conditions to examine the influence of
different axial ligands on the cobaloxime catalyst.

Results and discussion

A series of cobalt bisdimethylglyoximato complexes
[CoIII(dmgH)2(L)Cl] (1–10) with different pyridine and imid-
azole axial ligands (Fig. 1) were synthesized according to the
literature procedure by dissolving CoCl2·6H2O, 2 equivalents of
dimethylglyoxime and 1 equivalent of NaOH in 95% ethanol at
70 °C.33 Then, 1 equivalent of the appropriate ligand was
added. All complexes were isolated in excellent yields after

†Electronic supplementary information (ESI) available: Additional photocatalytic
measurements and spectroscopic data. See DOI: 10.1039/c5dt04502a

aLaboratory of Bioinorganic Chemistry, Department of Chemistry, University of Crete,
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work-up (see the Experimental section for details). Compound
[Co(dmgH)(dmgH2)Cl2] (10) was prepared and used as the
reference.34 Cyclic voltammograms (CVs) were recorded in
DMF and displayed an irreversible reduction process assigned
to the Co(III)/Co(II) transition and a reversible wave assigned to
the Co(II)/Co(I) process. All cobalt complexes show similar
behaviors (Table 1). Fig. 2 (top) shows cyclic voltammograms
of selected compounds in the series. We first note that the
potential of the reversible Co(II)/Co(I) process depends on the
nature of the axial N ligand. Secondly, on a reverse scan a
novel Co(II) to Co(III) process is observed, the position of which
also depends on the nature of the axial ligand. In both cases, a
more electron-donating (respectively electron-withdrawing)
substituent of the pyridine axial ligand results in a cathodic
(respectively anodic) shift of the potential of the redox process.
Collectively, these data indicate that the chloride ligand is
reductively eliminated in the Co(II) state and that the N-ligand
remains coordinated in the Co(II) state and probably also in

the Co(I) state since the process is electrochemically reversible.
Multiple scan measurements indicate that the chloride ligand
only slowly rebinds to the Co(III) center (Fig. 2, bottom).

Compounds 1–10 were characterized using FTIR spectro-
scopy. Table 1 shows the wavenumbers corresponding to
the Co–Naxial and Co–Cl stretching vibrations.35 It appears

Fig. 1 Structures of meso-tetrakis (1-methylpyridinium-4-yl) porphyrin chloride ([ZnTMPyP]Cl4) and of the series of cobaloxime complexes with
different axial ligands 1–10 used in this study.

Table 1 IR spectroscopic data for catalysts, pKa
52 of the corresponding

axial ligands in water, and redox potentials of their Co(III)/Co(II) (irrev)
and Co(II)/Co(I) (rev.) processes

Catalyst pKa

ν̄ Co–Naxial
(cm−1)

ν̄ Co–Cl
(cm−1)

E (V vs. Fc+/Fc)

Epc
Co(III)/Co(II)

(Epc + Epa)/2
Co(II)/Co(I)

1 1.90 435 428 −0.98 −1.50
2 4.18 441 428 −1.11 −1.55
3 5.22 455 420 −1.10 −1.53
4b 5.30 480 419 −1.09a −1.59
5 6.02 483 418 −1.15 −1.54
6c 9.17 515 416 −1.08 −1.61
7b 11.0 507 409 −1.17 −1.55 (−1.65)d
8 6.90 495 413 −1.26 −1.58
9 7.40 503 412 −1.31 −1.57
10 — 414 −1.29 −1.52

a Additional processes in this region assigned to the thiol/disulfide
transition. b Low solubility. c Low electrochemical response despite
good solubility. d Two reversible processes indicating the presence of
isomeric species.

Fig. 2 Top: cyclic voltammograms of selected cobaloxime complexes
(1 mM, normalized with regard to the Co(II)/Co(I) signal of 3) recorded in
DMF (+0.1 mol.L−1 n-Bu4NBF4) at a glassy carbon electrode (scan rate
100 mV s−1); bottom: first two cycles recorded under similar conditions
as above with cobaloxime complex 9.
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clearly that the Co–Cl bond strength decreases when the
Co–Naxial bond strength increases, following an increase of the
basicity of the axial N-ligand.

