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INTRODUCTION.

Le but de ce travail est d'étudier la structure

€lectronique de quelques petits cycles d trois et quatre
piéces.

En effet, si la chimie des microcycles a connu un
essor considérable au cours des derniéres années, les é&tudes
théoriques sur ces systémes sont peu nombreuses et souvent
criticables. La raison en est simple; jusqu'en 1968, la chi-
mie quantique proposait des modéles, plus ou moins justifiés,
sur la base de concepts qualitatifs issus de la théorie de 1la
mésomérie ou de 1l'hybridation. Les calculs &taient réduits
et reposaient soit sur l'approximation de Hlickel ou de Pari-
ser, Parr et Pople, soit sur la méthode CNDO de Pople.

L'approximation ZDO de Pariser, Parr et Pople ou
celle de Hickel ne fournit de résultats satisfaisants que
pour les systémes conjugués plans. Le domaine d'intérét de
ces procédés se trouve ainsi considérablement restreint.

La méthode CNDO de Pople, par contre, peut en
principe s'appliquer 3 tous les types de molécules. Il ap-
parait cependant qu'elle surestime 1l'importance des liai-
sons d trois centres et est donc particuliérement inadaptée
4 1'étude de la structure €lectronique des microcycles.

Depuis 1968, 1l'avénement de la nouvelle génération
des ordinateurs &lectroniques permet les calculs rigoureux
de la méthode des orbitales moléculaires LCAO. Ce type de
calculs, encore peu développé a4 l'heure actuelle, n'utilise
aucune donnée expérimentale et exige 1'évaluation correcte
d'un grand nombre 4'intégrales électroniques.



C'est la raison pour laquelle on dénomme ces procédés "ab

initio", "a priori" ou non-empiriques.

Dans la premiére partie de ce travail, nous fai-

sons une étude critique de la méthode des orbitales molécu-
laires LCAO. Cette étude, a2 notre connaissance, unique a ce
jour, repose sur l'analyse de résultats originaux obtenus
dans différentes séries homologues.
Les propriétés de 1l'état fondamental sont groupées en carac-
téristiques énergétiques (énergies totales, chaleurs d'ato-
misation, barriéres de rotation internes) et en grandeurs de
structure (densité électronique, moments dipolaires et char-
ges électroniques). Différents états excités et ionisés sont
également &tudiés.

La seconde partie est consacrée 3 1l'étude de mi-
crocycles : le cyclopropéne, le cyclopropane et ses dérivés
méthylés et vinylés, et six cycles d quatre piéces : le cy-
¢lobuténe, la cyclobutanone, la B-propiolactone, 1l'anhydride
malonique, l'amino-2-méthyléne-U4-azétine et 1l'amino-2-méthy-
léne-4~cxéténe. Une revue bibliographique montre que les cal-
culs "ab initio" sur les petits cycles sont peu nombreux.
Nous n'avons relevé que onze études théoriques de microcycles
en plus des treize systémes étudiés dans ce travail.

I1 faut insister ici sur le fait que ce travail
a été envisagé du point de vue théorique. Nous espérons que
nos calculs rigoureux fourniront un ensemble de renseigne-
ments utiles et intéressants sur la structure de ces systémes
encore mal connus.



I. ETUDE CRITIQUE DE LA METHODE DU CHAMP AUTO-COHERENT

I.1. Introduction.

D'aprés les postulats de la mécanique ondulatoire
proposée indépendamment en 1925 par SCHRODINGER, HEISENBERG
et DIRAC, tous les renseignements que l'on peut obtenir sur
un ensemble de particules sont contenus dans une fonction
d'état appelée fonction d'Ondes.

Dans sa forme originale, la mécanique ondulatoire
ne permet guére une interprétation facile des phénoménes
chimiques. En effet, les relations d'incertitude d'HEISENBERG
interdisent de déterminer simultanément la position et la vi-
tesse d'un &lectron et aménent 3 remplacer les anciennes no-
tions de trajectoire ou d'orbite par celle de probabilité
d'existence de certaines configurations.

Parmi les différents procédés d'approximation déve-
loppés en chimie quantique, la méthode des orbitales évite
la sophistication de la théorie quantique originale par la
simplification des concepts qu'elle permet de définir.
D'une part, elle généralise aux sytémes d'électrons la notion
de particules indépendantes qui a été liée intimement au dé-
veloppement de la thermodynamique moderne : d'autre part, elle
exploite deux idées fécondes issues de l'ancienne théorie de
BOHR : l1l'existence d'orbitales définies transposables des ato-
mes aux molécules ainsi que la relation entre la répartition
des électrons dans les atomes et les propriétés de la matiére.



En toute rigueur, la fonction d'onde d'un systéme
composé d'électrons et de noyaux est solution de 1l'éjuation
différentielle de SCHRODINGER:

Hy = EvY
ol l'opérateur hamiltonien H contient des termes cinétiques

relatifs aux noyaux et aux électrons ainsi que des termes
d'interaction électrostatique entre les €lectrons et les

noyaux
: 2
SO 3 OR Lol SRS
o) o) P 1 p 1 ip i AF vigs
. 7 7 e
+ 5 J J B (1,3)
pd pq

ol Mp désigne la masse du noyau p de charge Zp,
m, la masse de l'électron,

rip’ une distance noyau-€lectron
r..,,une distance électron-électron

et rpq, une distance noyau-noyau.

Les solutions exactes de 1l'équation de SCHRODINGER

indépendante du temps n'ont €té obtenues que dans le cas de

systémes monoélectroniques (les hydrogénoldes: H, He+, Li++,

Be+++, etc et 1'ion moléculaire Hg) et de systémes biélectro-

niques simples (atome d'hélium et molécule d'hydrogéne).



A 1'heure actuelle, la molécule d'hydrog€ne reste l'exemple

moléculaire le plus complexe sur lequel la validité des prin-
cipes de la mécanique ondulatoire a pu étre testée. Les tra-
vaux de KOLOS, ROOTHAAN et WoLNIEwIcz[!s2,3,41
la plus grande précision, montrent pour l'é&nergie totale un
désaccord de 1.4 em ™t

, menés avec

(environ 1074 eV) avec la valeur ex-
périmentale. Le programme de calcul de KOLOS peut, non seu-
lement, préciser les attributions expérimentales, mais méme,
rivaliser avec les meilleurs spectrographes, dans le cas de
la molécule d'hydrogéne. Ces méthodes trop sophistiquées
sont inapplicables & 1'étude de systémes contenant plus de
deux €lectrons et plus de deux noyaux.

L'approximation de BORN et OPPENHEIMER (ou ap-
proximation adiabatique) consiste & séparer les mouvements
des €lectrons et des noyaux. Tenant compte de la masse im-
.portante des noyaux comparée a celle des &lectrons, on né-
glige les énergies cinétiques nucléaires, figeant ainsi les
noyaux dans leur position d'équilibre. Notons que, par suite
du principe d'incertitude d'HEISENBERG, une telle situation
ne correspond a4 aucune réalité physique, méme au zéro de
1'échelle atsolue des températures. En effet, il reste tou-
jours une énergie résiduelle, correspondant 3 une vibration
du squelette moléculaire compatible avec les relations d'in=-
certitude.

Cette contribution doit étre considérée comme une correction
d l'énergie du systéme &lectronique.

Dans le cadre de cette approximation, 1l'équa-
tion d'onde électronique (I.2), décrivant le mouvement de
tous les électrons dans le champ du squelette rigide formé



par les noyaux s'écrit :
' 2
ﬁ2 ;‘ i 1 : e ~C e
-5 ] v% - 27 r. t3 I B} 4 = E g (1.2)
T4 ip it Y

Cette équation ne contient plus que des termes cinétiques

-

relatifs aux &lectrons et ¢os termes d'interaction électror:-

©
2

-
4 -

noyaux et Clectrons-&lectrons. Blle ne pecut é€tre résolue ri-

-,

gourcusement que pcur des systémes ne comportant que peu d=
le

noyaux (moins de 3) et peu d'Clectrons. Il est, dds lors, nd-

cessaire de reccurir & decs procédds d'approximation pour dé-
terminer les fonctions d'onde des états stationrnaires d'un

systéme poly&lectronigue.

v produit de fonections moncélectroniques, appelées
orbitales par analogie avec les orbites de l'atome d
est généralemrent utilisé comme fonction approchde. Cette si
tuation correspond physiquement 4 un modéle de particule
indZpendantes, dcnc lequel chagque &lectron évolue dans le
"champ statique' créé par les noyaux et la densit? €lectro-~

nique moyenn= des outres &élecirors.

Ce procfdi, 44 3 HARTREE >. ne

du principe de PAULI qui impose & la fonction d'onde d'étre

;ient pas compte

antisymétriques vi 1'Cchang2 des coordonnées de

deux porticules & Jeux 8lectrons de méme spin

de se trouver au voisinage ixnidiat 1l'un de 1l'autre.

La fonection d'onde (ou cétevrminant) de SLATER (I.3) remplit
P L) , . )

cette condition . BElle cst econstruite sur des spin-orbi’-

tales, prcduits de fonchions d'espace et de spin :

v = A¢1(1)a(1)¢1(2)s(3) .y e ¢n(2n~1)f(2n~1)¢n(2n)e(En)
(I.3)
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Les meilleures spin-orbitales sont obtenues par la résolu-
tion des équations de HARTREE-FOCK L'

HF . g L )
ﬁ h (l)¢j(1) Gl ejq’j(l) 2 (I.u)
- 2 2 7 e 2
HF ,., _ _ K" R - Koan 8" -P.. . )
BT fahis ==y E Fy ! % by (3) oy (1-P; 509, (J)av;
(1.5)

et Pij désigne 1l'opérateur de permutation relatif aux coor-
données i et j.

Les deux premiers termes de l'opérateur monoélectronique de
HARTREE-FOCK (I.5) correspondent & l'énergie cinétique de
1'électron et 4 son énergie potentielle dans le champ des
noyaux.Le troisiéme terme ne posséde pas d'analogie classique
il traduit l'interaction é€lectrostatique des €lectrons compte
tenu du principe de PAULI qui ianterdit 3 deux é&lectrons de
spins paralléles de se trouver au méme point de l'espace.

Notons que, dans un état stationnaire, il doit exis-
ter une certaine "corrélation" entre les mouvements des élec-
trons puisque 1l'interaction électrostatique empéche les
€lectrons de se trcuver au voisinage immédiat 1'un de 1l'autre ,
Comme le déterminant de SLATER introduit cette corrélation
entre €lectrons de spins paralléles, l'erreur de corrélation
- introduite par ce type de fonctions sera essentiellement due
aux électrons de spins antiparalléles.

Les répulsions électroniques étant surestimées en méthode de
HARTREE-FOCK, 1l'énergie é€lectronique sera supérieure 3 la va-
leur correcte comme l'exige, par ailleurs,fle principe des
variations. Ajoutons que ces différences de précision dans
1'étude des électrons de spins parall@les et antiparalléles
rendent la méthode de HARTREE-FOCK inadaptée a 1'étude des



-G =

propriétés magnétiques de la matiére et nous négligerons
ces aspects dans ce travail. En premiére approximation,

la méthode de HARTREE-FOCK fournit 99.5% de la valeur ex-
périmentale de 1l'énergie de 1'état fondamental. Notons que
si cet accord est satisfaisant, l'erreur est le plus sou-
vent du méme ordre que les différences énergétiques que
1'on mesure et la plus grande prudence est de rigueur dans
l'interprétation des résultats. Comme le montre ce travail,
l'application rigoureuse de la méthode de HARTREE-FOCK &
1'étude de systémes moléculaires importants (contenant 10
a4 20 atomes) est possible 3 l'heure actuelle, quoiqu'ex-
trémement laborieuse du point de vue calcul numérique.

Dans les paragraphes suivants, nous décrirons
en détail la méthode de HARTREE-FOCK et préciserons les mo-
dalités de son application correcte. Différentes applications
nous permettront de montrer la validité des résultats et
1'intérét que présente cette méthode.

I.2. L'approximation des orbitales moléculaires et le for-
malisme de la méthode de HARTREE-FOCK

La théorie des orbitales moléculaires auto-
cohérentes présente l'avantage d'utiliser des concepts
étroitement 1iés 3 ceux de la théorie atomique, de sorte
que chaque amé€lioration de la théorie posséde une explica+=
tion physique assez "naturelle".

Si 1l'on admet le formalisme du modéle indé-
pendant, les fonctions d'onde, solutions de 1l'équation
d'onde €lectronique d'un systéme moléculaire de 2n électrons
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sont des déterminants de SLATER construits sur des orbitales
moléculaires (MO = Molecular Orbital)

@1(1)¢l(2),..¢1(2n)
@2(2)¢2(2)...¢2(2n)

9(1,2,3,...,2n) = —= . . . (I.6)
/2n ' . .

¢2n(1)¢éi)...¢2é2n)

Puisque l'opérateur électronique de 1'équation (I.2) est in-
dépendant des variables de spin, l'orbitale moléculaire est
une fonction monoélectronique, factorisée en une fonction
spatiale Gi(xi,yi,zi) et utie fonction de spin N (ci)

4’i(xi’ yi’ Zi) = ¢i(xi’ yi’ Zi)ei(%) (I.7)

Pour une molécule contenant 2n &électrons (systémes a coutchses
fermées), on associe & chaque électron une spin-orbitale mo-
léculaire o, .

D'aprés le principe de PAULI, deux spin-orbitales différentes
peuvent é€tre obtenues 3 partir d'une méme fonction spatiale-¢i,
si 1'on utilise les deux fonctions de spin possibles a et g.
Dans ces conditions, on obtient le déterminant de SLATER, fonc-

tion d'onde approchée d'un systéme a couches fermées

:1UJf1(2)“.jl(an
¢1(l)¢1(2)...¢1(2n)

(1.8)

w(1,2,3,..,,2n) =
/en

$n(1)$n(2)...3n(2n)




v+ 8 =

La solution (I.8) de¢ parfait appariement, ol la fonction
d'espace est identique pour deux &Ztats de spin opposé€s, ca-
tisfait le principe de PAULI et constitue une fonction pro-
pre des opZrateurs de spin total ¢t dc projection de spin
sur un axe de référence, 1l'état propre €tant un singulet.
Signalons ici, que, excepté dans le cas des systémes 3 cou-
ches fermées, la fonetion (I.6) n'est fonction propre de
1'opérateur de spin total que si elle corresponé & un état
de parfait alignement de spin, tous les spins "up" ou tous
les spins "down". En toute généralité, si 1l'on impose 2 12
solution de HARTREE-FOCK d'é&tre solution propre de 1l'opéra-
teur de spin total, la fonction d'onde d'un systéme conte-
nant des couches €lectroniques ouvertes (état doublet ou tri-
plet, par exemple) sera une combinaison linfZaire de détermi-
nants de SLATER correspondant chacun d& un "coeur" de couches
fermées, doublement occupées, et & des couches ouvertes oc-
cupées partiellement et correctement combinées pour donner-
la multiplicité de spin souhaitée.

Quoiqu'introduisant des effets -de corrélation
entre &lectrons de spins parall&les par la nrineine de PAULI
la fonction (I.6) ou (I.8) n'empéche pas deux &lectrons. dce
spins antiparalléles de se trouver au miéme endroit dans
l'espace. En conséquence, 1l'énergie €lectrostatique de répul-
sion sera surestimée et l'énergie totale csra supérieure 3
la valeur exacte. Par ailleurs, il est évident que le dZter-
minant ne peut étre une solution correcte de 1'écuation de
SCHRODINGER. Une somme de produits.de termes monoé&lectroni-
ques ne peut jamais étre.la solution d'une &quation différen-
tielle contenant des opérateurs bilectroniques. Dé&s lors,
1'énergie moyenne assocife au type de fonction d'onde (I.5)
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B(y) = <Yl v > (1.9)
<y | oy >

sera toujours supérieure 3 la valeur propre fondamentale de
l'équation de SCHRODINGER. Ainsi, les meilleures solutions
(I.6) (et dés lors, les meilleurs orbitales moléculaires) se-
ront obtenues par la minimisation de la fonction (I.9) dans
le sous-espace des déterminants de SLATER.On obtient ainsi
1'équation monoélectronique de HARTREE-FOCK

h(i)éj(i) = ejéj(i)

qui s'écrit dans sa forme conventionnelle

2
2 25(2)
1 p J
- 5a(1) =) + av, 1
il 5 Tep g [t ¥1p 2
¢.(1) .(2) ¢.(2)
- 1] ok St J & dv, 1 } 0:(1)
J q’l(l) P12
= eiéi(l) (1.10)

L'équation (I.10) se présente formellement comme une équa-
tion aux valeurs propres qui peut €tre interprétée comme
1'équation de SCHRODINGER d'un électron isolé évoluant dans
le champ des noyaux et des autres é€lectrons du systéme et
dont les valeurs propres sont les énergies monoélectroniques

€5 associées aux fonctions propres, les spin-orbitales.
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Les deux premiers termes sont équivalents &
1l'opérateur monoélectronique du modéle indépendant décrivant
le mouvement de 1l'électron dans le champ des noyaux. Le ter-
me cinétique donne une contribution répulsive & 1'énergie
contrebalancée par 1l'importante attraction nucléaire. Il
faut noter ici, que le deuxiéme terme de 1l'équation (I.10)
est toujours important, méme 3 grande distance et que 1l'éner-
gie potentielle d'attraction nucl&aire augmentera proportion-
nellement au nombre de noyaux. En conséquence, les &léments
de matrice de l'opérateur monoélectronique du modéle indé-
pendant ne sont caractéristiques ni d'un atome, ni de son en-
tourage immédiat, mais sont intimement 1iés & la structure
nucléaire de la molécule.

Le troisiéme terme représente la répulsion élec-
trostatique entre un électron et la densité é&lectronique
moyenne du systéme. Signalons que ce terme introduit la ré-
pulsion d'un électron avec lui-méme et que la correction né-
cessaire est comprise dans le terme d'échange. A une distance
de l'ordre de 2 3 3 Z, le troisiéme terme neutralise les at-
tractions nuc¢léaires correspondantes et le potentiel résul-
tant est caractéristique d'un atome et de l'agencement & cour-

te distance des autres atomes.

Le dernier terme est une conséquence mathéma-
tique du principe d'antisymétrie de PAULI.
I1 empéche, en outre, l'interaction d'un &lectron avec lui-
méme. On admet généralement qu'il est difficile de donner
une interprétation physique & ce terme car le potentiel d'é-
change est défini dans un espace complémentaire de l'espace
normal et il présente, de ce fait, un caractére non local
qui empéche sa représentation graphique.
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On peut cependant trouver une interprétation
simple au potentiel d'échange, dans les termes suivants.
Dans 1'équation (I.10), les fonctions 5 sont des spin-orbi-
tales. Dés lors, seules les intégrales portant sur des orbi-
tales de méme spin, contribuent au terme d'échange.

D'autre part, la densité &lectronique totale (p = Z @? )
peut s'écrire comme une somme de deux densités par%ieiles
correspondant respectivement aux é€lectrons de spin a(p+)

et aux électrons de spin B(p ).

Dans ces conditions, 1'équation de HARTREE-FOCK relative a
une orbitale associée au spin o décrit le mouvement d'un élec-
tron dans le champ des noyaux, de la densité o et de 1la
densité p+ corrigée par une densité d'échange dont la som-
me sur tout l'espace correspond 3 un électron.

Dés lors la densité p+ apparaissant dans 1l'opérateur, cor-
respond 4 n-1 électrons.

La dersité d'échange

2.(1

)

est ainsi égale 3 la densité électronique p+ 4 la position
de 1'électron 1 et diminue fortement au fur et a mesure que
1'on s'éloigne de cette position. On observe, ainsi, un trou
parfois dénommé trou de FERMI, ou trou d'échange, qui accom-
pagne l'électron dans son mouvement et correspond a un défaut

de charge de méme spin.

On constate ainsi que 1'étude d'un systéme poly-
€lectronique se raméne i la résolution d'une équation mono-
€lectronique qui posséde une signification physique simple.
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L'énergie électronique de l'ensemble du:sys-
téme se calcule par la relation

E = 2JZEJ. - Zlg(zJiJ. - K?j) (I.11)

ol apparaissent les énergies de spin-orbitales (e.) et les
€léments de matrice des opérateurs de COULOMB (Jij) et d'é-~
change (Kij) dans la base des orbitales moléculaires. On
remarque que l'énergie &lectronique n'est pas une somme de
contributions monoélectroniques ce qui reviendrait 3 compter
deux fois les interactions de COULOMB et d'échange entre les
électrons. Si les spin-orbitales moléculaires sont auto-co-
hérentes, 1l'énergie E sera la meilleure (c'est-a-dire la

plus basse) que 1l'on peut obtenir i partir de la fonction
d'onde approchée (I.6).

Les zpin-orbitales auto-cohérentes sont les so-
lutions de 1l'équation (I.1C), qui reste difficile 3 résoudre,
En principe, il est possible de concevoir un procédé de "ta-
bulation" des spin-orbitales moléculaires analogue aux cal-
culs d'orbitales atomiques auto-cohé&rents dus & HARTREE et
FOCK en 1930. D'un point de vue pratique, ce procédé est
inapplicable aux systémes contenant plus de deux atomes.
C'est la raison pour laquelle, MULLIKEN [8l a introduit 1l'ap-
proximation LCAO (Linear Combination of Atomic Orbitals) se-
lon laquelle les orbitales moléculaires sont construites sur
la base de fonctions atomiques connues. On remplace ainsi la
recherche de la valeur de fonctions en tous les points de
l'espace par la détermination d'un nombre restreint de coef-
ficients numériques. L'introduction de 1'approximation LCAO
dans le formalisme du champ auto-cohérent a donné lieu a 1la
méthode de ROOTHAANDg]que nous décrivons dans le paragraphe
suilvant.
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i IS, L'approximation LCAO

I.3.1. La_méthode_de ROOTHAAN

Dans le paragraphe précédent, nous avons ana-
lysé la théorie de HARTREE-FOCK et introduit le concept d'or-
bitales moléculaires optimales pour décrire le mouvement
d'un électron dans un champ effectif.

En méthode de ROOTHAAN, les orbitales molécu-
laires sont construites 3 partir d'un nombre limité de fonc-
tions de base. Ces derniéres sont généralement centrées sur
les différents noyaux de la molécule. Pour ctes raisons et
malgré qu'elles ne soient pas nécessairement les orbitales
auto-cohérentes de 1l'atome isolé, elles sont appelées "orbi-
tales atomiques". Nous conservons cette terminologie générale-
ment admise (LCAO-MO) pour désigner les orbitales moléculaires
(MO) obtenues par l'optimisation des coefficients des fonc-
tions de base monocentriques (LCAO). Signalons, cependant,
que ce procédé ne dépend ni de la nature du systéme étudié
(atome, cristal ou molécule), ni de la forme des fonctions de
base (solutions atomiques au sens mathématique). Par exemple,
il peut €tre utilisé& pour déterminer les meilleures orbitales
auto-cohérentes d'atomes isolés (orbitales atomiques au sens
de HARTREE-FOCK), & partir de fonctions de base judicieusement
choisies. Dans ce cas, on peut correctement parler d'crbiteles
atomiques, combinaisons linéaires de fonctions atomiques (AO-
LCAO = méthode d'expansion). Un tel procédé a &té utilisé pour
obtenir les orbitales atomiques les plus précises connues &

1'heure actuelle (ROOTHAAN et BAGUSLO!, cremenz[1ily,
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En toute rigueur, les orbitales moléculaires
dans l'approximation LCAO devraient €tre développées dans
une base compléte orthonormale

¢j(?) =qucjuxu(§) (I.12)
=1

En pratique, on limite le développement (I.12) & un nombre
fini de termes et les bases atomiques choisies sur des cri-
téres logiques ne sont généralement pas orthogonales. De plus
on sait que les orbitales moléculaires sont sujettes aux con-
traintes dues 3 la symétrie moléculaire..et doivent se trans-
former comme une représentation irréductible du groupe de sy-
métrie. Une orbitale moléculaire sera donc caractérisée par
deux indices relatifs & un numéro d'ordre (j) dans une symé-
trie donnée (1A). Elles s'expriment naturellement en termes de
fonctions atomiques de méme symétrie centrées sur les diffé-
rents noyaux de la molécule

25,(7) = g Ciap¥par () {I.13)

On devra donc résoudre un ensemble de systémes d'équations,
€gal au nombre de représentations irréductibles et dont cha-
cun a les dimensions de la base atomique utilisée pour dé-
crire les orbitales moléculaires de méme symétrie

S 1 =0 1<q €N, (I.lb)

iap [ Papg = €1j5apq A

N

z/\

p
Pour un systéme d couches fermées, les &léments de matrice
de l'opérateur monoélectronique du champ auto-cohérent dans
la base des orbitales atomiques se développent aisément en
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termes d'éléments de matrice de 1l'opérateur du modéle indé-

pendant (ou opérateur nucléaire) et des opérateurs de COU-
LOMB et d'échange

h

N~

- 1
2 2cjurcjus [(pqulrusu)_ 2 (pxrulqasu)]

= 1]
qu qu
J (I.15)

il est avantageuX d'écrire (I.15) sous la forme

By = qu + L1 41 2¢5.rC5us [(pya,lr, s )= (p,r Jlays,
Jurs
],

- (pxsuquru)] (I.16)
et de définir les é€léments de matrice PquIurs symétriques
vis-a-vis de 1l'interéchange de deux indices:

Fxpalurs = Pagplurs = Pagplusr = Papgusr
= (p,a,lr s, )= 3(p,r la,s )- $(p,s la,r ) (I.17)
AN TS )T TART 1Ay 8, )7 AR, 8, 19,1y .

