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Chapitre | Introduction générale

Introduction générale

Le développement des ordinateurs, qui deviennent des moyens
puissants pour la prise en charge des calculs, et la mise au point des
méthodes trés sophistiquées, ADb initio et DFT, ont permis I’étude des

systémes de plus en plus grands.

La recherche en chimie théorique computationnelle ne s’intéresse pas
uniquement a la compréhension et a I’explication des résultats rapportés par
les expérimentateurs. Elle s’implique également pour trouver de nouveaux
matériaux ainsi que de nouvelles molécules. Les résultats théoriques
peuvent guider les expérimentateurs dans leurs expériences vers des

domaines de recherche non explorés.

Nombreuses sont les théories qui décrivent de facon précise le
comportement des molécules. Elles ont considérablement évolué¢ ces vingt
dernieres années et ont ouvert des voies a la description de processus de
plus en plus complexes comme la photochimie et les réactions

enzymatiques.

C’est cet important développement des méthodes de calcul qui a
permis aux recherches théoriques d’étre maintenant incontournables, a

présent.

La chimie des complexes des métaux de transition est un domaine
qui a énormément évolué. Les composés de coordination sont sujets a de
nombreuses applications. Plusieurs d’entre elles font intervenir des
interactions entre les molécules et la lumicre: c’est ce qui permet leur
utilisation dans plusieurs domaines: les télécommunications, le
développement de I’optique et de I’informatique, la conversion de 1’énergie

solaire en énergie ¢électrique (énergie renouvelable),etc.
9



Chapitre | Introduction générale

L’appréciation du processus de transfert d’électrons a attiré
I’attention des chercheurs, vu son importance dans les systémes
biologiques et leur vaste application en électronique moléculaire .

De nombreuses études se sont focalisées sur la communication
¢lectronique entre deux sites d’un systeme de molécules a deux centres
métalliques qui sont des composés dits a valence mixte (valence piégée).

Parmi ces systémes, nous pouvons citer, en particulier, des
molécules qui contiennent des ligands a liaisons délocalisées comme la
4,.4’-bipyridine, les polyynes et le fulvalénediyle (Fv: n5-CioHs™),
domaine dans lequel s’inscrivent les travaux de mémoire de Magister.

La figure 1 représente I'un des systémes moléculaires incorporant
des métallocenes: le biferrocene, Fv(FeCp),, ou Cp est ['ion
cyclopentadiényle (n5-CsHs).

Les monocations du biferrocéne (biferrocenium) [Fv(FeCp),]"
sont des sels qui contiennent simultanément deux types d’atomes de fer :

Fe(Il) et Fe(III).

Figure 1: Structure spatiale du biferrocéne.
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Les monocations biferrocene sont classés en deux catégories :
- Les systémes a valence-mixte (mixed-valence).
-Les systémes a valence-moyenne (averaged-valence).

Dans le premier cas (valence-mixte : classe II), les atomes de fer sont de
valence différente : I’'un est divalent et I’autre est trivalent.

Dans le second cas (valence-moyenne : classe III), les atomes de fer ont
des valences équivalentes et prennent la moyenne des deux états de
valence.

- La classe I est principalement désignée pour les métalloprotéines
Le transfert d’électrons ne se fait pas par I'intermédiaire du ligand ;

le transfert de charge n’est pas observable a haute énergie (vers I’UV).

Les interactions moléculaires entre les métaux d’un bimétallocéne
ont été étudiées dans le cadre de transfert d'électrons. Les complexes a
valence-mixte servent dans la fabrication des semi-conducteurs, des

aimants organiques et des matériaux a propriétés optiques non-linéaires.

Le couple redox biferrocenium / biferrocéne permet la

compréhension du processus de transfert d'électrons.

De part leur position particuliere au sein de la classification
périodique, les métaux de transition présentent un intérét potentiel pour le
développement de [’¢lectronique moléculaire. En effet, ces ¢léments
possédent des états d’oxydation multiples qui autorisent de nombreux
processus de transfert d’¢lectrons et de charges.

Par un assemblage moléculaire judicieux, il est possible de construire
des dispositifs moléculaires comportant des métaux de transition pour
réaliser des capteurs moléculaires qui possédent des propriétés optiques,
magnétiques et électriques définies avec précision. Ces composés sont
capables d’interagir avec la lumiere, par le champ électrique ou le champ

magnétique.

11
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Le travail réalis¢é dans ce mémoire concerne le biferrocene et le
biferrocénium. Il trouve nécessairement sa place dans 1’approche
théorique de la compréhension et le développement de la recherche de la

chimie des composés organofer.

Les calculs sont effectués au moyen de la théorie de la

fonctionnelle de la densité (DFT) au niveau B3LYP et la base 6-31G (d, p).

L’¢étude du systéme a 1’état isolé et a 1’état solvaté, nous a permis de
comprendre la facon avec laquelle les électrons se communiquent sur
I’ensemble des atomes des molécules : neutre ,cationique et solvatée, ainsi

que la stabilité des systémes considérés.

Nous nous sommes attachés tout au long de ce mémoire a

interpréter les résultats obtenus au moyen de la méthode de calcul utilisée.

Des comparaisons sont faites entre le biferrocene et le
biferrocenium, ainsi qu’entre le biferroceéne a 1’état gazeux et le biferrocene

a ’état solvaté.

Les résultats théoriques sont confrontés aux données
expérimentales disponibles dans la littérature.

Pour le couple redox biferrocénium / biferrocéne étudié en phase
gazeuse et le systéme biferrocéne solvaté, la comparaison des résultats a
porté sur la description géométrique, la distribution de charges de Mulliken
et NBO, les spectres infrarouges du systéme neutre a 1’état solvaté, ainsi
que les modes normaux de vibration ; la stabilité des deux structures neutre
et mono cationique, le type de valence des deux atomes de fer et les classes

auxquelles appartiennent ces deux composés.

12
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Les travaux réalisés dans ce mémoire de Magister, sont consignés

dans six chapitres :

Cette introduction générale constitue le chapitre 1.

Dans le chapitre II, sera rapportée wune bréve analyse
bibliographique sur les découvertes principales dans le domaine des
modeles de fils moléculaires a base de complexes organométalliques
bimétalliques.

Un apercu sur les méthodes de la chimie quantique en général et la
méthode B3LYP utilisée pour nos calculs en particulier, sera présenté dans
la chapitre III.

Le chapitre IV, sera consacré a 1’étude des structures géométriques
et des propriétés ¢électroniques du biferroceéne et de son monocation a 1’état
isolé. Nous utiliserons pour cela la méthode B3LYP et la base 6-31G (d, p).

La comparaison de nos résultats avec les données expérimentales,
déterminera les valences des atomes de fer des systémes étudiés. Les
spectres infrarouges obtenus théoriquement seront comparés a ceux obtenus
expérimentalement.

Le chapitre V rapportera I’effet du solvant sur les différentes
propriétés du biferrocéne.

La conclusion générale et les perspectives seront rassemblées dans

le chapitre VI.

13
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CHAPITRE II

APERCU SUR LES
INTERACTIONS
INTERMETALLIQUES DANS
LES COMPLEXES AVALENCE
MIXTE.
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I1.1. Principes fondamentaux des interactions intermétalliques

I1.1.a. Couplage électronique, spectroscopie infrarouge (IR) et

classification de Robin et Day.
+

5
Fi ]

HoM-Fu-MN M —Ru(MNH
(H M) =Fu . u(MH 5] 5

Figure 1. Complexe a
valence mixte de Creutz et Taube.

Depuis la découverte par Creutz et Taube du processus de transfert
de charge intervalent (IVCT) au sein d’un sel homobimétallique de
ruthénium (figure. II) en 1969 [1], les composés capables d’échanger des
¢lectrons entre métaux d’un méme systeme moléculaire ont suscité un trés
grand intérét. Robin et Day ont, par la suite, proposé un systeme de
classification de ces composés a valence mixte [2].

Avant de présenter ces différentes classes, nous tenons a distinguer le
transfert de charge intervalent photochimique du transfert de charge
intervalent thermique.

Le transfert de charge intervalent thermique a lieu entre les deux
centres métalliques sans aucune excitation photochimique et en I’absence
d’une barriere énergétique infranchissable.

Par contre, le transfert de charge photochimique a lieu quand un composé a
valence mixte absorbe un photon dans le proche infrarouge.

Cependant, les propriétés de la bande d’absorption résultante renseignent
sur les deux régimes de communication ¢lectronique (thermique et
photochimique).

Un composé de la classe | montre une valence parfaitement localisée sans
aucun ¢change d’¢lectrons entre les deux métaux dans les états
thermiquement accessibles (dans 1’état ¢électronique fondamental).
Autrement dit, le transfert thermique est caractérisé par une barriere
d’énergie insurmontable.

« Dans un produit a valence mixte de la classe Ill, un électron non apparié
est parfaitement délocalisé a 1’échelle du proche infrarouge (PIR, 10" s™.
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Dans ce cas, il n’y a aucune barriére a surmonter pour effectuer 1’échange
thermique intervalent de 1’électron.
Un composé de la classe Il est capable de subir un transfert d’¢lectron

thermique plus lent.

[Ha]%@@%[ﬁ] ——m]%ﬁ—@%m]

o t

Figure I1.1. Profil énergétique de 1’équilibre entre les deux états
équivalents d’un composé symétrique de classe II.

205107 (v Avi2 Emad)'

V.
= Ry

Equation de Hush (11.1)

La figure II.1 illustre la définition du couplage €lectronique au sein
d’un composé a valence mixte symétrique de la classe II dans le systeéme de
Robin et Day.

Un tel composé aura deux minima énergétiques représentant les cas

limites ou I’¢électron libre se situe au sein des terminaisons.
Comme ces états quantiques ont un recouvrement important et une énergie
identique, les orbitales se mélangent. Ceci entraine la formation de deux
¢tats caractérisés par deux niveaux énergétiques dégénérés. La différence
d’énergie entre ces deux états est égale a 2Vab, qui définit le couplage
¢lectronique.

Notons que la vitesse de I'IVCT thermique est proportionnelle au
Vab®. Le couplage électronique est accessible & partir du spectre PIR

(fréquence en cm™ [v], la largeur & mi-hauteur [v 1/2] et I’intensité [&]
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de I’absorption(IVCT) et la distance (Ryy) entre les métaux (Equation 11.1)
[3]. Cette équation ne s’applique qu’aux composés de la classe II.

Afin que I’électron s’échange entre les deux métaux, il franchit la
barricre illustrée par le col formé par le recouvrement positif partiel entre
les deux surfaces énergétiques des métaux. Plusieurs variables influent sur
la nature de cette barriere. Le transfert d’électron est caractérisé par une
énergie d’activation et une vitesse ; on parle alors d’un €quilibre entre les
deux états.

Toutefois, si les surfaces énergétiques des métaux ne se recouvrent
pas, elles ne se perturbent pas non plus.

Sans recouvrement, il n’y a ni couplage électronique ni col
thermiquement accessible entre les deux puits énergétiques. Ceci explique
la situation dans un composé de classe 1.

Cette méme figure sert a décrire le phénomene photochimique
observé dans la PIR. La fleche sur la figure II.1 représente la transition
d’intervalence d’un ¢€lectron (IVCT) appartenant a la premiere parabole vers
la deuxieéme parabole située au dessus.

L’¢énergie absorbée, I’énergie de réorganisation (A) croit avec la
distance entre les deux puits. Plus la géométrie de 1’état excité diverge de
celle des états fondamentaux, plus (A) augmente.

Comme le transfert de charge nécessite une réorganisation de la
sphére de solvatation, 1’énergie de ce transfert dépend du solvant pour un
composé¢ de la classe II.

La figure 11.2 sert a expliquer le couplage électronique ayant lieu au
sein d’un composé a valence mixte de la classe III.

Plusieurs aspects distinguent un tel composé des complexes des
classes I et II.

Tout d’abord, 1’électron est partagé entre les deux métaux sans
aucune barriere thermique. C’est pourquoi, on parle de résonance entre
deux mésomeres. Dans ce cas, la vraie structure du composé se situe entre

celles des deux mésomeres.
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Ensuite, 1’¢électron d’un tel composé s’avere délocalisé par tous les

moyens spectroscopiques et a toute échelle temporelle.

F 3
Eyp=2Va
HM____—__A_,JI‘
[fe]l——=—=—1F¢] =+—» [R]l—= [Fe]

Pkt

Figure 11.2. Profil énergétique d’un composé symétrique de la classe II1.

La fleche sur la figure II.2 illustre 1’excitation proche IR d’un
compos¢ a valence mixte de la classe III. Le spectre provenant d’une telle

absorption se distingue facilement de celui d’un composé de la  classe II.

Tout d’abord, cette excitation a lieu a une fréquence inférieure a
celle d’un complexe de classe 1I. En effet, I’énergie de I’absorption est deux

fois le couplage électronique, Vab.
Ensuite, la largeur a mi hauteur de cette bande est réduite par rapport

aux composés de la classe II et 1’énergie de cette absorption s’avere

insensible a la nature du solvant.
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11.1.b. Couplage magnétique

Parfois, les deux extrémités organométalliques d’un fil moléculaire
peuvent étre oxydées. Dans ce cas, chaque porteur de spin fournit un
¢lectron ; ce qui donne naissance a deux états magnétiques : état triplet
(figure I1.3, a gauche) et état singulet (figure I1.3, & droite). Celui-ci est
parfois stabilisé par résonance a travers le ligand pontant.

En général, ces deux états magnétiques sont en équilibre et ne
possédent pas la méme énergie (figure II.1). Plus le couplage magnétique
(J) est petit, plus K¢, s’approche a 1/3 car il y a trois états triplets dégénérés
et un état singulet. Des valeurs négatives de (J) indiquent un couplage
antiferromagnétique avec un état fondamental singulet.

Les composés ayant un couplage magnétique (J) positif font preuve

d’un couplage ferromagnétique avec un état fondamental triplet.

el = ‘ » = el iFel = 4 ‘ = =
N S

%
4+ 4 4+ A

+F —r=./_\ =
| —

Figure 11.3. Couplage magnétique décrivant 1’équilibre entre les états
triplet (gauche) et singulet (droite).

11.1.c. Spectroscopie infrarouge (IR)

La spectroscopie IR consiste en une caractérisation trés rapide et
facile qui permet surtout d’observer, dans les cas qui nous intéressent, la

fréquence de vibration des acétylures formant le ligand pontant.

Cette spectroscopie donne des résultats intéressants pour tous les états
d’oxydation des complexes bimétalliques comme les composés de

classe III.

Dans le cas d’un composé homobimétallique a valence mixte de
classe I, la présence d’une charge positive localisée sur un métal brise la

symétrie de la molécule. L’IR distingue donc entre les deux triples liaisons,
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et celle qui se trouve liée au centre cationique entraine une bande

d’absorption a plus basse €nergie.

Si les triples liaisons étaient équivalentes a 1’échelle de 10™* s, en

I’absence du couplage de Fermi, un seul signal serait observé dans le
spectre IR [4]. Ceci est le cas pour un composé de la classe I1I (ou de la
classe II dans le cas particulier ou la vitesse de transfert d’électron serait

plus grande et donc inférieure & 107%™,

La comparaison des fréquences de référence entre les composés neutres
et les composés monocationiques et dicationiques permet leur classement
au niveau de I’ordre de liaison des acétylures. Cette donnée est inversement
proportionnelle au caractére organique des orbitales HOMO (composé

neutre) et LUMO (composé dicationique).

M= =M M====M
A
M={)=M M= %—M
M= =M
M= Q/} {D}- =M M- P;T;P{p:h

Figure 11.4. Mod¢les de fils moléculaires de classe III incorporant des
ponts variés entre les mémes groupes terminaux a base d’organofer.

11.1.d. Transfert de charge intervalent au sein des complexes
binucléaires dans lesquels les liaisons M-L sont datives.

Depuis la découverte des propriétés électroniques du sel de Creutz et
Taube, les complexes a valence mixte (MV) ont suscit¢ un tres grand
intéreét.

La littérature chimique inclut plusieurs complexes de type
M«:L:—M dans lesquels les métaux sont liés au ligand pontant avec des

liaisons de coordination.
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Ces composés sont souvent de la classe II et sont bien caractérisés au
niveau de la bande d’intervalence (IVCT).
Cette famille de composés comprend quelques modeles d’interrupteurs
moléculaires.

Notre discussion au sujet de ces résultats sera limitée aux concepts
clés.

Une série de composé€s incorporant deux terminaisons diferrocenyles
liées a un pont polyéne est décrite par Spangler et collaborateurs [5] de

formule générale : Fc(CH=CH) Fc avec n = 1-6.

Les transitions de charge intervalence de ces complexes ainsi que
leurs constantes de dismutation inverse (Kc) ont été déterminées.
K, est définit chimiquement selon 1’équation(*) et mathématiquement par

I’équation (**) :
K
M-ligand-M + M-ligand-M" = M-ligand-M" ()

AEO= E0;- E0,= RT/nF In K. (++)

La décroissance du couplage électronique avec 1’augmentation de la

longueur du pont suit une loi exponentielle (Equation 11.2).

Vab= ].-"Eh“ EIP{‘T Rnmg)  Loi de décroissance du couplage (11.2)

Kc diminue rapidement avec la distance Rge_pe.
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En 1997, Launay et ses collaborateurs ont préparé une série similaire
(Me)pFc-C=(=CPh-C=),=C-Fc(Me), (n=50u9;m=1,30u5).[6] Un tel
compos¢ est illustré sur la figure 11.5.

Dans ces biferrocenes méthylés, la distance Fe-Fe peut atteindre 40
A et le chemin effectif de conjugaison 50 A. La méthylation des entités
ferrocényles procure a ces longs fils une meilleure stabilité a 1’état oxydé

ainsi qu’une meilleure solubilité.