Photocatalytic hydrogen production using 1–10 as catalysts,
zinc meso-tetrakis (1-methylpyridinium-4-yl) porphyrin chlor-
ide [ZnTMPyP]Cl4 as the photosensitizer (PS) and triethanol-
amine (TEOA) as the sacrificial donor was measured as a
function of time. All experiments were carried out under
similar conditions as in our previously published work but
with a slightly different setup (detailed conditions are provided
in the Experimental section).31 The pH was adjusted to 7
through addition of aqueous HCl. We note that, under such
conditions, 10 is likely deprotonated with consequent detach-
ment of (at least) one axial chloride ligand and ligation of
neutral solvent molecule(s). Therefore this compound displays
a H+-annulated structure similar to other cobaloximes. The
activity of each photocatalytic system is measured in turnover
numbers versus photosensitizer (TON), which evolves as a
function of time. The results are gathered in Fig. 3 and 4. Two
photocatalytic behaviors can be distinguished. First, cobal-
oximes containing an imidazole or pyridine ligand with donor
substituents prove to be highly active and stable. By contrast,
cobaloximes without pyridine ligands (for example with two
chloride ligands) or with electron-withdrawing group-substi-
tuted pyridine ligands display significantly lower stability.
Another difference is seen in the time-profile of H2 evolution:
while the less stable systems immediately produce H2 on
irradiation, the more stable systems display an S-shaped
activity curve with lower initial rates of H2 photoproduction.

The N-methyl imidazole-containing catalyst 9 proved to be
the most stable one of the cobaloximes with 1135 turnovers
achieved for H2 production after 50 hours of irradiation. More-
over, catalyst 8, containing an imidazole axial ligand, exhibits
a total TON of 565 under similar conditions. Using pyridine

ligands with electron donating groups as axial ligands also
yields highly effective catalysts 4–7 exceeding the activity of 3
(TON = 320, Fig. 3). Such an activity can be rationalized on the
basis of the basicity of these N-based aromatic ligands, result-
ing in various electron-donor abilities, after binding to cobalt.
The higher pKa of imidazole derivatives (Table 2) correlates
well with the higher stability of the corresponding systems
compared to pyridine-based ones. In addition, the perform-
ances of systems using 3–5 follow their pKa values: the
activity is increased following the order 5 (pKa = 6.02) >
4 (pKa = 5.30) > 3 (pKa = 5.22).

Pyridine ligands with electron withdrawing groups and
therefore lower pKa values form less effective catalysts 1–2

Fig. 3 Comparison of photocatalytic H2 production of 3 with catalysts
4, 5, 8 and 9. Conditions used are listed in Table 2 and Experimental
section.

Fig. 4 Comparison of photocatalytic H2 production of 3 with catalysts
1, 2, and 10. Conditions used are listed in Table 2 and Experimental
section.

Table 2 Photocatalytic hydrogen production using different cobaloximes
as the catalysts

Catalyst pKa TON TOF (h−1)
Time for reaching
plateau (h)

1 1.90 77 10 11
2 4.18 40 2 26
2-TiO2 — 223 9 29
3a 5.22 320 8 63
4 5.30 425 12 43
5 6.02 443 9 40
6 9.17 — — —
7 11.0 — — —
8 6.90 565 11 50
9 7.40 1135 23 50
10 — 290 10 23