Notons que les éléments de matrice hqu dépendent des incon-
nues du probléme, & savoir les coefficients des fonctions
atomiques|cjur.
Le processus de résolution d'un tel systéme sera donc néces-
sairement itératif. Partant des valeurs approchées des coef-
ficients cJ p? obtenues, par exemple, & partir d'une estima-
tion de la densité &lectronique, on calcule les &léments de
matrice h, qui permettent d'obtenir de nouveaux coeffi-.
cients ci e

Jur
Le processus est répété jusqu'a la stabilisation des coeffi-

meilleurs que les précédents.

~

cients d'un tour d'itération 34 1l'autre et 3 la précision sou-
kL n n+l
haitée (c; = c
( Jur Jur)
cohérents.

On parle alors de coefficients auto-
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Dans ces conditions, 1l'énergie électronique totale (I.11)
s'exprime en termes d'éléments de matrice des opérateurs
monoélectroniques dans la base des fonctions atomiques

=2 )1 e,

JApq

Beeo = 2- 3T F1 1
°%iraea T 5300 6 s ®52p%52a%jurius

Pqulurs (1.18)

soit encore

=1
1

R 2 g;ggdgqu pq §§§§§§§Zd3qu iurs PXPQIHPS (I.19)

2 JII Dypq Papg - LLLIZID

P
Apq Aupars Apa urs | Apq|urs (1.20)

en définissant les éléments des matrices densité partielles
(djqu) et.ceux de la matrice densité totale (Dqu) des orbi-
tales atomiques de symétrie

=2 c e

dJ'qu JAp “Jjia {L.21)

Zdakpq - g ©5ap jrq (I.22)

N
On remarque que les quantités hqu et Plpqlurs
ment fixées par la géométrie du systéme (position des noyaux

et nature des fonctions atomiques) et n'évoluent pas d'un

tour d'itération 4 l'autre. Les quantités Dqu (ou les élé-
ments djqu)’ par contre, sont modifiées au cours des itéra-

sont unique-

-~

tions, la contribution & la densité électronique d'une orbi-.
tale atomique évoluant parallélement aux itérations.
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Signalons ici, que, dans de rares cas, les coéfficients Cjut
et, dés lors, les matrices densité sont fixés uniquement
par la symétrie moléculaire.

Le nombre des €léments de matrices bicentriques
N

h h D
(_qu’ Apq’ “Apg” T ] ;
tion du nombre d'orbitales atomiques utilisé& dans chaque re-

présentation irréductible N, (ou Nu ) et peut se calculer par
les expressions

) et des intégrales polycentriques est fonec-

nombre d'éléments bitentriques : N, =) N§
A

nombre d'éléments polycentriques: N2 =ZZ NiNﬁ
HA

Dans le cas d'une molécule ne présentant pas de symétrie(ou
considérée comme telle) N1 et N, deviennent respectivement

N2 et Nu ot N est la base atomique totale.

Enfin, il est évident que par suite des proprié-
tés d'hermiticité de 1'opérateur monoélectronique, ces &€lé-
ments de matrice ne sont pas tous indépendants et 1l'on ob-
serve des relations de redondance telles que hA = h

pa AQp

ou encore P 5 ©ELs s

Apq|urs = Fagp|urs
Comme le nombre de ces intégrales est trés €levé, il est in-
dispensable de formuler un procédé matriciel tenant compte
des égalités que 1l'on peut observer afin de réduire le temps
de calcul sur ordinateur.

- ——— - ————— - —— - - O o - e Gwe G e - -

Les expressions (I.14) peuvent se mettre sous la
forme matricielle classique

BE. C.=8, C, E (I.23)
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ol nous définissons des matrices carrées Hy, Cy, Sx, E,
d'ordre N. E, est, de plus, une matrice diagonale groupant
les énergies monoélectroniques associées aux orbitales molé-
culaires de symétrie 2.

La matrice carrée Cxest obtenue par les N vecteurs colonnes
groupant }gs coefficients d'expansion des orbitales atomiques
.iéme

dans la j orbitale moléculaire.

c, =¢C xC . xC . k- (I.24)

Sous forme graphique:

Les conditions d'orthonormalisation des orbitales moléculai-
res auto-cohérentes s'obtiennent par la relation:

C)\ # C)\ = 1 (I.25)

ou I A est la matrice unité d'ordre N .

Pour un systéme de 2n électrons, la matrice
carrée sera formée de deux matrices rectangulaires, 1l'une
(Ci d'ordre N, x n) correspondant aux orbitale§ doublemen*
occupées dans 1l'état fondamen’.al et 1l'autre (Ci d'ordre
N, x [Nx-n]) groupant les coefficients des orbitales virtu-
elles, orthogonales aux précedentes:
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o nl
Cl CA
CO Cll

On en tire les éléments d.

et

2 )
= 2 le

cet

jx

JApq
matrices densités partielles et totale.

(I.26)

i 2 T ;22
(I.21) et Dqu ( ) des

— o 01-_
D,= 2C5 €y =2 Z djx

J

(1.27)

(I.28)

On introduit les relations de redondance en transformant
les matrices carrées H(1), HN(A), S(r) et D(A) en vecteurs

linéaires suivant le schéma:

#y
A = f4(x)p= A ' sEss 7
o
5 |
| 1-11
f 24010 F1uoo
44 *| %1-13 %1-23 “1-33
! %1-1n  %1-2n “%1-3n %1-nn

_——=>
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Ce procédé présente l1l'avantage de réduire le nombre d'inté-

~

grales a évaluer

! =
Nj = ; N, (N,+1)/2
et est spécialement adapté au stockage lin€aire sur bande

magnétique dans les ordinateurs modernes. De facgon analogue,
le tableau 3 quatre dimensions constitué par l'ensemble des

intégrales polycentriques P se transforme en une ma-

. . Apq|urs
trice bidimensionnelle

i Pl—l !
| Freg  Faup
P P —
{P(2u)} | P13 Pos Py 3
; -
’ .
N Pa_ | . Py
- Frow, 2-N, 3N, N -N,
p ' ‘
111/111 I |
Pi1217111  Fi21/121 | |
P P ...P | :
1NN, /111 Finw, 71230 Paw 7N N | ;
————————————————————————————————————— o e e, Bl 0 e
| i
Por1/111 Farrziar -+ -Parizawgn,  Feii/ema |
ok e % @ ; " ;
Pon. N, /111 Fon.N. /1217 Fon.N. /1N, N, 'FaN. N, /211 *PoN. N, /2N. N, |
3 X7 X A% Tk B Tl A% AN g
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Le nombre d'intégrales biélectroniques & calculer est, dés
lors, égal &
NU(Nu + 1) NA(NA+ s N (N + 1)

: ] NN +1)(-—E—E— 274
y u LA 2
H<A

N, =) ]

Dans ces conditions, l'expression matricielle de 1l'énergie
€lectronique totale (I.20) est trés simple

1

E = H'D + 3 pt pop (I.29)

L'application du processus variationnel fournit 1l'équation
(I.23) ol

B =N 4+¢ avec G =P D (I.30)

I.3.3. Les_bases_d'orbitales_atomigues.

Nous avons vu que les éléments de matrice de
1'opérateur monoélectronique dépendent de la base d'orbi-
tales atomiques utilisée. Cette base reste arbitraire, toute
base compléte étant en principe valable.

-~

I1 vient naturellement & l'esprit d'employer les
orbitales de HARTREE-FOCK[IZ]. I1 s'agit des orbitales obte-
nues en résolvant 1l'équation du champ auto-cohérent pour les
atomes libres. On dispose actuellement de la liste des orbi-
tales de HARTREE-FOCK pour de nombreux atomes. Leur défaut
essentiel est de ne pas posséder de forme analytique de sorte
que le calcul des intégrales moléculaires est considérablement
alourdi.

Pour ces raisons, on a préféré, h%ﬁ%ﬁriquement,
la base des fonctions hydrogénoides de SLATER qui sont

de bonnes approximations aux orbitales de HARTREE-FOCK :
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 SLATER - 172 g AR
n,a,m (F29:¢) = (F7)(2n1) r e Yo (036)

{I.31)

Yﬂm(e,¢) est une harmonique sphérique normalisée, @ et n
respectivement, une charge et un nombre quantique effectif
qui peuvent €tre déterminés par un procédé variationnel.

Les nombres quantiques azimutaux et magnétiques 2 et m
déterminent le type et 1l'orientation de 1l'orbitale atomique
(s,2px,2py,2pZ etc...). En pratique, une orbitale atomique
de LARTREE-FOCK peut étre représentée, de fagon trés précise
par une ou deux fonctions hydrogénoides de méme type et de
méme orientation. Les coefficients s'obtiennent par la mé-
thode LCAO traditionnelle.

Si 1'on utilise les fonctions hydrogénoides de
SLATER comme base dans le développement des orbitales molé-
culaires, la résolution des intégrales moléculaires est sin-
guliérement alourdie, sinon impossible. La raison en est que
le produit de deux orbitales de SLATER n'est pas une fonction
de SLATER.

A 1'heure actuelle, on préfére utiliser une base
de fonctions de GAUSS qui évite la difficulté précédente.
Cette base, en principe compléte, permet également de déve-
lopper tant les orbitales atomiques que les orbitales molé-
culaires ou cristallines.

Les fonctions gaussiennes furent introduites par

BOYS [14] , sous la forme

GAUSS . ) "
X1v g1 1 (X,5,2) = N(x=A )" (y-2 )" (z-2 )" &™7F
¢ (s ,M X y Z (1.32)
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Elles sont définies dans un systéme d'axes cartésien en
fonction de trois nombres quantiques équivalents, n', %',
m' définissant le type d'orbitale (s,p,d) et son orientation

2
(ss pX’ p d2 d s etc...).

vy’ Pys 9xx2 Xy

Pour représenter adéquatement les orbitales
atomiques de HARTREE-FOCK des atomes de la premiére ligne
du tableau de MENDELEJEV, il faut un minimum de sept fonc-
tions de type s et de trois fonctions de type p pour chaque
direction. On obtient d'excellentes solutions avec onze
fonctions de type s et sept fonctions de type p.

Le tableau I.1l montre les résultats obtenus
par la méthode de HARTREE-FOCK et par deux bases de GAUSS

et de SLATER de tailles différentes.

Tableau I.l. Comparaison des bases LCAO (énergies en u.a.)

Elément Etat LARTREE- Base de SLATER Base de GAUSS
FOCK 2(s),2(p)  4(s),4(p) 9(s),5(p) 11(s),7(p)
[al [bl (bl [c] [d]
Li 25 - 7.43272 - 7.41848 - T7.43272 - 7.U3228 - 7.43251
Be ls -18.57301 -14.55674 ~-14.57237 =-14.57207 -14.57262
B 2P -245.52905 -24.49837 -24.52789 -24.52713 -24.52833
c P -37.68858 -37.62239 -37.68668 -37.68525 -37.68741
N 4s -54.40090 -54.26890 -54.39787 -54.39534 ~-54,40007
0 3P -74.80935 -74.54036 ~-T4.80418 -74.80029 ~-7h.80679
B °P -99.40921 =-98.94211 =-99.40116 -99.39559 =-99.L40559
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I1 apparait ainsi que la base des orbitales de
GAUSS présente un grand intérét pour les calculs atomiques,
moléculaires et de physique de 1'é&tat solide, compte tenu de
la grande simplicité des éléments de matrice des opérateurs
cinétique, d'attraction nucléaire, de COULOMB et d'échange,
dans cette base,

En Chimie Quantique moléculaire, les premiéres
applications sont dues a NESBET[15] (méthane) , MOSKOWITZ[ls]
(éthyléne), CLEMENTI[17](pyr26ié),En physique de 1'état soli-
de, signalons les travaux récents de PARMENTER[IS](lithium),
LIN[lgl(lithium), ANDRE. et LEROY[zol(polyéne et polyéthyléne).
Des programmes de calcul ont permis l'utilisation pratique de
ces procédés, tant en physique atomique (programme ATOMSCF),
qu'en chimie quantique moléculaire (programme IBMOL, ' POLYATOM
et STEVENS) et en physique de 1'état solide (programme POLYMOL) .
Dans le paragraphe suivant, nous discutons les aspects prati-
ques de la méthode de RCOTEHAAN.

. o Jes T . w— . ) — -G . R G S G . ———— o T G . - ——— - —— - —— -

En pratique, les calculs"ab initio” en méthode de
ROOTEHAAN sont effectués sur les ordinateurs électroniques dont

les vitesses de traitement et les capacités de mémoire
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imposent d'importantes limitations aux programmes. de.calcul.

Les critéres d'un programme de calcul efficace
sont les suivants
a) 1l doit étre général et ne pas €tre congu pour des cas
spécifiques ou particuliers comme les molécules bi- ou
triatomiques.

b) Il doit étre indépendant du type d'ordinateur utilisé,
en ce sens qu'il doit pouvoir étre opérationnel sur un
ordinateur IBM, CDC ou UNIVAC avec un minimum de change-
ments. Dans ce sens, l'utilisation de langages courants
(comme le FORTRAN) est justifiée. Notons ici que certai-
nes parties nécessitent une optimisation poussée afin
de ne pas alourdir le temps de calcul des intégrales mo-
léculaires et rendent indispensable l'utilisation de
langages spécifiques (comme le langage machine, ASSEMBLER
ebtsvs)s

¢) Enfin, compte tenu de 1l'importance du temps de calcul, le
le programme doit étre structuré : il doit pouvoir étre
interrompu & n'importe quel moment sans perdre 1l'infor-
mation déji obtenue et doit pouvoir reprendre son exécu-

tion 4 l1'aide d'un minimum de données.

Les principaux programmes de calcul en fonctions
gaussiennes (POLYATOM ,IBMOL et STEVENS) satisfont ces critéres.
Seul,le programme (McL-YOSH) ne permet d'étudier que les sys-
témes moléculaires linéaires.

Nous décrirons l'organisation générale d'un pro-
gramme spécifique (IBMOL), développé au laboratoire de recher-
ches IBM & San Jose. Ce programme est spécialement orienté
vers le calcul de fonctions d'onde de grande s molécules.
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I1 est divisé en trois sections logiquement différentes.

I1 utilise 467 K-bytes de mémoire (ou 117 K-mots) et né-
cessite trois bandes magnétiques.

Dans la premiére partie, on calcule les intégrales cinéti
ques, d'attraction nucléaire et de répulsion é€lectronique
dans une base d'orbitales gaussiennes. Pour les intégrales
entre fonctions de type s et p, des instructions particu-
liéres accélérent 1l'exécution, pour les fonctions d et f,
les formules générales sont programmées. Le temps d'exécu-
tion de ce segment est proportionnel 34 la quatriéme puissan-
ce de la taille de la base utilisée.

Dans la deuxiéme partie, on combine les intégrales sous la
forme nécessaire au processus SCF, il s'agit de la trans-
formation des €léments de matrice dans la base des orbita-
les atomiques en ceux de la base des fonctions de symétrie.
Cette partie est logiquement €lémentaire, mais trés lente,
car elle nécessite la manipulation de grandes listes d'in-
tégrales.

La troisiéme partie effectue les itérations du champ auto-
cohérent.

Les programmes de calcul "ab initio" sont 1limi%"
tés dans deux de leurs aspects par les configurations des
ordinateurs actuels : la vitesse d'exécution (facteur temps)
et le nombre de mémoires magnétiques utilisables (facteur
place).

Malgré que ces deux facteurs soient directement 1liés a la
taille de 1la base gaussienne utilisée, le probléme de stoc-

kage des intégrales peut étre résolu & l'heure actuelle par
la technique de contraction.:
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En principe, le nombre d'intégrales & calcu=
ler et & stocker est égal & w(wtl)/2 si y = P(P+1)/2 avec
P égal 3 la taille de la base. C'est ainsi que la descrip-
tion de la structure électronique du benzéne dans
une base relativement faible de 114 fonctions de Gauss
requiert le calcul de 22 millions d'intégrales ; dans le
cas du naphtaléne, ce nombre monte & 200 millions d'inté-
grales pour une base de 200 fonctions gaussiennes.

D'autre part, les ordinateurs actuels ont des unités cen-
trales comportant de 128 & 4096 K-bytes (1 K-byte = 1024
bytes). On peut y adjoindre des disques et des bandes ma-
gnétiques de capacité variable. Comme le stockage d'ung in-
tégrale correspond 34 une occupation de 8 bytes, on calcule
aisément que 1l'on peut mettre environ 3.750.000 intégrales
dans un disque de 30.000 K et 5.000.000 sur deux bandes
(configuration standard d'ordinateur),

Dans la technique de contraction de CLEMENTI,
on réduit le nombre des intégrales & stocker en fixant 1la
valeur du rapport des coefficients entre certaines fonc-
tions de Gauss sur la base de résultats atomiques. Les
orbitales atomiques, dont les coefficients LCAO dans le
développement des orbitales moléculaires sont déterminés
par le processus du champ auto-cohérent, sont donc des com-
binaisons linéaires de fonctions gaussiennes d coefficients
fixes. L'ensemble de ces "nouvelles" orbitales atomiques
définit la base contractée.

Dans le cas du benzéne et du naphtaléne, les bases contrac-
tées de 36 et 60 orbitales requirent respectivement 1le

stockage de 220.000 et 1.675.000 intégrales.
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Le procédé n'impose,en effet, que le stockage

des intégrales entre orbitales ctntractées et résout, ainsi,

un des problémes signalés plus haut. Par contre, il exige

également le calcul de toutes les intégrales entre fonctions

gaussiennes non contractées et ne diminue pas le temps de

calcul. A titre exemplatif, nous donnons dans le tableau I.2,

une estimation du nombre moyen d'intégrales que peuvent eva-

luer par seconde différents types d'ordinateurs.

Nous y indiquons le temps requis par le calcul des fonctions

d'onde LCAO de 1'éthane et du benzénei respecti ement dans

des bases non contractées de 52 et 114 fonctions gaussiennes.

Tableau I.2. Performances relatives de différents ordinateurs.

Ordinateur @ombrgs d'intégrales Temps de calcul
évaluées par seconde Céﬁ6 C6H6
IBM 360/44 100 3 k. 125 h.
IBM 360/50 500 36 min. 25 h.
IBM 360/65 2500 7 min. 5 h.
IBM 360/91 7500 1 min.30 sec. i h.
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I.4., Calcul des propriétés électroniques en méthode du

champ auto=-cohérent.

Dans ce paragraphe, nous décrivons l'application
de la méthode du champ auto-cohérent & 1'é&tude des proprié-
tés électroniques de 1'état fondamental et des premiers états
excités de quelques molécules contenant des atomes de carbo-
ne, d'azote, d'oxygéne et d'hydrogéne.

Les fonctions d'onde ont été calculées par le procédé "ab
initio"™ décrit dans les paragraphes précédents. Nous avons
utilisé un ensemble de fonctions gaussiennes contractées com-
me base atomique dans la méthode LCAO-SCF-MO. Signalons ici
que toutes les intégrales €lectroniques caractéristiques de €e
formalisme sont calculées rigoureusement et qu'aucun para-
métre semi-empirique n'est introduit. Pour les calculs dé-
crits dans ce travail, nous avons utilisé le programme IBMOL
de CLEMENTI et DAVIS dans la version 4 de VEILLARD' 21221,
Les calculs ont été effectués sur des ordinateurs de la série
360 (50 , 65, 75, 85 et 91).

Pour les atomes de carbone, d'azote et d'oxygéne
on utilise une base de 5 orbitales (1ls, 2s, 2px, 2py, 2pz)
construites sur 16 fonctions gaussiennes . L'orbitale 1ls de
l'atome d'hydrogéne est une combinaison linéaire de 3 fonc-
tions gaussiennes. Ces orbitales sont décrites dans le ta-
bleau I.3 . Les coefficients des combinaisons linéaires et
les exposants proviennent de résultats atomiques obtenus par
le programme ATOMSCF de CLEMENTI, ROOS, SALEZ et VEILLARD[ZB].

Dans le tableau I.4., nous montrons que, du
point de vue énergétique, notre base LCAO constitue une
bonne approximation des orbitales numériques de HARTREE-FOCK.
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Dans le tableau I.5., nous rassemblons les
molécules €tudiées dans ce travail en précisant la taille
des bases contractées et non contractées utilisées. Afin
de permettre une meilleure critique des propriétés calculées
en méthode de ROOTHAAN, nous considérons également d'autres
molécules étudiées au laboratoire ou par d'autres auteurs
en utilisant les mémes bases atomiques et les mémes program-
mes de calcul.

Les molécules étudiées ont été choisies en
vue~de couvrir différentes classes de composés organiques.



Tableau I.3. Bases d'orbitales atomiques pour les atomes de carbone, d'azote, d'oxygéne et d'hydrogene.

2 2 2 2 2
=391.445 7 | 13085 041398 T" | 38435 ¢~10:224T T° | 45798 ¢=0:33460 T° | 15441 ¢=2-00995 T

1s = 0.02220 e
-0.502323 r° -0.155139 r°
28 = 0.56678 e 0° + 0.55692 ¢~0*
-4.31613 1° -0.873682 r° -0.202860 r°
2p, o = (x,y,2z) (0.10845 e~ '° + 0.46116 ¢ °° + 0.63043 e ~° )
’ ’
-636.101 r° -105.%86 r° -27.5167 r° -9.02708 r° -3.33086 r°
1s = 0.01817 ¢~036- + 0.10776 e~103- + 0.32320 e~27" + 0.47673 &~ 2° + 0.22046 =°°
0.828625 r° 243109 r°
2s = 0.50027 e~ °°* + 0.63917 e~ =
-5.19829 r° -1.10716 r° ~0.26175 r°
2p, g = (x,y,2z) (0.13843 e~ °° + 0.49760 e~ ° + 0.57505 e °* )
’ 4
-1113.12 12 -172.260 r° -42.8008 r° -13.3710 r° -4.83970 12
1s = 0.01315 e . + 0.08716 e~ 172- + 0.29471 e~%2- + 0.48941 e~10¢ + 0.25755 ™%
-1.07380 r° 0.31690 12
28 = 0.53131 e~ 1° + 0.60507 e~0°
-6.92200 r° -1.42610 r° ~32120 r°
2px,y,z = (x,y,z) (0.14888 e + 0.51671 e + 0.55870 e )
-4.50037 r° -0.681277 12 -0.151374 1°
1s = 0.07048 e "° + 0.40789 e ~° + 0.64767 e °
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Tableau I.4. Energies totales et €énergies d'orbitales en méthode
de HARTREE-FOCK ( Résultats en unités atomiques).

Energies d'orbitales c N 0 H

ls Ce travail -11.25941 -15.54307 =-20.60589 -0.496979
HARTREE-FOCK(2) -11.32552 -15.66635 -20.66864 =-0.500000

2s Ce travail - 0.67721 ~- 0.90460 - 1.20302
HARTREE-FOCK(2) - 0.70563 - 0.96364 - 1.24428

2p Ce travail y T 0.41476 - 0.53911 - 0.59887
HARTREE-FOCK(2) - 0.4333% - 0.50864 - 0.63186

Energie totale

Ce travail -37.590037 -54.244020 -74.597264 -0.496979
HARTREE—FOCK(a) -37.688611 -54.296152 -74,809359 =-0,500000

(a)E.CLEMENTI : Tables of atomic functions.
IBM Research special technical report.

Tableau I.5. Molécules étudiées par la méthode de HARTREE-FOCK en
utilisant une base de fonctions gaussiennes de type

s, 3p.
1. Molécules saturées Formule Nombre de Auteurs
fonctions
de base
Méthane CH 28 André ,Degand Leroy[24]
)4 s E]
Ethane C2H6 50 .
Propane CBHB 18 "
n-butane CUHlO 94 &
i-butane Cquo 9y n
cyclopropane CBH6 66 Ce travail
méthylcyclopropane CyHg 88 e
1,1' diméthylcyclopropane 05H10 110 "
1,2 cis diméthylcyclopropane CSHlo 110 8

1,2 trans diméthylcyclopropane 05HlO 110 "
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2. Molécules insaturées. Formule Nombre de Auteurs
fonctions
de base

Ethyléne CZHM by Ce travail
Propéne C3H6 66 André ,Degand,Leroy
Buténe-1 C),Hg 88 "
Buténe=-2 CyHg 88 .
Vinylcyclopropane C5H8 104 Ce travail
Cyclopropéne CBHM 60 ’
Cyclobuténe CNH6 82 0
Acétyléne 02H2 38 "
Alléne CBHM 60 8
Céténe C2H20 54 "
Diazométhane CH2N2 54 i
Formaldéhyde CH2O 38 "
Cyclobutanone CMH6O 98 v
Anhydride malonique C3H203 102 &
Amino=-2 méthyléne-4

azétine CyHeN, 114 "
Amino=-2 mét@y}éne-u CMHSNO 111 n

oxétene
B-propiolactone C3Hu02 92 a2
Pyridine CSHSN 113 Clemeggiiglfgthi,
Pyrazine CMHMN2 108 Clementi[26]
Pyrrole CMHSN 95 =
Adénine CSHSNS LTS Clem§?§;€f22§:,%ggﬁe
Thymine CSH5N20 159 =
Guanine CSHSNSO 191 "
Cytosine CuH5N30 143 "
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I.4.1. Propriétés_de_l'état_fondamental.