N

AN - Ay
u ) K
u ! .
~
Figure 11.5. Mod¢le de fil moléculaire a terminaisons
ferrocényles méthyles préparé par Launay et coll. [6]

Une comparaison des degrés de couplages des complexes cyclométalés a
permis a Launay, Sauvage et coll. de constater qu’une meilleure
communication ¢€lectronique est obtenue entre deux atomes de ruthénium
liés par un pont biphényle plutdt que par un pont 4,4’-bipyridyle de méme

géométrie. [7]
En effet, le couplage ¢électronique Vgp est augmenté de presque trois ordres

de grandeur et la constante de dismutation inverse Kc augmente de 46
ordres de grandeur lorsque les deux atomes d’azote sont remplacés par deux

de carbone.
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CHAPITRE I

METHODES DE LA CHIMIE
QUANTIQUE ET CHOIX DE LA
METHODE DE CALCUL.
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I11.1. Apercu sur les méthodes de la chimie computationnelle

La chimie computationnelle détient un impact considérable dans tous les
domaines de la chimie. Elle permet de confirmer des résultats expérimentaux,
d'apporter des valeurs inaccessibles a l'expérience ou méme de conclure quand
les résultats expérimentaux ne le permettent pas. Elle donne de précieuses
informations aux biologistes, aux chimistes et aux physiciens qu'ils soient

expérimentateurs ou théoriciens [1].

Avec le développement de D'outil informatique, la chimie quantique
computationnelle a considérablement évolué a travers ces différentes méthodes
de calculs. Ce sont des méthodes dites SCF, Deux catégories de méthodes

quantiques sont distinguées:

La premiere comprend les méthodes non empiriques (ab initio), semi-
empiriques et empiriques.
La seconde est la théorie de la fonctionnelle de la densité (DFT),choisie pour

réaliser les calculs de ce mémoire.

Pour étudier les propriétés moléculaires, on retrouve parmi les méthodes
de chimie computationnelle deux types de méthodes : celle de la mécanique

moléculaire et celle de la mécanique quantique.

La mécanique moléculaire est une technique empirique de calcul basée sur
les équations classiques Newtoniennes de mouvement. Elle suppose que
I’énergie globale d’une molécule peut étre décrite par une équation d’énergie
potentielle multidimensionnelle a plusieurs parametres. L’ensemble de ces
paramétres est dit champ de force. Parmi ces champs de forces on peut citer :

MM2, MM3 et CHARMM.

Les méthodes de la mécanique moléculaire ne tiennent pas compte du
nuage ¢électronique d’ou leur inconvénient majeur qui est le fait de ne pas pouvoir
¢tudier les propriétés électroniques : les densités ¢€lectroniques, les orbitales

moléculaires, la formation et la rupture des liaisons, etc.
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Le plus grand avantage de ces méthodes est leur temps de calcul qui est
trés court méme pour de grosses molécules. Elles sont méme applicables pour
I’optimisation de trés grands systémes (jusqu’a plusieurs milliers d’atomes pour

certains champs de forces) composés de plusieurs molécules en interaction.

Des travaux théoriques réalisés par ces méthodes suggerent qu’elles sont

susceptibles de reproduire certaines grandeurs géométriques.

La mécanique quantique est une technique mathématique rigoureuse basée
sur I’équation de Schrodinger. La résolution de cette équation permet d’obtenir
des informations sur les propriétés géométriques et électroniques de la molécule.
Dans 1’approximation de Hartree-Fock, les calculs se font a I’aide d’une

procédure SCF (Self Consistent Field).

-Les calculs peuvent étre de type ab initio, semi-empirique ou empirique.
Les calculs ab initio, tiennent compte de tous les €lectrons de la molécule et

visent une solution rigoureuse de I’équation de Schrodinger.

-Les calculs semi-empiriques traitent seulement les électrons de valence et
utilisent un Hamiltonien plus simple ayant des facteurs de correction basés sur
des données expérimentales. Les méthodes semi-empiriques sont basées sur
I’approximation du recouvrement différentiel nul (RDN). Ce sont des méthodes
dans lesquelles une partie des calculs Hartree-Fock est remplacée par des
parametres ajustés sur des valeurs expérimentales (I'hamiltonien est toujours

paramétré par comparaison avec des composes test).

En général, toutes ces méthodes conduisent a des résultats acceptables
pour la famille des produits donnés semblables a ceux utilisés pour sa
paramétrisation. Les méthodes les plus connues sont : CNDO [2,3], INDOI[4],
MNDOI5,6], AM1[7] et PM3[8].
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La méthode de Hiickel est une méthode empirique. Elle ne tient compte

que des ¢€lectrons 7 et les parametres a et B sont déterminées expérimentalement.

Parmi les méthodes ab initio, nous retrouvons la méthode Hartree-Fock.
(HF), (RHF, UHF, ROHF). C’est une méthode trés utilisée pour les calculs
théoriques. Elle décrit avec une certaine précision les propriétés ¢lectroniques
et géométriques et les grandeurs énergétiques relatives. Le fait qu’elle ne tienne
pas compte de la corrélation du mouvement électronique, 1’énergie obtenue par la
résolution des équations HF, est surestimée par rapport a la valeur exacte de

I’énergie.

Pour améliorer la représentation du systeme ¢lectronique issue de
I'approximation de Hartree-Fock, plusieurs méthodes post-HF ont été
proposées. Leur but est de prendre en compte la corrélation du mouvement des
¢lectrons. Les deux principales familles de méthodes qui ont été développées
sont celles de l'interaction de configurations (Cl) et celle de la théorie des

perturbations (Meller-Plesset). Ces méthodes sont coliteuses en temps de calcul.

Dans les méthodes des pseudopotentiels de cceur, les électrons des
couches internes sont simulés par un opérateur monoélectronique appelé
pseudopotentiel. Un avantage supplémentaire des pseudopotentiels est que les

effets relativistes peuvent étre introduits dans le pseudopotentiel lui-méme.

La méthode de la théorie de la fonctionnelle de la densité (DFT) utilise la
densité électronique du systéme étudié pour déterminer sa structure géométrique

et évaluer ses propriétés électroniques.

Pour les méthodes de la DFT, la corrélation électronique est directement
incluse dans le formalisme a 1’aide des fonctionnelles d’échange-corrélation.
L’utilisation, par les chimistes de ces méthodes, leur a permis d’élargir leur
champ d’investigation des propriétés des systemes jusque la difficilement

accessibles.
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L’ avantage principal des méthodes DFT est que pour un temps plus court
que celui utilisé par les méthodes HF et pour le méme calcul, celles-ci donnent

des résultats plus proches des données expérimentales.

L’autre avantage majeur de ces méthodes est la possibilité d’étudier des

systemes avec des ions métalliques.

I11.2. Choix de la méthode de calcul

Dans ce mémoire, nous nous proposons d’étudier un ensemble de
systemes relativement grands ; avec deux atomes de fer, vingt atomes de carbone
et dix-huit atomes d’hydrogéne. Plus exactement, nous étudierons la molécule

biferrocéne, son cation a 1’état isolé et dans un solvant (I’eau et le chloroforme).

Une multitude de fonctionnelles ont été proposées depuis la mise au point
de la théorie de la fonctionnelle de la densité en 1964[9]. Parmi toutes ces
fonctionnelles, la fonctionnelle hybride B3LYP [10], bien que relativement
récente, est de loin la méthode la plus utilisée car elle s’adapte le plus souvent

mieux a la majorité des systemes chimiques et/ou physiques étudiés.

Combinée avec la base double-( 6-31G(d) [11], le modéle obtenu donne des

résultats trés satisfaisants.

Pour la réalisation des travaux de ce mémoire, nous utiliserons la
fonctionnelle hybride B3LYP avec la base 6-31G (d, p) pour étudier les

propriétés €lectroniques et géométriques des biferrocénes.

Les résultats en méme temps que leur discussion sont reportés dans les

chapitres [V et V.

28



Chapitre 111 Méthodes de la chimie quantique et choix de la méthode de calcul

111.3. Théorie de la Fonctionnelle de la Densité (DFT)

L’alternative de la DFT (Density Functional Theory) repose sur la
description d’un systéme non pas a I’aide de la fonction d’onde, mais plutot par
la densité électronique p(r). La fonction d’onde d’un systtme a N électrons
dépend de 3N coordonnées (trois par €lectron). La densité électronique s’obtient
en intégrant le carré¢ de la fonction d’onde sur le spin ainsi que sur les
coordonnées d’espace de N-1 électrons, elle dépend donc de trois coordonnées

indépendamment du nombre d’électrons:
p(r) = N”|‘I’(r1,r2, ...... [ drdr,......dr, (111-1)

En particulier, I’énergie électronique totale d’un systéme peut étre écrite sous la

forme d’une somme de fonctionnelles:
E= E[p]+ENe ]+Vee[p] (“I'Z)
ou: T[p] est la fonctionnelle énergie cinétique.

E,.[o] est 1a fonctionnelle énergie d’attraction électron-noyau:

Evelo]= [V(Np(rdr (111-3)

V. [p] est la fonctionnelle énergie de répulsion électron-électron, qui est

décomposée en deux fonctionnelles:

Veelo]= 3o+ Exclo] (111-4)

J[p] est la fonctionnelle coulombienne des interactions classiques électron-

¢lectron telle que:
1 1
el=2]] PP —drdr, (111-5)

E.lp] est la fonctionnelle d’échange et de corrélation qui contient les

interactions électron-électron non classiques. Cette derniere s’écrit généralement
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comme la somme d’une fonctionnelle d’échange E,[p] et d’une fonctionnelle

de corrélation E.[p]:

Exc[p]zEx[P]+Ec[P] (111-6)

Les premiers travaux sur la DFT remontent a 1927. Thomas et Fermi [12, 13]
eurent I’idée de traiter les électrons d’un systétme comme un gaz homogene
d’¢lectrons libres non interagissant, conduisant a une forme analytique de
I’énergie:

r r)o(r
ETF[p(r)]:CF'[pS”(r) dr—Zj&dr ”p( A )dr dr, (111-7)
r r—
-Le premier terme représente la fonctionnelle énergie cinétique déduite par
Thomas et Fermi; le deuxieme donne la fonctionnelle énergie d’attraction

¢lectron-noyau. et le dernier est I’intégrale coulombienne correspondant a la

fonctionnelle énergie de répulsion électronique.

La densité électronique est obtenue par la minimisation de E,[p(r)], sous la

contrainte:
N :jp(r)d(r) (111-8)

N est le nombre total d’électrons.

Toujours a partir du modele d’un gaz d’électrons libres, Dirac [14] y a ajouté, en
1930, une fonctionnelle d’échange, calculée analytiquement, donnant lieu au

mod¢le Thomas-Fermi-Dirac (TFD).

Les deux modeles (TF, TFD) ne peuvent pas reproduire la structure €¢lectronique
en couche et en sous couche des atomes et restent incapables de traiter la liaison

chimique.

En s’appuyant sur les travaux de Wigner [15], en 1935, Weizsédcker [16]
a suggéré 1’ajout d’un terme non local dépendant directement du gradient de la

densité ¢électronique a la fonctionnelle énergie cinétique, corrigeant ainsi
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I’énergie cinétique dans les modeles (TF, TFD). Cette nouvelle fonctionnelle de
Weizsidcker décrit correctement la liaison chimique mais ne permet pas de bien
décrire les ions chargés négativement du fait de 1’absence de la corrélation

¢lectronique.

Ce n’est que vers 1964 que fut réellement développée la théorie
moderne de la fonctionnelle de la densité, grace aux deux théorémes énoncés par

Hohenberg et Kohn [9].

Etablis pour I’état fondamental non dégénéré, les deux théorémes furent

¢tendus aux états fondamentaux dégénérés et aux états excités.

111.3.1. Théoremes de Hohenberg et Kohn

111.3.1.a. Théoreme 1

Si nous émettons 1’hypothese que toute densité p(r) est construite a partir
d’une fonction ¥ représentant I’état fondamental dans le potentiel v(r), alors, si
Y, est I’¢tat fondamental dans le potentiel v(r) et ¥, I’état fondamental dans le

potentiel v,(r), alors:

p1(r) = po(r) = v, = vt constante (111-9)

Autrement dit, Hohenberg et Kohn montrent que v(r) est une fonctionnelle
unique de p(r). L’énergie associée a un état fondamental non dégénéré est une

fonctionnelle de la densité électronique E[p(r)] donnée par:
Elp(n]=TloO]+V,[o(D)]+Vei[o(r)] (111-10)

Ou T[p(r)] est I’énergie cinétique, V, [p(r)] est 1’énergie potentielle d’attraction

entre les noyaux et les électrons et V_[p(r)] est I’énergie potentielle de répulsion

¢lectronique.
E[o(n] = [ p(rV (ndr + Fy [o(r)] (1-12)
ol V. [p(n)]= jp(r)V(r)dr (111-12)
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F.«[o(r)] représente la fonctionnelle universelle de Hohenberg et Kohn, définie

indépendamment du potentiel extérieur.

Fuclo]=Tlp(]+ V. [o(n)] (111-13)
ou

V..[p(n)]= I[p(r)]+ Terme non classique (111-14)

J[p(r)] est Iénergie coulombienne classique de répulsion électronique:

J[p(r)]zéjjwom dr, (111-15)

Le terme non classique représente, d’une part, 1’énergie d’échange et de
corrélation et d’autre part la différence entre les énergies cinétiques des systémes
avec et sans interactions.

Tout le probléme de la DFT, revient a calculer la fonctionnelle Fyy[p],
car en connaissant celle-ci, nous pourrons résoudre I’équation de Schrédinger,
non pas d’une fagon approximative mais d’une facon exacte.

Cependant, il faut pouvoir calculer la densité ¢€lectronique du systeéme
moléculaire, en ne connaissant que son nombre d’électrons N et la position des

noyaux, donc v(r) ; ce qui est I’objet du second théoréeme de Hohenberg et Kohn.

111.3.1.b. Théoreme 2

Le second théoreme justifie I’introduction du principe variationnel sur
I’énergie. La densité électronique exacte associée a un potentiel extérieur v(r) est

celle qui minimise cette €nergie.

La densité ¢électronique de 1’état fondamental doit satisfaire le principe

variationnel:
{E[o(M]- 1 (| p(rydr —N)j=0 (111-16)

qui donne les équations d’Euler Lagrange:
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_Elp]_ 1y, Falp®)] (111-17)
ap(r) ap(r)

ou p est le multiplicateur de Lagrange.

Les fonctionnellesT[p(r)]etV, [p(r)], contenues dansF,[p(r)], n’étant

pas connues explicitement, I’énergie F ne peut donc étre calculée de facon

exacte.

L’équation (III-17) est I’équation de base de la théorie de la fonctionnelle

de la densité. Elle montre que 1’énergie totale E[p(r)] est déterminée par la

minimisation de F,,.[p(r)] par rapport a la densité.

111.3.2. Méthode de Kohn-Sham

Kohn et Sham [17] proposent des orbitales dans 1’expression de la
fonctionnelle énergie de Hohenberg et Kohn, afin de calculer 1’énergie cinétique

de maniere rigoureuse.

La formule exacte de 1’énergie cinétique de I’état fondamental est donnée par:
N
T[p(n)] :Zn,< .|——A| > (111-18)
i=1

Y, et n; sont respectivement les spins orbitales et leur nombre d’occupation.
D’apres le principe de Pauli: 0 <n; < 1.

La densité ¢électronique est donnée par:
N 2
p(r) =2 n Y |¥i(r,s) (11-19)
i S

En remplagant n; par 1 dans (III-18) et (III-19), Kohn et Sham ont défini
I’énergie cinétique et la densité électronique d’un systéme de N électrons sans

interactions par:

Ts[p(n] =i< -|——A| > (111-20)

i=1

p(r) = Z|‘Pi(r,s)| (111-21)
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L’idée originale de Kohn et Sham se résume a réécrire la fonctionnelle

universelle de la densité donnée par ’expression (I1I-13) en fonction de T,[p(r)]

comme suit;
Fes[o(D]=Ts[p(0]+ I[p(n)]+ Exc[p(N] (111-22)

avec:

Evc[o(D]=[To(0]-Ts[p(0]]+ Ve[ o()] - 3[p(N ] (111-23)

La dérivée de la fonctionnelle de 1’énergie d’échange et de corrélation E,.[p(r)]

donne le potentiel d’échange et de corrélation v,.(r):

_ Erelpn] _
Ve (M) = S5p(0) (111-24)

Les calculs aboutissent a un systéme a N équations monoélectroniques dites

équations de Kohn et Sham. Elles s’expriment par:

h'S ¢, :{—%Aweﬁ(r)}yi =gV¥,, i=l....... N (111-25)
h% est 1’opérateur monoélectronique de Kohn et Sham, et s’écrit comme suit:
~KS 1
he = —5A+veﬁ(r) (111-26)

vy (1) est ’opérateur potentiel local donné par:

oJ [,O(r)]_l_ 5Exc[p(r)] (11-27)
Sp(r) op(r)

Verr (M) = v(N) +

La résolution des équations de Kohn et Sham se fait de facon itérative, et
permet de trouver la densité €électronique exacte, a condition que la fonctionnelle

d’échange et de corrélation E,.[p(r)] soit déterminée exactement. En effet, il

n’existe pas de forme analytique pour cette fonctionnelle, ce qui impose
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I’utilisation des approximations ou les fonctionnelles sont déduites a partir de
données expérimentales.
On distingue trois familles de fonctionnelles: LDA, NLD et fonctionnelles

hybrides.

111.3.3.Familles de fonctionnelles

111.3.3.a. Fonctionnelles LDA (Local Density Approximation)

L’approximation locale est la plus largement utilisée ; elle a été proposée
en 1965 par Kohn et Sham. Elle est basée sur le comportement d’un gaz
d’électrons homogene. Dans ce cadre, la fonctionnelle d’échange et de

corrélation s’écrit sous la forme suivante:
Ex*lo0]= [ p(r) e [o(n]dr (111-28)

ot &,.[p(r)] est I’énergie d’échange et de corrélation par électron.

Les équations de Kohn et Sham s’écrivent sous la forme:
—1A+v(r)+m+v;5“(r) ¥ =g Y, (111-29)
2 9p(r)

Ces auteurs ont réalis¢é que I’approximation Xo était équivalente a leur
approximation (LDA) quand la corrélation de 1’équation (I11-28) est négligée.

£.c|p(r)] peut étre séparée en deux contributions : I’'une due a I’échange et

[’autre due a la corrélation:

exclp(D] = & [p(N]+ & [p(N)] (111-30)

La partie d’échange &, [p(r)] est donnée par Dirac [14]. Pour la partie due a
la corrélation g.[p(r)], il n’existe pas de forme analytique ; sa détermination se

fait au moyen d’une forme approchée.