aDifference in the TON with respect to the previous work31 is due to
the use of a slightly different setup for the photocatalytic process (a
new reactor with 12 positions has been built). Therefore, the
irradiation conditions are not exactly the same. Conditions: hydrogen
production upon irradiation (λ > 440 nm) of solution (acetonitrile–10%
aqueous solution of TEOA (1 : 1 v/v)) adjusted to pH = 7 using HClconc.
containing PS (4.0 × 10−5 M) and the respective catalyst (4.9 × 10−4 M).
The ratio PS/catalyst is 0.082.
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(Fig. 3) compared to 3. Because of its higher pKa value 2 is
expected to produce more H2 than 1. This is however not the
case, maybe due to the formation of carboxylate species under
the conditions used. Addition of TiO2 nanoparticles into the
solution allows the attachment of the catalysts at the surface of
the particles26 and the enhancement of the catalytic perform-
ance of 2 by a five-fold factor. Upon irradiation of the system,
up to 223 turnovers of H2 are achieved after 29 hours of
irradiation. We posit that binding of the carboxylate group of
the pyridine ligand to TiO2 forms a mixed organic–inorganic
ester26 with lower electron-withdrawing properties but we
cannot exclude the fact that TiO2 particles partake in catalysis
as electron reservoirs as previously demonstrated by Reisner,
Durrant and coworkers.28,36 We note that cobaloxime 6 is
proved to be inactive under such conditions. This can be
attributed to the amine being protonated at pH = 7 (pKa =
9.12) therefore resulting in a strong electron-withdrawing
ammonium group.37 The absence of catalytic activity observed
with 4-hydroxypyridine derivative (7), may be due to the for-
mation of a 4-pyridone tautomer.38 The above results are in
agreement with literature data reported by us18 and by Reisner
and coworkers.39 Both studies indeed demonstrated enhanced
electrochemical H2 evolution activity for cobaloximes with
electron-enriched axial ligands.

Systems containing catalysts 1, 10 and 2-TiO2 rapidly
produce H2 immediately upon irradiation, but H2 evolution
stops after 10 h. By contrast, the other series of catalysts,
achieving a higher turnover number, display a significantly
lower initial rate for H2 production than the second series. The
highest TON is also achieved after a longer irradiation time
(∼50 hours).

The efficiency and stability of a homogeneous photochemi-
cal system for H2 evolution is actually controlled by four main
processes: (i) light harvesting, charge separation and gene-
ration of a reducing agent; (ii) catalyst reductive activation;
(iii) H2 evolution catalysis and (iv) deactivation processes.
Under the conditions used, the efficiency of (i), as well as the
rate of a possible deactivation of the photosensitizer are likely
constant. This is quite different for process (ii). In our pre-
vious work involving the same porphyrin photosensitizer,31

we used transient absorption measurements to show that the
triplet excited state of the porphyrin PS* contributes to H2

production. However, the potential of this state can be esti-
mated to be −0.45 V vs. NHE40 so that only electron transfer
to Co(III) generating the Co(II) species is thermodynamically
possible. The formation of the Co(I) state of the catalyst can
therefore only be possible from the reduced porphyrin photo-
sensitizer PS− (E° ∼ −0.85 V vs. NHE40), generated through
reductive quenching by TEOA. The catalytic mechanism for
H2 production mediated by cobaloximes indeed involves for-
mation of Co(III)–hydride intermediates by protonation of
Co(I). Next, Co(III)–hydrides are reduced to Co(II)–hydrides
through electron transfer either from the photosensitizer or
from the Co(I) species.10,41–43 H2 is then formed through pro-
tonation of these Co(II)–H species regenerating the cobaloxime
in the Co(II) state.

Comparing redox potentials measured in distinct solvents is
always challenging. In the present case, we use a mixture of
water and acetonitrile in the presence of a high concentration of
TEOA so that extrapolations are almost impossible. It seems
however from the comparison of E°(PS−/PS) and E°(CoII/CoI)
that the driving force for the formation of Co(I) from PS− is
quite small. Under such conditions, small variations of the
redox potential of the Co(II)/Co(I) process due to the influence of
the axial ligand (Table 1) can control the reduction activation
process (ii) and explain the large difference in reactivity observed
within the series. In particular, the lower initial rates for H2 evol-
ution observed with the catalysts containing the stronger axial
ligands correspond to a lower driving force for electron transfer
from the reduced photosensitizer to the Co(II) catalyst.