La valeur moyenne de 1l'énergie électronique
d'un systéme décrit par la fonction d'onde v¥(1,2,...n) se
calcule par la relation :

E='f¢(lﬂ,”.m)H“q&.“JﬂMlﬂ,”.m)dﬁ_ﬁéuﬂwn

(I.33)
ol H(1,2,...n) est l'hamiltonie n du systéme considéré.

Si 1°'on adopte le formalisme du Modéle Indépendant, E peut
encore s'écrire

i
N
=2 Je;+ })J]23,.-K
i 1 i 1] 13
:28,+EI§I
il 1

ou €i,€§, Jij et Kij sont respectivement des é€léments de ma-
trice de 1l'opérateur de HARTREE-FOCK, de 1l'opérateur nucléaire
et des opérateurs de COULOMB et d'échange.

Dans le cas d'une molécule l'énergie d'atomisation s'obtient
en soustrayant de (I.34) la somme des énergies atomiques cal-
culées dans les mémes conditions (tableau I.4).

L'énergie totale d'un atome ou d'une molécule n'est pas acces-
sible 34 1'expérience directe.

Dans le cas d'un atome, on l'obtient & partir des potentiels
d'ionisation successifs ; ainsi on a pour l'hydrogéne et le
carbone
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H H + e - 13,527 eV ler potentiel =0.5 u.a.
ou énergie totale.

c —— ¢t + e - .11.217 eV ler potentiel = 0.4146 u.a.
P pe— PP TR 2® potentigl = 0.8371 u.a.
et ¢?* 4 0= - 47.65 eV 3¢ potentiel = 1.7613 u.a.
B e BV 8 o BliL3E WY 4 potentiel = 2.3738 u.a.
M 5t 4 e” - 390.10 eV 5% potentiel :14.4193 u.a.
Ot — ¢ 4 e” - ug7.0h ev 6° potentiel =18.0025 u.a.
¢ -—— cB* 4 6e™ -1028.50 ev Energie totale =37.8686 u.a.

Les données expérimentales pour les atomes d'azote et d'oxygéne
sont peu précises; nous restreindrons donc notre discussion de
1'énergie totale aux systémes hydrocarbonés.

Dans le cas des molécules, on utilise les cha-
leurs de formation & partir des €léments dans leur état stan-
dard, les chaleurs d'atomisation des &€léments et les poten=
tiels d'ionisation des atomes.

Dans ce travail, nous utiliserons les données approuvées par
le National Bureau of Standards pour les potentiels d'ioni-
sation des atomes de carbone et d'hydrogéne et pour les éner-
gies de formation & 298.16°K. Les chaleurs d'atomisation

de 1l'hydrogéne et du carbone graphite ont été prises égales

a 103 kcal/mole et 125 kcal/atome-gramme respectivement.

Dans le tableau I.5a, nous donnons les énergies de formation
mesurgesainsi que les valeurs théoriques et expérimentales
des chaleurs d'atomisation et des énergies totales, . On
observe un excellent accord entre les valeirs calculées et

observées (erreur maximale = 1,14 % dans le cas du méthane).
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Cependant, l'erreur est du méme ordre de grandeur que les
différences énergétiques que l'on peut mesurer et l'accord
n'est pas quantitatif pour les chaleurs d'atomisation, Par
contre, comme le montre le tableau I.5., illustré par la
figure 1, il existe une excellente corrélation entre les va-
leurs calculées et expérimentales.

Les différences peuvent s'expliquer par trois facteurs

Le premier est 1ié aux fonctions de base utili-
sées qui ne forment pas une base compléte dans l'espace de
HILBERT. Un ensemble plus large de fonctions de base aurait
abaissé l'énergie moléculaire totale d'environ 0.5 3 0.6 %
et 1l'énergie atomique dans une moindre mesure (0.1 3 0.2 %).
Nous pouvons ainsi estimer cette contribution 3 environ
0.4 - 0.8 % de 1'énergie totale ou 15-20 % de 1l'énergie d'a-

tomisation calculée.

Le second facteur (60 - 80 % de l1l'énergie d'ato-
misation) est formé par 1'énergie de corrélation extramolécu-

laire c'est-da-dire, 3 la variation de 1l'énergie de corréla-

tion lors de la formation de liaisons chimiques.

Enfin, les résultats expérimentaux doivent é€tre
corrigés pour les effets de température et pour les vibra-
tions résiduelles au zéro absolu.

Notons ici que d'aprés 1'équation (I.34), 1'é-
nergie totale ne s'exprime pas naturellement comme une som-
me de termes relatifs 3 des paires d'électrons. En particu-
lier, elle n'est pas égale & une somme d'énergie d'orbitales
comme l'admettent les procédés simplifiés tels la méthode
de HUCKEL ou la méthode de HOFFMANN. De plus, les énergies
de liaison ne peuvent é€tre obtenues directement par la métho-
de de ROOTHAAN pour une molécule donnée (excepté dans le cas
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du méthane). Pour obtenir ces énergies de liaison il est
indispensable de transformer les fonctions de base en fonc-
tions localisées associées aux liaisons chimiques ou en or-
bitales naturelles diagonalisant les matrices densité,

Notons encore que les différences de stabilité des isoméres
sont bien reproduites en méthode de ROOTHAAN, comme le montre
le tableau I.6.

A partir des énergies d'atomisation théoriques
du méthane (-0.3853 u.a.), de 1'éthane (-0.6599 u.a.) et de
1'éthyléne (-0.4695 u.a.), il est aisé d'obtenir les éner-
gies de liaison -C-H, -C-C- et -C=C- (-0.0963 u.a., -0.0821
u.a. et -0.0843 u.a. respectivement) et d'en tirer les éner-
gies de tension des petits cycles hydrocarbonés 4 3 et 4 pié-
ces reprises dans le tableau I.7. .

L'accord théorie-expérience est qualitativement satisfaisant
mais on peut faire ici les mémes remarques que pour les éner-
gies d'atomisation et de liaison.



Tableau I.5a.Energies de formation, d'atomisation et énergies totales calculées

et observées.

Molécule AHpr. aH8: (u.a.) . gl 4.1
(kcal/mdle) exp. calc. exp. calec.
CHM Méthane -17.889 -0 .5595 -0.3853 - 40.4281 - 39.9633
C2H2 Acétyléne +54,194 -0.4792 -0.3060 - 77.2164 - 76.4800
C,H), Ethylé&ne +12.496 -0.7112 -0.4695 - 78.4487 - 77.6375
C2H6 Ethane -20.236 -0.9289 -0.6599 - 79.6661 - 78.8219
C;H) Cyclopropzne +66.6 -0.8249  -0.5134 -116.4307 -115.2714
CBHU Alléne +45,92 -0.8581 -0.5530 -116.4638 =115.3110
C;Hg Cyclopropane, +12.7 -1.0765 -0.7206 ~117.682% ~116. 4726
03H6 Propéne + 4,879 -1.0891 -0.7394 -117.6948 -116.4914
CBH8 Propane -24.820 -1.3018 -0.9232 -118.9076 -117.6692
CMH6 Cyclobuténe +355.0 -1.2412 -0.8457 -156.7156 -154,.1878
CMH8 Buténe-1 + 0.280 -1.4620 -1.0042 -156.9364 -155.3402
CaHB Buténe-2 - 2.405 -1.4663 =1.017T5 -156.9407 =155.5535
04H10 n-Butane -29,.812 -1.6755 -1.2087 -158.1499 -156.,5387

C“Hlb i-Butane -31.452 -1.6781 =] .2129 ~158.1525 -156.5429




Energies d atomisation

Exp.
20
p "CaH0
n-C4Hy0
C3H
C2Hg (Propene)
10 C3Hg (Cyclopropane)
(Allene) C3H4
o/ C2Hb
(Cyclopropéne) |®
C3H4
o
CoHy4
05— CoHg o/~ 16
. 05 10 15
Fig.1 ; ~ kcal /mole
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Tableau I.6. Chaleurs d'isomérisation (en kcal/mole) calculées
en méthode de ROOTHAAN et observées expérimentale-

ment
A.Hcalc. AHSXP
n-butane —-+ i-butane I = LT
buténe~l —— buténe-2 trans - 8.3 - 2.7
cyclopropane — propeéne -11.9 - 7.03 - 7.8

Tableau I.7. Energies de tension (en kcal/mole) calculées en
méthode de ROOTHAAN et estimées expérimentalement.

Ecalculée Eestimée
- 39.0 26.0
JAN 64.5 27.5

.
L,/

75.0 52.6
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rotation.

Dans ce paragraphe, nous étudierons les varia-
tions d'énergie &lectronique avec les longueurs de liaison.
D'aprés le théoréme de BEORN-OPPENHEIMER, NOus savons que
1l'énergie électronique est 1'énergie potentielle des vibra-
tions moléculaires. En principe, 1'étude des molécules iso-
lées pour différentes conformations moléculaires permet d'en
tirer la vallée de potentiel et les modes normaux de vibra=-
tion. Le minimum de la courbe correspond 3 la configuration
d'équilibre au zéro absolu. Le méme processus peut également
€tre appliqué 3 1'étude des barriéres de rotation interwe
d'une molécule.

En pratique, il faut signaler que les courbes
d'énergie potentielleobtenues en méthode de ROOTHAAN présen-
tent un mauvais comportement pour de grandes distorsions. En
effet, la forme de fonction d'onde utilisée favorise la dis-
sociation en ions positifs ou négatifs d'énergie supérieure aux
atomes neutres. La courbe théorique ne sera donc significative
qu'au voisinage de 1'équilibre. Nous avons calculé la courbe
d'énergie potentielle relative & la liaison C=0 du formaldé-
iiyde en utilisant la base contractée 7s-3p et en laissant
variables les coefficients de contraction de fagon a permettre
la distorsion des liaisons. Le tableau I.8 montre les résul-
tats obtenus. La figure 2 illustre ce tableau.

Il en découle que l'utilisation d'une base gaus-
sienne optimisée et contractée en orbitales de l'atome isolé
ne rend pas compte de facon satisfaisante des longueurs de
liaison. Une base d'orbitales non contractées;par contre, per-
met de prédire avec précision les longueurs de liaison.



De plus, la forme de la courbe de potentiel est
bien reproduite comme er témoigne la valeur de la constange
de force de la liaison =0 (valeur calculée = 14,17 mdyn/A,
valeur expérimentale = 12.1 mdyn/K ).

Le calcul de la vallée de potentiel apparait
donc possible dans le cas de molécules relativement simples.
Par contre, pour les systémes contenant un grand nombre d'a-
tomes, l'optimisation par rapport 3 tous les paramétres géo-
métriques est impossible. Nous discuterons dans un paragraphe
ultérieur les relations entre la géométrie et certains indi-

ces théoriques telles les populations de recouvrement.

Tableau I.8. Energies de 1'état fondamental du formaldéhyde
pour différentes longueurs de la liaison >C=0.

Reg (K) Energie (u.a.) Energie (u.a.)
Base contractée Base non contractée
1.19 113.36577 113.64494
1.20 113.36982 113.64538
2iel 113.37339 113.64548
L.22 113.37651 113.64524
1.23 113.37919 113.64471
1.24 113.38147
1.25 113.38336
1.26 113.38488
Lol 113.38605




E(u.a.)

-113.370 BASE CONTRACTEE 7S-3P

.

--113.380

BASE NON CONTRACTEE 7S- 3P

—T1=113-64\52

|

~113.6454

R . A AT

—
P
w
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o
1

1.22 1.23 1.24 125 1.26 1.27
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L'étude des barriéres de rotation et d'inver-
sion est trés développée 3 1l'heure actuelle. Nous montrons
sur l'exemple précis de 1l'alléne les composantes théoriques
d'une barriére de rotation.

L'alléne est le second terme de la série des
cumulénes de formule générale CnHu . Les deux premiers termes,
éthyléne et alléne, sont bien connus expérimentalement. La
géométrie moléculaire des allénes est particuliérement inté-
ressante: Elle est plane pour des valeurs paires de l1l'indice
n et les atomes terminaux HCH se situent dans deux plans
perpendiculaires pour des valeurs impaires.

Afin d'économiser du temps de calcul, les mémes
longueurs de liaison C-C et C-H ont &été conservées dans les
différentes géométries ; on évite ainsi le calcul répété
d'une série d'intégrales identiques. La structure de la con-
formation stable a été déterminée en spectroscopie de micro-
ondes par EATON et THOMPSON[28]. La fonction d'onde de 1l'état
singulet a été calculee dans les symétries D2d pour la forme
étoilée stable (90 ), D op Pour la forme €éclipsée (O ) et D2

pour 5 conformations différentes (15°, 30°, 45°, 60°, 75°).

Les énergies d'orbitales sont réunies dans le
tableau I.9. L'énergie monoélectronique (termes cinétiques
et termes nucléaires), 1l'énergie biélectronique (termes de
COULOMB et d'échange), l1l'énergie de répulsion nucléaire, les
potentiels attractifs (termes d'attraction noyaux-&lectrons)
et termes répulsifs (termes cinétiques et termes de répulsion
noyaux-noyaux et électrons-électrons) ainsi que 1'énergie
totale. sont donnés dans le tableau I.10.

La hauteur de la barriére est évaluée 3 0.1188
u.a. = T4.6 kcal/mble et est en bon accord avec la valeur es-
timée expérimentalement (60-80 kcal/mdle).
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Dans la figure 3, nous avons tracé la barriére de rotation
ainsi que ses composantes d'attraction et de répulsion.

I1 en ressort que les interactions d'attraction sont Ies-
plus importantes, au contraire de l'opinion généralement
admise.

Signalons que dans la forme &clipsée, la dif-
férence entre la premiére orbitale inoccupée et la derniére
orbitale occupée est de l'ordre de 8.4 eV de telle sorte que
1'état éclipsé reste un singulet.

Le tableau I.1ll montre que la rotation des
groupements méthyléne n'a que peu d'effet sur la migration
des charges é€lectroniques. Par contre, on observe une dimi-
nution des populations de recouvrement des liaisons >C=C<
et >C-H indiquant un allongement de ces liaisons lors du pas-

-~

sage de 1'état stable a 1'état éclipsé.
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Tableau I.9. Energies d'orbitales pour différentes conformations de la molécule d'alléne.

Energies d'orbitales Contribution

Symétrie Dog D, Don

Angle de torsion 90° 75° 60° yso 30° 15° 0° e ﬁg?i/
Al -11.47 A -11.47 -11.47 -11.47 -11.49 -11..50 Ag =11.55 -0.08 -50.24
Al =11.42 B1 -11.42 -11.41 -11.41 -11.40 -113359 Blu -11.36 +0.06 +37.68
Al -11.42 A -11.42 -11.41 -11.41 -11.40 -11.39 Ag -11.36 +0.06 +37.68
Al - 1.134 A - 1.134 - 1.134 - 1.134 = 1,135 = Ve L35 Ag - 1.145 -0.011 - 6.91
Al = 1,02% B1 = 1,021 - 1.021 - 1.020 = 1,020 - 1.021 Blu - 1.024 -0.003 - 1.88
Al - 0.774 A - 0.77h4 = 0.773 = Q772 = 04770 - 0.768 Ag - 0.762 +0.012 + 7.85
Al - 0.700 B1 - 0.700 - 0.700 - 0.698 - 0.698 - 0.697 Blu - 0.694 +0.006 + 3.58
A, - 0.656 B, - 0.660 - 0.664 - 0.667 - 0.668 - 0.667 Blg - 0.663 -0.008 + 4,77
A2 - 0.656 A - 0.650 - 0.643 - 0.636 - 0.628 - 0.619 Au - 0,605 +0.050 +31.65
A2 - 0.459 A - 0.476 - 0.492 = Q.50 = 10 522 = Q557 Au - 0.562 -0.103 -64.50
A2 - 0.459 Bl -0.441 - 0.423 - 0.403 - 0.383 - 0.361 Blg - 0.338 +0.121 +76.06




Tableau I.10. Contributions & la hauteur de la barriére de rotation interne dans la molécule d'alléne.

Angle de torsion 90° 75° 60° 450 300 15° 0° contribution
u.a. kcal/mdle

Energie monoélectronique -268.6649 -268.6641 -268.6622 -268.6584 -268.6522 -268.6410 =-268.6156 +0.0493 +30.96
Energie biélectronique + 94,1614 + 94,1641 + 94,1727 + 94,1864 + 94,2043 + 94,2232 4+ 9L,2290 +0.0676 +42.45

Energie de répulsion + 59.1907 + 59.1907 + 59.1912 + 59.1917 + 59.1922 + 59.1925 + 59,1927 +0.0020 + 1.26
nucléaire

Potentiel répulsif +268.6648 +268.6639 +268.6628 +268.6584 +268.6521 +268.6411 +268.6156 =-0.0492 -30.90

Potentiel attractif -383.9776 -383%,97%2 -383,9604 -383%,9387 -383.9078 -383.8664 -383%.8095 +0.1681 +105.6

Energie totale -115.3127 -115.3091 -115.,2982 -115.2803 =-115.2556 =-115.2254 -115.1939 +0.1188 +74.61
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Tableau I.1ll. Charges électroriiques et poputations de-recouvrement
dans différentes conformations de la molécule d'al-

léne.
Angle 90° 75° 60° yso 30° 15° 0°
H C.7759 0.7756 O0.7754 0.7749 0.7738 0.7711 0.7610

C, ou C, 6.4790 6.4804 6.4844 6.4923 6.5064 6.5334 6.6124

C, 579391 5.9369 5.9295 5.9155 5.8918 5.8486 5.7307

>C=C 0.6677 0.6661 0.6614 0.6535 0.6423 0.6278 0.6116
=C-H 0.4115 0.4111 0.4100 0.4080 0.4054 0.4021 0.3977
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La densité électronique totale d'une molécule
est une quantité intéressante facilement calculable en mé-
thode de HARTREE-FOCK. Elle s'exprime aisément en termes
d'orbitales moléculaires

OocCcC. 2
(M) =2 ] 45 (M) (1.35)
J :

et peut ainsi, au contraire de 1l'énergie totale, €tre décou-
pée en contributions relatives 3 chaque orbitale doublement
occupée dans 1'état fondamental.

On en d&duitl?expréssion en fonction des orbitales atomiguies

et des. codfficients LCAO

occ.
p(M) =2 ] §J Je. c. x (Mx, (M) (I.36)
i p q JP Jaq P q

Notons qu'en principe, puisque l'on tient compte de tous les
€lectrons, les densités théoriques calculées doivent étre
comparables aux densités de molécules isolées prises au zéro
de 1'échelle gbsolue des températures, exception faite des
vibrations résiduelles.

Nous décrirons dans la suite de ce travail dif-
férents exemples de densités électroniques dans 1'état fon-
damental et dans les premiers états excités.

Le moment dipolaire électronique est une gran-
deur liée directement & la forme de la densité é&lectroni-
que et dépendant trés fortement de celle-ci. Elle peut éga-
lement étre développée en termes d'orbitales moléculaires



- 48 -

=¥

-2 Jfe.(7) To.(F) dv (1.37)
= E J r
J

ou en termes d'orbitales atomiques et de coefficients LCAO:

By = = 2 g g g C5pC Jqf X (r)rx (r)dv (1.38)

soit encore:

X

b
= 2 . c. M . =
Mx % 8 g °p%afpa 3 Mpg = xp(PIxxg(r) av,
_ y o A
= 2 . .. M * M — d
My 112 CunSs 3 - / Xp(P)YXq(P) v,
P g J
Z
= 2 « 2. M - = r)z r) d I
=il 2 e e Mo MR =[x (r)axg (r) dv (T.39)
p Q d
y Z & - .
Les intégrales M M et M sont déterminées uniquement
EORSP® Ypur Spg pq q

par la géométrie du systéme et par la base utilisée ; elles
n'évoluent pas au cours des itérations du processus auto-
cohérent. Seuls les coefficients cjp modifient la valeur du
moment dipolaire d'un tour d'itération & 1l'autre.

Le moment dipolaire s'obtient en ajoutant les
contributions nucléaires ;

> -> >
u = + Z T I.40
g é y ¥y ( )
Notons ici que seul le moment dipolaire total est invariant

au choix des axes de référence.

Le tableau I.12 permet de comparer les moments
dipolaires mesurés et calculés d'une série de molécule étu-
diées dans ce travail.
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I1 apparait que les moments dipolaires de sys-

témes hydrocarbonés sont particuliérement bien calculés.

L'erreur est en effet, de l'ordre de grandeur de l'erreur

expérimentale. Par contre, pour les systémes hétéroatomiques

1'accord est moins satisfaisant. Ce fait peut étre expliqué

par l'absence de fonctions de polarisation (orbitales d ou

orbitales gaussiennes non contractées). Dans ces conditions,

les polarités des liaisons chimiques sont souvent mal repro-

duites.

~

Signalons a4 ce sujet que l'utilisation d'une base gaussienne

non contractée augmente le degré de liberté dans le processus

SCF et améliore ainsi la qualité

des fonctions d'onde obtenues.

Un tel procédé ne nécessite pas de temps de calcul plus impor-

tant pour les intégrales moléculaires mais alourdit le proces-

sus itératif.

Tableau I.12. Moments dipolaires (en Debyes).

Molécule

théorique

exp.
propane 0.06 0.08(1)
i-butane 0.11 0.13(1)
1,2 trans diméthylcyclopropane 0.11 -
cyclobuténe 0.12 0.13(1)
méthyleyclopropane 0.14 0.14(2)
1,1' diméthylcyclopropane 0.17 -

1,2 cis diméthylcyclopropane 0.18 -
vinylecyclopropane 0.42 -
propéne 0.45 0.37(1)
1-buténe 0.47 0.34(1)
cyclopropéne 0.58 0.45(3)
formaldéhyde 1.89 2.34(6)
diazomé&thane 1.99 1.50(5)
cyclobutanone 2.21 2.99(1)=-2.89(10)
adénine 2:61 3.00(8)
anhydride malonique 2.78 -
céténe 2.90 1.41(4)
thymine 3.29 3.80(9)
amino-2 méthyléne-4 oxéténe 3.64 -
B-Propialactone 7 4.18(7)
amino-2 méthyléne-~4 azétine 4,24 -
cytosine 6.40 -
guanine 6.94 -
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e. "Découpage” _des_grandeurs_observables_en_indices_théo-

- ——

Depuis les travaux de BOHR, la notion d'orbites
(ou sa généralisation en termes d'orbitales) liée au modéle
de particules indépendantes a dominé les concepts de la Chi-
mie Quantique. A 1l'heure actuelle, de nombreuses interpréta-
tions semi-empiriques (ou semi-théoriques) utilisent des ar-
guments 1liés & la nature des orbitales qui, théoriquement, ne
sont que de simples intermédiaires de calcul. Notons ici, que
1'énoncé de régles, telles les régles de HUCKEL ou de WOODWARD
et HOFFMANN, est trés utile mais posséde généralement sa jus-
tification théorique a un niveau peu élevé.

Dans ce paragraphe, nous discuterons des "décou-
pages" possibles en Chimie Quantique: dé&coupage d'un ensem-
ble d'électrons en un modéle de particules indépendantes, ou



encore, découpage de grandeurs énergétiques associées 3 la
fonction d'onde en termes monocélectroniques relatifs aux
orbitales moléculaires ou aux orbitales atomiques. Précisons
que ces découpages ne reposent pas sur des bases théoriques
et, vu le nombre de choix possibles, ne peuvent servir que
comme une visualisation simple des phénoménes; on ne peut
donc, en aucun cas, les considérer comme une interprétation
de la réalité.

Le découpage en orbitales moléculaires repose
sur l'approximation du modéle indépendant et la fonction
d'onde est écrite comme un produit simple ou antisymétrisé
de spin-orbitales moléculaires. L'énergie électronique to-
tale n'est cependant pas une somme de termes monoélectroni-
ques (ou énergies d'orbitales). On peut justifier partielle-
ment cette approximation si l'on remarque que la densité
€lectronique est une somme de contributions d'orbitales.
Mais, toute transformation unitaire laisse invariante la den-
sité électronique totale tout en modifiant les contributions
monoélectroniques. Le choix des orbitales moléculaires n'est
denc pas unique et permet la définition d'orbitales de diffé-
rents types (orbitales moléculaires canoniques, orbitales lo-
calisées, équivalentes ou naturelles). Dans ce travail, nous
n'envisagerons que les orbitales moléculaires canoniques so-
lutions de 1'équation monoélectronique de HARTREE-FOCK.