La paramétrisation proposée par Vosco-Wilk-Nusair [18] (VWN) est une
paramétrisation a partir des calculs de type Monte-Carlo de Ceperley et Alder
[19] sur un gaz uniforme d’électrons, représentant la limite de 1’approximation

locale. Dans le cas d’un systéme réel ou la densité n’est pas uniforme et pour une
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variation trés lente de la densité électronique, I’énergie d’échange-corrélation
peut étre obtenue en appliquant les résultats d’un gaz homogene a des portions
infinitésimales de la distribution électronique non uniforme.

Dans le cas général n’impliquant pas la condition de couches fermées,
I’approximation LSD (Local Spin Density), permet d’introduire la densité de spin
en partitionnant la densité totale en une contribution de spin a et une contribution

de spin f3.
Ex ., (1.0,(0]= [[p. (.2, ]esc 2. (). oy () ]ar (111-31)

L’¢énergie d’échange-corrélation est formée de deux contributions : I’une définit

le terme d’échange et 1’autre celui de corrélation:

ELPp (1), o7 (0)] = EXP o (), () [+ EEP o (). 27 ()] (111-32)

L’¢énergie d’échange s’écrit:

ELSD - —2”3c:xj([p“(r)]‘”3 +[p?(r)*)ar (111-33)
avec: Cy zé(ijm (111-34)
4\

L’¢énergie de corrélation est exprimée par la relation suivante:
ES = [ p(n)ec[p” (0. o (0)]dr (111-35)
& [p“(r), o’ (r)] représente 1’énergie de corrélation par particule, cependant sa

forme explicite n’est pas connue analytiquement.
Avec I’approximation LDA, les énergies de liaison sont surestimées [20],
par contre, les longueurs de liaison et les fréquences vibrationnelles sont mieux

reproduites.

Les méthodes locales sont a priori mieux adaptées pour traiter les

systémes dans lesquels la densité électronique varie peu dans 1’espace.
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111.3.3.b. Fonctionnelles NLD (Non Local Density Approximation)

L’approximation de la densité non locale est utilisée lorsque la variation
de la densité électronique devient non négligeable. Bien que nous ne puissions
pas donner une forme analytique exacte a la fonctionnelle d’échange-corrélation,
rien n’empéche de la faire développer suivant une série qui fait apparaitre des

corrections dépendant des gradients successifs de la densité [21].

-Approximations du gradient généralisé

L’approximation du gradient généralis¢ (GGA) inclut les fonctionnelles
d’échange GGA et les fonctionnelles de corrélation GGA. Celles-ci peuvent étre

écrites sous la forme:

EssMlon ps]= [ 10005V P, V0, dF (111-36)

Les fonctionnelles f dépendent non seulement de la densité p, et p, mais aussi

de leurs gradients Vp, etVp,.

Les fonctionnelles d’échange et de corrélation peuvent étre divisées en deux

termes, lesquels seront résolus individuellement:
Ech = Eg*N + ES (11-37)

Plusieurs fonctionnelles d’échange et de corrélation ont été proposées. Les plus

utilisées sont:

a. Fonctionnelles d’échange GGA

Plusieurs chercheurs ont signalé que la source majeure d’erreurs dans
I’approximation de la densité locale est I’énergie d’échange. Cette derni¢re est

définie dans I’approximation du gradient généralisé par:

EX™ = EX% = Y [F(S,)p2*(ndr (111-38)
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Perdew a proposé en 1985 un modele pour I’énergie d’échange qui a
seulement 1% d’erreur. Ce mod¢le a été simplifié¢ par Perdew et Wang en 1986

[22]. Ils ont proposé une formule simple pour la fonction F et sont arrivés a ces

formules :
3 3 1/3
EEW%:——(—] [P F(S)dr (111-39)
4\ r
avec: F[S]=(1+aS? +bS* +¢cS°)"'° (111-40)
s VA (111-41)
2Kip
K, =@Gz’p)" (111-42)

a, b et ¢ sont des constantes ajustées dont les valeurs sont respectivement 1.296,

14 et0.2.

En 1988, Becke [23] a aussi proposé une autre formule de F. Elle s’écrit:

F B88 — ij‘
1+6bSosinh™ S

(111-43)

ou ¢ dénote les €lectrons a et B, et b est une constante égale a 0.0042 u.a.

b. Fonctionnelles de corrélation GGA

La fonctionnelle de corrélation la plus importante est celle de Lee, Yang

et Parr [24] elle a pour forme:

5 7 11 2
EYP — _a[—2  _dr—abfwp?| C.p¥? +|Vol| =51 | |—— p2V ol dr 111-44

ou

eXp(_Cpilm) “11/3
= 111-45
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B d/9_1/3
o=Cp'?+——L 111-46
P T dp ( )

C. :%(37[2)“3 (111-47)

et a=0.04918,b=0.132, ¢ =0.2533 et d = 0.349.

Perdew et Wang [25] ont proposé une autre fonctionnelle de corrélation PW91 a

partir de la fonctionnelle VWN, exprimée par:
EE" = [ plec (o) + H (b, 1) + Hy(t.1y)] (111-48)

gc(ry) est la densité d’énergie de corrélation VWN.

et: i7rr53 -1 (111-49)
3 p
N\ (111-50)
29p K
2/3 2/3
g:[(1+§) sz(l—f) ] (111-51)
1/2
K, :(‘“‘FJ (111-52)
T
2 2 4
F*O = gS'éz—l_n{l +‘£;9£>(———I——i%f§£—5—z} (III'ES3)
2a p 1+ A"+ At
2
H, = v g’t’[C.(r,) - C.(0)-3C, /7]exp{—10094::—§t2} (111-54)
F
A=22 ! (111-55)

X
B exp(-2asc(r)/ g’ 1)
Avec: a=0.09, B=1C.(0), v=»16/7)3x")"", C.(0)=0.004235 et
Cx =-0.001667.

Perdew (1986) a proposé une fonctionnelle de corrélation trés utilisée ; elle est
nommée P86 [26].

39



Chapitre 111 Méthodes de la chimie quantique et choix de la méthode de calcul

111.3.3.c. Fonctionnelles hybrides
Les fonctionnelles (DFT/HF) hybrides, représentent 1’hybridation entre la

fonctionnelle de la densité d’échange-corrélation de I’approximation du gradient
généralisé et le terme d’échange de Hartree-Fock.

Becke (1993) a hybridé sa fonctionnelle d’échange (B88) [23] et celle de
corrélation de Perdew et Wang (PW91) [25], dans sa version B3 [27], laquelle est
une généralisation de la méthode half-half (moitié-moiti¢), qui se réfere a
I’approximation de la connexion adiabatique. Cette derniere permet de relier le
systtme interagissant (A=1) avec le systéme non interagissant (A=0).
L’expression de 1’énergie d’échange et de corrélation est donnée par:

E, :%EQ;O +%E§; (111-56)

Le premier terme pour (A=0) représente 1’énergie d’échange donnée par la
méthode de Hartree-Fock, qui a méme signification que le premier terme donné
dans I’expression suivante de la méthode half-half, proposée par Becke:

Exd = % Eyece +%(E§5D +Ex) (111-57)

Le deuxiéme terme pour (A=1) est donné par ’approximation LSD dans la
méthode du « half-half ».
L’expression finale de la méthode B3 est:
Exe = ExX +a(EL’ —Ex®)+bE] +cESY” (111-58)
a, b et c sont des paramétres ajustables qui ont pour valeurs:
a=0.20,b=0.72,c=0.81.

En remplagant dans 1’expression E;. la fonctionnelle de corrélation PW91 [25],
par la fonctionnelle de Lee, Yang et Parr (LYP) [24], Stephens et ses
collaborateurs (1994) ont abouti a une autre fonctionnelle qui est trés utilisée:
c’est la fonctionnelle hybride B3LYP. Elle est donnée par:

EZYP = (1-a)EL® +aE/ + bES® + cELP + (1—c)EL® (111-59)
a,b et ¢ sont les mémes parametres de la fonctionnelle de Becke (B3).
La fonctionnelle B3LYP est utilisée dans les versions 94 [28],98 [29]et 2003

[30]du programme de calculs Gaussian.
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I11.4. Conclusion
La mécanique moléculaire ne satisfait pas le type de calcul sur nos

systémes car elle est a la fois empirique, et ne tient pas compte des propriétés

¢lectroniques, ainsi que de 1’effet du solvant.

Tous les procédés de calculs en chimie théorique, que ce soit ab initio ou
semi-empirique, restent approchés.

Leurs aspects qualitatifs sont satisfaisants, quant aux aspects
quantitatifs, ils dépendent de plusieurs paramétres expérimentaux (température,

pression, solvant, etc.).

Les calculs ab initio ne peuvent donner des résultats rigoureux, qu’avec
un bon choix de la base, et de la prise en compte de la corrélation électronique.
Toutefois, elles souffrent d’inconvénients majeurs : le prix prohibitif des calculs
pour les grands systémes et la limite technique.

Les calculs semi-empiriques traitent seulement les électrons de valence et utilisent
un Hamiltonien plus simple ayant des facteurs de correction basés sur des données
expérimentales.

La théorie de la fonctionnelle de la densité (DFT) traite tous les €lectrons
d’un systéme. Elle inclut la corrélation électronique et elle fournit des valeurs
quantitatives pour des temps de calculs raisonnables.

Vu la difficulté¢ de réaliser certaines études par voie expérimentale, la chimie

théorique reste un moyen indispensable pour franchir cet handicap.
I1 est clair, qu'une connaissance approfondie des méthodes de la chimie

quantique est nécessaire, dans le but de mieux choisir la méthode d’étude d’un

probléme physico-chimique.
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IV.1. Introduction

Dans les domaines de la chimie computationnelle et de la chimie théorique, la
théorie de la fonctionnelle de la densité (DFT) [1] s’affirme de plus en plus
comme méthode de choix dans la modélisation de certains systemes chimiques.
L’¢énergie d’un composé chimique est déterminée par sa densité électronique.
C'est une méthode incontournable pour I'¢tude des systemes de grande taille
comportant des métaux de transition [2].Toutes les molécules ont été construites a
I’aide du logiciel Gauss View, puis optimisé€es au niveau de la DFT moyennant la

fonctionnelle B3LYP [3] telle qu'elle est implantée dans le programme Gaussian03

[4].

1V.2. Choix de la méthode de calcul

Pour optimiser les fonctions de Kohn-Sham et I’énergie d’un systéme, nous
avons utilis¢ la méthode de diagonalisation présente dans le logiciel Gaussian03.
Elle est fondée sur une procédure itérative auto-cohérante (self-consistent field
SCF). Elle est couramment combinée a des méthodes d’amélioration de la
convergence. La plus efficace est I’inversion directe dans le sous-espace itératif

(DIIS).

L’obtention d’une géométrie optimisée du systeme a été difficile en raison
de sa taille (40 atomes) et la présence de deux atomes de fer. Le choix d’un scan
sur 1’énergie totale de la molécule était judicieux.

L’angle de torsion entre les deux Cp du fulvalénediyle joue un réle important dans
la stabilité de la molécule (pont de communication entre les deux parties
ferrocéniques) comme le montre le scan sur I’énergie totale de la molécule,
effectué¢ sur une géométrie de départ quelconque, avec un pas de 36° sur I’angle
de torsion (Cig, Ciy, Cy1, Cys). La géométrie est obtenue a partir d’un minimum

optimisé au niveau DFT/B3LYP avec la base 6-31G (figure.1.).
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Energie totale {(Hartree)

7°™ point— =& «8"™ point

: I
-56.22° 51.22°

Figure 1 :Scan sur 1’énergie totale de la molécule.

159.22° 185.22°
Angle de torsion (degré)

Le scan sur 1’énergie totale de la molécule montre I’existence de deux minima; ces

derniers ont la méme ¢€nergie totale. Apres une nouvelle optimisation de la géométrie

avec une base améliorée 6-31G(d), donne les résultats qui sont portés sur le tableau.1

ci-dessous.

Tableau 1: Angle de torsion D et sa variation AD ainsi que 1’énergie totale E et sa

variation AE, entre les deux minima.

_ Angle de AD . .
Conformation torsion(degré) (degré) Energie (u a) AE (kj/mol)
7™ point 160.25 -3300.215

0.01
8™ point -179.15 18.9 -3300.216

Les deux minima optimisés a ce niveau sont plus affinés qu’avec la base

6-31G. En prenant une conformation d’un transoide différente avec une variation

de 18.9° sur I’angle de torsion la différence de I’énergie totale est de 10jmol™.

Ces derniers résultats montrent que I’énergie la plus stable est celle obtenue pour le

huitiéme point avec un angle diedre proche de 180°. C’est cette conformation qui est

retenue pour la suite des calculs dans ce travail.
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1V.2.1 Choix de la base:

Il est trés important de faire un choix judicieux de la base de calcul afin
d’obtenir de bons résultats. Comme le temps de calcul augmente rapidement avec
la taille de la base, il nous a semblé¢ important de sélectionner des bases

suffisamment adaptées a 1’étude de nos systeémes.

Les systemes organométalliques sont généralement de grande taille, ce qui
nécessite 1’utilisation de base convenable. En prenant en considération les moyens
techniques dont nous disposons, nous avons procédé a des calculs préliminaires
avec une série de bases, sur une structure retenue afin de sélectionner une seule

base pour la suite des travaux.

Dans cette étude, nous avons opté pour la base 6-31G (d, p), en se référant
aux résultats de calcul d’optimisation de la géométrie avec les différentes bases 6-
31G et 6-311G augmentées graduellement, (voir le tableau 2) et les travaux de T-
Y. Dong et collaborateurs dans le domaine des complexes incluant des

biferrocénes [5].

Par la suite, tous nos calculs ont été effectués avec la base 6-31G (d, p). Les
paramétres de la structure du 8™ point de la figure 1, obtenus avec diverses bases

sont rassemblés sur le tableau 2.

L’analyse de ce tableau montre qu’aucune fréquence imaginaire n’est
apparue dans les résultats obtenus avec toutes les bases, ce qui indique 1’absence

d’un état de transition et confirme la stabilité de la molécule.
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Tableau 2: Energie totale, fréquences de vibration imaginaires,
moment dipolaire et la conformation de la molécule neutre.

Bases Energie E;ig?g:;g Dilg/i)(igilf;l(t])) Conformation
(ua)

6-31G -3299.97213 0.0004 Semi éclipsée
6-31+G -3300.04902 0.001 Semi éclipsée
6-31G(d) -3300.21591 0.001 Semi éclipsée
6-31+G(d) -3300.26954 0.0003 Semi éclipsée
6-31G (d, p) -3300.24482 0.001 Semi éclipsée
6-31+G (d, p)  -3300.29933 0 Semi-éclipsée
6-31++G(d, p) -3300.29971 0.0004 Semi éclipsée
6-311G -3300.31646 0.001 décalée

6-311+G -3300.35964 0.0002 Semi éclipsée
6-311+G(d) -3300.57210 0.001 semi éclipsée
6-311++G(d)  -3300.57253 0.001 semi éclipsée
6-311+.G(d,p) -3300.60491 0.001 Semi éclipsée
LANL2DZ -1019.69000 0.002 Semi éclipsée

Apres D'optimisation avec les différentes bases, toutes les conformations
prennent la forme d’un transoide, (figure 2). L angle de torsion (Fe;, X;, X3, Fesg)
est égal a 171.28° pour la base 6-31G (d, p). On remarque, que pour toutes les
bases, les moments dipolaires tendent vers zéro, sauf pour la base 6-31+G (d, p) ou
le moment dipolaire est nul et la molécule prend la forme d’un transoide semi

éclipsé avec I’angle diedre (Fey, X,, X3, Feszp) €gal a180°.

Au cours de D'optimisation avec la base 6-311G la molécule a une

conformation décalée.
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Figure 2:Représentation des six fragments du biferrocéne, obtenus au moyen de la
base 6-31+G (d, p) et ’angle diedre (Fe,, X,, X3, Fesg)
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IV.3. Propriétés moléculaires

IVV.3.1.Diagrammes énergetiques du biferrocéne et de son monocation

IVV.3.1.1.Diagramme énergétique biferrocéne neutre

Le diagramme énergétique du biferrocéne neutre dans la figure 3 montre un
important écart énergétique entre les orbitales fronticres HOMO et LUMO, il est
de 4,90 ¢eV.

E (eV) @
¢ Luono +2
2
&
0 — __ Lumo
¢d Lumo +1
24
490 eV

-4 -

F 3 +_ Homo
6 .3 Homo -1

2

4

r
s9 Homo -2
2

Figure 3 : Diagramme énergétique des OM de la molécule neutre
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Les niveaux énergétiques HOMO -1 et  HOMO -2 sont trés proches
(variation de 0.01 eV), il en est de méme pour les niveaux LUMO+1, LUMO+2

(avec une variation de 0.02 eV).

1VV.3.1.2.Diagramme énergétique du biferrocene a I’état cationique

» @y

E(eV) . 2 et
| 2432 5

&-.

Lumo +1

40

+ @3 ~ :

= Fl

B e Homo -1

42 4 + S8
20 & .
&
e “ 2 »ni.Z_i 2

Figure4 : Diagramme énergétique des OM du monocation biferrocénique.

Les niveaux énergétiques des OM du biferrocéne mono-oxydé sont
représentés sur la figure 4, I’écart énergétique entre les orbitales frontiecres HOMO
et LUMO a considérablement diminué (1.85 eV) par rapport a celui du biferrocéne
a I’état neutre. Ceci explique la stabilité du systéme neutre par rapport au systeme
cationique.
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IV.3.2. Propriétés géométriques des structures neutre et mono-oxydée

Les parameétres géométriques, apres optimisation complete, des deux systémes
au niveau DFT/6-31G (d, p), sont portés sur le tableau 3 :

Tableau 3: Longueurs des liaisons dg A des deux systémes.