In addition, the nature of the axial ligand alters the pro-
perties of the intermediate Co(III)–hydride derivative, both
through a modification of the Co(III)–H/Co(II)–H redox poten-
tial and through a modification of the nucleophilicity of the
Co(II)–H derivative.18,44–46 In particular, as said above, electron-
donating axial ligands enhance the rate of H2 evolution cata-
lysis (process iii).18,39 This effect is however not observed here
since (ii) is the rate determining process. We note that this be-
havior contrasts with that described for a related photocatalytic
diimine–dioxime cobalt system, in which the introduction of
an electron-withdrawing axial ligand capable of stabilizing low
oxidation states was observed to slow down the rate of photo-
catalytic hydrogen evolution.47,48 In that system, the potential
of the Co(II)/Co(I) couple is however more positive than for
cobaloxime so that process (iii), not (ii), is rate-determining.
Consequently, the electron-withdrawing phosphine ligand
decreases the rate of H2 evolution catalysis and initial rates for
light-driven H2 evolution.

Factors governing the stability against degradation (process
iv) of reduced cobaloxime derivatives, including hydridocobal-
oximes are still unclear. We recently showed using time-
resolved X-ray absorption spectroscopy that, in some cases, Co(I)
species that accumulate under photocatalytic conditions22

are not catalytically active. The mechanism for such degra-
dation is still under investigation, although it may be attribu-
ted to hydride transfer from the metal center to the ligand,
competing catalytic H2 evolution.49,50 In this prospect, the
fastest catalysts are less prone to degradation. The more
nucleophilic hydride species indeed preferably reacts with
protons, rather than migrating to the ligand, causing de-
activation. This results in an increased total turnover number,
as observed with the stronger axial ligands in this study.39

Such a rationale however does not apply to the diimine–
dioxime cobalt system,47,48 in which stabilization of the low
valent redox states by the electron-withdrawing phosphine
ligand is accompanied by an increase of the total turnover
number. While more studies are needed to fully understand
the reactivity of intermediate species in this popular, though
complex, series of catalysts, it seems clear that electron-rich
ligands positioned in the trans position to the hydride
enhance its electron density and therefore its nucleophilicity/
hydridicity, favoring protonation and H2 evolution over
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hydride transfer and resulting in higher stability of the cata-
lytic system.

Conclusions

In this study we have for the first time investigated different
cobaloximes with various axial ligands as catalysts in light-
driven hydrogen production. This systematic study shows a
subtle influence of axial ligands on the performances of the
system, both in terms of the initial catalytic rate and overall
catalytic stability. Weak axial ligands display rapid initial cata-
lysis but result in low stability. By contrast, stronger axial
ligands induce a reduced initial rate, but a better long-term
stability. Further studies are still needed to fully understand
the nature of the degradative process. In this prospect, the use
of various techniques such as time-resolved X-ray absorption
spectroscopy20–22 may be very valuable to identify all species at
work during catalysis.

Experimental section
Materials

All chemicals were purchased from the usual commercial
sources and used as received.

Spectroscopy
1H NMR spectra were recorded on Bruker AMX-500 MHz
and Bruker DPX-300 MHz spectrometers with solutions in
deuterated solvents by using the solvent peak as the internal
standard. UV-Vis absorption spectra were recorded on a
Shimadzu UV-1700 spectrophotometer using 10 mm path-
length cuvettes. IR spectra were recorded on a Bruker IFS 66
spectrometer.

Electrochemistry

Cyclic voltammetry experiments were carried out at room
temperature using an SP-300 Bio-Logic potentiostat. All
measurements were carried out in DMF with a solute concen-
tration of ca. 1.0 mM in the presence of tetrabutylammonium
tetrafluoroborate (0.1 M) as the supporting electrolyte. A three-
electrode cell setup was used with a glassy carbon working
electrode, a silver/silver chloride reference electrode, and a
platinum wire as the counter electrode. All potentials are
reported versus the ferrocene/ferricinium couple added in the
electrolyte at the end of each measurement.

Synthesis of the photosensitizer

The dye [ZnTMPyP]4+Cl−4 (PS) was synthesized according to
the literature.51

General synthesis of catalysts 1–10

The general synthesis of cobalt complexes with dimethyl-
glyoxime, [Co(dmgH)2(L)(L′)] is described in the literature.33

CoCl2·6H2O (500 mg, 2.15 mmol), dimethylglyoxime (551 mg,

4.70 mmol), and NaOH (86.0 mg, 2.15 mmol) were dissolved
in 95% ethanol (20 mL) and heated to 70 °C. The ligand (L)
(2.15 mmol) was then added and the resulting solution was
cooled to room temperature. A stream of air was then passed
through the solution for 30 min, which caused precipitation of
a brown solid. The suspension was stirred for 1 h and filtered.
The precipitate was successively washed with water (5 mL),
ethanol (2 × 5 mL), and diethyl ether (3 × 5 mL). The product
was then extracted with acetone. The removal of the solvent
from the extracts yielded the pure complex.