Les différentes orbitales peuvent €tre classées
et groupées suivant leur comportement vis-a-vis des €léments
de symétrie de la molécule. Ainsi, dans le cas de molécules
planes, on définit une densité é€lectronique l1liée aux élec-
trons o et une densité E€lectronique liée aux électrons = prée-
sentant une valeur nulle dans le plan moléculaire. La figu-
re 4 montre les densités €lectroniques o,m et totales de la
molécule d'éthyléne dans 3 plans moléculaires.
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La densité €lectronique associée 3 une orbitale ou

34 un groupe d'orbitales peut:@tre-caractérisée par un eusemble

d'indices statiques, relatifs aux densités électroniques sur

les atomes (populations d'atomes) ou entre deux atomes (po-

pulations de recouvrement).

Ainsi, la population de 1l'orbitale moléculaire

j(2 électrons) peut étre décomposée en contributions d'orbi-

tales atomiques Np ou en contributions d'atomes NA'

2 [ 42 (1) av

d

"l g g °ip°ia°pq (I.41)
) g ° °§p e é g °5p%ia pa (I.42)
. g 2 c?p + g g 2 ¢ Spg ® g N ()
) g p%A ° °§p ks g g 2 ¢5.¢5650q (I.44)
) g p%A Npj * 4 A (I.45)

Les charges o,m ou totales s'obtiennent respectivement par

les sommations sur les orbitales o,z ou sur toutes les orbitales:

Ny g —_ (I.46)
GOuTT
) N, = Y. N (I.47)
Jjooym AJ JoouwpcA pJ
occe. y
N = : .
y § NpJ (1.48)
occC. y
Ny = JNpo=7 § N. (I.49)
A5 A 5pca P
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La population de recouvrement correspond aux termes non dia-
gonaux de l'expression précédente et peut étre définie en
termes

- de population de recouvrement entre deux orbitales atomiques

dans l'orbitale moléculaire j

b 4 e, e. S I1.50

i ,pa ir®ja°pq kL350

- de population de recouvrement entre deux centres A et B
dans l'orbitale moléculaire

. = 4 B By 8 I1.51
%5 ,AB pgA qu jp "ja “pa e

- de population de recouvrement o,m ou totales entre orbitales

atomiques
ocoun
n z ) 4 e. e¢. S (I.52)
pq booun 9P Ta “pa
occ
= -y 4 . .. S T 4
"pa § °5p ®ja "pq (1.53)

- de population de recouvrement o,m ou totales entre deux
atomes A et B

gourm
= = )4 Z Z z C. C. (1.514)
A,B joour pCA qCB JP Ja Pd
= | ) ) 3 .
’ g pgA qu ®ip %ja “pa (1.55)

Les populations de recouvrement partielles nj,pq ou nj,ABR

peuvent avoir des valeurs positives ou négatives correspon-
dant au caractére liant ou antiliant de 1l'orbitale molécu-
laire. Ces indices sont en relation directe avec la de-sité
€lectronique entre les centres et, dés lors, avec les torces

de liaison.
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Le tableau I.13 groupe les énergies des orbi-
tales moléculaires et leur symétrie. La figure 5 représente
les coupes des densités électroniques des 8 orbitales dans
trois plans moléculaires.

Les tableaux I.14, I.15 et I1.16 donnent les charges des or-
bitales atomiques (I.14), les charges des atomes de carbone
et d'hydrogéne (I.15) et les populations de recouvrement
correspondant aux liaisons chimiques (I.16) pour chacune des
orbitales moléculaires.

Les deux premniéres orbitales, de basse énergie
( -11.4 uvu.a. = =320 eV), décrivent les couches internes (1s)
des deux atomes de carbone. Leur charge est unitaire et 1la
contribution aux liaisons >C=C< ou -C-H est négligeable.
L'orbitale moléculaire située 3 -1.09 u.a. correspond prin-
cipalement & la liaison >C=C<(population de recouvrement=0.3)
et est antiliante par rapport aux liaisons '-C-H. Les quatre
orbitales suivantes décrivent les quatre liaisons =-C-H et
dans une moindre mesure la liaison >C=C< . Deux d'entr-elles
(2B2u et lBBg) sont antiliantes par rapport & la liaison
- >C=C< comme le démontre clairement la valeur négative de la
population de recouvrement >C=C< et la densité nulle au centre
de cette liaison dans les coupes de densités 4o et 60. Enfin,
la derniére orbitale occupée de symétrien posséde un plan no~
dal dans le plan moléculaire et contribue de fagon importante
a la force de la liaison >C=C< . Signalons que dans 1'approxi-
mation utilisée, l'orbitale wne peut contribuer aux liaisons
-C-H, notre calcul n'introduisant pas de fonction de polarisa-
tion (de type p ou d, par exemple) sur les quatre atomes d'hy-
drogéne; un tel calcul montrerait certainement une délocalisa-
tion sur les atomes d'hydrogéne, mais qui’ peut étre considérée
comme négligeable.



Tableau I.13. Grandeurs énergétiques dans
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la molécule d'éthyléne.

D Energie
lAg lo -11.409163
lB2u 20 -11.407727
2Ag 30 - 1.093502
Energies 2B, Yo - 0.833770
d'orbitales lBlu 50 - 0.694541
BAg 6o - 0.643748
lB3g To - 0.554462
1B3u 1n - 0.464745

Tableau I.14. Charges électroniques des orbitales atomiques dans

la molécule d'éthyléne.

e —

H(1s) C(1s) c(2s) c(2p,’} C(2py) C(2p,)
1A, 0.0 0.99848 0.00156 . 0.00004 0.0 0.0
1B,, 0.0 0.99873 0.00130 0.0 0.0 0.0
24, 0.07160 0,00130 0,74978 0.10570 0.0 0.0
2B, 0.18716 0.00063 0.39031 0.23471 0.0 0.0
lB1u 0.16339 0.0 D=0 0.0 0.67325 0.0
3Ag 0.12475 0.0 0.00864 0.74185 0.0 0.0
1B3, 0.25372 0.0 0.0 0.0 0.49256 0.0
1B, 0.0 0.0 0.0 0.0 0.0 1.00000
Total 0.80058 1.99915 1.15161 1.08228 1.16581 1.00000




Courbes de densités totale et partielles dans la molécule d'éthyléne.
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Tableau I.15. Charges atomiques dans la molécule d'éthyléne.

Orbitales Charge du Charge de
carbone 1'hydrogéne

lAg = lo 1.0000 0.0

1B2u= 20 1.0000 0.0

2Ag = 3¢ 0.8568 0.0716
2B2u= Yo 0.6257 0.1872
1B1u= 50 0.6732 0.1633
BAg = 6o 0.7505 0.1248
1B3g: To 0.4926 G 2537
1B3u: 1w 1.0000 0.0

Total 6.3%988 0.8006

Tableau I.16 Populations de recouvrement des liaisons -C-H et

>C=C< ans la molécule d'éthyléne.

Orbitale Liaison -C-H Liaison C=C
lAg = lo -0.000033% -0.000570
1B2u= 20 -0.000012 -0.000628
2Ag = 3¢ ~0,035523 0.299636
2B2u= Yo 0.111544 -0.002881
lBlu= 50 0.076072 0.121852
SAg = 6g 0.064624 0.102825
1B3g= To 0.133622 -0.144500
1B2u= 1w 0.0 0.250786
Total 0.421340 0.627658
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Les populations d'orbitales peuvent étre utili-
sées pour décrire l'hybridation d'un atome dans une molécule.
Ainsi dans le cas d'atomes de carbone isolés,les hybridations

i

sp, Sp , sp” associent aux orbitales s une charge unitaire
et aux orbitales p, une charge égale 3 1, 2 ou 3 électrons
respectivement.

Dans un composé, l'hybridation d'un atome dont les orbitales
s et p ont respectivement les populations a et b est définie
par : spb/a.

Le tableau I.17 montre des exemples d'hybridation du carbone

dans les molécules d'acétyléne, d'éthyléne et du méthane.

Tableau I.17 Hybridations théoriqu et calculée dans les mo-
lécules d'acétyléne, d'éthyléne et de méthane.

Molécule Hybridation théorique Hybridation calculée
dans l'atome libre. dans la molécule.
Ac&tylene - S1.ouo3p1.1982=sp1.15
Ethylene sp? g1-1516 2.2481_ 1.95
Méthane sp3 51'2838p3'5083=sp2'73

L'apport &lectronique vers le carbone est di aux
différences entre les électroné;ativités des atomes de carbone
et d'hydrogéne. Les charges nettes du carbone sont respective-
ment -0.24 e, - 0.40 ¢ et - 0.80 e dans 1'acétyléne, 1'éthy-
léne et le méthane respectivement.

On voit que le pourcentage s de la liaison -CH,
parfois déterminé semi-empiriquement par des expériences de
résonance magnétique nucléaire, est principalement 1ié 3 1la
charge nette de l1l'atome d'hydrogéne. Le tableau I.18 met en
paralléle les résultats expérimentaux et la charge électroni-
que de l'atome d'hydrogéne.
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Tableau I.18. Corrélation entre la charge nette des hydrogénes
et la constante de couplage JC

137

Molécule JClB-H % s = 0.20 JCIB-H Charge de
1'atome d'hydrogfne

C -

H_j CH3 125 25 0.811

CH2=CH2 156 2 0.801

- 162 32 0.788

H- 220 Ly 0.7T4

HC= HC 249 50 0.762

Le principe des variations qui régit la déter-
mination des orbitales auto-cohérentes n'est valable que
pour 1l'état fondamental d'un systéme de particules. La tra-
dition a imposé le théoréme de KOOPMANS[zgl
états excités 3 partir de combinaisons d'orbitales double-

pour décrire les

ment occupées dans 1'état fondamental et d'orbitales virtuel-
les. C'est ainsi qu'il est devenu courant d'assimiler le po-
tentiel d'ionisation & la valeur absolue du dernier niveau
occupé et de calculer les énergies de transition comme la
différence énergétique entre deux niveaux mono€leatroniques
corrigée par des termes d'interaction électronique et d'échan-
ge dans ces deux états.

En principe, la méthode de HARTREE-FOCK peut étre
appliquée 3 certains types d'états excités. Ainsi, un ion
moléculaire positif est un systéme caractérisé par un nom-

-~

bre d'électrons inférieur 3 celui de la molécule neutre, par
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une multiplicité différente (doublet) et par une géométrie
particuliére. De méme, le premier triplet (T) et le premier
singulet (V) correspondent 3 des multiplicités de spins et
des degrés d'occupations de couches ouvertes différentes de
1'état fondamental. Ces systémes peuvent ainsi étre étudiés
sans probléme par la technique de ROOTHAAN. Par contre, cer-
tains états tels les états Z{(w)2+(fx)2} généralement de fai-
ble intensité et rarement observés, présentent des propriétés
de spins et des degrés d'occupation similaires 3 ceux de
1'état fondamental. Dans ce cas, des difficultés de conver-
gence peuvent apparaitre et si les solutions de départ sont
trop €loignées des solutions SCF correctes pour 1l'état excité,
le processus SCF peut converger vers 1'C:at fondamental.

Dans les paragraphes suivants, nous étudierons
deux types d'états excités: 1'ion moléculaire positif du cy-
clopropéne, 1l'état spectroscopique Z de 1'éthyléne et la tran-
sition (n%>r%*%) du formol.

a. Potentiel d'ionisation.

Les ions moléculaires positifs peuvent étre dé-
crits par une configuration &lectronique ou la derniére orbi-
tale occupée dans 1'état fondamental n'est utilis&e qu'une
fois pour représenter 1'électron non apparié.

D'aprés le théoréme de KOOPMANS, chaque orbitale
moléculaire du systéme neutre est conservée dans. 1'ion positif.
On montre 4 ce moment que les valeurs propres de 1l'opérateur
monoélectronique sont identifiables aux :otentiels d'ionisation
dus & l'arrachement de 1'électron décrit par la spin-orbitale
correspondante. Dans ces conditions, la fonction d'onde uti-
lisée pour décrire 1l'ion positif est moins bonne que celle de
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1'état fondamental et on prévoit ainsi que les valeurs cal-
culées par le théoréme de KOOPMANS doivent surestimer la va-
leur expérimentale si on considére comme constants les effets
de corrélation et relativistes. Le tableau I.19 compare les
énergies d'orbitales moléculaires aux potentiels d'ionisation
expérimentaux. On observe un bon accord qualitatif. Comme le
montrent les régles de SLATER, le réarrangement électronique
est plus important pour les couches internes et provoque, de
ce fait, une erreur relative plus grande.

Le tableau I1.20 permet de comparer les premiers
potentiels d'ionisation expérimentaux aux valeurs calculées
dans l'approximation de KOOPMANS, pour l'ensemble des molécu-
les étudiées. On remarque que l'accord n'est pas quantitatif
entre la théorie et 1l'expérience, mais, comme le montre la
figure 6, il existe une bonne corrélation entre les deux sé-
ries de résultats. Le théoréme de KOOPMANS apparait ainsi com-
me un moyen utile pour obtenir de fagon aisée une limite supé-

~

rieure 3 la valeur expérimentale du potentiel d'ionisation.

Par contre, l'application de la technique de
ROOTHAAN & 1'ion positif permet d'optimiser la forme des orbi-
tales moléculaires pour ce systéme et de minimiser 1l'énergie
totale associée. On obtiendra ainsi une meilleure estimation
des propriétés de 1'état ionisé.

En particulier, la fonction d'onde de 1l'ion sera
meilleure et, d'aprés la théorie des variations, le potentiel
d'ionisation théorique sera inférieur 3 celuil de la méthode
de KOOPMANS. Dans le cas du cyclopropéne, les états fondamen-
taux de la molécule neutre et de 1l'ion se situent respective-
ment & -115.27138 u.a. et 3 -114.84931 u.a..

Dans cette optique, le potentiel d'ionisation est évalué &
0.42207 u.a. ou 11.4 eV alors que le théoréme de KOOPMANS four-
nit la valeur de 0.448023 u.a. ou 12.2 eV, la valeur expéri-
mentale se situant 4 9.95 eV.
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Les différences entre les valeurs expérimen-
tales et calculées du potentiel d'ionisation peuvent s'ex-
pliquer par trois termes. Le premier est 1ié au changement
d'énergie de corrélation lors de 1l'ionisation que 1l'on peut
décomposer en deux termes antagonistes. L'un correspond &
la perte de corrélation lors du passage de la molécule neu-
tre & 1'état ionisé. Cet effet devrait augmenter le poten-
tiel d'ionisation (1'état fondamental €tant relativement
plus abaissé que 1'état excité) et ce en sens contraire de
l'erreur observée., Par contre, la migration des charges ob-
servées dans l'ion positif correspond i un mouvement élec-
tronique provenant des orbitales 1ls des hydrogénes vers les
orbitales 2p des atomes de carbone et elle augmente ainsi la
corrélation électronique de cet état. On peut estimer que cet
effet est du méme ordre de grandeur que le précédent et la
contribution globale des effets de corrélation au potentiel
d'ionisation est alors négligeable.

Le second terme est di 34 la qualité de la base.
La base utilisée est optimisée pour 1'état fondamental ; dé&s
lors, une optimisation de la base dans 1l'ion positif lui-méme
aurait abaissé& son:énergie d'une quantité non négligeable.

Enfin, le dernier terme est 1ié 3 la géométrie
de 1'état ionisé, considérée dans notre calcul comme identi-
que & celle de 1'état fondamental. L'ionisation provoque une
distorsion moléculaire et, en conséquence, un abaissement de
l'énergie é&lectronique. Ces deux effets doivent étre considé-
rés comme responsables de lierreur observée.

Dans les tableaux I.21 et I.22, nous donnons les
charges associées a chaque atome et les populations de recou-
vrement dans la molécule neutre, dans 1l'ion théorique obtenu
par l'approximation de KOOPMANS et dans 1l'ion positif. Ces
résultats sont schématisés dans la figure 7.
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Les charges nettes observées en méthode de
KOOPMANS peuvent étre considéréés comme correspondaht a4 une
situation intermédiaire idéale ol 1l'électron enlevé est dé-
crit par la derniére orbitale occupée sans modification de 1la
densité électronique. Il s'en suit un réarrangement du sys-
téme électronique pour arriver a4 un nouvel équilibre. Le théo-
réme de KOOPMANS prévoit que la charge positive est répartie
principalement sur la liaison éthylénique (0.76e ) et dans
une moindre mesure sur le carbone (-0.08e ) et les hydrogé-
nes (-0.07e ) méthyléniques. Le calcul montre que le réar-
rangement €lectronique accentue les charges positives des
hydrogénes (~0.155e¢ et -0.165¢ ), influence la liaison é&thy-
1énique (-0.37e ) et permet un faible transfert de charge né-
gative vers le carbone méthylénique (+0.02le ).

L'analyse des populations de recouvrement confir-
me la perte d'électrons dans la liaison C=C et le gain dans
les liaisons =C-C ; les liaisons C-H perdent également une
partie de leurs €électrons.

En con¢lusion, on voit que le théoréme de KOOP-
MANS est, en premiére mesure, justifié du point de vue éner-
gétique, mais reproduit mal les mouvements et les perturba=
tions électroniques subies par la molécule sous l'effet de
1'ionisation.
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Potentiels d'ionisation et orbitales moléculaires
de 1'éthyléne.

Orbitale Energie de Potentiels d'ionisgtion A
moléculaire l'orbitale moléculaire %238;:?: e Expe?;?ental
16 % - T eV eV eV

lAg - 11.409 310.4 . - =
lB2u - 11.407 310,35 - -
2Ag - lo093 29071 v 23-0 v 607
2B2u - 0.834 22.70 18.87 3.83
1Blu - 0.694 18.89 15.68 3.21
3Ag - 0.644 17.5% 14,47 3.04
lB3g - 0.554 15.08 12.38 2.70
lB3u - 0.465 12.64 1051 2.:13%

(a) A.D. BAKER, C. BAKER, C.R. BRUNDLE, D.W. TURNER,

Int. J. Mass Spectr., 1, 285 (1968)
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Tableau I.20. Potentiels d'ionisation théoriques et expéri-

mentaux
Mol&cule Iexp. théor.
i i E.I
P 15.2 12}
1 Méthane 12.99[1] {13.01[3] 16.32
2 Ethane 11.65[1] {%i'gggg% 14,74
5 Propane (108161 Qiiaifl]  1s.26
4 n-butane 10.63[6] 10.5 [91] 13.92
5 Isobutane 10.55[10] 10.79[11] 14.23
6 Cyclopropane {i8:2§{1§J 10.23[5] 13.95
Méthylcyclopropane 1%.30
1,1' diméthylcyclopropane 12.94
1,2 cis diméthylcyclopropane 13.03
1,2 trans diméthylcyclopropane 12.95
Vinylcyclopropane cis 11.64
gauche 12.04
trans 11.64
7 Ethyléne {ig'gﬂﬂ 10.68[51  12.64
8 Propéne 9.73[11 9.81[131] I B g
9 Buténe-1 9.58[1] 9.76[111 12,00
10 Buténe-2 9.13[101] 9.271[111 11.61
11 Cyclopropéne 9.95[111 12.19
12 Cyclobuténe 8.94[14] 8.9 [15] 11.94
13 Acétyléne 11.411[11] 11.42[161] 1%.27
14 pl11&ne 10.16[171 12.50
S0 10.88[18]
15 Céténe { 9.6 [1] 1d 58
16 Diazométhane 9.0 [191 10.15
17 Formaldéhyde 10.8710[11 10.8 [20] 15.01




18
19
20
21

Tableau I.20. (suite)

Cyclobutanone 12.61
Anhydride malonique 13.85
Amino-2 méthyléne-4 azétine 9.80
Amino-2 méthyléne-4 oxéténe 10.68
B-propiolactone 9.70[23] 13.16
Adénine *7.80[22] 8.91[21] 8
Guanine *7.,65[22] 9.10
Thymine *7.98[22]1 9.43[21] 10.53
Cytosine *8.25[22] 8.90[21] 9.83
[1] L.D.ISAACS, W.C.PRICE, R.G.RIDLEY, "Vacuum Ultraviolet
Spectra and Molecular Ionization Potentials" in the
Threshold of Space edited by M.Zelikoff,
Pergamon Press Ltd., London, 1957. pp.l43-151
[2] R.KAUFMAN, Trans. N.Y. Acad. Sci., 15, 131 (1953)
[3] H.NEUERT, H.CLASEN, Z. Naturforsch., 7A, 410 (1952)
[4] B.C.COX, Ph.D. Thesis, Univ. of Liverpool, 1953 reported
by J.D.CRAGGS and H.S.W.MASSEY, Handbuch der Physik,
37, 314 (1959)
[5] F.H.FIELD, J. Chem. Phys., 21, 1506 (1953)
[6] K.WATANABE, J. Chem. Phys., 26, 542 (1957)
[7] R.E.FOX, A.LANGER, J. Chem. Phys., 18, 460 (1950)
[8] R.E.HONIG, J. Chem. Phys., 16, 105 (1948)
[91] D.C.FROST, C.A.Mc DOWELL, Can. J. Chem., 36, 39 (1958)
[10] K.WATANABE, Private communication to Collin and Lossing
(cf. Ref. 11)
[11] J.COLLIN, F.P.LOSSING, J. Am. Chem. S0C s 5 ﬁl, 2064 (1959)
[12] W.C.PRICE, R.BRALSFORD, P.V.HARRIS, R.G.RIDLEY,
Spectrochim. Acta, 14, 45 (1959)
[13] C.J.WARSEL,F.A.MORRELL, F.E.RESNIK, W.A.POWELL,
Anal. Chem., 32, 182 (1960)
[14] K.WATANABE, Private Communication to K.HIGASI
[15] J.HISSEL, Bull. Soc. Roy. Sci. Liége, 21, 457 (1952)
[16] A.G.HARRISON and F.P.LOSSING, J. Am. Chem. Soc.,

82, 519 (1960)
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[17] F.H.FIELD and J.L.FRANKLIN, J. Chem. Phys.,
22, 1895 (1954)

[18] A.D.WALSH, Trans. Faraday Soc., 42, 56 (1946)
[19] A.J.MERER, Canad. J. Phys., 42, 1242 (1964)

[20] T.M.SUGDEN and W.C.PRICE, Trans. Faraday Soc.,
44, 116 (1948)

[21] C.LIFSCHITZ, E.D.BERGMANN and B.PULLMAN, Tetrahedron
Letters, 46, 4583 (1967)

[22] A.FULTON and L.E.LYONS, Australian J. Chem.,
21, 419 (1968)

[23] K.WATANABE, T.NAKAYAMA and J.MOTTL, J. Quant. Spectrosc.
Radiat. Transfer., Vol.2 pp 369~382, Pergamon Press Ltd.

*® Potentiels estimés par transfert de charge.
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Tableau I.21. Charges atomiques du cylopropéne dans son état fonsamental
a et dans son état ionisé d'aprés le théoréme de Koopmans
b et d'aprés le calcul rigoureux c.