Systemes
Liaisons dyg
Neutre Cation
Ci2-Cyy 1.47 1.45
Fel—Fe30* 5.16 5.23
Ci12-Cy3 1.43 1.45
C1-Cys 1.43 1.44
Ci2-Cie 1.43 1.44
C21-C 1.43 1.44
Fel-C13 2.05 2.04
Fei, Cq4 2.05 2.06
Fei, G, 2.05 2.06
Fei-Cis 2.05 2.04
Fe30-Cos 2.05 2.10
Fe3()-C22 2.05 2.10
Fel-Clz 2.06 2.05
Fes0-Coy 2.07 2.20
Fe-Cs 2.05 2.10
Fe3()-C31 2.05 2.10
Fe-Ce 2.05 2.10
Fe3()-C33 2.05 2.20
Cy-C5 1.43 1.43
C;51-Cs, 1.43 1.43
Cp-Cy3 1.43 1.43
Ci2-C5 3.31 3.40
C71-Csy 3.31 3.60
Cys- Fesg 2.05 2.09
Fe3()- C35 2.05 2.08
Fe-Cpi* 1.70 1.70
Fel-sz* 1.70 1.70
Fe,-Cps* 1.70 1.70
Fez-Cp4* 1.70 1.71
Centroides Cp,-Cps** 3.92 3.91
Centroides Cp;-Cps™* 7.73 7.94
X1, Xp** 3.31 3.15
X3, Xy** 3.31 3.44

COMMENTAIRE : (*) Distance internucléaire entre Fe;-Fes.
(**) Distance entre centroides des cyclopentadiényles. Les centroides (X, X, X3, X4)
représentent les centres de gravité des cyclopentadiényles (figure. 4).
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Le biferrocéne est composé de deux ferrocenes liés par une liaison
C,-C,; Chaque partie ferrocenique est constituée de deux cyclopentadienes et

d’un atome de fer.

Ainsi, la molécule entiere peut €tre répartie en six fragments :
Cp1, Fey, Cp,, Cps, Fesg, Cpyreprésentée sur la figure 2 ou le [Cp,-Cps] n’est que
le fulvalénediyle (C,oHs™).

Les distances internucléaires qui sont sensiblement affectées lors de
I’oxydation sont essentiellement celles du fulvalénediyle. Sur la forme neutre les
liaisons C-C sont d’ordre de 1.43 A, elles ont peu varié a I’état oxydé, sauf pour
la liaison C;,-C;; qui passe de 1.47 A, a 1.45 A avec une diminution de 0.02 A,
les liaisons C-C en position alpha des deux carbones (C,,,C,;). Les liaisons
Cp-Cy3 et Cp-Cyg ont augmente de 0.009 A par contre, les liaisons C;-Cy; ;
C,1-Cys ont augmenté de 2.6 10* A et de 6.1 10* A respectivement, les liaisons

C-H sont de I’ordre de 1.08 A.

La distance entre les centroides X;-X , portés par les deux cycles [Cp;, Cpa],
(figureS), est identique a celle de X3-X, portés par les cycles [Cps, Cpy]. Elle est
de I’ordre de 3.31 A ; elle est en accord avec la valeur expérimentale : 3.32 A

[6], avec une différence de 0.01 A.

Par contre, elles sont différentes a I’état oxydé. Elles valent 3.15 A et 3.44 A
respectivement. Ce qui montre que les Cpl, Cp2 se rapprochent de 0.16(A) et les

Cp3,Cp4 s’éloignent de 0.13 A. Dans ce cas, les deux ferrocénes sont différents.

On note I’existence d’un centre de symétrie porté sur la liaison C,-C,; qui relie
les deux unités ferrocéniques et un pseudo plan vertical défini par (ox, 0z) et qui
passe par la liaison C;,-C,;. Ce qui explique les distances internucléaires

semblables rapportées dans le tableau 3.
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Cp2

Cpd

Figure 5: Représentation des centroides du monocation.

Tableau 4: Angles de valence o (degré) et angles diedre &
(degré) des deux systémes neutre et monocation.

Systemes
Angle (a et ) Neutre Monocation
Cs-Fe Cyp 107.07 110.24
Cz]-F€30-C31 107.06 113.72
Cs-Fe-Cy4 107.80 105.61
X]- Fel-Xz 179.63 177.23
Xs3- Fesp-Xy 179.62 179.66
X5-C12-X55 179.26 178.31
X3-C11-X5s 177.66 177.66
X5-X5-X3) 179.90 179.59
Ci3-C2-Cyy 126.50 126.43
C25-C1-Cr2 126.50 126.83
Ci6-C12-Cy; 126.64 126.39
Ci13-Ci2-Cis 106.86 107.11
C-C51-Cys 106.86 106.10
C13-F€1-C16 68.47 69.41
C25-Fe30-C22 68.47 66.37
C4-Ci-C, 68.47 68.17
C32-F€30-C35 68.47 66.67
C13-Ci12-C11-Cys 0.23 5.40
Ci6-C12-C21-Cx2 1.47 -5.30
C13-C12-Co1-Cp2 -179.15 178.38
Ci16-C12-C11-Css -179.15 -178.28
Fel-Xz-X3_ F€‘2 179.09 180.00
H7-C5-C15-Cy; 6.62 -6.01
H40-C31-C21-C12 6.64 34.11
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Une unité du biferrocéne mono-oxydé s’est éclipsée d’un angle de rotation de
27.47°par rapport au biferrocéne selon la valeur calculée de I’angle diedre
(Hs0-C31-C21-Cy2).Les angles de valence(X;-Fe;-X,) et (X3- Fesp-Xy), voir la figure.6,
prennent la valeur de 179.63°, ce qui indique que les deux atomes de fer de la
molécule neutre sont identiques et sont bivalent (Fell).

Par contre, pour le systtme mono-oxyde¢, les angles différent : (X;- Fe;-X3)
prend la valeur de 177.23° avec une diminution de 2°t I’angle (X3- Fe3o-X4 )
égal a 179.66° a légerement augmenté de 0.03° par rapport au biferrocéne, ce
qui explique la différence entre les deux atomes de fer voisins, celui qui est
proches de 180° est bivalent (Fell), et celui avoisinant 175° est trivalent

(Felll) [7].

Dans ce cas, Fe, sera trivalent et Feso bivalent, ce qui est en accord avec
les données cristallographiques sur les distances internucléaires, qui prédisent
un fer bivalent(Fell) au cas ou la distance Fe-Cp est égale a 1.66 A, une distance
moyenne de 2.05 A pour Fe-C [8,9], dans notre cas Fe,-Cp,et Fe;-Cp, ont 1.67

A, et 1.65 A respectivement et la distance moyenne Fe;-Cp de 2.05 A.

O~ o
‘?‘;23 A
o PTG I

@ -~
] PG

Figure 6 : Représentation des angles de valence A4 et A,4p0ur le monocation.
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1VV.3.2. Propriétés électroniques :

La géométrie de départ est celle de la molécule neutre optimisée au niveau
DFT/B3LYP avec la base 6-31G (d, p). Les valeurs de 1’énergie totale, le nombre
de fréquences imaginaires, le moment dipolaire et la structure des deux composés

neutre et mono oxydé sont rapportées sur le tableau. Tableau 5 :

Tableau 5 : Energie totale, fréquence de vibration imaginaire, moment dipolaire et
conformation de la molécule neutre et mono-oxydée.

Energie (u a) Fréquence Moment

Systemes imaginaire dipolaire(D) Conformation
Fv(FeC -3300.245 0.001 Semi-éclipsée
[Fv(FeCp) -] p
[Fv(FeCp).]"  -3300.033 6.3144 Deux parties

distinctes (2)

(2) : forme transoide de la molécule avec une partie ferrocénique semi éclipsé et une autre
décalee a 34°.

Un changement important sur la structure géométrique de la molécule mono-
oxydée est observé. Le systeme monocationique garde la forme transoidale, mais
les deux parties ferrocéniques changent de conformation. Celle qui porte 1’atome

central Fe, garde la forme semi-éclipsée, et I’autre est décalée (figure.7).

On remarque aussi une délocalisation ¢lectronique sur 1’ensemble de la
molécule biferrocénium, particulierement sur la partie fulvalénediyle, ou la valeur

de la liaison C;,-C,; est de 1.45 A.

Le moment dipolaire du cation a augmenté de 0.01 a 6.31 D par rapport a celui du
systétme neutre. Le monocation est moins stable que le neutre. La différence de

I’énergie totale est de 557.54 kJ /mol.
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Figure 7: Structure spaciale du monocation biferrocéne aprés optimisation

1V.3.3. Charges atomiques:

Les transferts des charges dans les complexes sont importants dans la

recherche chimique et biochimique depuis plusieurs décennies [10, 11].

L’analyse du transfert de charges entre les atomes formant des complexes,
pourrait aider, a comprendre essentiellement le type de valence des atomes de fer
dans les deux parties ferrocéniques dans les deux cas: neutre ou mono-oxydé.
Ceci nous amene a expliquer la communication des €lectrons entre les deux parties
ferrocéniques du monocation et entre les différents fragments  (voir figure.3) qui

forment le complexe cationique.
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1VV.3.3.1. Charges de Mulliken:
Les résultats du calcul de la distribution de charges de Mulliken sont rapportés sur

le tableau 6.

Tableau 6 : Distribution des charges de Mulliken sur les fragments de la molécule.

F ¢ Distribution des Charges de Mulliken Variation de la
ragnents Neutre cation Distribution des Charges
de Mulliken
! 0,274 0,124 0,150
(Fey) 2 0,585 0,598 -0,014
3 -0,311 -0,234 -0,077
4 -0,311 0,005 -0,306
(Feso) 5 0,585 0,655 -0,070
6 -0,274 0,100 -0,174

D’apres le tableau 6, la distribution des charges de Mulliken sur les fragments
des molécules neutre et cationique varie de la maniére suivante :

Sur le cation, il y a une légere augmentation sur les deux fragments 1 et 6 qui
correspondent respectivement aux Cp;, Cp, avec des variations de charges 0.15 et
0.174 en valeurs absolues qui sont 12 fois plus ¢levées que celles du Fe,.

Une augmentation plus sensible sur les fragments 5 et 3 (Fe;p et Cps) d’une
valeur proche, positive de 5.27fois la valeur de la variation de la charge sur
leFe,. Une diminution de la charge de Mulliken sur le fragment 4(Cps) de 0.3.

Ceci explique la différence de valence des atomes de fer a 1’état oxydé, du fait
que la distribution de la charge de Mulliken est différente entre les deux atomes de

fer. La figure 8 traduit la distribution des charges rapportées sur le tableau 6.
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Figure 8:Distribution des charges de Mulliken sur les fragments des molécules
neutres, cationiques et sa variation.

Sur la figure 8, on remarque une symétrie sur la courbe de la distribution de
charges de Mulliken pour I’espece neutre, ce qui veut dire que la charge de
Mulliken est distribuée d’une fagon égale sur les deux parties ferrocéniques. Cette
symétrie est expliquée par I’existence d’un pseudo plan vertical passant par la
liaison C,-C»;.

Cette symétrie disparait dans le monocation ou les charges sont redistribuées
de la facon suivante: les deux atomes de fers (fragment 2 et fragment 3

respectivement), voient leurs charges augmentées. (voir les figures 9,10).
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Chapitre IV
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Figure 9 : Distribution de charges de Mulliken sur les atomes de la molécule

neutre, mono-oxydée et sa variation.
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Figure 10: Variation de la distribution de charges de Mulliken

sur les atomes apreés une mono-oxydation.
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La figure 10, montre que les hydrogénes en position (36, 37, 38, 39, 40)
sur le Cp4 ont eu une nette augmentation de leurs charges, c’est ce qui explique
la rotation du cycle a 34°. Ceci est probablement du aux interactions entre les
hydrogenes des Cpy, Cps et Fezo pour éviter la gene de Ieffet stérique.

On observe aussi, sur ce cas de figure, une augmentation sur les atomes de

carbone C;,-C,;.
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1V.3.3.2. Charge NBO:

Les calculs NBO nous ont permis d’avoir la distribution de charges NBO sur les

atomes de la molécule. Elles sont portées sur le tableau 7.

Tableau 7 : Distribution des charges NBO sur les atomes de la molécule

Etat isolé Etat cationique Variation des charges

NBO

Fe 1 1,023 Fel 1,036 -0,014
C2 -0,361 C2 -0,354 -0,008
C3 -0,357 C3 -0,341 -0,016
C4 -0,361 C4 -0,349 -0,012
C5 -0,362 C5 -0,339 -0,023
C6 -0,362 C6 -0,337 -0,025
H7 0,266 H 7 0,260 -0,001
HS 0,260 H 8 0,271 -0,011
H 9 0,259 H 9 0,274 -0,015
H10 0,260 H 10 0,274 -0,015
H11 0,260 H 11 0,270 -0,010
c12 -0,155 C 12 -0,210 0,055
C13 -0,345 C 13 -0,344 -0,001
c14 -0,357 C 14 -0,333 -0,025
C15 -0,357 c15 -0,333 -0,025
Cl6 -0,346 Cl16 -0,340 -0,002
H17 0,258 H 17 0,267 -0,010
H18 0,261 H 18 0,279 -0,020
H19 0,261 H 19 0,279 -0,020
H20 0,258 H 20 0,267 -0,010
c21 -0,155 Cc21 -0,062 -0,090
C22 -0,346 c22 -0,332 -0,010
Cc23 -0,357 C23 -0,334 -0,020
c24 -0,357 C24 -0,334 -0,020
C25 -0,345 C25 -0,332 -0,010
H26 0,258 H 26 0,285 -0,030
H27 0,261 H 27 0,290 -0,030
H28 0,261 H 28 0,290 -0,030
H29 0,260 H 29 0,285 -0,036
Fe30 1,023 Fe30 1,244 -0,220
C31 -0,357 C 31 -0,344 -0,020
C32 -0,362 Cc32 -0,325 -0,040
C33 -0,362 C33 -0,311 -0,050
C34 -0,362 C34 -0,327 -0,400
C35 -0,361 C35 -0,345 -0,020
H36 0,260 H 36 0,289 -0,030
H37 0,259 H37 0,290 -0,030
H38 0,259 H 38 0,290 -0,030
H39 0,260 H 39 0,291 -0.030
H40 0,266 H 40 0,291 -0.250
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Figurell : Distribution des charges NBO sur les atomes des systémes
neutre et cationique

La figurel1 montre que la distribution des charges NBO a sensiblement changé

lors du passage de 1’état neutre a 1’état cationique, elles évoluent comme suit :
-une sensible augmentation sur les atomes Cj4, Cy, C,, €t Fesy.
-une diminution sur I’atome C;, Cy,.

Les charges NBO sur les deux atomes de fer confirme leurs états de valence, les deux

atomes de fer Fes,, Fe; sont respectivement trivalent et bivalent.
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1VV.3.4. Comparaison des spectres IR issus des calculs et de I’expérience

Figure 12: Spectre IR
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L’analyse des figures 12, 13 des spectres IR expérimental et théorique montre une

ressemblance totale.

I1 est connu que les cyclopentadiényles d’un ferrocéne absorbent dans I’intervalle
1000-1100 cm™ [12], et le systéme des deux cyclopentadiényles reliés dans les biferrocénes

absorbent dans le domaine IR sur un intervalle situé entre 1000 cm™ et 1113 cm™ [12].

Sur le spectre IR théorique, les pics des cyclopentadiényles se situent entre 1000 cm’™

-1 . , , .
et 1141 cm™; ce qui est en bon accord avec les résultats expérimentaux.
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IVV.4.Conclusion
L’utilisation de la méthode DFT, B3LYP avec les différentes bases nous a

permis de choisir la conformation des systémes étudiés.

La base 6-31g (d, p), est sélectionnée par rapport aux autres, parce qu’elle
donne de meilleures estimations concernant les parameétres géométriques des deux
systémes ¢tudiés et le type de valence des atomes de fer, sauf pour le cation
biferrocénium ou nous avons obtenu une conformation différente de celle trouvée dans

la littérature.

La base pseudopotentielle LANL2DZ n’a pas abouti a de bons résultats ; en effet,

elle donne un cation avec deux atomes de fer de méme type de valence.
Le biferrocéne prend une conformation stable d’un transoide semi-éclipsé.

L’angle diedre portant le pont (liaison) entre les cyclopentadiényles du
fulvalénediyl tend vers 0°; ce qui rend les deux cyclopentadiényles presque

coplanaires et en position trans; ainsi la molécule devient plus stable.

Les deux centres métalliques s’¢éloignent au cours de 1’oxydation en monocation et

la distance C;,-C,; qui relie les deux parties ferrocéniques, s’écourte.

Lors de I'oxydation, il y a eu un transfert de charges important de la partie
ferrocénique qui a Fe; comme centre métallique vers celle qui a pour centre

métallique Fesy.
Le cation biferrocénium est de classe II selon la classification de Robin et Day.

Les calculs de la distribution de charges de Mulliken et NBO confirment [’¢tat de
valence des deux centres métalliques: 1’un des atomes de fer Fe; est bivalent et 1’autre

Fesq est trivalent.
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CHAPITRE V

ETUDE DU BIFERROCENE A
L’ETAT SOLVATE
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V.1.Introduction :

Plusieurs réactions biologiques et chimiques ont lieu en phase liquide
[1].pour expliquer les effets du solvant. Différents mod¢les de solvatation
sont utilisés afin de mener une ¢étude théorique des interactions moléculaires
au sein d’un liquide dont I’utilisation dépend souvent du type de propriétés

physico-chimique que 1’on cherche a évaluer.

L’ensemble des modeles présentés peut étre classé en deux sous
ensembles distincts [2], (figure 1(a) et (b)), connus sous les dénominations
suivantes : les modeles explicites et les modeles implicites. Dans le premier
ensemble, nous retrouvons les méthodes telles que les simulations Monte-
Carlo (MC) [3] et Dynamique moléculaire (DM) [4] tandis que le deuxiéme
traite des méthodes de description quantique du soluté tel que le modele du
continuum [5]. De plus, récemment, de nouvelles méthodes hybrides [6,7] sont
apparues (figure 1 (c)) exploitant ’efficacité des méthodes implicites sans

négliger 1’aspect moléculaire et microscopique des particules du solvant.

Les méthodes de Monte-Carlo ou de dynamique moléculaire sont bien
adaptées au calcul des propriétés thermodynamiques mais s’aveérent moins
efficaces pour étudier ’influence du solvant sur la structure géométrique et
¢lectronique du soluté. Les modeles de continuum permettent, au contraire, de
prendre en compte les effets de polarisation aisément, mais font des
approximations trés simplificatrices de la structure du solvant et des

interactions avec le soluté.