Synthesis of the [Co(dmgH)2(4-CN-py)Cl] (1). 4-Cyano-pyri-
dine was used as the axial ligand giving the desired complex in
87% yield. Anal. Calcd for C14H18ClCoN6O4: C, 39.22; H, 4.23;
N, 19.60. Found: C, 39.14; H, 4.28; N, 19.53. 1H NMR
(500 MHz, CDCl3): δ = 18.12 (broad, OH), 8.53 (d, J = 6.7 Hz,
2H), 7.47 (d, J = 6.7 Hz, 2H), 2.41 (s, 12H). 13C NMR (125 MHz,
CDCl3): δ = 153.27, 152.51, 127.32, 123.73, 114.57, 13.37.

Synthesis of [Co(dmgH)2(4-COOH-py)Cl] (2). 4-Carboxy-pyri-
dine was used as the axial ligand giving the desired complex in
58% yield. Anal. Calcd for C14H19ClCoN5O6: C, 37.56; H, 4.28;
N, 15.64. Found: C, 37.44; H, 4.35; N, 15.72. 1H NMR
(300 MHz, DMSO): δ = 18.44 (s, 2H, OH), 14.14 (s, 1H, OH),
8.21 (d, J = 6.1 Hz, 2H), 7.85 (d, J = 6.0 Hz, 2H), 2.31 (s, 12H).
13C NMR (75 MHz, DMSO): δ = 164.61, 152.73, 151.37, 141.17,
125.17, 12.70.

Synthesis of [Co(dmgH)2(py)Cl] (3). Pyridine was used as
the axial ligand giving the desired complex in 52% yield. Anal.
Calcd for C13H19ClCoN5O4: C, 38.68; H, 4.74; N, 17.35. Found:
C, 38.74; H, 4.61; N, 17.30. 1H NMR (300 MHz, CDCl3): δ =
18.20 (broad, OH), 8.27 (d, J = 5.4 Hz, 2H), 7.70 (t, J = 7.5 Hz,
1H), 7.22 (d, J = 7.0 Hz, 2H), 2.40 (s, 12H). 13C NMR (75 MHz,
CDCl3): δ = 152.73, 151.21, 139.03, 125.78, 13.24.

Synthesis of [Co(dmgH)2(4-SH-py)Cl] (4). 4-Thiolo-pyridine
was used as the axial ligand giving the desired complex in 61%
yield. Anal. Calcd for C13H19ClCoN5O4S: C, 35.83; H, 4.39;
N, 16.07. Found: C, 35.93; H, 4.23; N, 16.12. 1H NMR (300 MHz,
DMSO): δ = 18.25 (broad, 4H), 14.45 (broad, 1H), 8.12 (d, J =
5.9 Hz, 2H), 7.52 (d, J = 7.1 Hz, 2H), 2.25 (s, 12H). 13C NMR
(75 MHz, DMSO): δ = 173.88, 150.33, 149.25, 127.36, 12.38.

Synthesis of [Co(dmgH)2(4-CH3-py)Cl] (5). 4-Methyl-pyridine
was used as the axial ligand giving the desired complex in 89%
yield. Anal. Calcd for C14H21ClCoN5O4: C, 40.25; H, 5.07;
N, 16.77. Found: C, 40.32; H, 4.99; N, 16.65. 1H NMR
(300 MHz, CDCl3): δ = 18.30 (broad, OH), 8.07 (d, J = 6.1 Hz,
2H), 7.01 (d, J = 5.8 Hz, 2H), 2.36 (d, J = 15.1 Hz, 12H), 2.32
(s, 3H). 13C NMR (75 MHz, CDCl3): δ = 152.56, 151.47, 150.34,
126.77, 21.00, 13.20.