¢
H, (ou H_,) H (ou H_,) c_ (oucC,,) C, Cou Cy,)
1 ¢ a 0.0 0.0 0.9999 0.0001
b 0.0 0.0 0.9999 0.0001
¢ 0.0001 0.0 0.9999 0.0
2 o a 0.0 0.0 1.0000 0.0
b 0.0 0.0 1.0000 0.0
¢ 0.0 0.0 1.0000 0.0
3 g a 0.0 0.0 0.0 2.0000
b 0.0 0.0 0.0 5.0000
¢ 0.0 0.0 0.0 5.0000
4 o a 0.03%54 0.0176 0.7076 0.4788
b 0.0354 0.0176 0.7076 0.4788
¢ 0.0%09 0.0105 0.7479 0.4213%
5 g a 0.0517 0.2091 0.3334 0.8115
b 0.0517 0.291 0.3334 0.8115
¢ 0.0396 0.1591 0.3975 0.807
g . a 0.2955 0.0 0.6330 0.14%1
b 0.2955 0.0 0.6330 0.1431
¢ 0.2300 0.0 0.7001 0.1%98
7 o a 0.2547 0.0600 0.5709 0.2289
b 0.2547 0.0600 0.5709 0.2289
¢ 0.1959 0.0551 0.6277 0.2426
8 o a 0.0 0.2605 0.2175 1.04%9
b 0.0 0.2605 0.2175 1.04%9
¢ 0.0 0.2516 0.1326 1.2315
5 5 a 0.0307 0.0987 0.6072 0.5267
b 0.0307 0.0987 0.6072 0.52 7
¢ 0.0265 0.1165 0.5472 0.6194
10 o a 0.1061 0.0 0.3877 1.0124
b 0.1061 0.0 0.3877 1.0124
¢ 0.0928 0.0 0.453) 0.9077
1 ¢ a 0.0 0.1623 0.760k4 0.1547
b 0.C 0.0811 0.3802 0.0505
¢ 0.0 0.0537 0.4241 0.0505




Tableau

I.21 (suite)

- BB =

Charges a 0.7743 0.8081 6.2176 6.3998
totales b 0.7743 0.7270 5.8374 6.3225
c 0.6158 0.6434 6.0307 6.4201
Tableau I.22. Populations de recouvrements
a - Ha c,. -~ H . -C 2 Cb
h | a 0.0 0.0 0.0009 -0.0001
b 0.0 0.0 0.0009 -0.0001
c 0.0 0.0 0.000g -0.0001
2 a 0.0 0.0 -0.0011 0.0
b 0.0 0.0 -0.0011 0.0
¢ 0.0 0.0 -0.0013 0.0
% a 0.0 0.0 0.0 -0.0001
b 0.0 0.0 0.0 -0.0001
e 0.0 0.0 5 -0.0001
il a 0.0075 0.0065 D.2321 0.1388
b 0.00751 0.0065 0.232) 0.1388
¢ 0.0051 0.0036 0.2554 0.1308
5 a 0.0299 0.1292 0.1253 -0.0279
b 0.0299 0.1292 0:1253% -0.0279
c 0.0257 0.1054 0.1478 () ,O2TS
6 a 0.1672 0.0 0.0100 0.0349
b 0.1672 0.0 -0.0100 0.0349
c 0.1487 0.0 -0.0010 0.0371
7 a 0.1554 0.0374 -0.0054 -0.0039
b 0.1554 0.0374 ~-0.0054 =0.0039
c 0.13%363 0.0384 -0.0022 -0.0164
8 a 0.0 0.1321 0.0351 0.0658
b 0.0 0.1321 0.0351 0.0658
c 0.0 0.1419 0.0177 0.0531
9 a 0.0151 0.0424 0.1544 -0,0102
b 0.0151 0.0424 0.1544 -0.0102
c 0.0163 0.0644 0.1201 -0.0092



Tableau I.22 (suite)

10 a 00,0312 0.0 -0.1696 0.1212

b 0.0312 0.0 -0.1696 D.1212

c 0.0367 0.0 -0.2097 0.1203

11 a 0.0 0.0787 0.2412 -0.0902

br 0.0 0.0393% 0.12206 -0.0451

¢c 0.0 0.0297 0.1309 -0.0447

Populatidns a 0.4065 0.4266 0.6232 0.2283
de recouvre- b 0,4065 0.3873 0.5026 0.2734
ment totales c¢ 0.3692 0.3834 0.4392 0.2433

b. Energies de transition.

Le calcul des états de transition spectroscopiques
peut se faire dans le cadre de 1l'approximation de KOOPMANS
ou par la résolution rigoureuse de 1l'équation de HARTREE-FOCK
pour 1l'état excité.
L'approximation de KOOPMANS présente dans les états excités les
ménes défauts. que dans. les états ionis§és; la discussion du
paragraphe précédent est donc valable ici.

Comme exemples, nous avons choisi deux états
spectroscopiques particuliers:;l'état Z de la molécule d'éthy-
1&ne (nziﬁxz) et la transition (n2+nx2)du formol. Ces deux
états sont difficilement observables expérimentalement et
n'ont jamais &té &tudiés théoriquement, au contraire des pre-

miers états excités de 1'éthyléne et du formol.
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L'éthyléne présente dans 1'état fondamental (N)
C 202 363 Moz 502 602 702 n2). Leg cre-
1iB ) et triplet (T- 3B
o s Wy "9 . 2,2 2
ont la configuration &lectronique ( lo° 20° 30¢° U4oc“ 50

2 2
60° 7o

tation des électrons décrits par l'orbitale = liante dans

la configuration (lo

miers états excités singulet (V - 14’
- &

wnx). L'état singulet Z correspond & la double exci-

1'orbitale =" antiliante. Nous ne décrivons pas en détail
les états V et T abondamment &tudiés dans la littérature.

La transition verticale donnant naissance i
1'état Z est évaluée 3 - 77.07335 u.a., soit 0.56L41 (15.4eV)
au-dessus de 1'état fondamental. Les estimations expérimen-
tales vont de 10 a 20 eV [30]
mais se dissocie réguliérement en carbéne singulets dféner-

. Cet état n'est pas stable

gie égale a4 14.6eV. Ce fait se refléte dans la population de
recouvrement de la liaison C=C qui passe de +0.62 dans 1'&tat
fondamental 3 la valeur négative -0.13 dans 1'état Z. Les
liaisons C-H ne sont pas modifiées. Cet indice théorique dé-
montre que la liaison C=C est antiliante dans 1'état Z et

que la liaison n'est pas stable.

Le tableau I.23 montre 1l'évolution des charges
€lectroniques sous l'effet de 1l'excitation. Il en ressort qus
1l'on observe pas de changement important sauf une légére mi-
gration des charges €lectroniques vers les atomes d'hydrogeénc,.
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Tableau I.23. Charges d'orbitales dans les états N et Z de 1l'éthy-

léne.
lsC 2sC 2pxC 2pyC 2po lsH C

144 N 0.9985 0.0015 0.0 0.0 0.0 0.0 1.0000
7 0.9985 0.0017 0.0 0.0 0.0 0.0 1.0000

1B, N 0.9988 0.0012 0.0 0.0 0.0 0.0 1.0000
7 0.9980 0.0020 0.0 0.0 0.0 0.0 . 1.0000

2A N 0.0013 O0.7492 0.1082 0.0 0.0 0.0706 07:8587
g Z 0.0014 0.7217 0.1309 0.0 0.0 - 0.0729 0.8540
2B, N 0.0006 0.3911 0.2335 0.0 0.0 0.1874 0.6252
Z 0.0007 0.4038 0.2044 0.0 0.0 0.1955 0.6089

1B, N 0.0 0.0 0.0 0.6727 0.0 0.1636 0.6727
- 7 0.0 0.0 0.0 0.6731 0.0 0,1634 0,6731

3A N 0.0 0.0091 0.7383 0.0 0.0 0.1263 0O.7474
g 7 0.0 0.0102 0.7077 0.0 0.0 0.1410 o0.7179
1B, N 0.0 0.0 0.0 0.4908 0.0 0.2546 0.4908
g 7z 0.0 0.0 0.0 0.4827 0.0 0.2586 0.4827
1B, N 0.0 0.0 0.0 0.0 1.0000 0.0 1.0000
7 0.0 0.0 0.0 0.0 1.0000 0.0 1.0000

Qeorgy N 1.9991 1.1523 1.0799 1.1636 1.0000 0.8034 6.3949
7 1.9986 1.13%95 1.0428 1.1558 1.0000 0.8316 6.3367

2 2

La transition n“»r"° du formaldéhyde est située

dans notre calcul & 0.3625 u.a. (9.86eV) au-dessus de 1l'état
fondamental. Au contraire de 1'état Z de 1'éthyléne c:t état
doublement excité est stable et ne se dissocie pas. La figure 8
compare les densités des orbitales w et n occupées dans
1'état fondamental et dans 1'état excité considéré.

Dans 1'état fondamental, l'orbitale = présente une charge né-
gative sur 1toxygéne (-0.09 e ). Dans 1'é:zat excité, cette or-
bitale est complé&tement perturbée et porte =-0.74 e . sur
1'oxygéne tandis que l'orbitale 'm° contrebalance cet effet.
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Les résultats gtobaux (densités o,n et totales),
ne sont guére modifiés, comme le montre la figure 9.

Les indices théoriques permettent de prédire les
variations de géométrie dans 1l'état excité. Ainsi, la diminu-
tion des populations de recouvrement CO (0.49-0.17) et CH
(0.39+0.35) montre un allongement de ces distances dans 1'état
excité. Enfin, 1'augmentation de la densité électronique entre
les atomes d'hydrogéne (-0.05*+0.007) favorisera la diminution
de l'angle de valence H-C-H.

I.5. Conclusions.

En conclusion, l'analyse critique de la méthode
de ROOTHAAN montre que ce procédé est trés satisfaisant dans
1'étude des énergies et des propriétés électroniques de 1l'état
fondamental. L'énergie €lectronique totale, la géométrie, et
les moments dipolaires sont bien reproduits. De plus, le décou-
page des propriétés en orbitales moléculaires permet de pré-
ciser un ensemble de notions, trés utiles pour interpréter
la réactivité chimique de certaines molécules.

Par contre, 1'étude des états excités dans 1l'ap-
proximation des orbitales virtuelles doit étre exclue, prin-
cipalement pour la détermination des indices théoriques du
systéme excité. Il apparalit que le processus SCF complet doit
€tre effectué pour tous les états aussi bien fondamentaux
qu'excités.

Dans la seconde partie de ce travail, la métho-
de de ROOTHAAN sera appliquée 3 1'étude de la strutture €ilec~

tronique de systémes§ contenant. des petis cjycles a trois et
quatre piéces.
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II .ETUDE THEORIQUE DE QUELQUES. CYCLES A TROIS ET QUATRE PIECES.

I.1. Introduction

Dans ce chapitre, nous appliquerons la méthode
de ROOTHAAN & 1l'é&tude de la structure électronique de quel-
ques cycles & trois et quatre piéces qui, comme on le sait,
possédent des propriétés physiques et chimiques particu-
liéres.

Nous nous proposons de préciser les relations
entre la structure €lectronique, de ces composés et leur
stabilité ou leur réactivité chimique.

La fonction d'onde de 1'état fondamental de
chaque systéme a &té calculée par la méthode du champ auto-
cohérent ab initio en tenant compte de tous les &lectrons.
Nous avons utilisé un ensemble de fonctions gaussiennes con-
tractées comme base atomique dans la méthode LCAO-SCF-MO.
Nous insistons sur le fait que toutes les intégrales élec-
troniques caractéristiques de ce formalisme sont calculées
rigoureusement et qu'aucun paramétre semi-empirique n'est
introduit.

Afin d'obtenir des résultats significatifs,
nous avons utilisé une base de fonctions atomiques relati-
vement étendue. En conséquence, le temps de calcul est im-
portant et certains aspects pratiques et financiers, nous ont
forcésad limiter le nombre des dérivés &tudiés. Nous avons
adopté le plan suivant:

- Groupe I. Le cyclopropane et ses dérivés méthylés, dimé-
thylés (1-1',1-2 cis, 1-2 trans) et vinyliques.

- Groupe II. Le cyclopropéne et le cyclobuténe ol la com-
paraison avec l1l'éthyléne permet d'étudier le
comportémentt de la liaison éthylénique et sa
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conjugaison éventuelle avec les groupes méthylé-
niques.

- Groupe III. Certains dérivés hétéroatomiques 3 quatre
piéces : La cyclobutanone, la B-propiolactone,
1'anhydride malonique, l'amino-2-méthyléne-U-
azétine.

Le tableau II.1 réunit les petitscycles dont la

structure €lectronique a été décrite dans la littérature

par une méthode "ab initio" tenant compte de tous les élec-
trons. Dans ce tableau, le critére du "meilleur" calcul est
celui de 1l'énergie. La meilleure fonction d'onde correspon-
dant & 1'énergie la plus basse. Dans cette liste, les résul-
tats de CLARK[3!]
la base utilisée est trop petite. Par contre, comme le mon-

doivent €tre considérés avec prudence, car

tre le tableau II.2, nos calculs se comparent valablement
avec les résultats proches de la limite HARTREE-FOCK obtenus
par KOCHANSKI et al.l32) pEYERIMHOFF et al.[33] et BASCH et
al!34] pour le cyclopropane et par KOCHANSKI et al.[32] et
BASCH et al. pour le cyclopropéne [35]. Nos résultats sont
généralement trés voisins de ceux de KOCHANSKI et LEHN obte-
nus avec une base plus étendue. A titre indicatif, si les ré-
sultats de CLARK exigent environ 5 fois moins de temps machi-
ne que les ndotres, ceux de KOCHANSKI et LEHN en demandent
environ 4 fois plus pour conduire & des populations analogues
aux ndtres et & un abaissement d'énergie de l'ordre de 0.3 %.
Dans le paragraphe suivant, nous résumons les résultats théo-

riques obtenus pour les trois groupes définis plus haut.



Tableau II.1. Calculs "ab initio" de la structure électronique de petits cycles

a trois et quatre piéces.

I. Cyclopropéne et dérivés.

Meclécule

Cyclopropéne

Oxiréne

2 Aziréne

Thiiréne

Digzirine

Difluoro-
diazirine

Auteur

Clark

Ce travail
Bonaccorsi
Kochanski
Peyerimhoff
Basch

Clark

Clark

Clark

Clark

Bonaccorsi
Kochanski
Basch

Basch

Base

41
60

19
86
95
91

37

29

37

9

17
80

83
125

GTF
GTF
STF
GTF
GTF
GTF

GTF

GTF

GTF

STF
GTF
GTF

GTF

Energie (u,a.)

-114.7725
~131832713
-115.4973
-115.6651
-115.7635
=115.7655

~150.1090

~-130.5478

~-454,8095

-130.5935

-147.3772
-147.6529
-147.7287

-345.3999

Réf,

(31}
[36]
[32]
[37]
[35]

[31]

(311

[31]

[31]

[36]
[32]
351

[35]

“ L)



II. Cyclopropane et dérivés.

Molécule

Cyclopropane

Méthyl-
cyclopropane

1,1' diméthyl-
cyclopropane

1,2 ecis-
diméthyl-
cyclopropane

1,2 trans~
diméthyl-
cyclopropane

Vinyl-
cyclopropane

Auteur

Clark
Preuss

Ce travail
Bonaccorsi
Buenker
Kochanski
Basch

Ce travail

Ce travail

Ce travail

Ce travail

Ce travail

Base

45
66
21
105
96
99

88

110

110

110

104

GTF
GTF
GTF
STF
GTF
GTF

GTF

GTF

GTF

GTF

GTF

Energie (u.a.)

-115.9978
-116.0153
-116.4726
-116.7516
-116.9164
-116.9918
-117.0099

=-155.3391

-194,2082

-194.2020

-194,2053

-193.0146
-193.0113
-193.0166

ey ey e oy oy -
AN LN AN N AN N
PO Y Q0

( eis )
( gauche )
( trans )

Réf.

e

Sl Sl bt bued



II. Cyclopropane et dérivés (suite).

Molécule

Oxirane

Aziridine

Diaziridine

Oxaziridine

Thiirane

Auteur

Clark
Bonaccorsi
Basch

Clark
Bonaccorsi
Munsch
Basch

Basch

Munsch

Clark
Bonaccorsi
Bonaccorsi

Base

43
19
91

20
92
95

91

84

41
19
24

GTF
STF
GTF

GTF
STF
GTF
GTF

GTF

GTF

GTF
STF
STF

Energie (u.a.)

-151.3951
-152.3688
-152.8012

-131.8049
-132.6582
-132.9491
-132.9726

-148.8430

-168.6982

-456.0016
-474,4759
-474.5159

Réf‘

o= Py
AN W AN
= On
b bt

e N Ko B ]
(ST R RN RWH
£\0 O -
Vel bovand) S Rk

[34]

(391

[31]
[36]
[36]

w JJ -



13X. Cyclobutane,_Cyclobuténe et dérivés,

Molécule

Cyclobuténe

Cyclobutanone

g-propio-
lactone

Anhydride
malonigue

Amino=-2
méthyléne~4
oxéténe

Amino-2
méthyléne-1l
azétine

Auteur

Ce

Ce

Ce

Ce

Ce

Ce

travail

travail

travail

travail

travail

travail

Base

82 GTF

98 GTF

92 GTF

102 GTF

111 GTF

114 GTF

Energie (u.a.)

- -154.,187840

-228.78258

-337.95342

-264,51430

-282,.36337

-262.58986

- gl =
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Tableau II.2 Comparaison des charges nettes du cyclopropane
et du cyclopropéne dans différents calculs.
Cyclopropéne CLARK KOCHANSKI BASCH
[31] Ce travail et al.[52] et al. [34-35]
—»C\\ -0.412 -0.399 -0.389 -0.358
/
C= -0.326 -0.217 -0.274 -0.223
H ~/ +0.234 +0.191 +0.207 +0.171
e
.
: e +0.298 +0.225 +0.261 +0.232
Cyclopropane
C -0.484 -0, 723 -0.438 -0.370
H +0.242 +0.211 +0.219 +0.185




II.2 Résultats

Les énergies totales et les énergies d'atomisation
des différents systémes étudiés sont reprises dans le tableau
IT.3. Le tableau II.4 groupe les énergies monoélectroniques
qui peuvent €tre assimilées 3 des potentiels d'ionisation par
le théoréme de KOOPMANS. Signalons ici que ces quantités sont
comparables aux résultats de spectroscopie ESCA.

Le tableau II.5 présente les moments dipolaires, les premiers
potentiels d'ionisation et les électroaffinités. Le tableau II.6
résume les analyses de population (charges d'orbitales). La
numérotation utilisée est schématisée dans la figure 10. Il

faut remarquer que les résultats relatifs aux orbitales 2px,

2py et 2pz ne sont pas invariants vis-3-vis de la rotation

des axes de références. En conséquence, nous avons donné dans
les cycles cyclopropaniques les charges relatives a la somme

2px + 2py. La figure 11 schématise les populations de recouvre-
ment des liaisons chimiques.



He
C2
H3 C3
Hg
Cyclopropane

1,1 Diméthylcyclopropane Hg
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/ Hj \
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Cis Vinylcyclopropane Gauche Vinylcyclopropane

X C

Axes Droitiers
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Tableau II.3. Energies totales et énergies d'atomisation.

Molécule E AEat. AEat.
(u.a.) (u.a.) (kcal/mdle)

Cyclopropéne -115.2714 -0.5133 321.9
Cyclopropane -116.4726 -0.7206 451.8
Méthylcyclopropane ~155:3391 -1.0031 629.0
1,1" diméthylecyclopropane -194,2082 -1.2882 807.8
1,2 trans diméthylecyclopropane =194.2053 -1.2853 806.0
1,2 cis diméthylcyclopropane -194,2020 -1.2820 1 803.9
Vinylcyclopropane (o)=-cis -193%.0146 -1.0886 682.6
(B)=-gauche -193.0113 -1.0853 680.5

(y)-trans -193.0166 =1.0906 683.9

Cyclobuténe -154,1878 -0.8457 530.3%
Cyclobutanone -228.7826 -0.8433 528.8
B-propiolactone -264.,5143 -0.5617 352.2
Anhydride malonique -337.9534 -0.3975 249.2
Amino-2 méthyléne-4 azétine -262.5899 -0.7598 476.4
Amino-2 méthyléne-4 oxé&téne -282.3634 -0.6770 4aoyu.5




Tableau II.4. Energies totales,

composantes énergétiques et énergies d'orbitales (u.a.)

I. Systémes hydrocarbo

nes.

Cyclo- Cyclo- Méthyl- R, 0¥ @ 1,2 cis 1,2 trans vinyl- vinyl- vinyl- cyclo-
propéne propane cyclo- méthyl- diméthyl- diméthyl- cyclo- eyclo= cyclo- buténe
propane cyclo- eyeclo= eyelo= propane propane propane
propane propane propane cis gauche trans
Energie Totale -115.271 =-116.473 =-155.339 =-194,208 =-194.202 -194.205 -193.015 -193.011 =-193.017 =-154,188
Energie mono- -277.681 =302.512 -449,372 -618.821 -617.774 -611.759 =-583.913 -579.859 =-576.825 =-428.,102
.&lectronique
Energie bi- + 98.681 +110.467 +170.374 +241.566 +241.045 +238.054 +224.627 +222.641 +221.,083 +160.472
€lectronique
Energie de répul- + 63.729 + 75.572 +123%.659 +183.047 +182.527 +179.500 +166.271 +164.207 +162.725 +113.442
sion nucléaire
Energies d'orbitales =-11.4431 -11.4079 -11.4144 =-11.4216 -11.4085 =-11.4080 -11.4244 -11.4207 =-11.4257 =-11.3986
-11.4409 =-11.4071 -11.4006 =-11.3954 -11.4079 -11.4074 -11.4181 -11.4133% -11.4185 =-11.3970
-11.4155 =-11.4071 -11.4000 =-11.3950 =-11.3938 -11.3936 =-11.4095 -11.4063 -11.4098 -11.3962
-11.3%860 -11.383%3 -11.3%834 -11.3839 -11.4090 -11.4056 =11.4093 =-11.3957
-11.383%3 -11.3834 -11.3839 =-11.3904 -11.3958 =-11.3922
- 1,2582 - 1,2217 =~ 1.2300 = 1.2397 = 1.2391 =~ 1.2372 = 1.2437 - 1.2387 = 1.2422 - 1,2392
- 0.8761 - 0.8738 - 1.0171 ~- 1.0389 - 1.0308 =- 1.0385 = 1.0955 = 1.0957 = 1.0963 - 0.9647
- 0.8081 - 0.8738 - 0.8735 - 0.9902 - 1.,0039 - 0.9900 - 0.9187 - 0.9112 =~ 0.9074 =~ 0.9302
- 0.7307 - 0.7358 - 0.8317 - 0.8744 - 0.8540 - 0.8466 - 0.8794 - 0.8777 =- 0.8796 =~ 0.T405
- 0.6681 - 0.6900 - 0.7307 =- 0.7921 - 0.8021 - 0.8256 - 0.7876 - 0.7983 =~ 0.8151 =~ 0.7247
- 0.5720 - 0.5732 - 0.6791 =- 0.7179 - 0.7397 =- 0.7078 = 0.7572 = 0.7349 =- 0.7260 - 0.7079
- 0.4990 - 0.5732 =- 0.623%36 =- 0.6794 - 0.6662 =- 0.6874 - 0.6984 - 0.7033 - 0.7130 =~ 0.6007
- 0.4480 - 0.5128 - 0.6033 =- 0.6448 - 0.6388 - 0.6285 - 0.6604 - 0.6663 = 0.6483 =~ 0.5793
- 0.5128 - 0.5700 - 0.6164 - 0.6219 - 0.6150 - 0.5968 - 0.6137 - 0.6166 =~ 0.5532
- 0.5597 =- 0.5989 - 0.6039 - 0.5983 - 0.5815 - 0.5737 - 0.5793 - 0.5117
- 0.5032 - 0.5888 - 0.5887 - 0.5950 = 0.5713 = 0.5599 = 0.5547 =~ 0.4389
- 0.4890 - 0.56%2 - 0.5654 - 0.5588 - 0.5492 - 0.5281 =- 0.5518
- 0.5469 - 0.5447 - 0.5552 - 0.5096 - 0.5024 = 0.5148
- 0.4985 - 0.4866 - 0.4885 ~- 0.4284 - O0.4424 - 0.4278
- 0.4757 - 0.4790 - 0.4761 -~
II. Systémes hétéroatomiques.
Cyclobutanone B-propiolactone Anhydride Amino-2 Amino-2
malonique méthyléne-4 méthyléne-4
oxéténe azétine
Energie totale -228.783 -264.514 -337.95% -282.363 -262.589
Energie monoélectronique =641.499 -696.618 -891.930 -806.313 -782.431
Energie biélectronique +243%.568 +261.120 +335,278 +308.596 +302.060
Energie de répulsion +169.148 +170.983 +218.699 +215,354 +217.780
nucléaire
Energies d'orbitales -20.6155 -20.6129 -20.6712 -20.5882
-20.6121 -20.6606
-20.6606
-15.6974 -15.6817
-15.6354
=11.5227 -11.5983 -11.6356 -11.5456 -11.5187
-11.4022 -11.4766 -11.6355 -11.4833 -11.4494
-11.4020 -11.4413% -11.4803 -11.3861 -11.3597
-11.4015 -11.3681 =11,3351
- 1.4443 = L5211 - 1.6010 - 1.4746 - 1.3653
- 1.2386 - 1.4204 - 1.4876 - 1.2607 - 1.2392
- 1,000 - 1.1285 - 1.4486 - 1.0959 - 1.0524
= Q9177 - 0.9679 - 1,1702 - 1.0499 - 1,0205
- 0.7595 - 0.7847 - 0.9253 - 0.9028 - 0.8854
- 0.7569 - 0.7845 - 0.8161 - 0.7807 - 0.7685
- 0.6886 - 0.358 - 0.8015 - 0.7506 - 0.7587
- 0.6881 - 0,7027 - 0.7952 - 00,7132 - 0.7335
- 0.6439 - 0.6413 - 0.7233 - 0.6819 - 0.6575
- 0.6050 - 0.6234 - 0.6656 - 0.6766 - 0.6520
- 0.5584 - 0.5967 - 0.6641 - 0.6638 - 0.6481
- 0.5498 - 0.5650 - 0.6574 - 0.5737 - 0.5708
- 0.5226 - 0.4902 - 0.6217 - 0.5602 - 0.5390
- 0.4636 - 0.4836 - 0.5434 - 0.4915 - 0,5372
- 10,5131 - 0.4552 - 0.4089
= 10,5092 - 0.3603 = 045579



Tableau II.5. Moments dipclaires, premiers potentiels d'ionisation et €lectroaffinités.