9 .
-9 -_@

v ? ’
.o

-
-

(a) (b) (c)

Figure 1 : Représentation des différents modeles de solvatation, (a) explicite, (b)
implicite et (¢) hybride (QM/MM)
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V. 2. Méthodes du continuum

Les modeles de continuum permettent de tenir compte des effets du
solvant dans les calculs de chimie quantique. Dans ce modéle, la structure
moléculaire du solvant est ignorée, et le solvant est modélisé par un
di¢lectrique continu entourant une cavité contenant la molécule de soluté¢ M.
Le continuum diélectrique est caractérisé par sa constante diélectrique €. Ces
mode¢les, dont I’origine remonte aux travaux de Kirkwood [8] et Onsager [9],
demeurent a I’heure actuelle des outils privilégiés de simulation de la phase
liquide et sont implémentés dans la plupart des codes de chimie quantique

disponibles et permettent d’obtenir des résultats satisfaisants [10].

V .2.1. Définition de la cavité

La détermination du volume de la cavité et de sa forme joue un role tres
important dans ce mod¢le. Dans la pratique, on distingue deux types de forme
de la cavité : 1) les cavités a forme réguliére, (cavités sphérique ou

ellipsoidales), ii) les cavités a forme moléculaire.

Les cavités a forme réguliére offrent 1’avantage de se préter a une
résolution par développement multipolaire de 1’équation de Poisson et
fournissent donc une solution facile a programmer et économique en termes de
temps de calcul [11,12]. Le cas d’une cavité sphérique est évidemment le plus
simple : on résout I’équation de Poisson sur la base des harmoniques

sphériques.

Pour beaucoup de molécules, il est cependant peu réaliste d’utiliser une
cavité sphérique. On peut alors avoir recours aux cavités ellipsoidales qui sont
ajustables a la géométrie moléculaire pour une plus large gamme de composés
chimiques. Une fois la forme choisie, il reste a définir les parametres
géométriques de la cavité et a la positionner par rapport a la molécule du
soluté. On choisit le plus souvent de centrer la cavité sur le barycentre des
masses ou des charges nucléaires du soluté. Pour fixer son volume, on le relie
a d’autres grandeurs mesurables ou calculables. Un choix naturel est de le
prendre égal au volume moléculaire moyen du solut¢ M en phase liquide.
C’est la solution proposée par Onsager [9] et c’est aussi la plus communément
retenue. D’autres choix sont cependant possibles [11]. Dans le cas ellipsoidal,
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il faut en outre définir 1’orientation des axes principaux et leurs longueurs. La
aussi, différentes méthodes sont utilisées ; nous renvoyons a la référence [9]
pour les détails techniques.

Notons que dans certains cas particuliers, on peut utiliser d’autres cavités
de formes géométriques simples comme des cylindres (pour des polymeéres
linéaire) ou des tores (pour le benzene par exemple).

Les cavités a forme moléculaire sont utilisées pour coller au mieux au
volume réellement occupé par la molécule du soluté. Un choix standard
consiste a prendre une union de boules centrées sur les noyaux du soluté, le
rayon de chaque boule étant proportionnel au rayon de Van der Waals de
I’atome central. Le coefficient de proportionnalité, obtenu par ajustage
statistique, est usuellement pris égal a 1.20 pour un soluté neutre en solution
dans I’eau (il peut varier de 1.10 a 1.40 selon la nature du solvant et la charge
totale du soluté).

Le volume de Van der Waals peut étre considéré comme le volume
accessible a un solvant en ce sens qu’il occupe tout le volume mis a sa
disposition.

Pour tenir compte du caractére granulaire du solvant a 1’échelle
moléculaire, on peut définir un volume (solvent excluding) interdit au solvant,
une sphere de rayon égal a celui de solvant roulant sur la surface de Van der
Waals afin d’éliminer les singularités issues de I’intersection de deux spheres
atomiques [13].

V. 2.2. Méthode quantique d’Onsager

L’idée de modéliser les interactions é€lectrostatiques dues au solvant en
placant le solut¢é dans une cavité¢ du taille définie date des travaux de
Kirkwood 1934 [14,15]. Onsager [16] démontré que les liquides dipolaires
peuvent étre décrits par le modele a cavité sphérique dans lequel le volume de
la cavité est égal au volume moléculaire.

Le moment dipolaire de la molécule du soluté induit un moment dipolaire
dans chaque molécule voisine de solvant qui s’additionne au moment dipolaire
permanant de ce dernier. Le solvant polaris¢, génére un champ électrique
appelé « champ de réaction » en chaque molécule de soluté. Le champ de
réaction déforme la fonction d’onde électronique de la molécule de soluté,
produisant un moment dipolaire induit qui s’additionne au moment dipolaire
du soluté. Le moment dipolaire ajouté au soluté polarise le solvant et ainsi de
suite.
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Dans la méthode SCRF (self consistent reaction Field) du dipdle dans
une sphére (méthode d’Onsager), la cavité moléculaire est représentée par une
sphere de rayon a, et I’interaction entre la distribution de charge moléculaire et
le champ de réaction est calculée en approchant la distribution de charge
moléculaire a un dipdle électrique localisé au centre de la cavité avec un

moment dipolaire €électrique p.

Onsager a montré que le champ ¢€lectrique a I’intérieur de la cavité

sphérique de rayon a produit par la polarisation du solvant par p est donné (en

2e-1) 0

u.a ar . =
)P R 2e+na

L’¢énergie potentielle de I’interaction électrostatique entre p et le champ de

r . L4 . . 2 _ A
réaction s’écrit comme suit : V,  =—/LE, (2)

La valeur de p’ (moment dipolaire électrique dans le vide calculé au moyen
des méthodes quantiques) est injectée dans la relation (1) pour calculer une

valeur initiale du champ de réaction EJ .

0
int

L’utilisation de V.°

2 (tel que :V,) =—4.EQ) permet de résoudre les équations
de la méthode quantique utilisée, afin d’obtenir une valeur du moment
dipolaire u'. A partir de ', on obtient d’abord une valeur améliorée de champ
de réaction E}, , ensuite une valeur améliorée de V,! et ainsi de suite. Ces
itérations sont répétées jusqu’a ce qu’il n’y ait pas de grand changement dans

o) et ER.

V .2.3 Modele PCM (Polarisable Continuum Model):

Cette méthode est développée sous sa premiere forme en 1981[17], elle
consiste en 1’utilisation d’une forme moléculaire plus réaliste qu’une forme
régulicre (sphérique ou ellipsoidale). Chaque noyau atomique de la molécule
du soluté M est entouré par une sphere de rayon donné. Le systéme physique
dans ce modele, est représenté par une distribution de charges décrivant la

molécule. Cette charge occupe un volume donné dans la cavité moléculaire,
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entouré¢ par une infinité de di€lectriques représentant le solvant. Celui-ci est
caractérisé par une propriété macroscopique spécifique (constante diélectrique,
densité, ...). L’interaction entre la charge du soluté et le solvant se produit
dans le volume externe. Le solvant est décrit ici comme un diélectrique
polarisable, représenté en termes de surfaces de charges apparentes G, reparties

sur la surface de la cavité.

La molécule du soluté est étudiée par les méthodes de la chimie
quantique et son interaction avec le solvant est prise en compte par un

A

potentiel d’interaction V,, qui agit en tant que perturbation sur I’hamiltonien

nt

du soluté. Pour obtenir le terme d’énergie potentielle d’interaction soluté-

solvantV.

nt >

on utilise une méthode numérique.

Dans cette derniere, le potentiel V., produit par le continuum
di¢lectrique polarisé est égal au potentiel produit par une surface de charge
apparente pour ASC (apparent surface charge) répartie a la surface de la

cavité.

L’ASC est une distribution continue de charge définie par une surface
de densité de charge qui varie d’un point a un autre de la surface de cavite.
L’ASC est approchée par plusieurs points de charges dans la surface de la
cavité. Cette derniére est divisée en plusieurs régions et une charge apparente

ieme

gk est placée dans la K™ région.

Si gk est localisé dans ri, alors le potentiel V(r) dii a la polarisation du

di¢lectrique exprimé en u.a est :

V(=3 3)

Ir=r|
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Pour définir la cavité, la méthode PCM originale emploie des

sphéres atomiques avec un rayon égal a 1.2 fois le rayon de Van Der Waals.
Par la suite plusieurs modifications ont été établies :

- IPCM (Isodensity Polarisable Continuum Model) [18] :ce modéle est
une modification du modele PCM. 1l définit la surface de la cavité
moléculaire comme une surface de densité de probabilité électronique
constante de la molécule du soluté M [20].

- SCIPCM (Self Consistent Isodensity PCM) [19] est un raffinement de
la méthode IPCM. Il permet des calculs d’optimisation de géométrie et
de fréquences de la molécule de soluté en solution.

- PCM-UAHF (United Atom Hartree Fock) [20] utilise des sphéres
atomiques pour définir la cavité moléculaire. Dans cette méthode, les
atomes d’hydrogeéne ne sont pas des spheres assignées mais sont inclus
a Pintérieur des spheres d’atomes auxquels ils sont liés.

- IEF-PCM (Integral Equation Formalation PCM) est une généralisation
du modéle PCM. Cette méthode permet le traitement des solvants
anisotropiques et des solvants isotropiques [21].

- La méthode PCM a été reformulée pour éliminer les calculs itératifs de

la fonction d’onde du soluté en solution. Dans cette reformulation, la
fonction d’onde du soluté en solution et I’opérateur d’interaction V,,

sont déterminés par un cycle SCF [22].
L’avantage du modéle PCM est sa généralisation immédiate dans la
description des différents niveaux de la mécanique quantique et pour des
systemes physiques complexes. La liberté dans la définition de la cavité
moléculaire. Celle-ci n'est pas limitée a des formes sphériques ou
ellipsoidales mais elle est modélisée selon la forme réellement occupée par la

molécule du soluté, qui permet de décrire I'effet du solvant avec précision.
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Le modele PCM est tres employé dans les études d'une grande variété
de molécules en solution et dans la prédiction des effets de solvant
[23, 24, 25]. 11 existe dans les différentes versions de programmes de calculs

en mécanique quantique [26] comme le programme Gaussian.

V. 2.4. Modéle COSMO (Conductor like Solvation Model):
Le modéle COSMO, a I’origine congue par Klamt et Schiitirman [27],

ressemble a la méthode PCM dans l'utilisation d'une forme réaliste de la
molécule de soluté et dans I'utilisation d'une surface de charges dans la surface

de la cavité autour de la molécule de soluté.

Ces charges sont calculées avec une condition appropriée pour le solvant qui
est un conducteur électrique au lieu d’un diélectrique. Les charges sont
multipliées par une fonction f(€) telle que :

c—1
e+Kk

k a une tres petite valeur

f(e)=

Dans le cas de COSMO original, Klamt a suggéré k = 0.5 [27]. Les calculs
COSMO sont rapides a cause de la procédure simplifiée pour trouver les

charges.

Une autre méthode particuliere de la méthode COSMO qui permet une

optimisation de géométrie efficace, est appelée CPCM (Conductor PCM) [28].

Une extension du modele COSMO nommée COSMO-RS (Conductor like
Solvation Model for Real Solvents) a été proposé par Klamt [29]. 1 est devenu
une méthode de prédiction des propriétés thermodynamiques de fluides purs et

mixtes.

V .3. Energie libre de solvatation :

L’interaction d’un soluté avec un solvant est décrite par I’énergie libre
de solvatation. Elle correspond au changement de I’énergie libre quand la

molécule passe de I’état gazeux en solution [30,31].
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L’¢énergie libre de solvatation peut étre décomposée en deux termes: la

contribution électrostatique et la contribution non électrostatique [25] :

AG,,, = AG,,. +AG, .. (4)

solv elec

L’interaction électrostatique solut¢é — solvant qui représente la
polarisation du soluté et I’interaction de polarisation électrostatique soluté —
solvant, a la plus grande contribution dans 1’énergie de solvatation,
principalement dans les milieux polaires ou dans des systémes ioniques

[32].

La partie non électrostatique comprend 1’énergie de cavitation AG,, et

I’énergie de dispersion — répulsion AG,,

V. 3.1 Energie de cavitation :
La détermination du volume de la cavité et de sa forme joue un role trés
important dans tous les modeles du continuum. La définition de la forme et de

la taille de la cavité différe d’un mode¢le a un autre [33, 34].

L’¢énergie de cavitation représente le travail nécessaire pour former les
cavités dans le solvant [35]. Cette énergie, dépend uniquement du solvant

utilisé.

Le processus de transfert de la molécule de I’état gazeux en solution est
comprend deux étapes : la formation de la cavité dans le solvant et ensuite
I’insertion de la molécule de soluté dans cette cavité [36]. Toutefois, les
différentes méthodes pour le calcul de I’énergie de formation de la cavité ont

¢été décrites en 1994 [11].

L’énergie de cavitation a suscité plusieurs travaux, notamment ceux de

Tunon [37] utilisés dans les calculs PCM.
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V. 3.2. Energie de répulsion et de dispersion :

L’¢énergie de répulsion représente la contribution de la portion stérique

dans I’énergie de solvatation apres la formation de la cavité.

Dans le modele PCM, I’expression de 1’énergie de répulsion usitée est celle

d’Amovilli et Mennucci [38].

L’¢énergie de dispersion est additionnée a 1’énergie de répulsion, dans le

but de donner la contribution de Van Der Waals dans 1’énergie de solvatation.

Pour cette section d’étude on a choisi la solvatation du biferroceéne avec
des solvants polaires (I’eau et le chloroforme) car des études expérimentales

avec la spectroscopie Raman ont été faits.

V.4. Stabilité du biferrocene a I’état solvaté:

Le role du solvant est tres important, ¢tant donné 1’implication explicite du
solvant dans la réactivité chimique tant en chimie qu’en biologie, pour mieux
comprendre le role des effets de solvant, en utilisant la version du modéle

polarisable continuum (PCM [18,19]) implantées dans le logiciel Gaussian03.

Nous avons utilisé la géométrie optimisée de la molécule neutre au niveau
DFT/ B3LYP et la base 6-31G (d, p), les tableaux 7, 8, 9 résument les résultats
obtenus a partir des calculs PCM :

Tableau 7 : Energie de solvatation, fréquence imaginaire, moment dipolaire et
variation d’énergie entre les deux états solvatés.

Encreic Nombre de Moment AE
u f) Fréquence dipolaire(D) (Isolé/Solvaté)
Solvant Imaginaire KJ/mol
H20 -3300.2596 0.0168 38.8
CHCI3 -3300.2542 0.0050 24.78
Etat isolé -3300.2448 0.0007

AE : c’est la variation de I’énergie totale entre les deux états solvatés avec
deux solvants différents.
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Les résultats portés sur le tableau 7 nous montrent que la stabilité de la
molécule biferrocénique (absence d’une fréquence de vibration négative) a
I’état solvaté reste la méme qu’a I’état gazeux, cependant elle augmente avec
la polarité du solvant. L’utilisation de deux solvants différents a permis de
calculer I’écart énergétique entre les deux types de solvatation est de 14.2
KJ/mol; quant a ’écart énergétique par rapport a I’état isolé est de 38.8 KJ
,24.78KJ, pour I’eau et le chloroforme respectivement, ce qui laisse dire que le
biferrocéne est plus stable dans I’eau que dans le chloroforme. La polarité¢ du
solvant influe sur le moment dipolaire de la molécule. Ceci se manifeste par
les moments dipolaires obtenus aprés la solvatation avec les deux solvants;
en effet, leurs moments dipolaires ont augmenté de 0.0050 et de 0.0168 D

pour le chloroforme et 1’eau respectivement.

V.4.1. Distribution des charges de Mulliken:

La distribution et la variation de la charges de Mulliken sont données sur
les tableaux 8, 9 et illustrées sur les figures 8, 9. L’allure des deux courbes de
solvatation dans les deux cas sont presque superposables sur celle a 1’état
isolé, mais avec des changements de la distribution de charges,
particulierement sur les atomes Fe;, Fe;, les deux centres métalliques des
deux parties ferrocéniques, leurs valeurs respectivement sont de 0.0932 et
0.101, ainsi que la distribution de charges de Mulliken sur les deux atomes de
carbone C;,, Cy; qui assure la liaison entre les deux parties ferrocéniques, ont

eu pour valeurs 0,0596 et 0,0620 respectivement.
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Tableau 8: Distribution des charges de Mulliken sur les atomes de la
molécule a 1’état isolé et solvaté(H20) et sa variation.

Isolé Solvaté avec H20 Variation
1 Fe 0,719274 1 Fe 0,625991 0,093283
2 C -0,052695 2 C -0,078260 0,025565
3 C -0,306484 3 C -0,329222 0,022738
4 C -0,107260 4 C -0,148310 0,04105
5 C -0,106253 5 C -0,147964 0,041711
6 C -0,306349 6 C -0,328830 0,022481
7 H 0,132563 7 H 0,153010 0,020447
8 H 0,122701 8 H 0,156100 0,033399
9 H 0,124685 9 H 0,158097 0,033412
10 H 0,124676 10 H 0,158088 0,033412
11 H 0,122699 11 H 0,156043 0,033344
12 C 0,469609 12 C 0,529210 0,059601
13 C -0,582476 13 C -0,600199 0,017723
14 C -0,123085 14 C -0,159356 0,036271
15 C -0,123373 15 C -0,160080 0,036707
16 C -0,583609 16 C -0,603928 0,020319
17 H 0,114853 17 H 0,152763 0,03791
18 H 0,122832 18 H 0,156926 0,034094
19 H 0,122829 19 H 0,156946 0,034117
20 H 0,114864 20 H 0,153006 0,038142
21 C 0,469619 21 C 0,531693 0,062074
22 C -0,583622 22 C -0,604719 0,021097
23 C -0,123343 23 C -0,157166 0,033823
24 C -0,123125 24 C -0,163988 0,040863
25 C -0,582464 25 C -0,595855 0,013391
26 H 0,114864 26 H 0,153042 0,038178
27 H 0,122829 27 H 0,157026 0,034197
28 H 0,122832 28 H 0,157315 0,034483
29 H 0,114852 29 H 0,152597 0,037745
30 Fe 0,719269 30 Fe 0,618384 0,100885
31 C -0,052686 31 C -0,078266 0,02558
32 C -0,306353 32 C -0,328382 0,022029
33 C -0,106309 33 C -0,146168 0,039859
34 C -0,107204 34 C -0,150695 0,043491
35 C -0,306483 35 C -0,327009 0,020526
36 H 0,132563 36 H 0,153030 0,020467
37 H 0,122699 37 H 0,156202 0,033503
38 H 0,124677 38 H 0,158228 0,033551
39 H 0,124685 39 H 0,158475 0,03379
40 H 0,122700 40 H 0,156227 0,033527
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Tableau 9: Distribution des charges de Mulliken sur les atomes de la molécule a
1’¢tat isol€ et solvaté et sa variation.