Synthesis of [Co(dmgH)2(4-NH2-py)Cl] (6). 4-Amino-pyridine
was used as the axial ligand giving the desired complex in 28%
yield. Anal. Calcd for C13H20ClCoN6O4: C, 37.29; H, 4.81;
N, 20.07. Found: C, 37.20; H, 4.94; N, 19.99. 1H NMR
(300 MHz, DMSO): δ = 19.33 (broad, OH), 7.61 (s, 2H), 6.74
(s, 2H), 6.33 (s, 2H, NH2), 2.47 (s, 12H). 13C NMR (75 MHz,
DMSO): δ = 165.53, 152.73, 150.57, 115.11, 12.67.

Synthesis of [Co(dmgH)2(4-OH-py)Cl] (7). 4-Hydroxy-pyri-
dine was used as the axial ligand giving the desired complex in
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26% yield. Anal. Calcd for C13H19ClCoN5O5: C, 37.20; H, 4.56;
N, 16.69. Found: C, 37.12; H, 4.65; N, 16.65. 1H NMR
(300 MHz, DMSO): δ = 18.49 (s, 2H, OH), 11.80 (s, 1H, OH),
7.65 (s, 2H), 6.79 (s, 2H), 2.32 (s, 12H). 13C NMR (75 MHz,
DMSO): δ = 166.60, 152.18, 150.68, 114.17, 12.55.

Synthesis of [Co(dmgH)2(imidazole)Cl] (8). Imidazole was
used as the axial ligand giving the desired complex
in 77% yield. Anal. Calcd for C11H18ClCoN6O4: C, 33.64;
H, 4.62; N, 21.40. Found: C, 33.52; H, 4.73; N, 21.30. 1H NMR
(300 MHz, DMSO): δ = 18.67 (s, 2H, OH), 12.78 (s, 1H),
7.28 (s, 1H), 7.08 (s, 1H), 6.43 (s, 1H), 2.30 (s, 12H).
13C NMR (75 MHz, DMSO): δ = 151.40, 136.21, 125.84, 118.98,
12.42.

Synthesis of [Co(dmgH)2(N-methyl-imidazole)Cl] (9).
N-Methyl-imidazole was used as the axial ligand giving
the desired complex in 78% yield. Anal. Calcd for
C12H20ClCoN6O4: C, 35.44; H, 4.96; N, 20.66. Found: C, 35.36;
H, 4.98; N, 20.55. 1H NMR (300 MHz, CDCl3): δ = 18.46 (broad,
OH), 6.69 (d, J = 15.7 Hz, 2H), 3.60 (s, 3H), 2.38 (s, 12H).
13C NMR (75 MHz, CDCl3): δ = 151.93, 137.89, 128.60, 122.05,
35.20, 13.06.

Synthesis of [Co(dmgH2)(dmgH)Cl2] (10). CoCl2·6H2O
(500 mg, 2.15 mmol) was dissolved in acetone (17 mL). Di-
methylglyoxime (551 mg, 4.70 mmol) was then added and the
resulting solution was stirred at room temperature for
20 minutes and filtered. The product was then extracted with
acetone. The removal of the solvent from the extracts yielded
pure 10 with 72% yield. Anal. Calcd for C8H14Cl2CoN4O4:
C, 26.69; H, 3.92; N, 15.56. Found: C, 26.79; H, 3.84; N, 15.42.
1H NMR (300 MHz, DMSO): δ = 7.98 (broad, OH), 2.34 (s, 12H).
13C NMR (75 MHz, DMSO): δ = 149.60, 12.31.

Hydrogen production measurements

For photoinduced hydrogen evolution, each sample was pre-
pared in a 30 mL Schlenk flask. Prior to sample preparation,
an aqueous solution of TEOA (10 vol%) was adjusted to pH = 7
using conc. HCl. The components were then dissolved in
10 mL of a 1 : 1 (v/v) mixture of acetonitrile = and the aqueous
TEOA (10%) solution. The sample flask was sealed with a
Suba-Seal septum and degassed by bubbling nitrogen through
the solution for 20 min at room temperature. The samples
were irradiated with a 500 W Xenon lamp using a cutoff filter
designed to remove all light with λ < 440 nm. The amounts of
hydrogen evolved were determined by gas chromatography
(external standard technique) using a Shimadzu GC-2010 plus
chromatograph with a TCD detector and a molecular sieve 5 Å
column (30 m–0.53 mm). Control experiments were run under
the same conditions as the hydrogen evolution experiments
with the removal of one of the components of the hydrogen
generating samples.