Molécule Moment Premier Electroaffinité

dipolaire potentiel d'ionisation
(Debye) (eV) (eV)
calc. exp. cale. exp . cale.
Cycloprépéne 0.58 0.45 12.19 9.95 3.55
Cyclopropane 0.0 0.0 13.95 10.06~-10.23 8.14
Méthylcyclopropane 0.14 0.14 13.30 - 8.12
1,1'" diméthyleyclopropane 0.17 - 12.94 - 7.98
1,2 trans diméthylcyclopropane 0.11 - 12.95 - 8.10
1,2 cis diméthylcyclopropane 0.18 - 13.03 - 8.11
Vinylcyclopropane cis 0.42 ~ 11.64 - 3.10
gauche 0.19 - 12.04 - %0
trans 0.38 - 11.64 - 3,28
Cyclocbuténe Oyl .13 13.94 8.9 3.84
Cyclobutanone 2.2% 2.89 12.61 - 2.95
B-propiolactone T 4,18 13.16 9.7 3.24
Anhydride malonique 2.78 - 13.85 - 2,12
Amino-2 méthyléne-4 azétine b, 24 - 9.80 - 2.06

Amino~2 méthyléne~4 oxéténe 3.64 - 10.68 - 2.65
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Tableau II.6. Charges électroniques.

Cyclopropéne

Cl ou C2

1s = 1.9991 l1s = 1.9991 ls = 1,9991 §(o) = -0.2397
2s = 1.0645 2s = 1.,0645 2s = 1.0645 §(m) = +0.0221
2p, = 1.1485 2po = 2.1761 2p = 3.1540. 8 = -0;2176
2p. = 1.0276 2pm = 0.9779

2p¥ = 0.9779.

“3

1s = 1.99896 1s = 1.99896 § = -0.39993
2s = 1.14837 2s = 1.14837

2p, = 1.15542 2p = 3.25249

2p., = 0.89852

2p§ = 1.19855

Hl ou H2

1s = 0.77433 § = +0.22567
H3 ou Hu

1s = 0.80809 § = +0.19191
Cyclopropane

Cl’ C2 ou C3

1s = 1.9989 1s = 1.9989 § = -0.4233%

2s = 1,1485 2s = 1.1485

2px+ = 2,0721 2p = 3.2759

2py Y = 1.2038

Hl, He, H}’ HLI’ H5 ou H6

1s = 0.7883 § = +0.2117
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Tableau II.6. (suite)

Méthylcyclopropane

1

1s = 1.9990 1s = 1.9990 § = -0.2165
2s = 1,0882 2s = 1.0882

2Dysn © 2.0242 2p = 3.1293

2py Y = 1.,1051

C2 ou C3

1s = 1.9989 1s = 1.9989 § = -0.4199
2s = 1.1446 2s = 1.1446

2pX+y = 2.0759 2p = 3.2764

2pz = 1,2005

Cy

18 = 1.9990 1s = 1.9990 § = -0,5549
2s = 1.,2195 2s = 1.,2195

2p, 4y = 2.2900 2p = 3.336l

2p = 1.0464

Hy

1s = 0.7917 § = +0.2083
H2 ou Hu

1s = 0.7915 § = +0.2085
H3 ou H5

1s = 0,7946 8§ = +0.2054
He

1s = 0.8149 § = +0.1851
H7 ou H8

1s = 0.8050 § = 4+0.1950
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Tableau II.6. (suite)

1,1' diméthylcyclopropane

C

i
%s = i.ggg? %s = i.gggg § = =-0.0179
S = Je s = 1.
gpx+y = 1'883; 2p = 2.9892
o = 1.
02 ou C3
%s = i.938g %s = i.%%?g § = -0.4161
S = 1.141 s = 1.
pr+y = i.ggg; 2p = 3.2760
P, = 1.
Cu ou C5
oIhuR Liing oo
S = L s = 1.
§Px+y = i.gggg ep = 5.3333
P, = L
Hl’ H2, H3 ou HM
1s = 0.7968 § = +0.2032
H5 ou H8
1s = 0.8152 § = 40,1848

H6’ H7, H9 ou H1O

1s = 0.8086 § = 40,1914
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Tableau II.6. (suite)

1,2 trans diméthylcyclopropane

Cl ou C3
%s = 1.923% 1s = l.ggﬁg § = -0.2131
s = 1.0 28 = 1,
gpx+y = i.gg;g 2p = 3.1294
P, = Lo
Co
%s = 1.9389 1ls = 1.9288 § = -0.4169
S = 1.1409 2s = 1.1
gpx+y = i.?;gz 2p = 3,2771
P, = 1.
CM ou 05
%s = i.gggg %s = %.gggg § = -0.5547
s R s = 1.
gpx+y = i.ggg% 2p = 3.3367
P, S
Hl ou HM
1s = 0.7977 § = +0.2023
18 ™o
1s = 0.7975 § = +0.2025
H5 ou H8
1s = 0.8154 § = +0.1846
H6 ou Hlo
18 = 0.8069 § = +0,1931
H7 ou H9

1s = 0.8061 § = +0,1939



Tableau II.6.

(suite)
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1,2 cis diméthylcyclopropane

Cl ou C

1s
2s

2p
2p§+y

C

[ S

e

1s
2s

2p
2p§+y

(R

Q

CM ou
1s
2s

2p
X+y
2pz

N

H1 ou HM

=
0
n
O

H5 ou H8

H6 ou HlO

H7 ou H9

.9990
.0852
.0294

. 1037

.9989
.1410
.0807

.1975

.9990
.2134
L2877
.0466

.7938

L7941

.8006

.8237

.8071

.8049

1s
2s

2p

1s
2s

2p

1s
2s

2p

W W

W

.9990
.0852

.1331

9989
.1410
.2782

9990
L2134

3343

+0.

+0

+0.

+0,

+0.

+0.

.2173

.4181

5465

2062

.2059

1994

1763

1929

1951



Tableau II.6. (suite)

Vinylcyclopropane cis
N 1s = 1,9989
2s = 1.078%
2p = 2.053%
2p’z‘+y = 1.1164
C, 1s = 1.9989
2s = 1.1464
2p = 2.0558
2p’z‘+y = 1.2081
C3 1s = 1.9989
2s - 1.1463
2p = 2.055
2p’z‘+y = 1.2081
Cb 1s = 1.9992
2s = 1.0770
2p, = 0.9691
2p = 1.1206
2pZ = 1.0197
C5 1s = 1.9991
2s = 1.1357
2p = 1.0482
2p* = 1.1419
2p§ = 1.0809
Hy 1s = 0.7808
H, 1s = 0.7862
H3 1s = 0.7875
H), 1s = 0.786%
H5 1s = 0.78T4
H6 1s = 0.7948
Hy 1s = 0.8022
Hg 1s = 0.8214

1s
2s

1s
2s

2p

1s
2s
2p

1s
2s

2p

s
2s
2p

nunn I n nnunn

W

W

W

W

W

.9989
.0789
.1698

.9989
L1464
.2639

-9989
L1464

.2639

«9992
.0770
L1044

»9991
.1358
.2710

+0.
+0.

+0.

+0

+0.,

+0.

+0
+0

L2476

.4092

.4092

.1806

. 4058

2192
2138
2125

«£137

2126
2052

.1978
.1786



Tableau II.6. (suite)

Vinylcyclopropane gauche
N 1s = 1.9989
25 = 1,0788
2p = 2.0505
2p’z‘+y = 1.1162
C, 1s = 1.9989
2s = 1.1223
2p = 2,0663
2p’z‘+y = 1.2037
03 1s = 1.9989
2s = 1.1267
2P..., = 2.0625
2p§+J = 1.2050
Cu 1s = 1-9992
2s e 1.0783
2pX = L. 13121
2p = 0.9961
2p§ = 1.0020
05 1s = 1.9991
2s = 1.1475
2pX = 1.0989
2p = 1.0525
2p§ = 1,1015
H1 1s = 0.7781
H2 1s = 0.7890
H3 1s = 0.7894
Hq 1s = 0.7899
H5 1s = 0.7864
H6 1ls = 0.8008
H7 1s = 0.8031
Hg 1s = 0.8039

1s
2s

2p

Is
2s

2p

1s
2s

2p

1ls
2s

2p

1s
2s

2p

i oiunn I unn muwn

(SR W W W

W

9989
.0788
.1667

9989
.1463
.2700

9989
L1467

.2675

.9992
.0783
» 1402

9991
.1475
.2524

+0

+o.

+O.

+0

+0.

+0

+0.

+0

L24Ly

L4152

L4131

L1877

.3990

.2219

2160

2106

.2101

2136

.1992

1969

.1961
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Tableau II.6. (suite)

Vinylcyclopropane trans

Cy ls = 1.9989 1s = 1.9989 § = =-0.2395
2s = 1.0800 2s = 1.0800
2p = 2.0483 2p = 3.1606
2p’z‘+y = 1.1123%
¢, 1s = 1.9989 1s = 1.9989 § = -0.4152
2s = 1.1465 2s = 1,1465
2p = 2.0633 2p = 3.2698
2p§+y = 1.2065
Cy 1s = 1.9989 1s = 1.9989 § = -0.4152
2s = 1.1465 2s = 1.1465
2p = 2.0633% 2p = 3.2698
2p§*y = 1.2065
C, 1s = 1.9992 1s = 1.9992 § = -0.176%
2s = 1.0768 2s = 1.0768
2p, = 0.9745 2p = 3.1003
2p = 1.0592
2p§ = 1.0666
05 1ls = 1.9991 1s = 1.9991 § = -0.4046
2s = 1.1417 2s = 1.1417
2p, = 1.0392 2p = 3.2638
2p = 1.0592
2p§ = 1.1654
Hy 1s = 0.7821 § = +0.2179
H, 1s = 0.7852 § = +0.2148
H, 1s = 0.7884 § = +0.2116
H), 1s = 0.7852 § = +0.2148
Hy 1s = 0.7884 § = +0.2116
Hg 1s = 0.8055 § = +0.1945
Hy 1s = 0.8042 § = +0.1958

H8 1s = 0.8093 § = +0.1907



Tableau II.6. (suite)
Cyclobuténe

Cl ou C2

ls = 1.9991 ls =
2s = 1.0958 28 =
2px = 1.0716 2po =
2pX = 1.0289 2pm =
Zpg = 1.0022

03 ou CM

l1s = 1.9990

2s = 1.1746

2px ¢ 1,01861

2pX = 1.0119

ZpZ = 1.1898

Hl’ H2, H3 ou HM

s = 0.7981

H5 ou H6

l1s = 0.8137

_92...

1.9991
1.0958
2.1005
1.0022

1s
2s

15
2s

2p

W

W

.9991
.0958
.1027

-9990
L1746
.2178

O O O

NN
=2

+0

+0,

.1955
.0022

.1976

3913

2013

1863
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Tableau II.6. (suite)

Cyclobutanone

0

ls = 1.9977 ls = 1.9977 1s = 1.9977 §(0) = =-0.1567
2s = 1.7657 28 = 1.765T7 2s = 1.7657 §(nw) = =-0.1404
2pX = 1.8934 2po = 3.3633 2p = 4.5037 8 = -0,2971
2p. = 1.4699 2pm = 1.1404

EpZ = 1.1404

©y

l1s = 1.9995 1ls = 1.9995 1s = 1.9995 §(o) = +0.,1727
2s = 0.9973 2s = 0.9973 2s = 00,9973 s§(w) = +0.1088
2pX = 0.9803 2po = 1.8305 2p = 2.T217T 8 = +0.2815
2p* = 0.8502 2pm = 0.8912

2pg = 0.8912

C2 ou CM

1s = 1.9989 1s = 1.9989 $ = -0.4336
2s = 1.1733% 2s = 1.1733

2p, = 1.0681 2p = 3.2614

2p.. = 0.9867

2pZ = 1.2066

Oy

1s = 1.9989 1s = 1.9989 8 = =0.3743
2s = 1.1665 2s = 1.1665

2pX = 0.9614 2p = 3.2089

2p.. = 1.0466

2pY = 1.2009

Hl’ H2, H5 ou H6

ls = 0.7853 8 = +0.2147
H3 ou Hu

1s = 0.8009 8 = +0.1991



Tableau II.6.

(suite)

B-propiolactone

T TR I T} nouwononon (T TR T TR ]
sfolalel 2

AN

N

O

HOOHM

+99 73
.7876
w2729
.1405
G501

<9977
.7954
.8582
L4346
2u45

9996
.9638
8373
8491
.8990

.9989
.1870
.0799
.9621
.2320

.9991
.1767
.8847
.9440
.2238

.7633

.7785

1s
28
2po
2pm

1s
2s
2po
2pw

1ls
2s
2po
2pmw

=W [y N

OO+

- gf «

9979
.7876
.T134
.8501

<9977
. 7954
.2928
.2445

.9996
.9638
.6864
.8990

1s
2s

2p

18
2s

2p

1s
2s

2p

1s
2s

2p

1s
2s

2p

n o n "nun Hounon
N O

=

=

W

W

.9979
.7876
.5635

-9977
. 7954
5373

.9996
.9638
.5854

9989
.1870
.2740

-9991
L1767
.0525

+0.

+0.

.4989
.1499
.3490

.0859
L2445
.3304

.3502
.1010
L4512

. 11599

.2283

2367

2215



Tableau II.6. (suite)

Anhydride malonique

Ol ou O2

1s = 1.9977 ls

2s = 1.7987 2s

2px = 1,4473 2po
2p” = 1.8441 2pm
2p§ = 1.2118

O3

1s = 1.9977 1s

2s = 1.7717  2s

2px = 1. 17T 2po
2py = 1.6329 2pm
2pZ = 1.2701

‘1

1s = 1.9989

2s = 1.193%7

2pX = 0.9485

2p* = 1.1015

2pg = 1.2701

02 ou C3

1s = 1.9996 1s

2s = 0.9484 2s

2py, = 0.8154 2po
2p.. = 0.8644 2pm
2pg = 0.9112

Hl ou H2

1s = 0.7284

Iounonn

..95_

AN

S S

OO

9977
. 7987
.2914
.2118

9977
LT717
.8046
L7792

9996
.9484
.6798
.9112

18
2s

2p

1s
2s

2p

1s
28

2p

1s
2s

2p

MO

= =

W

9977
. 7987
.5032

9977
L1717
.5838

9989
.1937
.3201

9996
.9L84

.5910

+0.
+0.
+0.

+0.

.0878
.2118
.2996

.5740
.2208
.3532

2427

3722
0888
4610

2716



Tableau II.6. (suite)

Amino~2 méthyléne-4 azétine

N, 1s =1.9974 1s = 1.9974 1s = 1.9974 &(o) = -0.5619
2s = 1.3467 2s = 1.3467 2s = 1.3467 s(n) = +0.1207
2p, = 1.0466 2po = 2.2178 2p = L4.0971 = -0.4412
2ps, = 1.1712 2pr = 1.8793
2p) = 1.8793

N2 ls = 1.9973 1s = 1.9973 ls = 1,9973 6§(c) = =0.7851
2s = 1.3693 2s = 1.3693 2s = 1.3693 &§(x) = +0.1737
2p, = 1.1609 2po = 2.4185 2p = 4.2448 s = -0,6114
2p.. = 1.2576 2pm = 1.826%
2pY = 1.8263

C;, 1s =1.9995 1s =1.9995 1ls = 1.9995 &(o) = +0.1179
2s = 0.9745 2s = 0.9745 2s = 0.9745 &(w) = +0.1401
2p, = 0.9226 2ps = 1,9081 2p = 2.7680 ¢ = +0.2580
2py = 0.9855 2pr = 0.8599
2pz = 0.8599

C, 1s =1.9987 1s = 1.9987 1s = 1.9987 &(o) = =-0.0019
2s = 0.9934 2s = 0.9934 2s = 0.9934 s§(w) = -0.3379
2p, = 0.9051  2po = 2.0098 2p = 3.3477 & = -0.3398
2py = 1.1047  2pm = 1.3379
2p, = 1.3379

03 1s =1.9993 1s = 1.9993 1s = 1.9993 &(o) = +0.0512
2s = 0.9562 2s = 0.9562 2s = 0.9562 &(m) = +0.0452
2p, = 1.0694  2pc = 1.9933 2p = 2.9481 & = +0.0964
2p,, = 0.9239 2pm = 0.9548
2p§ = 0.9548

Cy 1s =1.9990 1s = 1.9990 1s = 1.9990 §&(o) = -0.2995
2s = 1.1025 2s = 1.1025 2s = 1,1025 &(m) = =-0,1418
2p, = 1.0545 2po = 2,1980 2p = 3.3398 & = -0.4413
2p., = 1.1435 2pm = 1.1418
2p§ = 1.1418

H; 1s = 0.6979 8 = +0,3021

H, 1s = 0.6812 8 = +0.3188

Hy 1s = 0.6682 8 = +0.3318

H, 1s = 0.8399 § = +0.1601

Hy 1s = 0.8108 8 = +0.1892

He 1s = 0.8226 8 = +0.1774



Tableau II.6. (suite)

Amino-2 méthyléne-4 oxéténe

0 1s = 1.9980 1s = 1.9980 1s = 1.9980 6(o) = -0.4056
2s = 1.7980 2s = 1.7980 2s = 1.7980 &6(w) = +0.0809
2p, = 1.0584 2pc = 2.6096 2p = 4.5287 ¢ = =0.3247
2p> = 1.5512 2pw = 1.9191
2p§ = 1.9191

N1 1s = 1.9973 1s = 1.9973 1s = 1.9973 §(c) = =0.7953
2s = 1.3718 2s = 1.3718 2s = 1.3718 &(w) = +0.1806
2p, = 1.1558 2po = 2.4262 2p = 4.2456 & = -0.6147
2p° = 1.2704 2pw = 1.8194
2p§ = 1.8194

C; 1s =1.9995 1s = 1.9995 1s = 1.9995 &(o) = +0.1882
2s = 0.9797 2s = 0.9797 2s = 0.9797 &6(w) = +0.1283
2px = 0.9117 2po = 1.8326 2p = 2.7043 8 = +0.3165
2p> = 0.9209 2pm = 0.8717
ZpZ = 0.8717

C, 1ls =1.9988 1s = 1.9988 1s = 1.9988 &(o) = -0.0475
2s = 1.0086 2s = 1.0086 2s = 1.0086 §(w) = -0.2954
2p, = 0.9147  2poc = 2.0401 2p = 3.3355 3§ = -0.3429
2p = 1.1254  2pm = 1.2954
2p§ = 1.2954

03 1s = 1.9994 1s = 1.9994 1s = 1.9994 &§(o) = +0.1397
2s = 0.9645 2s = 0.9645 2s = 0,9645 §(n) = +0.0178
2pX = 1.0468 2po = 1,8964 2p = 2.8786 ) = +0.1575
2p.. = 0.8496 2pm = 0,9822
2p§ = 0.9822

Cy 1s =1.9991 1s = 1.9991 1s = 1.9991 &(g) = -0.3295
2s = 1.1104 2s = 1.1104 2s = 1.1104 &(w) = -0.1120
2p, = 1.0554 2po = 2.2200 2p = 3.3320 & = -0.4415
2p.. = 1.1646 2pm = 1.1120
2pg = 1.1120

H; 1s = 0.6658 8 = +0.3342

Hy, 1s = 0.6589 8 = +0.3411

H; 1s = 0.8336 8 = +0.1665

HM 1s = 0.7939 8 = +0.2061

H5 1s = 0.7977 8 = +0.2023
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II.3. Discussion des résultats.

IX1.3:.1, Configurations et propriétés électroniques des petits
cycles. hydrocarbonés 3 3 et 4 pigces.

- ————— - W SR S W W G W S e e e G e WS SN G GRS N WSS M W W G M A G W S e T G G e e

II.3.1.1. Le cyclopropane

L'énergie totale du cyclopropane est é&valuée i
-116.4726 unités atomiques (u.a.), soit 1.2 u.a. au-dessus
de la valeur expérimentale. Ce calcul en méthode de RIOTHAAN
rend compte de 99.54 % de 1l'énergie totale de HARTREE~-FOCK
estimée d'aprés le calcul de BASCH et ses collaborateurs et
de 98.91 % de la valeur expérimentale. L'énergie de corréla-
tion par électron est ainsi de 0.05040 u.a. et est caracté-
ristique des systémes contenant une liaison éthylénique. En
effet, d'aprés le tableau I.5, cette énergie est de 0.04650
u.a. pour les systémes saturés, de 0.05050 u.a. pour les sys-
témes contenant une liaison éthylénique et de 0.05250 u.a.
pour ceux renfermant deux liaisons éthyléniques non conjuguées
comme l'alléne et l'acétyléne.

L'énergie d'atomisation théorique est égale a
0.72 u.a. et doit étre comparée i la valeur expérimentale
de 1.07 u.a. L'erreur (0.35 u.a.) peut étre attribuée 3 deux
causes principales: la troncature de la base et la corrélation
€lectronique. L'extension de la base abaisse l'énergie molé-
culaire d'environ 0.54 u.a. et dans une moindre mesure les
énergies atomiques (0.10 u.a. pour le carbone et 0.003 u.a.
pour 1l'hydrogéne). En conséquence, on peut estimer que la
troncature de la base est responsable de 70 % de l'erreur ob-
servée soit 0.22 u.a. L'erreur de corrélation serait ainsi
d'environ 0.13 u.a..
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Le calcul montre €galement que le cyclopropane
est moins stable que son isomére aliphatique, le propéne. La
chaleur d'atomisation théorique est =-11.98 kcal/mole comparée

6[401 kcal/mole a

4 une valeur expérimentale de -7.0 4 -7.8
25°C. L'accord peut €tre considéré coume satisfaisant si 1l'on
se rappelle que le calcul théorique fournit une différence

d'énergie de molécules isolées au zéro absolu et néglige les
vibrations résiduelles, les effets de base atomique et de cor-
rélation électronique. Les valeurs expérimentales, par contre,
sont des différences d'enthalpies mesurées 3 25°C et elles

tiennent compte des vibrations, des rotations et des interac-

tions entre les molécules du systéme.

Les énergies de liaison théoriques -CH (0.096335
u.a.) et -C-C-(0.081976 u.a.) obtenues en prenant comme molé-
cules de référence le méthane et 1l'éthane permettent de défi-
nir une tension de cycle de 1l'ordre de 0.10327 u.a. (66 kcal/
mole).

L'analyse critique donnée dans le premier cha-
pitre de ce travail permet de tirer des valeurs semi-empiri-
ques d'énergies de formation et d'atomisation. En effet,
l'excellente corrélation entre énergies d'atomisation théo-
riques et enthalpies d'atomisation expérimentales pour un
grand nombre de systéme fournit la relation

S.E.

AH (kcal/mole) = 57.9854 + 834.7990 pE D

(u.a.)

L'avantage de cette relation est de fournir une
meilleure estimation des propriétés thermodynamiques de sys-
témes inconnus que les résultats purement théoriques.

Dans le cas du cyclopropane, ce procédé précise une chaleur
d'atomisation de 659.5 kcal/mole, une chaleur d'isomérisation
en propéne de 15.7 kcal/mole et une tension de cycle de 28.1
kcal/mole.



Tableau 1I.7. Interprétation du spectre photoélectronique du cyclopropane.

Iexp lére hypothése 2éme hypothése ; 3éme hypothése
. " B S
(eV) Transition Ic,lc.(eV) Transition Icalc.(ev) Transition Icalc.(ev)
[44] a b a b a b
10.53 1 °E'  13.95 11.71 lA1 °E'  13.95 11.71 1A1 > 2g"
: 13.95 11.7
1.5 lAl °E"  15.59 13.09 lAl > 2g!
3.2 * e 15.59 13.09 ta, - %ay 18.70 15.70 la, > %E"  15.59 13.09
1 - 1 2. . 1 2, .
15.7 Al 18.70 15.7 A, > AL 20,01 16.80 A} » °Al 18.70 15.7
18
18.8 1 2A5 20.01 16.8 lAl SE' 23,77 19.97 ta, - ZAg 20.01 16.8

a. Valeur théorique.

b. Valeur empirique obtenue par la correction de 16% appliquée 3

la valeur théorigue.