Variation de la charge de

Isolé Solvaté avec CHCL; Mulliken
1 Fe 0,719 1 Fe 0,664 0,055
2 C -0,053 2 C -0,064 0,011
3 C -0,306 3 C -0,321 0,017
4 C -0,107 4 C -0,135 0,027
5 C -0,106 5 C -0,135 0,029
6 C -0,306 6 C -0,323 0,016
7H 0,133 7 H 0,143 0,011
8§ H 0,123 8 H 0,145 0,022
9 H 0,125 9 H 0,147 0,022
10 H 0,125 10 H 0,147 0,022
11 H 0,123 11 H 0,145 0,022
12 C 0,469 12 C 0515 0,045
13 C -0,582 13 C -0,595 0,012
14 C -0,123 14 C -0,150 0,026
15 C -0,123 15 C -0,153 0,029
16 C -0,584 16 C -0,595 0,011
17 H 0,115 17 H 0,138 0,023
18 H 0,123 18 H 0,146 0,022
19 H 0,123 19 H 0,146 0,023
20 H 0,115 20 H 0,138 0,023
21 C 0,469 21 C 0,514 0,045
22 C -0,583 22 C -0,594 0,011
23 C -0,123 23 C -0,153 0,030
24 C -0,123 24 C -0,150 0,026
25 C -0,582 25 C -0,595 0,012
26 H 0,115 26 H 0,138 0,023
27 H 0,123 27 H 0,146 0,023
28 H 0,123 28 H 0,146 0,023
29 H 0,115 29 H 0,138 0,023
30 Fe 0,719 30 Fe 0,661 0,056
31 C -0,053 31 C -0,067 0,014
32 C -0,306 32 C -0,322 0,016
33 C -0,106 33 C -0,136 0,029
34 C -0,107 34 C -0,135 0,028
35 C -0,306 35 C -0,323 0,016
36 H 0,133 36 H 0,145 0,013
37 H 0,123 37 H 0,145 0,022
383 H 0,123 38 H 0,147 0,022
39 H 0,123 39 H 0,147 0,022
40 H 0,123 40 H 0,145 0,022
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Figure 9: Distribution des charges de Mulliken sur les atomes de la
molécule a 1’état isol¢é, solvaté(CHCI3) et sa variation
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V.6. Fréquences de vibration :

V.6.1. Comparaison des spectres de vibrations IR

Les fréquences de vibration les plus remarquables au cours de la solvatation
sont ceux qui se situent sur le domaine IR ; dans notre cas sur I’intervalle
[294 a1100].
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150 EDD'E
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Figure 10 : Spectres IR du biferrocéne a 1’état isolé et solvaté avec I’cau et le
chloroforme.
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Les spectres IR représentés sur la figure 10 montre que les différentes

vibrations atomiques du biferrocéne dans son état isolé ou solvaté restent les

meémes .

V.6.2.Mode de vibrations de la molécule:

Tableau 10: Fréquences et quelques modes vibratoire de la molécule

Erquences del Mode‘de Visualisation des modes de vibration
vibrations(cm’) vibration
P &PV
v=313,36 5 Vlbrqtlon WHQ
- d’élongation entre
VGXP_294 les Cp-Fe-Cp
N\ |
v =507 Vibration de
Vexp=2 04 déformation
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Vibration de
v=1 128,7 respiration

Vexp:1 100 antisymétrique des
Cp extérieurs

Vibration de
_ respiration
v=1129 symétrique des Cp
extérieurs

Vibration de
respiration
v=1136 antisymétrique des
Cp
intérieurs

Le tableau 10 montre quelques modes de vibration du biferrocéne a 1’état
solvaté.Ces modes de vibrations ont été aussi retrouvés par des
expérimentateurs en utilisant la spectroscopie Raman, les valeurs calculées
sont en bon accord avec celles de I’expérience [39].
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V.7.Conclusion
La stabilité de la molécule a I’état solvaté reste la méme qu’a 1’état gazeux.

Le biferrocéne est stable; dans les solvants polaires, son moment dipolaire
augmente sensiblement avec la polarité du solvant.

Au cours de la solvatation de la molécule avec des solvants polaires, la
molécule biferrocénique garde la méme géométrie (semi- éclipsée)
transoidale.
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Les ¢études théoriques portant sur le transfert des charges dans les composés
organofer a valence mixte homobinucléaire, tel que les systémes que nous avons
¢tudié (biferrocenium/biferrocéne) restent rares. Ce manque est di, essentiellement, a
la taille des composés, a la présence d’¢léments chimiques qui nécessitent I’emploi de
grandes bases et aux conditions du milieu biologique.

Cependant, beaucoup de chercheurs se sont intéressés au processus de transfert
de charges, a travers I’étude des complexes organométalliques a valence mixte.

Le biferrocéne et son monocation ont été ¢tudiés plus particulierement dans le
domaine de la cinétique chimique, de la biologie et de 1’¢lectrochimie.

Le travail que nous avons réalis¢ dans ce mémoire trouve nécessairement sa
place dans 1’approche théorique de la compréhension et du développement de la
recherche en chimie des composés organofer.

Les calculs ont été effectués au moyen de la théorie de la fonctionnelle de la
densité¢ (DFT) au niveau B3LYP et la base 6-31G (d, p). L étude du systeme a 1’état
1solé et a I’état solvaté, nous a permis de comprendre la facon avec laquelle les
¢lectrons communiquent sur I’ensemble des atomes des molécules neutre ,cationique

et solvaté, ainsi que la stabilité du systéme.

Nous nous sommes attachés tout au long de se mémoire, a interpréter les
résultats obtenus au moyen de la méthode de calcul choisie en comparant le
biferrocéne et le biferrocénium, ainsi que le biferrocéne a 1’état gazeux et le

biferrocéne a I’état solvaté et a les confronter aux résultats trouvés dans la littérature.

Pour le systéme étudié en phase gazeuse, la comparaison a porté sur la
description géométrique, sur la distribution de charges de Mulliken et NBO, la stabilité

des deux espéces neutre et monocationique, le type de valence des deux atomes de fer.

A l'issue de ce travail, les résultats obtenus ont permis de dégager un certain

nombre de conclusions :

88



Chapitre VI Conclusion générale et perspectives

La base 6-31G (d, p) est suffisante étant donné qu’elle donne des résultats en

accord avec I’expérience.

La base pseudopotentielle LANL2DZ n’a pas donné de bons résultats du fait
qu’elle a gelé 20 électrons de coeur pour chaque atome de fer. Ainsi, la géométrie du
cation obtenue n’a pas pu expliquer la différence de valence entre les atomes de fer, a
partir de la géométrie. Elle donne la méme valence aux deux atomes de fer du systéme

monocationique.

Les résultats obtenus au moyen de B3LYP/6-31G (d, p), concernant les
parameétres structuraux et la géométrie de la molécule sont en accord avec des données
de la cristallographie, sauf pour la géométrie du cation qui est différente de celle
donnée expérimentalement ; le systéme oxydé a une forme transoidale avec une
partie ferrocénique semi-éclipsée et une autre décalée de 34°, mais avec des
parameétres géométriques en accord avec les données expérimentales ; puisque, 1’un

des atomes de fer est bivalent et I’autre trivalent.

L’étude du biferrocéne en solution a révélé que la nature du solvant a une
influence sur les propriétés moléculaires (I’énergie totale, le moment dipolaire, les
fréquences des modes normaux de vibration). La stabilité de la molécule a 1’état

solvaté reste la méme qu’a I’état gazeux, elle croit avec la polarité du solvant.

Signalons que notre intention est d’approfondir et de compléter, ultérieurement,
le travail présenté dans ce mémoire.

Nous envisageons, en effet, d’effectuer 1’¢tude du couple redox
biferrocénium/biferrocéne avec différents substituants et définir les interactions
intramoléculaires dans les systémes choisis.

Il serait, d’autre part, intéressant d’appliquer d’autres méthodes dites méthodes
mixtes de type mécanique quantique/mécanique moléculaire (MQ/MM) pour une
¢tude plus élaborée de ces composés.

Par ailleurs, continuer la recherche sur le transfert d’électrons dans ces systémes

en biologie ou le couple redox biferrocénium/biferrocéne jouaient un grand role.
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1. Introduction

Avec ’accroissement fulgurant des possibilités de calcul numérique, nous
assistons a un perfectionnement continu des méthodes théoriques aussi bien en
modélisation qu’en chimie quantique.

Dans ce chapitre, nous décrirons briévement 1’ensemble des principes de base

de la chimie quantique, déja décrits dans de nombreux ouvrages.

I1. Equation de Schrodinger

En mécanique quantique, le traitement de tout systeme polyélectronique
moléculaire, comportant n électrons et M noyaux, passe par la résolution de 1’équation

de Schrodinger [1] relative aux €tats stationnaires. Celle-ci s’écrit:

HY=-EVY (11-1)

H est ’opérateur hamiltonien décrivant les énergies cinétiques des noyaux et des
¢lectrons et les interactions entre les particules constituant le systeme étudié.

E est I’énergie totale.

West la fonction d’onde décrivant 1’état du systéme.

L’opérateur hamiltonien pour un systeme moléculaire comprenant des

¢lectrons de coordonnées (r) et des noyaux de coordonnées (R) s’€crit (en ua):
H=Te(r)+Tn(R)+Vee (r)+Vn (R)+Ven (1,R) (11-2)

Dans cette expression, les termes T. et T, sont les opérateurs énergie

cinétique des électrons et des noyaux, s’exprimant tous deux sous la forme de sommes

de contributions individuelles, (en ua):

Te(r) = —Zn% (11-3)
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A i Ay
T (R)=— (I1-4)
§ KzlzhﬂK
A1 est ’opérateur Laplacien relatif a I’électron i et s’écrit:
2 2 2
Ai=62+82+a2 {I-5)
ox~ oy, oz

Les termesV,., V,, et Vg, sont respectivement les opérateurs énergie potenticlle

¢lectron-¢lectron, noyau-noyau et électron-noyau, d’expressions (en ua):

51

Ve (N =Y — (11-6)
i<j Y
. M 7 7
Vi (R)= ) =5t (11-7)
K<L rKL
n n M
Ve == D =% (I1-8)
i-1 k=1 M

Zx et Z; désignent les charges du K™ et L™ noyau. Les grandeurs ri, 1 et rgp
caractérisent respectivement la distance entre 1’électron 1 et le noyau K, la distance

entre les deux électrons 1 et j et enfin la distance entre les noyaux K et L.

L’Hamiltonien s’écrira alors en unités atomiques:
51 L Z, W Z,
——Z ZzMK Z}— Z—r = (11-9)

i k<L TyL i-1 k=1 N

L’opérateur hamiltonien du systeme (II-9) ¢tant fonction des coordonnées

¢lectroniques et nucléaires, la fonction d’onde totale du systeme ¥ . est également

fonction des coordonnées électroniques (r) et nucléaires (R), cela rend la résolution
mathématique de 1’équation de Schrodinger (II-1) pour les systémes moléculaires, trés
complexe, elle n’a de solutions exactes que pour des cas simples, tels que 1’hydrogéne
et les systemes hydrogénoides. De ce fait, la résolution de 1’équation (II-1) nécessite

de faire appel aux approximations suivantes:
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-L’approximation non relativiste qui consiste a négliger la variation de la masse d’une
particule en fonction de sa vitesse ainsi que les couplages spin-spin et spin-orbite.
-L’approximation de Born Oppenheimer [2] (approximation adiabatique) qui permet

de séparer le mouvement des électrons de celui des noyaux.

L’utilisation de la derniere approximation permet d’exprimer\¥(r,R) sous forme de
produit de fonctions électroniques W, (r,R) et nucléaires ¥, (R). R et r désignent

respectivement 1’ensemble des coordonnées nucléaires et électroniques.
La résolution de I’équation (II-1) se réduit alors a la résolution de I’équation de
Schrodinger électronique:

H,¥,.(r,R)=E, ¥,(r,R) (11-10)

A

E. est I’énergie électronique et H, représente I’hamiltonien ¢électronique dont

e

I’expression est:

I:le :fE(r)+\iEN (r, R)+\7EE(|') (I1-11)
et en (ua) nous obtenons:
A n n M n
Ho=-Y4 y$Zeyyl (11-12)
i1 2 i1 k=1 lik i<j B

Pour un systéme polyélectronique, I’équation de Schrodinger ne peut pas étre
résolue exactement a cause du terme de la répulsion électronique V. (r) qui dépend

des coordonnées des deux €lectrons 1 et j et qui empéche la séparation des variables, ce

qui nous conduit a effectuer des approximations, celles-ci portent généralement sur la

simplification de ’hamiltonien H, ou de la forme analytique de la fonction d’onde We

Deux catégories de méthodes quantiques sont distinguées:
o La premiere comprend les méthodes non empiriques (ab initio), semi-
empiriques et empiriques.

o La seconde est la théorie de la fonctionnelle de la densité (DFT).
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Dans la premiere catégorie, la détermination des propriétés é€lectroniques de tout
systeme moléculaire nécessite la connaissance de la fonction d’onde, tandis que dans
la seconde, c’est plutdt la connaissance de la densité électronique qui détermine ces
propriétés.
I1.1. Méthode de Hartree-Fock (HF)

La méthode de Hartree-Fock [3, 4, 5] repose essentiellement sur le modele a
particules indépendantes, qui associe aux électrons des fonctions monoélectroniques
@, appelées orbitales moléculaires (OM). La fonction d’onde polyélectronique ¥

d’un systéme non radicalaire & nombre pair (n) d’électrons (& couches complétes),
n . . . ) .
ayant m = Y orbitales doublement occupées, s’écrit sous la forme d’un produit

antisymétrique (déterminant de Slater [6]) de spinorbitales moléculaires ®@;, et @,

notées respectivement @, et @, [7].
¥, =lo, @ @, O,..0, | (11-13)

L’¢énergie ¢lectronique totale du systéme associée a cette fonction d’onde ‘P,

s’exprimera alors:

<\Pe I:|e \PE‘>
E.=——— " 11-14
(YY) (-14)
De plus, si la fonction ¥, est normée, la relation (II-14) devient:
E. = <‘P H, ‘Pe> (11-15)

A

H, est I’opérateur hamiltonien donné par la relation (I1I-12).
En introduisant 1’opérateur monoélectronique de cceur h°(i) , qui décrit le

mouvement de 1’électron 1 dans le seul champ des M noyaux et qui s’exprime par

I’expression:
Ne 1 M Z
he(i)y=——A7 - > =X (11-16)
2 k=1 Tik

dans I’équation (II-12), nous obtenons:
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N
Ho =2 h"()+2 — (11-17)

Le développement de la relation (II-15) nous conduit a I’expression suivante de
I’énergie:

m

E. :Z 2h® +Z(2‘]kl —Ky) (11-18)
k=1

=1

dans laquelle h;, Ji et Ky représentent respectivement les intégrales: de cceur,

coulombiennes et d’échange, données par les relations ci-dessous:

hg = <(Dk(i)‘ﬁ°(i)‘®k(i)> (11-19)
Ju= <<Dk<i>d>k(i)rid>.<j>d>.<j)> (11.20)

ij
Ky —<®k(i)®|(i)%®k(j)®|(j)> (11-21)

La condition d’énergie minimale du systéme (3E = 0 et 3E* > 0) doit étre réalisée en

respectant la condition d’orthonormalisation des fonctions d’onde, en posant:

Isik=1
(@/®) =64 = (11-22)

O0sik #1

L’utilisation de la méthode des multiplicateurs de Lagrange permet la résolution de ce

probléme et conduit aux équations de Hartree-Fock [3,4,5]:

F (D¢ (D) = e, (g, (i) (11-23)

ou F est I’opérateur monoélectronique de Fock d’expression:
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F (i) = ﬁ°(i)+zm:(2j|(i)—l€|(i)) (11-24)

he(i) étant I’opérateur monoélectronique de coeur donné par 1’expression (1I-16), J, (i)

est ’opérateur monoélectronique coulombien de Hartree donné par 1’expression:

|

A : | : :
‘]I(I)(Dk(l):|:jq)l(J)r_q)l(J)de:|q)k(l) (I1-25)
et K, (i) est I’opérateur d’échange de Fock-Dirac défini comme suit:

K, ()@, (i) = {fq)f(j)%@k(j)dfj}@.(i) (11-26)

ij
Notons que la fonction d’onde polyélectronique @ est fonction propre de I’opérateur

de Fock donné par la relation (11-24).

I1.2. Méthode de Hartree-Fock-Roothaan (HFR)

L’approximation LCAO (Linear Combination of Atomic Orbitals) [8], introduite par
Roothaan pour simplifier les équations de Hartree-Fock, consiste a exprimer chaque
orbitale moléculaire ®x comme une combinaison linéaire d’orbitales atomiques (OA)

@, , et s’exprime comme suit:
N
ch = Z Crk(ot (11_27)
r=l1

ou N est la dimension de la base utilisée.

L’introduction de I’approximation LCAO dans les équations de HF, nous donne les
¢quations de Hartree-Fock-Roothaan, qui s’écrivent sous la forme matricielle suivante:
FCk = €k S Ck (II-28)
Le systéme séculaire correspondant s’écrit alors:
n
ZCrK(Frs - ekSrs) =0 (11'29)
r=1
e est I’énergie de ’OM @, .