For some control experiments a filter assembly was used
consisting of a narrow bandpass filter at 572 nm (bandwidth
about 10 nm FWHM) and a color-glass filter KG5. The color-
glass filter transmits almost everything between 330 and
700 nm but blocks the deep UV and IR radiation of the lamp.
Extra care was taken to prevent stray UV light from reaching

the sample by covering the area around the filter assembly
with a large black carton.

An excess of mercury (ca. 30 eq.) was added to our system
in order to investigate the formation of metallic particles
during hydrogen production. Hydrogen production was not
affected by the presence of mercury in the reaction mixture
indicating that metallic cobalt particles are not formed as
active catalytic species during the experiment. Metallic
mercury remains shiny without forming an amalgam.

For the hydrogen evolution experiments the reaction con-
ditions used were as follows: hydrogen production upon
irradiation (λ > 440 nm) of solution (acetonitrile–TEOAaq
(10%, pH 7) (1 : 1 v/v) containing 1 (4.0 × 10−5 M) and the
respective catalyst (4.9 × 10−4 M). In the case of the experi-
ments involving TiO2 the procedure was as follows. A solution
of 2 (0.1 μmol in 0.5 mL of TEOA, 10% v/v, pH 7) was added to
a stirred dispersion of TiO2 (20 mg in 1 mL TEOA). The
mixture was left stirring for 1 h, was then centrifuged, and the
filtered, clear supernatant was then analysed by UV-vis spectro-
photometry. The amount of 2 adsorbed onto TiO2 was quanti-
fied by the absorbance difference at 244 nm before and after
exposure to TiO2 nanoparticles. The amount adsorbed onto
TiO2 particles after 1 h was 89 ± 2%.26
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Abstract 
The production of H2 through sunlight-driven water splitting appears to be a 

promising solution for our future energy supply. Earth-abundant catalysts should be 

developed to replace platinum as water splitting catalysts. Bio-inspired cobalt 

diimine-dioxime complexes have emerged as one of the most versatile series of 

non-noble metal catalysts. In this work, the mechanism for H2 evolution mediated by 

this series of catalysts has been reinvestigated, and kinetic information have been 

determined thanks to recent advancements in electrochemical methodology. Their 

superior hydrogen evolution performance has been shown through comparative 

catalytic Tafel plots. Secondly, a synthetic route towards the incorporation of 

fullerene moieties, as electron reservoirs, in the vicinity of the catalytic center, has 

been developed. The resulting catalyst has shown improved catalytic activity and has 

been implemented in an operational H2-evoving photocathode based on organic 

semi-conductors. 

Résumé 
La production de H2, à partir d'eau et d'énergie solaire, est probablement une 

solution d'avenir pour le stockage des énergies renouvelables. Pour éviter l’utilisation 

de platine, des catalyseurs à base de métaux abondants doivent être développés. Les 

complexes diimine-dioxime de cobalt sont parmi les catalyseurs bio-inspirés les plus 

performants. Dans ce travail, nous avons dans un premier temps élucidé le 

mécanisme de production d’hydrogène par ces complexes et extrait les paramètres 

cinétiques des différentes étapes en utilisant les méthodes et techniques 

électrochimiques les plus récentes. Une étude comparative via l’établissement d’une 

« courbe de Tafel catalytique » a mis en évidence l’excellente performance 

catalytique de ces complexes. Ensuite, une voie de synthèse permettant le couplage 

de ces complexes avec un motif fullerène réservoir d’électron a été développée, et a 

permis d’améliorer encore les performances catalytiques. Enfin, ce complexe a été 

intégré dans une photocathode à base de semi-conducteurs organiques. 
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