- 00T -
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Les estimations expérimentales (par ailleurs, peu précises)
[41], T.8 kcal/mcle[4O]
. La tension de cycle estimée d!aprés

sont respectivement 675.0 kcal/mule
et 27.5 kecal/mule L42]
la chaleur d'isomérisation en propéne, est de 25 kcal/mole [43]
Les énergies d'orbitales peuvent étre corrélées
aux potentiels d'ionisation. Le spectre photoélectronique du
cyclopropane présente des pics a4 10.53, 11.3, 13.2 et 15.7 eV[44]
D'autres mesures fournissent respectivement les valeurs de 9.96
11.05, 12.27, 15.17, 16.17, 16.52 et 18.8 eV. %] 1es énergies
d'orbitales se situent & 13.95 (3e'), 15.59 (le"), 18.70 (Bai),
20.01 (lag) et 4 23.77 (2e'). Les niveaux 3e', le" et 2e' sont
doublement dégénérés. Trois interprétations plausibles peuvent
€tre tirées de ce spectre photoélectronique. On sait que les
potentiels d'ionisation calculés dans l'approximation de KOOB-
MANS sont surestimés- d'environ 16 %. En appliquant cette cor=-
rection, nous obtenons la premiére hypothése du tableau II.7.
Dans cette hypothése, on n'interpréte pas la transition a 11.3
eV. Une seconde hypothése revient 34 admettre que les résultats
théoriques sont peu précis et que le pic & 11.3 eV correspond

a la seconde transition (lA +2El). Une troisiéme possibilité

implique 'que les ions posit%fs (ZE',zE") présentent un effet
JAHN-TELLER. Dans ces conditions, les pics observés a 10.53 eV
et 11.3 eV seraient les résultantes de la levée de dégénéresr
cence par distorsion molé~nlaire de 1l'ion positif. Le manque de
résolution du spectre ne permet pas d'observer ce phénoméne
pour la seconde transition (1A1+2E1). La troisiéme est la plus
probable ; en effet, il est difficile de négliger l'effet
JAHN-TELLER dans un ion trés symétrique. De plus, elle fournit

un excellent accord avec les données expérimentales.

Les relations entre la configuration é€lectronique
et les loges de liaison du cyclopropane sont obtenues par
1'étude de ses orbitales moléculaires. On trouve
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- 3 orbitales (la!, le' dégénéré) de basse énergie (~310 eV)

qui décrivent & raison de 99.98 % les loges K associfes aux
couches internes des atomes de carbone .

- 3 orbitales relatives aux liaisons -C-C- (l'orbitale de va-
lence 2ai d'énergie la plus basse et la derniére orbitale oc-
cupée doublement dégénérée 3d'). Ces orbitales ne contribuent
qu'ad raison de 8 % aux liaison =-C-H.

- 6 orbitales (les orbitales lal, Bai et 2 orbitales double-
ment dégénérées 2e', 1le") qui décrivent les liaisons -C-H.
Ces orbitales donnent lieu 3 une charge négative (0.42e” ) sur
l'atome de carbone et une charge positive sur chaque hydrogé-
ne (-0.2le ). A titre de comparaison, la charge du carbone
est 0.40e dans 1'éthyléne et 0.56e dans 1l'éthane. L'hybri-

2.85 4 comparer a sp1'95 dans 1'éthyléne et sp2'7u

dation est sp
dans 1'éthane. Les populations de recouvrement des liaisons
-C-C- sont plus basses dans le cyclopropane (0.2748) que dans
1'éthane (0.3390) et dans 1'éthyléne (0.6276) en parfait ac-
cord avec la faiblesse de ces liaisons due aux tensions du
cycle cyclopropanique et avec les valeurs estimées des éner-

gies de liaison (respectivement 66.7, 85.4 et 117.8 kcal/mole)
[46]

Différentes coupes dans la densité électronique
du cyclopropane sont représentées dans la figure 12. Elles
laissent apparaitre un "trou" de densité €lectronique au cen-
tre du cycle et une légére augmentation en dehors de la ligne
joignant les atomes de carbone. Il n'existe pas de détermina-
tion expérimentale de la densité électronique du cyclopropane.
Seules des études de différences de densité pour le cis 1,2,3

tricyanocyclopropane ont été décrites dans la littérature[47’48}

~

Elles présentent trois pics situés 4 1l'extérieur du cycle. Il
faut, cependant, insister sur le fait que les courbes de diffé-

-~

rences de densité ne sont pas comparables & celles de densités
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totales. En particulier, les positions des maxima ne sont
pas les mémes. Ils sont, comme le montre la théorie et 1le
confirment nos résultats, plus proches de la liaison -C-C-
pour les densités totales.



Cyclopropane

Plan bissecteur perpendiculaire
au plan de la molécule.

Plan de la molécule.

Plan paralléle au plan de la
molécule

d=1.71 u.a. = 0,905 A
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IT.3.1.2. Les alkyl- et vinyl-cyclopropanes.

Le tableau II.8 groupe les énergies totales, les
énergies d'atomisation théoriques, semi-empiriques et expéri-
mentales des composés étudiés. Le 1-1' diméthylcyclopropane est
plus stable que les dérivés substitués en 1-2. Le dérivé 1-2
trans est, lui-méme, plus stable d'environ 2 kcal/mole que le
dérivé cis. I1 n'existe pas d'évidence expérimentale de ce fait,
mais la différence de stabilité est du méme ordre de grandeur
que celle observée pour le 1-2 diméthyl 3-3' dichlorocyclopro-

pane[49]

On remarque que l'attachement des groupes méthyles
diminue réguliérement la tension du cycle. L'ordre de grandeur
de 1l'effet est 5 kcal/mole d'aprés le calcul théorique et 6.5
kcal/mole d'aprés la relation semi-empirique du paragraphe
IT.3.1.1. I1 apparalt, en outre, que cet effet est additif (¥15
kcal/mole pour le 1-1' diméthylcyclopropane et ~13 kcal/mole
pour le 1-2 trans diméthycyclopropane).Le désaccord pour le 1-2

cis diméthylcyclopropane ( 410 kcal/mule) est dd & la proximité
des groupes méthyles en cis du plan cyclopropanique.

Le gain de stabilité est plus important pour le
groupe vinyle que pour le groupe méthyle. Il est, en effet, de
10 kcal/moule lorsque les conditions propices a& la conjugaison du
vinyle et du cyclopropane sont remplies, comme nous le discutons
dans la derniére partie de ce paragraphe.

Les moments dipolaires calculés sont en excellent
accord avec les valeurs expérimentales connues comme le montre
le tableau II.5. Certaines coupes de densités é&lectroniques
sont représentées dans les figures 13 et 14.
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Plans paralléles au plan de la molécule

1.71 n.@a.
0.905 A

2.45 u.a.
°
1.296 A

diméthylcyclopropane

1,2 cis diméthylcyclopropane

FIG .1

1,2 trans diméthylcyclopropane




Tableau II.8. Energies d'atomisation et tensions de cycles théoriques, semi-empiriques et expérimentaux.

énergie d'atomisation

tension de cycle

cyclopropane

énergie ] )
totale théorique emgi?;;ue exp. théorique emgigi;ue exp.
Walle u.a. kcal/m kcal/m kcal/m u.a. kcal/m kcal/m kcal/m
Cyclopropane -116.4726 0.7206 451.8 659.5 675.0 0.1032 64.7 28 41 27.5
. lgsg}fg;;opane -155.3391  1.0031  628.9 895.4 - 0.0953 59.7 21.5 -
g;iig;gi;g%é' -194.2082 1.2882  807.7 1133.4 - 0.0848  53.2 12,7 -
i;ilggiogiﬁithyl" -194,2020 1.2521  803.8 1128.2 - 0.0910  57.1 17.9 -
ir’liltﬁ??iogiﬁ;ne -194.2053  1.2853  805.9 1130.9 - 0.0877  55.0 B2 }
gzlgﬁg;;m -193.0146 1.0886 682.6 966.7 - 0.0940  58.9 20.5 -
%;‘;ig;rgggfé' -193.0113 1.0813 680.5 963.9 = 0.0970  60.8 23.3 -
MRS N -193.0166  1.0906  683.8 968.4 - 0.0920  57.7 18.8 -
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On y observe une l1légére augmentation de densité au voisinage
des carbones cyclopropaniques substitués. Parallélement, on
remarque un accroissement des populations de recouvrement ad-
jacentes (cyclopropane=0.2748, méthylcyclopropane=0.2883,

;1! .diméthylecyclopropane=0.2998, 1-2 cis diméthylcyclopro-
pane=0.2984, 1-2 trans diméthylcyclopropane=0.3019, cis vinyl-
cyclopropane=0.2802, gauche vinylcyclopropane=0.2855 (ou 0.2842)
trans vinylcyclopropane=0.2824).

Les liaisons =-C-C- entre le cycle et les groupes
méthyles sont semblables & celles des systémes saturés (0.3636
a 0.3750 pour la liaison =C CMéthyle , 0.3694 dans 1le

cycle
[24]. est plus forte que

cycle_cvinyle
dans les composés aliphatiques (0.3920 & 0.4006 pour les vinyl-

cycloproranes, 0.3724 pour la liaison -C-C= dans le propéne).

n-butane La liaison C

Cet effet est dii 3 la conjugaison importante des groupes vinyle
et cyclopropyle.

Le vinyleyclopropane a €té étudié dans trois con-
formations différentes. De récentes déterminations expérimen-

tales[sol

admettent un équilibre entre la forme trans (180°)

et une forme gauche (60°) moins stable de 1.1 kcal/mole.

Notre résultat démontre la stabilité du trans vinylcyclopropane
et prédit, de plus, que la forme gauche étudiée (90°) est moins
stable que le cis vinylcyclopropane (0°). Notons que ce résul-
tat n'exclut pas la possibilité d'existence d'une forme gauche
plus stable que la forme cis. En effet, 1'étude du phénoméne de
délocalisation €lectronique montre son origine complexe. Ainsi,
la délocalisation des électrons n dans les systémes insaturés
peut étre mise en évidence par 1'@tude de certaines caracté-
ristiques de ces composés: en particulier, leur énergie totale,
leurs premiers potentiels d'ionisation et leurs transferts de
charges intramoléculaires. La valeur de ces quantités est re-

prise dans le tableau II.9.



Tableau II.9. Caractéristiques des conformations du cyclopropane.

Forme Energie totale Potentiel Charge nette totale Charge nette =
(u.a.) d'ionisation du groupe vinyl du groupe vinyl
(u.a.)
Cis (0°) ~-193.0146 ~-0.4280 -0.0048 +0.4813
Gauche (90°) -193.0113 - =0. 4424 +0.0055 +0.3180
Trans (180°) -193.0166 -0, 4278 +0.0001 +0.4910

- LOT -
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La délocalisation a pour effet d'abaisser 1l'énergie totale

et le premier potentiel d'ionisation. On observe ainsi que

le potentiel d'ionisation de l'orbitale = du groupe vinyle
passe de 0.4647 u.a. dans 1'éthyléne 3 O0.4424 u.a. dans la
forme gauche et 3 0.4280 u.a. et 0.4278 u.a. dans les formes
cis et trans ol la conjugaison est théoriquement possikle.
Cette diminution est parallléle & un effet électrocapteur des
€lectrons n de la derniére orbitale occupée du vinyle par le
groupe cyclopropanique. La charge vinylique passe en effet

de 2.0 dans 1'éthyléne & 1.6819 dans la forme gauche et a
1.5187 et 1.5082 dans les formes cis et trans. Par contre,
1'étude de la charge totale du Vinyle montre que 1l'effet du
cyclopropane est électrodonneur(-0.0048 e ) dans la forme cis,
neutre dans la forme trans (+0.000le)et électrocapteur dans
la forme gauche (+0.0055 e ).

Il apparait ainsi que parallélement a l'effet de délocalisa-
tion des €lectrons m du vinyle vers le cycle, on observe un
effet de délocalisation des électrons o dont le sens dépend
de la conformation et des possibilités de recouvrement des
orbitales. On peut ainsi expliquer la présence d'une forme
gauche aux environs de 60° ol les effets de délocalisation des
€lectrons c et m se contrebalancent.
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ITI.3.1.3. Le cyclopropéne et le cyclobuténe

Dans ce paragraphe, nous décrirons la structure
€électronique du cyclopropéne et du cyclobuténe afin d'étudier
le comportement de la liaison éthylénique dans ces composés et
les possibilités de délocalisation avec les groupes méthylénes.

L'énergie moléculaire du cyclopropéne 2st de
-115.2713 u.a. soit 0.49 u.a. au-dessus de la limite HARTREE-
FOCK estimée d'aprés les résultats de BASGH et de ses colla-

borateurs [35]

et 1.16 u.a. au-dessus de la valeur expérimen-
tale. L'énergie d'atomisation est ainsi calculée égale & 0.51
u.a., 4 comparer 3 la valeur expérimentale, 0.82 u.a. L'erreur
est due aux effets de base et de corrélation dans un rapport
identique & celui du cyclopropane. Le calcul théorique prédit
une tension de cycle de 75 kcal/mole. Le procédé semi-empirique
décrit précédemment fournit la valeur de 43 kcal/mole, en bon

accord avec les estimations expérimentales (" 52 kcal/mole) [42].

L'énergie moléculaire du cyclobuténe est -154.1878
u.a. On ne dispose pas de valeurs théoriques en méthode de HAR-
TREE-FOCK pour préciser exactement la part des erreurs dues
aux effets de base et de corrélation.

Les moments dipolaires sont bien calculés, 0.58

Debyes pour le cyclopropéne et 0.12 Debyes pour le cyclobuténe.
[51]
et

0.13[52] Debyes. Le sens du moment dipolaire va de la double

Les valeurs expérimentales sont respectivement 0.45

liaison (extrémité positive) vers le groupe méthyléne (extré-
mité négative) dans le cyclopropéne et en sens inverse dans
le cyclobuténe.
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L'intérét de ces composés est de posséder une
liaison m de caractére éthylénique qui peut se conjuguer avec
les groupes méthylénes adjacents. En effet, chaque méthyléne
fournit deux "pseudo"-&lectrons m au systéme électronique m,
dans le sens ou ces €lectrons m sont décrits par des orbitales
antisymétriques vis-a-vis du plan formé par les atomes de
carbone. Le tableau II.6 montre que le groupement méthyléne
est accepteur = dans le cyclopropéne et donneur n dans le cy-
clobuténe. En effet, les orbitales des carbones éthyléniques
présentent une charge positive (-0.022éf)dans le cyclopropéne
et une charge négative (+0.002e” ) dans le cyelobuténe.

I1 n'existe pas de preuve expérimentale directe
de cette interaction entre les €lectrons = et les groupes
méthylénes. Il faut cependant signaler qu'elle se présente com-
me un argument en la faveur des effets de conjugaison du grou-
pement cyclopropyle avec les groupements insaturés, comme on
l'observe dans le trans-diphénylcyclopropane. Il apparait ici
que cette conjugaison serait due essentiellement aux méthylénes
qui interagissent avec le systéme insaturé par leurs orbitales
2pZ et les combinaisons antisymétriques des orbitales 1ls des
atomes d'hydrogéne. Ajoutons également que le cyclopropéne po-
lymérise facilement au contraire du tétrafluorocyclopropéne.
Notre calcul interprite ce fait par la délocalisation électro-
nique. Les électrons m sont relativement délocalisés et libres
dans le cyclopropéne mais fortement localisés par 1l'effet élec-
trocapteur du fluor dans le tétrafluorocyclopropéne. Il faut
également remarquer que les niveaux monoélectroniques associés
4 ces "pseudo"-orbitales w présentent les caractéristiques des
niveaux &lectroniques n. Ils s'étendent de -0.569 u.a. & =0.448
u.a. pour le cyclopropéne, de -0.708 u,a. & -0.439 u.a. dans

le cyclobuténe. A titre d'exemple, le domaine = couvre la ré-
[27]

~

gion s'étendant de -0.602 u.a. & -0.361 u.a. dans la cytosine
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Ce fait est facilement interprété; 1'électron = évoluant, en
moyenne, a une plus grande distance du squelette moléculaire,
le champ est créé principalement par les autres &lectrons =

et est trés semblable d'une molécule 3 1l'autre.

Les indices théoriques sont en bon accord avec

les mesures expérimentales. En effet, comme le postulent les
procédés semi-empiriques et comme le démontre le tableau II.10
la population de recouvrement est anticorrélée i la longueur de
liaison. La corrélation directe entre les populations de recou-
vrement o et les longueurs de liaison s'interpréte par les ré-
pulsions importantes subies par les électrons localisés. Dans
ce sens, le raccour01ssement de la liaison =-C-C- dans le cyclo-
propéne (1.515 A) par rapport au cyclopropane (1.524 A) est pa-
ralléle aux populations de recouvrement (0.2882 et 0.2748, res-
pectivement). Il apparait ainsi que les contributions o et =

agissent de fagon opposée sur la force de la liaison dans le
cyclopropéne et le cyclobuténe.

Tableau II.10. Relation entre populations de recouvrement et

longueurs de liaison.

Molécule Longueur de liaison Population de recouvrement
(K) o m totales

Cyclopropéne 1.28 + 0.04 0.3467 0.2764 0.623%2
Cyclobuténe 1.33 =+ 0.04 0.3724 0.2623 0.6347

Ethyléne 1.35 C.01 0.3768 0.2508 0.6276

1+
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Dans ce paragraphe, nous étudierons les relations
entre la structure électronique, la stabilité et la réactivité
chimique de 5 molécules contenant un cycle & 4 pigces :
la cyclobutanone , la B-propiolactone, l1l'anhydride malonique,

l'amino-2-méthyléne-l4-oxéténe et l'amino-2-méthyléne-4-azétine.

I1.3.2.1. Les configurations électroniques et les énergies

d'orbitales

La cyclobutanone et la B-propiolactone sont des
systémes isoélectroniques. Il en va de méme pour l'anhydride
malonique, 1l'amino-2-méthyléne-U-oxéténe et l'amino-2-méthyléne
-L4-azétine.

Il est donc aisé de comparer les énergies d'orbi-
tales dans chacun de ces deux groupes.

Nous donnons, ci-dessous, les configurations élec-
troniques des cing composés.

Cyclobutanone, symétrie C2v

2
i

2 2

1A 5

2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2 2
2A1 3A1 lBl UAl 5Al 6Al 2B1 7Al 8A1 1A2 381 9A1 1B
2 2 < 2
NBl lOA1 3A2 5Bl
B-propiolactone, symétrie CS.

2 28'2 3002 4ar2 5002 6p02 7472 8a*2 9nr® ;"2 10412 11A°

°

1A'

12412 13412 2am2 3an2 1up12 15412 16412
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Anhydride malonique, symétrie C2v'

e & 2

2 2 2 2 2 2 2 2 ) 2 2 2
lAl lBl 2A1 2Bl 3A1 uAl 5A1 3B1 fAl 7A1 UBl 8A1 152 581 9A1

2
1

2 2 2 2 2 2
2B2 6B1 10A 1A2 llAl 3B2 7B1

Amino-2-méthyléne-4-oxéténe, symétrie Cqe

2

2 2

2A'2 3A12 4a12 5a12 6a12 7412 8a12 9ar2 10A'2 114"
2 2

1A' 12A"

13 A'2 14A'2 1a"° 15472 16A12 17412 2am° 18412 3pn2 ypnl

Amino-2-méthyléne-4-azétine, symétrie Cg-

2 2 2 2

1412 2412 3712 4p12 5are gare 7a12 8ar12 9at@ 10a'2 11A'° 1247

13412 14A'° 15412 1am2 16a12 17412 2an2 18412 3pn2 pan?

Dans le premier groupe, les cing premiéres orbi-
tales correspondent aux couches internes des atomes de carbo-
ne et d'oxygéne (loges ls), en premiére approximation non per-
turbées par la liaison chimique. Ces orbitales ont pratiquement
la méme énergie que les orbitales correspondantes dans les
atomes isolés.

De méme, les six premiéres orbitales des molécules
du second groupe correspondent aux loges ls des atomes de car-
bone, d'azote et d'oxygéne. Les orbitales suivantes ne peuvent
€tre identifiées a4 des loges de liaison. En premiére approxi=-
mation, cependant, chaque orbitale moléculaire peut €tre asso-
ciée plus particuliérement 3 une loge de liaison partagée
(liaisons C-0, C-C, C=N, C-H), non partagée (paires libres de
1'oxygéne) ou a4 une loge de liaison .

Contrairement 3 l'opinion généralement admise, les
orbitales qui décrivent les électrons m ou les paires libres se
mélangent aux orbitales de liaison dans 1l'échelle énergétique.
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Notons cependant que la derniére orbitale occupée décrit
toujours, soit des électrons = complétement délocalisés,
soit une paire libre partiellement délocalisée sur la mo-
lécule. Ainsi, dans la cyclobutanone et l'anhydride malo-
nique, l'ionisation arrache un électron participant respec-
tivement & raison de 46 % et de 72 % aux paires libres de
1l'oxygéne exocyclique de ces composés. Dans les autres mo-
lécules le potentiel d'ionisation g'identifie 3 1l'énergie
d'une orbitale m (ou pseudo-r pour la g-propiolactone). No-
tons encore que, dans la B-propiolactone, on calcule un se-
cond potentiel d'ionisation de caractére n égal & 13.3 eV,
soit trés voisin du premier potentiel situé a 13.16 eV.

II.%3.2.2. La densité Eélectronique et les indices statiques.

Les fonctions d'onde obtenues par la méthode de
ROOTHAAN permettent de calculer la densité électronique des
molécules étudiées en tout point de 1l'espace.

Nous présentons dans la figure 15 trois coupes de
densité électronique pour chaque composé, respectivement cal-
culées dans le plan moléculaire et dans deux plans paralléles
au premier et situés a 0.529 et 0.942 K.

La charge totale correspondant a4 la densité élec-
tronique peut &€tre découpée en charges d'atomes et de liaison
par la technique de MULLIKEN, Nous schématisons dans la figu-
re 16 les résultats de l1l'analyse de population.

Les moments dipolaires sont en bon accord avec
les valeurs expérimentales connues. Les distributions de char-
ges permettent également de rendre compte de la réactivité
des composés comme nous le montrerons dans le paragraphe sui-
vant.



Plans paralléles au plan de la molécule

d=1.0 u.a.
=0.529 &

d=1.78 u.a.
=0.942 A

Cyclobutanone

B propiolacton e

Anhydride malonique

Amino-2 méthyléne-4
oxéténe

Amino-2 méthyléne-4
azétine

FIG .15
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D'autre part, les populations de reccuvrementc
sont liées aux forces de lisison e{ peuvent Eire covrlllics aus
longueurs de liaison et aux fréquences caractéristiques de vi-

bration.

De plus,elles permettent d'obtenir des renseignz-

1
~

ments sur les modes d'ouverture du cycle & quatre piéces.

I1 faut notecr ici que ces effets sont trop fai-
bles pour permettre de privoir lo rdactivité@ des molécules
étudiées mais qu'ils peuvvent cependant étre utilisés pour

interpriter leur comportement chimigue.

On connait avec précision la géométrie de la no-
lécule de cyclobutanoneiSS]. La différence entre les longucurs
de la liaison 0102 et 0203 se retrouve dans les populetions de
recouvrement. De plus, la diminution de la densité &lecirorique
entre les carbones C2 et C3 est 4 mettre en relation avec lo
mouvement du groupe —CH2 en dehors du plan form& per les avonc
de carbone, mis en évidence expérimentalement. Enfin, la fri-
quence de vibration du groupe carbvonyle &évolue parallZlcmont

-
i

aux populations de recouvrement comrz le montrent les exempl

ci-dessous :
[55] 5
Cyclobutanone Vo=0 = 1775 + 8.5 em ~
Population de Recouvrement = 0.518
[561
g-propiolactone Ve=0 = 1341 em

Population cde Recouvrement

=X

0.520

La population de recouvrement d'un g?ouoe C=0 de 1l'anhydride

-~

malonique vaut 0.525. On doit done attendre & une augmen-
tation paralléle de la frédquence caractéristique cc que laicsen

T
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supposer les résultats expérimentaux obtenus sur des cycles
semblables & ciqg et 4 six piéces.

=% s L
N, X ~ )\_O 0="- 0

s 0 0
1745 em” 1 1770 em™* 1799 em *
1876 cm™ Yt
//l\\\ //A/\\\ &
L ) ()
SN “ 0 g 070 N0
1720 em™ 1 1750 em™t 1780 cm™t
1822 cem™ 1

IT1.3.2.3. Corrélation entre la structure €lectronique et la

réactivité.

-

L'anhydride malonique, non isolé a& l'heure actuel-
le est le moins stable des composés &tudiés. Son énergie d'ato-

~

misation est égale a4 249.6 kcal/mule alors que celles de la B-
propiolactone et de la cyclobutanone valent respectivement
352.6 et 529.4 kcal/mole.

L'amino-2-méthyléne-4-oxéténe et 1l'amino-2-méthy-

léne-L4-azétine dont on admet l'existence comme intermédiaires

[57,58]

de réaction ont des chaleurs d'atomisation respecti-

vement égales d U425.0 et 476.9 kcal/mole.

Les indices statiques définis dans le premier

~

chapitre peuvent étre reliés & la réaction des molécules &tudiées.
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Les expériences de spectrographie de masse donnent naissance

au céténe et & 1'éthyldne 3 partir de la cyclobubanone o)

De plus, la dégradation thermique de ce composé
a été étudiée expérimentalement entre 333° et 373°C.[6n] Elle
conduit essentiellement aux mémes produits.En accord avec
1'expérience, nos résultats théoriques sur la cyclobutanone

et ceux résultant de 1'étude de l'éthyléne[61] [62]

et du céténe
montrent que cette réaction est endothermique:

CH,— CH,  T°C
! ' C=0=0 +  CH. = CH
CH,— C +* Hb =@ = o = CH,
N
0
Energie totale
-228.7826 u.a. -150.9177 u.a. -77.6375 u.a.