S est la matrice de recouvrement, ses éléments étant: Sy :<(Pr / <0s> .
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F est la matrice de Fock qui a pour ¢léments F; donnés par I’expression:
F.=hS + Z [ rs/tu —3 (rt/SU )} (11-30)

ou h est ’intégrale monoélectronique de cceur, Py, est un élément de la matrice

densité:

= ZZ CqCy (I1-31)

et (rs/tu) représentent les intégrales de répulsion électronique, données par:
* m * - 1 - -
(rs/tu) = [[o! () D — @ (D, () d7, de, (11-32)
o

L’équation matricielle (II-28) peut étre simplifiée dans le cas de fonctions de base
orthogonales en une équation matricielle aux valeurs propres:

F Cy= e Gk (11-33)
Le passage de 1’équation (II-28) a I’équation (II-33) se fait a 1’aide d’une
transformation unitaire:

CtSC=1 (11-34)

I étant la matrice unité.
I1.3. Calcul SCF (Self Consistent Field)

Bien que les équations de HFR simplifient le probléme polyélectronique en une
somme de problemes monoélectroniques, leur résolution ne devient pas pour autant si
facile, a cause du fait que I’opérateur de Fock dépend des solutions des équations
elles-mémes. La procédure de résolution est donc itérative et dite SCF. Ainsi, un jeu

de coefficients d’essai C,, est choisi, permettant le calcul des éléments F et par suite,

la résolution de I’équation (II-33). Un nouveau jeu de coefficients est ainsi déterminé.
Cette opération est réitérée jusqu’a ce que la self-consistence soit atteinte. C’est pour
cette raison que la méthode porte le nom de champ auto-cohérent, ou Self-Consistent
Field. Les critéres de convergence sont fixés, généralement, sur I’énergie. Les valeurs

définitives des coefficients, qui permettent la détermination des orbitales moléculaires
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mono¢lectroniques sont obtenues, ainsi que leurs valeurs propres correspondantes ej.

Nous obtenons 1’énergie totale E qui s’écrit:

0CC M

E=> (e, +hi)+ D Z,Z, (I1-35)
k

K<L

I11. Méthodes rigoureuses (ab initio)

Dans les méthodes de type ab initio [9], la résolution des équations HFR se fait

sans aucune approximation. Les intégrales (rs/tu) sont calculées exactement sans

introduction de parametres empiriques. Cependant, bien que tous les €lectrons et toutes
les intégrales soient pris en compte, les solutions des équations de Hartree-Fock-
Roothaan ne sont pas tres exactes. En effet, elles dépendent du choix de la base
d’orbitales atomiques et du niveau de traitement de la corrélation électronique, laquelle
n’est pas prise en compte dans un calcul de type Hartree-Fock.

II1.1. Choix de la base

Théoriquement, pour obtenir I’énergie ¢€lectronique exacte du systéme, la meilleure
représentation des fonctions monoélectroniques, doit étre développée sur une base
complete (infinie) de ¢, , dans ce cas nous aurions décrit correctement les OM. Mais
dans la pratique, nous devons utiliser une base limitée d’OA. Le choix de cette base est
déterminant pour obtenir des résultas ab initio fiables. Les fonctions de base doivent
satisfaire trois critéres essentiels:

- Elles doivent donner des résultats proches de ceux obtenus avec la vraie
fonction d’onde.

- Elles doivent permettre le calcul analytique des intégrales afin de faciliter la
tache de calcul.

- Leur nombre ne doit pas étre élevé pour ne pas risquer de rendre complexe le

calcul des intégrales biélectroniques multicentres de type(rs/tu).

Nous distinguons deux types de bases habituellement utilisées dans un calcul ab initio:
- Celles formées par les orbitales de Slater.

- Celles formées par les orbitales gaussiennes.
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a. Bases d’orbitales de Slater (STO) : Slater Type Orbital [10]

Les orbitales de Slater, ont ¢t¢ les premieres orbitales utilisées. Elles sont

obtenues a partir des orbitales hydrogénoides et s’expriment par la relation:

@0 (r0,0)=Nr"" e "y, (0,0) (11-36)

R, 0 et ¢ sont les coordonnées sphériques qui reperent 1’¢lectron.
n’, | et m représentent respectivement le nombre quantique effectif, secondaire et magnétique.
Y m sont les harmoniques sphériques.
N est le coefficient de normalisation donné par:
n’+l
N @) (11-37)
\/2n’!

g est I’exposant de 1’orbitale de Slater, défini par:

_ Zeff

'
na,

(11-38)

Zgs est la charge nucléaire effective, elle représente I’exposant de Slater, a, est le
rayon de I’atome de Bohr et o est la constante d’écran calculée avec les régles

empiriques de Slater avec : Z.s=Z - ©.

Nous distinguons plusieurs types de bases STO :

- Les bases dans lesquelles chaque OA est représentée par une seule STO, sont
minimales et dites single Zéta (SZ). Ces bases trés peu flexibles sont rarement
utilisées.

- Les bases double Zéta (DZ), triple Zéta (TZ),..., dans lesquelles chaque OA est
représentée respectivement par deux, trois,..., STO.

- Souvent, une combinaison de ces deux types de bases est utilisée: les orbitales
de cceur sont représentées dans la base SZ tandis que les orbitales de valence sont

représentées dans la base DZ.

Les bases STO, présentent un bon comportement a trés courte et trés longue

distance du noyau. Cependant, elles compliquent le calcul des intégrales
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bi¢lectroniques multicentriques. Pour contourner ce probleme, Boys [11] proposa

’utilisation de fonctions gaussiennes.
b. Bases d’orbitales gaussiennes (GTO): Gaussian Type Orbital [11]
En 1950, Boys a développé les fonctions gaussiennes, d’expression générale:
g(a,u,v,w)=N(a,u,V,W) X, Yy, 2, e (11-39)

a représente I’exposant positif de la gaussienne portée par un centre A.

N est le facteur de normalisation, défini par la relation:

N = 22n'(nr_1)! (2g)2n'+1 (II-40)
V-V o

u, v et w sont des nombres entiers positifs ou nuls dont la somme 1 = u+v+w définit la
symétrie de la GTO:

1=0, la gaussienne et de symétrie « s ».

=1, la gaussienne est de symétrie « p ».

1=2, la gaussienne est de symétrie « d ».

c. Autres bases

Il existe un grand nombre de bases de fonctions gaussiennes mises au point par
plusieurs auteurs tels que Huzinaga, Dunning, Pople, ..., etc [12].

Huzinaga [13], a donné une impulsion déterminante aux calculs sur des bases de
gaussiennes, en considérant une STO ¢, comme une combinaison lin€aire de GTO gu

telle que:

& = ZaA galay) (I1-41)

o, et ay sont respectivement les exposants et les coefficient des GTO.
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Pendant longtemps, la base minimale STO-3G a été utilisée, ses OA sont des
orbitales de Slater qui sont remplacées chacune par une combinaison linéaire de trois

gaussiennes d’ou la notation STO-3G.

Contrairement aux STO, les fonctions gaussiennes simplifient le calcul des
intégrales biélectroniques. En effet, le produit de deux gaussiennes, I’une centrée sur
un noyau A et ’autre centrée sur un noyau B, est une nouvelle gaussienne centrée en

un point C, situé entre A et B, de coordonnées:

C = LA 1=X,youz (I11-42)
a,+ag

dont I’exposant ac est donné par:

ap =-22% (11-43)

O+ 0

Ainsi, le calcul d’une intégrale a quatre centres se réduit a celui d’une intégrale
bicentrique. Le probléme, est que les fonctions gaussiennes ne permettent pas une
représentation correcte de la distribution €lectronique au voisinage et a grande distance
du noyau, donc il faut plusieurs gaussiennes pour avoir la méme précision qu’avec une
seule orbitale de Slater, ce qui accroit rapidement la dimension de la base et entraine
I’augmentation du nombre d’intégrales a calculer et donc I’accroissement du temps de
calcul. Pour remédier a ce probléme, une solution judicieuse a ét¢ introduite par
Dunning [14] et qui consiste a construire des fonctions contractées qui sont des

combinaisons linéaires de gaussiennes primitives.

d. Fonctions contractées

Une fonction contractée CGTO (Contracted Gaussian Type Orbital) s’écrit:
P = Z A 0 (I1-44)

i €tant une gaussienne primitive [15].

ajk ¢étant le coefficient de contraction de la gaussienne g et ¢y est la fonction contractée.
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Selon le nombre de fonctions contractées qui interviennent dans la construction de la
base, nous pouvons obtenir différents types de bases:

- une base minimale [16] ou simple Zéta (SZ), ou chaque orbitale atomique est
représentée par une seule fonction gaussienne contractée.

- une base de type N-Zéta (NZ), (N = D, T, Q) ou chaque orbitale atomique est
représentée par deux, trois ou quatre gaussiennes contractées [15].

- une base de type split-valence N-Zéta si chaque orbitale atomique de cceur (ou
interne) et représentée par une seule fonction, les orbitales de valence (s et p de méme

nombre quantique) seront décrites par N fonctions gaussiennes primitives contractées.

e. Bases de Pople [17]

Dans les bases de Pople, chaque orbitale atomique de coeur est représentée par
une seule fonction de N gaussiennes tandis que chaque orbitale atomique de valence

est représentée au total par X gaussiennes réparties sur une, deux ou trois fonctions.

f. Fonctions de polarisation [18]

C’est une extension de la base en incluant des OA de nombre quantique I plus
¢levé que celui qui est occupé dans 1’état fondamental (p pour I’hydrogene, d pour
I’oxygéne,..., etc). Elles servent a décrire I’hybridation et la polarisation du nuage
¢lectronique. L’ inclusion des orbitales de polarisation est représentée par une étoile (*)
pour les atomes lourds et par deux étoiles (**) pour tous les atomes y compris I’atome

d’hydrogene.

g. Fonctions diffuses [19]

Ce sont des OA de nombre quantique n plus élevé que celui qui est occupé dans
1’¢état fondamental de 1’atome. Elles sont indispensables dans 1’étude des ions négatifs
et des molécules comportant des liaisons fortement ioniques. L’emploi des fonctions
diffuses pour les atomes lourds est spécifi¢ par (+) et pour tous les atomes y compris

I’atome d’hydrogéne par (++).
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II1.2. Méthodes Post — SCF

Dans le cadre du mod¢ele de Hartree-Fock, modele a particules indépendantes,
I’énergie due a la corrélation des mouvements relatifs des €lectrons est ignorée, donc
la résolution du systeme mene a une €nergie HF plus ¢levée que 1’énergie exacte. Par
définition, 1’énergie de corrélation [20,21] est la différence entre cette énergie exacte,
fournie par I’expérience et I’énergie Hartree-Fock du systéme.

Ecor = Eexact - Enr (I1-45)
Il est donc nécessaire de résoudre 1’équation de Schrodinger au-dela de la limite de
Hartree-Fock. Cela est possible au moyen de méthodes plus €laborées qui sont:
- la méthode d’interaction de configurations.

- la méthode des perturbations de Moller-Plesset.

a. Interaction de configuration (IC)

Dans la méthode Hartree-Fock, une des approximations majeures est la
représentation de la fonction d’onde par un seul déterminant de Slater. Les méthodes
d’interaction de configurations(IC) [22,23] proposent que la fonction d’onde totale
¢lectronique W) de [I’¢tat fondamental ou des états excités, d’un systeéme
polyélectronique, soit une combinaison linéaire de tous les déterminants de Slater
@, représentant chacun une configuration possible de distribution é€lectronique sur

toutes les orbitales atomiques occupées ou virtuelles.

He = ;Ck Py (11-46)

La méthode des variations est appliquée pour calculer les coefficients Cy et I’énergie
totale E. L’ensemble de tous les déterminants peut devenir vite trés lourd a calculer

puisqu’il s’agit de diagonaliser une matrice carrée d’ordre tres éleve.
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b. Méthode des perturbations de Moller - Plesset (MP)

La théorie des perturbations Moller-Plesset [24,25] est une procédure systématique
pour la détermination de 1’énergie de corrélation €lectronique. Dans cette approche,
I’hamiltonien du systeme polyélectronique s’écrit comme ¢€tant la somme de

I’hamiltonien d’ordre zéro Hy et de 1’opérateur de perturbations Hj:

Heoae = H" +H' (11-47)
avec
R R noo n 1
H exact H elec — h® (,Ll) + Z - (II'48)
u=l1 y723% r,uV
et HO =)+ Y. > 23, (1) - Ky () (11-49)
u uo 1=l
Nous aurons alors:
R no1 nom R R
H'=> —-2>2 QJ(w-K(w) (I11-50)
U<v rﬂv uo 1=l
J ; et K ; sont les op¢rateurs de Coulomb et d’échange.
L’¢énergie totale E, de 1’état fondamental est donnée par I’expression:
E,=EJ+E}+EZ+E;+Ef+-- (I1-51)
EJ étant I’énergie a I’ordre 0, donnée par:
E, =) ¢ (11-52)

& est I’énergie de la spinorbitale 1.
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El, EZ, ES et E§ sont respectivement les corrections énergétiques au premier,
second, troisiéme et quatrieme ordres, obtenues en appliquant la méthode des

perturbations de Rayleigh-Schrodinger.

Le nombre des intégrales biélectroniques, ainsi que la relative difficulté de leur
calcul, font des méthodes ab initio une grosse machine numérique dont I’usage est
réservé, encore de nos jours, au traitement des systémes de petites tailles. Dans sa
pratique quotidienne, le chimiste a souvent besoin de résultats moins précis, lui
permettant cependant des comparaisons a I’intérieur de familles de composés. C’est
cette motivation qui a suscité la mise au point des méthodes de calcul intermédiaires

entre les méthodes ab initio et celles qui s’inspirent de la méthode de Hiickel [26].

IV. Méthodes semi-empiriques
IV.1. Principe

L’objectif commun des méthodes semi-empiriques est la réduction du nombre
des intégrales a calculer. Elles différent par les niveaux d’approximations considérées
pour D’évaluation des intégrales. Elles sont toutes basées sur les approximations
suivantes:

1) La base d’orbitales utilisée est constituée par les orbitales de Slater de la couche
de valence.

2) Les intégrales de recouvrement sont négligées dans la résolution des équations
SCF; ¢’est I’approximation du RDN (Recouvrement Différentiel Nul).

3) Toutes les intégrales biélectroniques, a trois ou quatre centres, sont supposées
nulles. Certaines intégrales bi¢lectroniques a un ou deux centres, sont ¢galement
négligées; leur nombre et leur nature dépendent de la méthode utilisée.

4) Les termes non diagonaux de la matrice de ’hamiltonien de cceur sont estimés au
moyen de relations empiriques.

5) La plupart des intégrales mono ou biélectroniques a un centre sont souvent

estimées a partir de données tirées des spectres.
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IV.2. Approximation ZDO (Zero Differential Overlap)

Le développement des méthodes semi-empiriques est basé sur les équations de
Roothaan simplifiées et repose sur 1’approximation ZDO ou RDN [27]. L’application
plus ou moins stricte de cette approximation dans les différentes méthodes semi-
empiriques, conduit a une réduction considérable du nombre d’intégrales a calculer, en
particulier celui des intégrales bi¢lectroniques dont 1’évaluation requiert un temps de
calcul considérable.

Dans toutes ces méthodes, seuls les électrons de valence sont traités explicitement, les

¢lectrons internes étant supposes localisés sur les noyaux.

L’approximation ZDO consiste a négliger le recouvrement différentiel entre les

différentes orbitales atomiques de base; elle est exprimée par la relation suivante:

or(1) @5(1) dt; = S5 0(1) (1) dr; (I1-53)

ou J est le symbole de Kronecker.

Selon le niveau d’application du ZDO, différentes méthodes ont pu étre développées:
* CNDO [28,29] (Complete Neglect of Differential Overlap).

* INDO [30] (Intermediate Neglect of Differential Overlap).

* NDDO [28](Neglect of Diatomic Differential Overlap).

IV.3. Approximation CNDO (Complete Neglect of Differential Overlap)

Dans cette approximation, I’hypothése du ZDO est appliquée d’une manicre stricte, a
toutes les intégrales biélectroniques.

o(1) @s(1) dt; =0 Vr#s (I1-54)

En apportant cette approximation, Pople, Santry et Segal se sont essentiellement

attachés a reproduire les résultats des calculs ab initio. La méthode CNDO donne de

bons résultats pour les longueurs de liaison et angles de valence. Cependant, elle

donne des enthalpies de formation trop ¢éloignées de la valeur expérimentale. Pour

corriger cela, plusieurs ajustements ont ¢été effectués donnant naissance aux
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paramétrisations CNDO/1 [29], CNDO/2 [31], CNDO/S [32] ,CNDO/BW [33] et
CNDO/FK [34].

IV.4.Approximation INDO (Intermediate Neglect of Differential Overlap)

L’approximation INDO, développée par Pople, Beveridge et Doboch [30],
préserve le recouvrement différentiel monoatomique dans les intégrales
monocentriques.

o(1) 9y(1) dt; =0 (I1-55)

Cette équation est non nulle si r et s appartiennent au méme atome R.

L’approximation ZDO est donc appliquée a toutes les intégrales biélectroniques bi-,

tri- ou tétracentriques.

Les paramétrisations MINDO/1 [35], MINDO/2 [36] et MINDO/3 [37] découlent
de MINDO (Modified Intermediate Neglect of Differential Overlap), une modification
de INDO, proposée par Dewar et spécialement adaptée pour reproduire des résultats

expérimentaux, en particulier, les énergies de formation.

IV.5. Approximation NDDO (Neglect of Diatomic Differential Overlap)

L’approximation NDDO [28] qui consiste a négliger toutes les intégrales dans
lesquelles intervient le recouvrement différentiel de deux OA r et s centrées sur deux

atomes différents, est formulée par:

or(1) @(1) dt; = Ors @:(1) @s(1) dt; (avecreR et seS) (I1-56)
Ors est le symbole de Kronecker tel que:
0 si R#S
Srs = (11-57)
1 si R=S.

» Les éléments de la matrice des recouvrements s’écriront dans le cadre

de ’approximation NDDO:
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Ors = 0 s1 R£S
S =O0rs<T1/Ss > avec (I1-58)
Ors = 1 s1 R=S
Ces recouvrements s’annulent lorsque les OA de base sont orthogonales entre
elles. Par contre, si celles-ci sont des fonctions de Slater, les recouvrements
monocentriques entre les OA ns appartenant a des couches différentes, ne sont pas
nécessairement nuls. Cependant, si les atomes du systéme a traiter, autres que
I’hydrogéne, ne contribuent que par des OA de type ns, np, toutes les intégrales des
recouvrements monocentriques seront nulles. Dans ces conditions, le NDDO, réduira
la matrice S, des recouvrements, a la matrice unité,
S=I (11-59)
et ’équation de Roothaan et Haal prendra alors la forme d’une équation aux valeurs
propres:

F Cy= e Gk (I1-60)

» Les éléments de la matrice de Fock s’écrivent sous la forme suivante:

- Les éléments diagonaux:

Friam =Un = D Ve + 2 Z%[(rr/tu)——(rt/ru)} +> > D R(rr/tu)  (1I-61)

S#R t(R) u(R) S#R t(S) u(S)

- Les éléments non diagonaux:

e Les ¢éléments non diagonaux monocentriques:

Frysr) = ZVS s T ZZF)’[U|:(rS/tu)__(rt/ru):| + Z Z Z P, (rs/tu) (I11-62)

S7R {R)U(R) S#R t(S) u(S)
o Les éléments non diagonaux bicentriques:
Fr(R)s(S) - Z Z . (rt/su) (I1-63)

t(R) u(s)
r et s désignent les OA appartenant a ’atome R.
t et u désignent les OA appartenant a I’atome S.
U, est 'intégrale monoélectronique monocentrique.
Vi,s est I’intégrale d’attraction monoélectronique bicentrique.

P, est I’élément de la matrice densité.
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B:s est I’intégrale de résonance monoélectronique bicentrique.

La premiére méthode basée sur I’approximation NDDO, est la méthode MNDO. Son
objectif de la méthode est la meilleure reproduction possible des grandeurs

moléculaires expérimentales a 1’état fondamental.

IV.6. Méthode MNDO (Modified Neglect of Diatomic Differential Overlap)

La méthode MNDO [38, 39] a été développée par Dewar et Thiel en 1977, elle
est basée sur les équations de 1’approximation NDDO [28]. Elle a été paramétrée pour
reproduire les grandeurs moléculaires expérimentales de 1’état fondamental. Pour cela,
les différents termes intervenant dans la matrice de Fock ainsi que les énergies de
répulsion entre cceurs, ont été évalués a partir de données expérimentales ou sur la

base de fonctions paramétriques.

Les différents paramétres ont ¢été choisis pour tenter de compenser les
déficiences du modele HFR qui ne tient pas compte de la corrélation électronique et

pour corriger les erreurs dues aux simplifications qu’entraine 1’approximation NDDO.

Dewar et Thiel ont d’abord déterminé les parameétres du carbone et de
I’hydrogene, puis ceux de I’azote et de I’oxygene, en considérant ceux du carbone et
de I’hydrogeéne constants. La paramétrisation a ensuite été étendue, par un procédé
d’extrapolation, a d’autres atomes tels que: le béryllium [40], le bore [41], le fluor
[40], ’aluminium [42], le silicium [43], le phosphore [44], le soufre [45], le chlore
[46], le zinc [47], le germanium [48], le brome [49], I’étain [50], ’iode [51], le
mercure [52] et le plomb [53].

En utilisant les notations de Dewar et Thiel, nous donnerons dans le cadre de la
paramétrisation MNDO, les expressions des différents termes intervenant dans la
matrice de Fock ainsi que celles des énergies ¢électroniques E., nucléaire Ey, et totale

Er et du moment dipolaire p.
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a. Intégrales biélectroniques monocentriques

Les intégrales monocentriques biélectroniques coulombiennes g (g,=(rr/ss)) et
biélectroniques d’échange h, (h=(rs/rs)) sont évaluées en utilisant un procédé [54]
basé sur la méthode de Oleari [S5]. Il consiste a paramétrer les énergies de divers états

de valence d’un atome et de ses ions, de fagon a reproduire les valeurs expérimentales.

b. Intégrales biélectroniques bicentriques

Les intégrales bié¢lectroniques bicentriques de répulsion (rs/tu) représentent
I’énergie d’interaction électrostatique entre un électron décrit par une distribution de
charges centrée sur ’atome R et un électron décrit par une distribution de charges
centrée sur I’atome S. Ces intégrales sont égales a la somme des interactions entre tous
les moments multipolaires M, associés aux deux distributions de charges. Les indices

p et m définissant I’ordre et I’orientation du multipéle.

(rs /tu) = ZZZ[M,m, ] (11-64)

Les interactions multipdle-multipole sont définies par la formule semi-empirique:

2 "
Z > fi(Ry) (11-65)

I, +1
21 2 i=l j=I

MM ]=

Iym >

Rj; représente la distance séparant les charges ponctuelles 1 et j des multipdles M n €t
M.

Dewar et Thiel ont évalué la fonction semi-empirique fi(R;;) en adoptant une relation

de Dewar-Sabelli-Klopman (DSC) [S6].

(11-66)

fi(Ry) =
J \/R + (lol1 /012

phet pS (I, I, = 0, 1, 2) étant des paramétres correspondant respectivement aux

monopdle, dipole et quadripole associ€és aux distributions électroniques ns np de
I’atome R. Ces paramétres sont déterminés numériquement, de manicre a satisfaire les

conditions aux limites pour les interactions définies par 1’équation (II-65).
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¢. Intégrales monocentriques monoé¢lectroniques de cceur

Dewar et Thiel [38], ont traité les intégrales monocentriques monoélectroniques
de cceur Urr, comme des parametres empiriques dépendant de la nature de I’OA r et de
I’atome qui la porte. Leurs valeurs ont été déterminées de facon a reproduire les

grandeurs expérimentales.

d. Intégrales de résonance de cceur

Dewar et Thiel ont utilis¢ une formule de type Hoffmann afin de déterminer les
intégrales de résonance de cceur B qui sont supposées étre proportionnelles aux

recouvrements Srs:
. 1
ﬁrs = ﬂF?S Srs ou ﬂF(e)s = E(ﬁlg +ﬂ50) (II'67)

B3 et B sont des paramétres atomiques.

Les S sont calculées rigoureusement sur une base d’orbitales atomiques de Slater.

e. Intégrales d’attraction monoélectroniques bicentriques

Les intégrales d’attraction Vgy, entre un électron de I’atome S et le coeur de

I’atome R sont données par la formule:

Vew = —Zg{t(SHU(S)/s(R)s(R)) (11-68)
ou s(R) est ’OA de valence de type s centrée sur 1’atome R et <t(S)u(S)/s(R)s(R)> est
I’intégrale de répulsion biélectronique entre un électron décrit par la distribution de
charges e, centrée sur I’atome S et un autre €lectron décrit par la distribution de

charges eqyp; centrée sur I’atome R.

f. Energie de répulsion entre coeurs

L’énergie de répulsion entre coeurs Eg,, représente l’interaction entre les

distributions de charges Zge,ps et Zseqsp,, centrées respectivement sur les atomes R

et S, et s’exprime par:
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Efs =ZrZs (s(R)s(R)|s(S)s(8)) + f (Rgs) (11-69)

f(Rgs) représente la répulsion entre les atomes neutres R et S et s’annule quand la

distance internucléaire Rrg tend vers I’infini et s’écrit:
f(Res) = ZZ (S(RIS(R)| $(S)s(S))exp(— @ Res ) + expl— a5 Res )] (11-70)

oR et ag sont des parametres empiriquement adaptables, caractéristiques du type des

atomes R et S.

Dans la méthode MNDO, les éléments de la matrice de Fock s’écrivent:

o Eléments diagonaux:

Fo =Uy— D Zs(tt/ss)+ D R, [(tt /W) — %(tv/tv)} + zii P (tt/ o) (II-71)

S#R \
o Eléments non diagonaux pour le méme atome:
S S
Fo=—Y Zs(ts/w)+ % P.[B(ts/ts) — (tt/s9)]+ D D > P, (ts/ Ao) (I1-72)
S#R S 1 o
o Eléments non diagonaux pour des atomes différents:
1 1 S S
Fo = 2 (Bi+ BIS: ‘52 P,(t1/s0) (I1-73)
A o

g. Grandeurs énergétiques

- L’énergie électronique Eg, d’un systéme a couches fermées, s’écrit:
|
E, = EZZ Pu(Fy +1y) (11-74)
t u

L, , . y e J . E c 9 . .
- L’énergie nucléaire Ey,., somme des répulsions entre cceurs E 5 , s’exprime par:

Eve =D Eps (11-75)

R<S

mol

- L’énergie totale E;

est la somme de I’énergie électronique et de
I’énergie nucléaire:

Eg = Eq + Epye (11-76)
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-La chaleur de formation AH™ | de ce systéme, est donnée par I’expression:
mol mol R R
AHT = EgY =Y Ef + D AH| (11-77)
R R

h. Moment dipolaire

Dans le cadre MNDO, le moment dipolaire s’€crit comme suit:

H= Heng T Hnyp (11-78)

GZ{ P R —ZZ <t/;K/U>} (11-79)

fiyg €t iy, représentent respectivement une distribution de charge ponctuelle et une
contribution d’hybridation.

(Zx — Pxx) représente la charge ponctuelle nette de I’atome K, Ry est le vecteur
constant repérant le noyau de I’atome K et oy est le vecteur variable repérant

I’électron 1 par rapport a I’atome K. Dewar et Thiel ont exprimé ces termes
monocentriques <s/o/P,>, en fonction des exposants de Slater & et &, ce qui les rend

dépendants de la paramétrisation. Leur expression est donnée par la relation:

[2n +1j
<s/lwy/p, >=c(n% [é:[SZ ff] J(2n+2)

(11-80)

dans laquelle c(n*) est une constante caractéristique d’une période donnée a laquelle

correspond le nombre quantique principal effectif n*.

Dans MNDO, les facteurs d’hybridation utilisés, exprimés en unités atomiques, sont
calculés sur la base des formules suivantes:

o Pour les éléments de la 2° période:

eees]
S +§§ 6 (I1-81)

<2s/w/2p, >=469.56193322

o Pour les éléments de la 3° période:
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[szGZE ] Gj

<3s/wy /3p, >=2629.1076826071——T5 (11-82)
s TS
. Pour les éléments de la 4° période et au-dela de la 4° période:
HYFg =2 .2.10716 DD(K) (11-83)

ou DD(K) est la séparation des charges, exprimée en (ua), elle représente un parametre
atomique, dans le modele des charges établi par Dewar et Thiel pour le calcul des

intégrales de répulsions biélectronique.

La méthode MNDO s’est avérée bien adaptée aux calculs de la plupart de grandeurs
intéressant le chimiste, comme le calcul des énergies de formation AHg, les géométries
moléculaires, les moments dipolaires et les constantes de force. Cependant, elle décrit
mal la liaison hydrogéne, de méme qu’elle surestime les répulsions a moyennes

distances entre les atomes.

En 1983, le premier programme MOPAC a été écrit. Il contient les méthodes
MINDO/3 et MNDO et permet diverses opérations telles que 1’optimisation de
géométrie, la localisation de I’état de transition par 1I’emploi de la coordonnée de
réaction, les calculs de fréquences de vibration et le calcul d’un grand nombre de

grandeurs de I’état fondamental [57].

IV.7. Méthode AM1 (Austin Method 1) [58]

La méthode AM1 est venue compléter les insuffisances de la méthode MNDO.
Dans le but de corriger les interactions intermoléculaires de systémes biologiques,
Dewar introduit de nouveaux paramétres, et a ainsi modifi¢ I’expression de 1’énergie

de répulsion entre cceurs.

ESs = ZoZs < S(R)S(R)/5(S)s(S) > +f (Reg) (11-84)

f(Rrs) étant évaluée a I’aide de I’expression:

f(Res) = f(R) + f(S) (11-85)
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avee:

f(R) = expl-aRes )+ 3Ky, expLa (Res = My, )] (11-86)

RS i

1
f(5) = expl-tsRes) + o 2Ky, explls, (Res =M 7] (11-87)

RS j
or, Os, Kgi, Ksj, Lri, Lsj, Mgi, Mg; sont des parametres adaptés empiriquement.
Ils caractérisent le type des atomes R et S et ce, afin de corriger les trop fortes
répulsions a grande distance, intervenant dans le terme des répulsions entre cceurs,

obtenues avec MNDO.

La méthode AMI1 est encore beaucoup moins précise que celles de type ab initio. Il
n’en demeure pas moins qu’elle donne une bonne description, du point de vue
qualitatif, des propriétés des molécules organiques et des systemes biologiques ou la

liaison hydrogéne joue un role déterminant.

IV.8. Méthode PM3 (Parametric Method 3)

En 1989, Stewart utilisa une nouvelle procédure d’optimisation afin de réduire les
¢carts entre les données expérimentales et les résultats des calculs MNDO et AMI,
notamment pour les propriétés moléculaires de 1’état fondamental. La méthode qui en
résulta, porte le nom de PM3 [59]. Basée sur le méme formalisme que celui de la
méthode AM1, elle utilise un procédé d’optimisation automatique, avec un grand jeu
de données moléculaires de références [60].

Cette paramétrisation [S9] qui semble supérieure a MNDO et AMI1 fournit pourtant,
pour certains composés, tels que ceux de I’aluminium, des enthalpies de formation
entachées d’une erreur supérieure a celles obtenues dans les deux premicres
paramétrisations. D’autre part, 1’¢tude, non encore entreprise, des phénomeénes
physiques telles que les hyperpolarisabilités ¢électriques, les fréquences de vibration,
les barrieres d’activation,ect, pourrait révéler d’autres déficiences de cette

paramétrisation.
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V. Méthodes empiriques
V.1. Méthode de Hiickel

La méthode de Hiickel [26] ou méthode des orbitales moléculaires, s’ intéresse a
I’étude du systeme m de molécules conjuguées. C’est une technique simple, pratique et
facile a réaliser numériquement pour donner une estimation qualitative des propriétés

chimiques de composés organiques conjugués [61].

V.2. Méthode de Hiickel étendue (EHT)

La méthode de Hiickel étendue (EHT: Extended Hiicket Theory), a ét€ proposée
en 1963 par Hoffmann [62] et constitue une extension de la méthode de Hiickel. Elle
tient compte de tous les ¢électrons de valence des systeémes moléculaires. Les équations
obtenues coincident avec celles de Hartree-Fock, toutefois les éléments matriciels ne
sont pas calculés exactement, mais sont remplacés par des paramétres empiriques ou
approchés par des relations. Ainsi les ¢éléments diagonaux Hy sont posés €égaux aux
potentiels d’ionisation des électrons de valence (avec un signe contraire).

Hy¢=-1; (11-88)
I; estle potentiel d’ionisation de I’OA ¢ .
La relation la plus utilisée pour le calcul des éléments non diagonaux Hg, est la
formule de Wolfsberg-Helmbholtz:

1
Hts = E K Sts(Htt + Hss) (11_89)

K=1,75.
Les intégrales de recouvrement S sont calculées rigoureusement en utilisant des

orbitales de Slater.

La méthode EHT est une méthode simple, qui permet de traiter, a des cofits limités,
des systémes moléculaires de grande taille tels que les complexes des éléments de

transition [63] et les solides métalliques [64].
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V.3. Méthode Xa de Slater

L’approximation Xa de Slater [65] consiste a simplifier les équations de HF en
remplacant I’opérateur d’échange non local de 1’équation (II-26) par un opérateur
moyen local.

En reprenant les relations (I1-24, II-25, 1I-26), les équations de HF (II-23), nous
obtenons:
ﬁ(l)\}fia){zn‘,j—w; (2:Tj (2)drz}‘l’i(l)—zn:5(mismsj){j (2)\11 ) }W(l) &¥,(1) (I1-90)
=1 2 =

s(mim{) est le symbole de Kronecker et mg est le nombre quantique magnétique.

Avec:

N

A, - i (I1-91)

k=1 Ny

l\)|>—‘
—_

Il apparait clairement qu’a cause du terme d’échange (dernier terme a gauche
de I’égalité¢ (I1-90)), ces équations ne peuvent pas se mettre sous la forme d’une
équation monoélectronique. En multipliant ou en divisant le terme d’échange par

¥ ()¥,(1), I’équation (I1-90) peut alors se mettre sous la forme plus exploitable:

Y. 2)¥.(2
rmmm>{zy—iLil }%m+bgﬁm§dz}ﬂn=¢mu (11-92)
12 12
Dans cette équation, le terme o@,; (1,2) représente la densité de charge d’échange:
: (Y (Y00 (2)
04(L2) =~ s(mim) : ) (I1-93)
2 )

La distribution de charge ¢,(1,2) étant différente pour chaque W;, pour
simplifier la résolution de 1’équation (II-92), Slater attribue une valeur moyenne, la

méme pour tous les ¥;, de cette distribution d’échange:

ax (152) = P: Dyi (1’2) (II_94)
Avec :
EUACLACN (11-95)
PR AGE AV
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P; étant la probabilité de trouver un électron a la position 1 dans 1’orbitale ‘P;.
Slater définit ainsi un potentiel d’échange moyen (le méme pour tous les électrons):
_ Y [¥O¥ @ ¥ 0¥,
oo (02, T E i
Vx(l)_'[gdrz - n
" PRAURA
i=1

(11-96)

En se plagcant dans le cadre d’un gaz d’électrons homogene, Slater aboutit a une

expression simplifiée de ce potentiel d’échange:

VS 1) = —%[%] (p(1))"? (11-97)

Plus tard, Gaspar [66] puis Kohn et Sham [67], en partant de 1’expression de 1’énergie
totale (au lieu de 1’équation de Schrodinger monoélectronique), aboutissent par
application du principe variationnel a une expression du potentiel d’échange moyen,
identique a celle de Slater a un facteur 2/3 pres. L’utilisation du potentiel d’échange de
Gaspar et Kohn-Sham fournit de meilleurs résultats pour 1’énergie totale et la fonction
d’onde ¥;, que celle du potentiel d’échange de Slater. De ce fait, Slater a ajusté dans
I’expression du potentiel d’échange un parameétre o, qui donne son nom a la méthode

Xao:

3

V,, () = —%a(;j (1) (11-98)

avec:
o=1 Slater

a=2/3 Gaspar, Kohn et Sham (I11-99)

L’équation Xa de Slater a pour expression:

{ﬁm + "’r@ AoV, (1) ¥ (i) = ¥ (i) (11-100)

L’ approximation Xa permet de réduire les colits de calcul par rapport a la méthode

HF, surtout pour les grands systémes.
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Les méthodes basées sur le modele Hartree-Fock-Roothaan ne prennent pas en
considération la corrélation pour les électrons de spins anti-parallé¢les et le terme
d’échange non local n’a pas de sens physique. Les méthodes de type post-HF
permettent d’introduire la corrélation électronique alors que la méthode Xa utilise un
terme d’échange local. Cependant, aucune de ces méthodes n’apporte de solutions
completes simultanément aux deux défauts. Seule, la théorie de la fonctionnelle de la

densité permet de palier a ces deux insuffisances.
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