Notre calcul précise en outre que l'ouverture
de cycle s'effectue au niveau de la liaison 0203(ou CBCM)'
L'acidité des hydrogénes peut étre corrélée 3 la charge nette
positive et anticorrélée a la population de recouvrement des
liaisons -C-H. En accord avec les données expérimentales, les
charges nettes (0.21 en 2, 0.20 en 3) et les populations de
recouvrement (0.414 en 2, 0.423 en 3) montrent que les hydro-
génes situés en position 2 sont plus acides que ceux en posi-
tion 3.

Dans le cas de la B-propiolactone, on constate
expérimentalement que l'ouverture de l'hétérocycle peut s'ef-
fectuer suivant deux voies, sous l'action d'un réactif MX:

e
0 C
N\

0

+ MX ———A'MOCHQCHzCOX [1d
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g ?Hz
0 —— C.

ANY

0

¢ MX -——< XCH CH2CO M [11]

2 2

Le calcul théorique des populations de recouvre-
ment montre que l'ouverture de cycle au niveau de la liaison
oxygéne-carbonyle (indice = 0.305)(réaction I) est légérement
défavorisée par rapport 3 une rupture de la liaison oxygéne-
alkyle (indice = 0.263), mais beaucoup plus probable que des
réactions au niveau des liaisons C,C, (indice = 0.333) et

172
0203 (0.339).

Dans une réaction de type II, si le réactif MX
réagit sous forme ionique (M+X-), la répartition des charges
€lectroniques permet de prévoir l'attachement de l'anion au
carbone B (charges des graupement CH, = +0.19|e" |en B et
+0.02|e  |en v).

C'est ce que l1l'on observe dans les réactions de
la B-propiolactone avec les sels d'acides organiques ou inor-
ganiques et avec les sels de phénols, thiophénols et mercap-
tans. L'hydrolyse et 1l'alcoolyse en solution neutre se passe

dans les mémes conditions.[63].

Dans une réaction de type I, on prédit que le
groupement de caractére positif (M) se fixera sur 1l'oxygéne
cyclique relativement plus négatif que 1l'oxygéne carbonylique,
en accord avec les données expérimentales sur les réactions
des acides carboxyliques chlorés et du chlorure de thionyle.

L'amino-2-méthyléne-4-oxéténe n'a jamais été
isolé mais est supposé intervenir comme intermédiaire dans
la réaction des céténes avec les ynamines ol il s'isomérise en

un dérivé de l'alléne: [58].
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H
C.
HC=C=0 + HCZC - NH. — rv'c-c/ \\‘c NH
ge = v = 2 27 5N 2
- 2
N,
—H,C = C = CH - C\\o

Ce résultat s'interpréte aisément par la faible
valeur de la population de recouvrement au niveau de la liai-
son CBO' Dans cette hypothése, une ouverture au niveau de la
liaison clo peut également se produire.

Dans la molécule d'amino-2-méthyléne-4-azétine,
la valeur plus importante de la population de recouvrement
de la liaison NICB (indice = 0.369) rend peu probable une iso-
mérisation analogue. De plus, l'énergie d'atomisation relati-
vement importante (476.9 kcal/moule) permet d'espérer la syn-
thése de ce composé, du moins si l'on ne considére que le

point de vue thermodynamique.
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CONCLUSIONS.

La premiére partie de ce travail a démontré que la
méthode de ROOTHAAN présente un grand intérét dans 1l'étude
des structures électroniques. Méme en l'absence de toute
adaptation semi-empirique, elle fournit des résultats cor-
rects pour les grandeurs de structure: géométries, charges
et densités électroniques. Par contre, l'erreur de corréla-
tion inhérente au type de fonction d'onde utilisée est du
méme ordre de grandeur que les mesures expérimentales et
empéche ainsi de reproduire quantitativement les grandeurs
énergétiques. On obtient, cependant, d'excellentes corréla-
tions qui permettent d'accéder de fagon simple aux proprié-
tés de systémes encore inconnus ou trop peu stables.

Dans la seconde partie, la méthode de ROOTHAAN est
appliquée 3 la détermination de la structure €lectronique de
quelques cycles & trois et quatre piéces. L'accord avec les
données expérimentales s'avére trés satisfaisant. Reposant
sur des bases rigoureuses, ce procédé fournit directement
les grandeurs observables telles les densités &lectroniques
qui justifient les modé&les qualitatifs généralement propo-
sés dans 1'étude des petits cycles. Les tensions de cycle
sont estimées correctement et l'effet de stabilisation des
substituants du cyclopropane est reproduit et facilement
interprété. L'utilisation de certains indices statiques,
comme les charges €lectroniques et les populations de recou-
vrement permet de dégager des renseignements utiles sur la
réactivité chimique de ces composés; en particulier, les
modes d'ouverture de cycle et les régles d'orientation sont
expliquées et confirmées par les données expérimentales
connues.
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Nous en concluons que l'étude non-empirique de
systémes contenant un nombre moyen de noyaux (10 & 20) est
possible & l'heure actuelle. Certains aspects pratiques
nous aménent a croire qu'elle se poursuivra au cours des
prochaines années. En effet, les difficultés mathématiques
liées au calcul de fonctions d'onde correctes introduisant
les effets de corrélation électronique sont énormes et
rendent ces calculs prohibitifs pour des systémes de plus
de deux électrons. La méthode de ROOTHAAN reste ainsi la
seule qui permette d'étudier les molécules en tenant
compte de tous les &lectrons et qui fournisse des résul-
tats comparables 3 ceux de 1l'expérience.
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INTRODUCTION.

A 1l'heure actuelle, l'ordinateur est introduit dans
toutes les disciplines scientifiques et est ainsi naturellement
engagé dans les tdches de recherches. L'informatique est donc
appelé a avoir une influence de plus en plus marquée sur la
recherche chimique.

I1 apparait, cependant, que les chercheurs ne sont
pas spécialisés et considérent l'ordinateur comme une "boite
noire" utile pour effectuer certains calculs longs et fastidieux
a partir de quelques cartes perforées. Parfois, & un niveau
plus élevé, le chercheur universitaire cumule certains aspects
des fonctions d'analyste et de programmeur mais ignore la plu-
part des possibilités offertes par les ordinateurs modernes.

Le présent travail voudrait résumer, dans une premiére
partie, les moyens que 1l'informatique met & la disposition du
chimiste et, dans une seconde partie, les avantages que 1l'on
peut en tirer dans différentes spécialités.



I. Structure de 1l'ordinateur, le "hardware" et le "software".

La conception d'un centre de calcul nécessite deux
aspects complémentaires: un équipement en machines électroniques
("hardware") et un support logique permettant l'utilisation de
1'équipement ("software").

I.1. Le "hardware".

Un ordinateur se présente comme un ensemble d'armoires
métalliques reliées entr'elles par un réseau de cébles. Le
nombre d'éléments varie selon le type de la machine, la nature
des travaux et 1l'importance des besoins.

I1 existe toujours une unité centrale qui assure les
fonctions arithmétiques et logiques de l'ensemble; une mémoire
y est le plus souvent intégrée. Le pupitre de commande, poste
de mise en route et de surveillance, peut constituer un &€lément
séparé ou étre attaché 3 1l'unité centrale.

Les unités d'entrée des données a traiter peuvent étre
des lecteurs de bandes ou de cartes perforées, des unités de
bandes magnétiques, un clavier de machine & écrire, etc...

Les mémoires sont constituées par des tambours magné-
tiques, des ferrites, des disques, des cellules ou des bandes
magnétiques.

Les unités de sortie des résultats sont des impriman-
tes, des perforatrices de cartes, des bandes magnétiques, des
écrans cathodiques, des unités de réponse verbale, des machines
a écrire, etc...



Les unités de traitement se composent de circuits de
calcul et de logique et d'une mémoire 3 ferrites dont la capa-
cité varie de 4096 a 1.048.576 bytes (octets). Un nombre exprimé
en simple précision exige 4 bytes dans la série IBM/360 & 370.
I1 en nécessite 8 en double précision. La capacité de la mémoire
peut étre augmentée par l'adjonction d'une ou plusieurs mémoires
a ferrites de 1.048.576 ou de 2.097.152 octets.

Le cycle de base peut varier de quelques microsecondes
a4 quelques nanosecondes. Aiisi, le systéme IBM 360/91 a un cycle
de base de 60 nanosecondes et peut effectuer jusqu'a 16,6 mil-
lions d'opérations par seconde.

Les lecteurs-perforateurs de cartes lisent de 400 &
1.000 cartes a3 la minute et en perforent de 120 3 550 par minute.
On se rend aisément compte que ce sont ces unités annexes qui
posent d'importantes limitations aux vitesses de traitement sur

ordinateurs électroniques.

Les bandes magnétiques contiennent des capacités allant
jusqu'a 50.000.000 de bytes. Elles ont une longueur de 550 métres
et une densité d'enregistrement de 594 ou 1.189 octets par cen-
timétre. Certaines unités lisent et écrivent les bandes 3 la
vitesse de 170.000 3 340.000 octets & la seconde. La limite
inférieure correspond i des critéres standards.

Les disques magnétiques ont une capacité de 7.000.000

a 29.000,000 de bytes. La vitesse de transmission varie de
156.000 & 312.000 bytes par seconde.

I.2. Le "software",.

Le "software" constitue l'ensemble du support logique
qui permet de traiter un probléme. Il comprend l'ensemble des
langages qui font la transposition des formules mathématiques



en une série d'instructions et le systéme d'exploitation qui
rend ces instructions compréhensibles et exécutables par la
machine.

I.2.a. Les langages.

Lorsqu'il exécute un programme, l'ordinateur obé&it &
une série d'instructions écrites en langage binaire, c'est-d-dire
suivant une combinaison de "1" ou de "O", détectées par des im-
pulsions ou des manques d'impulsion dans différentes parties de
la machine.

Ces instructions chargent des registres, font des
branchements, commandent des opérations arithmétiques et des
opérations logiques, des mouvements de données avec les unités
d'entrée-sortie (input-output). Ce langage est le langage
machine.

La rédaction par l'homme de telles instructions faites
de "1" et de "O" devient rapidement fastidieuse et incompatible
avec la rentabilité de l1l'utilisation d'un ordinateur, vu la
charge énorme causée par un tel effort de programmation.

Une premiére amélioration est fournie par le langage
d'assemblage (Assembler, langage symbolique ou autocodeur).
Avec ce langage, le programmeur écrit les instructions une par
une, comme elles sont traitées par l'ordinateur, mais les codes
opérations sont exprimés non plus en binaire mais en appellations
mnémoniques et les positions de mémoire portent des appellations
symboliques.

Pour traduire ce programme en langage machine, tout
constructeur procure a l'utilisateur un programme dit "assem-
bleur". L'assembleur accepte en entrée le programme symbolique
et fournit en sortie le programme en langage binaire. Il a



converti, lors du passage en machine, le code opération sym-
bolique en son é&quivalent binaire et,aprés avoir effectné les
calculs d'adresse,a attribué aux valeurs symboliques un empla-
cement déterminé dans la mémoire.

Ce langage symbolique nécessite cependant de la part
du programmeur une connaissance approfondie de l'ensemble des
fonctions d'une machine donnée.

Dés lors, les ccuastructeurs ont €laboré des langages
évolués se rapprochant du langage humain, bien qu'avec un voca-
bulaire plus réduit, mais, en contre partie, avec une structure
formelle plus poussée. Les langages évolués sont le FORTRAN,
1'ALGOL, le COBOL, le PL/1 et 1'APL. Pour opérer leur traduc-
tion, les constructeurs d'ordinateurs fournissent un programme
plus complexe que l'assembleur, appelé "compilateur”, qui va
les traduire en langage machine en passant ou non par l'inter-
médiaire du langage d'assemblage.

Les premiers langages évolués furent d'abord congus
en fonction de certains types d'applications qui déterminaient
a priori leurs expressions idiomatiques et leurs notations
particuliéres, les rendant par 13 moins propres a servir pour
d'autres applications. Ils connurent ainsi une vocation dif-
férenciée.

Le FORTRAN et 1'ALGOL furent développés en fonction
des applications techniques et scientifiques et,comme tels,
sont congus pour effectuer des calculs longs et complexes. Le
COBOL est orienté vers les applications de gestion. I1 offre
notamment de grandes possibilités pour résoudre les problémes
d'entrée-sortie et le traitement de lourds fichiers. Le PL/1
se veut polyvalent, tandis que 1'APL est un langage réellement
adapté aux exigences du temps partagé (Time Sharing) par ses
possibilités de dialogue avec l'ordinateur au niveau de chaque
instruction.



I.2.a.1. Le_FORTRAN.

Le FORTRAN est un langage évolué qui permet de pro-
grammer des problémes d'ordre scientifique ou technique.
L'utilisateur du FORTRAN n'a pas besoin de connaitre le fonc-
tionnement de 1l'ordinateur pour écrire un programme. Il peut
par ce langage exposer la procédure de calcul dans un style
trés proche du langage mathématique. Le FORTRAN est ainsi un
exemple de langage & procédure orientée. Cela signifie qu'il
permet d'écrire un program.e en rapport &troit avec la méthode
adoptée pour résoudre le probléme posé.

L'utilisation d'un langage tel que le FORTRAN ne
diminue cependant pas le travail d'analyse préparatrice. Il ne
fait que simplifier le travail de programmation. De plus, les
instructions de procédure sont, dans une large mesure, indé-
pendantes de la machine sur laquelle le programme sera exécuté,
ce qui constitue un important avantage supplémentaire.

En conclusion, le FORTRAN se caractérise par le fait
qu'il est trés séduisant aussi bien pour le débutant que pour
l'expert. Au débutant, il offre l'avantage d'étre assimilé
aisément et d'apporter une solution rapide a& des problémes
simples. A 1l'expert, il offre une programmation rapide, une
grande simplicité& dans les modifications et une grande autono-
mie vis-a-vis de la machine.

I.2.a.2. Le_PL/1.

Le PL/1 groupe certains avantages du FORTRAN et de
1'ALGOL d'une part, du COBOL d'autre part. Ce langage offre,
en outre, certaines possibilités de 1'Assembler tout en étant
plus symbolique et moins proche du langage machine. Il se
caractérise par trois grands points:



- Le PL/1 permet de traiter de fagon optimale toutes les données
arithmétiques, binaires ou décimales. Le FORTRAN, par exemple,
n'admet pas le décimal.

- Il introduit la chaine de bits qui permet d'économiser & la
fois de 1l'espace en mémoire et d'augmenter la vitesse de trai-
tement. On sait que, généralement, un caractére est représen-
ter par un byte, divisé en huit bits. Or, bien souvent, dans
une nomenclature, une seule référence (oui/non) suffit et pour
celle-ci un byte est tror long. Le PL/1 permet de traiter les
bytes, bit par bit.

- I1 offre également deux possibilités d'entrée-sortie: le
"stream-oriented", propre au FORTRAN et a4 1'ALGOL et 1le
"record-oriented" propre au COBOL. Le "stream-oriented" est
trés commode pour les applications dites scientifiques utili-
sant des fichiers séquentiels. Le "record-oriented" permet
un accés plus aisé aux fichiers. Connaissant, par exemple,
l'emplacement d'un €lément sur un fichier, on peut y accéder
directement sans avoir exploré tout ce qui précéde.

En plus de ces particularités de structure, le PL/1 offre les
avantages suivants:

- Le programme peut demander a tout moment & l'ordinateur de le
renseigner sur l1l'évolution de l'exécution du programme, de le
prévenir chaque fois qu'il existe un groupe d'instructions
bien précis ou de lui fournir le contenu de certaines zones
de travail.

- L'écriture du programme-source peut se présenter sous forme
d'un texte continu. Le cadrage des instructions est libre;
plusieurs instructions peuvent se trouver sur une carte ou
une instruction peut déborder sur plusieurs cartes.



- Les tables de chiffres peuvent €tre discontinues. En consé-
quence, chaque fois que nécessaire, on peut demander au pro-
gramme de nouvelles allocations de mémoire, d'ol une économie
appréciable d'emplacements en mémoire puisque les tables ne
doivent plus €tre définies trop largement au préalable.

I.2.a.3. L'APL.

L'APL (A Programming Language) est un langage imaginé
en 1962 par K.IVERSON et c¢%veloppé ensuite par la société& IBM.
Appliqué depuis lors aux systémes IBM/360 & 370 et, sous une
forme simplifiée, aux systémes IBM/1130, 1'APL connait aujour-
d'huil un développement énorme et est considéré comme le langage
le mieux adapté aux exigences du temps partagé.

La conversation avec 1l'ordinateur se fait au niveau
de chaque instruction, tandis qu'avec les autres langages
(FORTRAN, ALGOL, COBOL), il convient d'introduire au préalable
la totalité d'un programme.

Comme sa syntaxe a été congue en fonction du temps
partagé, 1'APL est capable de traiter des ensembles entiers de
valeurs (tableaux & plusieurs dimensions) avec la méme syntaxe
que des valeurs isolées, par extension du rdle des fonctions.

Le systéme APL/360 fonctionne sur les ordinateurs
IBM/360 sous contrdle des systémes d'exploitation 0S et DOS.
Son utilisateur emploie un terminal semblable & une machine &
écrire munie d'une téte d'impression spéciale. Ce clavier com-
porte l'alphabet et les chiffres habituels en position minus-
cule, la position majuscule étant réservée aux signes spéciaux
quli sont associés de maniére mnémonique aux lettres corres-

pondantes.



En conclusion, 1'APL est un systéme particuliérement bien étudié
en fonction des besoins de l'utilisateur placé devant son termi-
nal. Le travail de celui-ci est facilité au maximum par la sou-
plesse d'emploi des commandes, par la précision et la concision
du langage. Ce dernier, en effet, en dépit de sa simplicité,
permet d'effectuer des opérations extrémement complexes en un
minimum d'instructions. Enfin, les possibilités d'interaction
avec le systéme rendent son utilisation particuliérement effi-
cace.

Nous ne décrirons pas les caractéristiques des autres
langages, 1'ALGOL s'apparentant au FORTRAN et le COBOL ne présen-

tant pas d'intérét pour les applications scientifiques.

I.2.b. Les systémes d'exploitation.

Un systéme d'exploitation consiste en un ensemble de
programmes de contrdle, congus pour accroitre l1lfefficacité de la
machine, exploiter au maximum ses possibilités et réduire les
temps morts.

La complexité et les performances des ordinateurs
actuels sont telles, en effet, que tout utilisateur est en droit
d'exiger un systéme d'exploitation qui supervise l'exécution et
le traitement des programmes, contrdle la structure des fichiers

et la recherche des données, ordonne les travaux & effectuer,
traduise les langages de programmation.

Lorsqu'on envisage de faire exécuter un travail par un
ordinateur, la toute premiére opération est d'écrire le program-
me. Le syst@me dfexploitation aide le programmeur en mettant &
sa disposition un certain nombre de langages de programmation
(et partant de compilateurs-traducteurs). Le programme é&crit,
compilé et testé est placé dans une bibliothéque de programmes
gérée par le systéme d'exploitation.
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Pour exécuter le programme, le systéme d'exploitation
doit:

- Amener le programme de la bibliothéque en mémoire centrale et
lui donner le contrdle de 1'unité centrale.

- Mettre & sa disposition les fichiers dont il a besoin, tant
en entrée (fichiers existants) qu'en sortie (fichiers & créer).

- Contrdler son exécution, »narfois, en concurrence avec d'autres
tdches (multiprogrammation), gérer les interruptions, lancer
et contrdler des opérations d'entrée-sortie.

Un des meilleurs exemples de systémes d'exploitation
complet est constitué par le systéme 0S/360 (Operating System).

Pour amener le programme a son exécution, 1'0S dispose
d'un premier ensemble de fonctions de "gestion de travaux" (Job
Management). Au moyen de cartes contrdles, on indique au systéme
d'exploitation le nom du programme a exécuter (afin de le re-
chercher dans la bibliothéque de programmes) et la description
des fichiers dont le programme a besoin en entrée et en sortie.

Le premier programme de gestion des travaux appelé
lecteur-interpréte (Reader/Interpreter) 1lit les cartes de con-
trdle, les analyse et les écrit sous forme de tables dans une
file d'attente des travaux.

Un deuxiéme ensemble de routines de gestion, le pré-
parateur-finisseur (Initiator/Terminator) prépare le travail
pour l'exécution. Il améne le programme en mémoire centrale et
prépare les fichiers dont il a besoin. Si certains fichiers sont
indisponibles, il demandera au programmateur principal (Master
Scheduler) d'avertir 1l'opérateur pour lui signaler de préparer
les fichiers requis.
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Durant 1l'exécution, différents cas peuvent se produire:

- Le programme demande la lecture ou l'écriture d'une informa-
tion sur une unité d'entrée-sortie, travail dirigé par un
ensemble de routines de gestion de données. Comme le temps de
cette opération est relativement long par rapport au temps de
traitement en unité centrale, le systéme d'exploitation appli-
que les principes de la multiprogrammation et enléve le con-
trdle du systéme au programme et le céde 3 un autre programme
moins prioritaire. Le pr. zramme reprend le contrdle du systéme
d la fin de son opération d'entrée-sortie.

- Un programme plus prioritaire peut réclamer le contrdle du
systéme; le "gestionnaire des taches'" place le programme en
attente jusqu'd ce que la téche prioritaire reldche le contrd-
le du systéme.

Lorsque le programme arrive & la fin de son exécution,
il est repris en charge par le préparateur-finisseur. Ce dernier
libére les fichiers utilisés et place les résultats dans une
file d'attente de travaux en sortie afin de permettre leur im-
pression ultérieure par 1'éditeur de sortie (Output/Writer).
L'éditeur de sortie recherchera les résultats et les imprimera
sous leur forme définitive.

D'autres systémes d'exploitation, tels le DOS (Disk
Operating System) et le PS (Programming System) présentent 3 un
degré moindre certaines facilités de 1'0S. L'OS reste cependant
le meilleur exemple d'un systéme qui permet un fonctionnement
sans interruption de la machine dans l'exécution d'une suite
de travaux et fournit une bibliothéque de programmes directement
accessible par 1l'ordinateur.



-12=

II. Le role des ordinateurs dans les laboratoires chimiques.

Avant de discuter le rdle des ordinateurs dans un labo-
ratoire chimique, industriel ou universitaire, il faut signaler
que la machine ne se substitue jamais & 1l'homme. Tout au plus,
1l'aide-t-elle 3 accomplir des taches qui se seraient avérées
impossibles autrement.

L'utilisation ra ionnelle de l'ordinateur peut étre
placée en deux catégories distinctes par le genre de matériel
utilisé:

- L'ordinateur est considéré comme un instrument disponible i
tout moment et trouve sa place parmi les appareils tradition-
nels de laboratoire comme les spectrographes et les chromato-
graphes auxquels il est connecté (On-line applications).

- Il peut étre utilisé comme un outil scientifique d'analyse ou
d'interprétation de résultats obtenus indépendamment et trouve
sa place plus dans le centre de calcul que dans le laboratoire
(Off-1ine applications).

Les applications on-line et off-line présentent un
grand intérét dans les expériences de

- Résonance magnétique nucléaire

- Résonance de spin paramagnétique

- Spectroscopies optiques et spectrométrie de masse

- Chromatographie

- Cristallographie

- Cinétique chimique

- Chimie quantique

- Analyse conformationnelle dans les molécules, les polyméres
et les solides.
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Dans les paragraphes suivants, nous décrirons briéve-
ment par quelques exemples:

- 1l'analyse de données expérimentales en termes de modéles
théoriques,

- la simulation d'expériences de laboratoire dés le moment ou
1'on dispose de bons modéles,

- le traitement direct des expériences de laboratoire,

- les calculs de chimie quantique,

- 1'élaboration de représentations graphiques,

- 1'utilisation de l'informatique dans le traitement de la
documentation.

ITI.1. Analyse des données expérimentales.

L'analyse des résultats de laboratoire a été simpli-
fiée considérablement par l'utilisation rationnelle des ordina-
teurs "off-line". Les spectroscopies (RMN, RPE, IR) en ont été
les grands bénéficiaires.

En résonance magnétique nucléaire, par exemple, il est
courant de calculer le spectre théorique des substances €tudiées
afin d'obtenir la confirmation de la validité des différentes
assignations. Calculer un spectre n'est rien de plus que déter-
miner la position des transitions par la recherche des valeurs
propres de l'hamiltonien correspondant et les modifier par les
phénoménes d'élargissement de raies. Ceci n'exige que la détermi-
nation des différents shifts chimiques et des constantes de

couplage spin-spin. La procédure générale revient a utiliser

des valeurs approchées et a développer un processus itératif
qui permet de reproduire le spectre expérimental.

Un avantage de ce genre d'étude est la possibilité deo
calculer le spectre de différents isoméres parfois difficiles a
synthétiser ou de substances théoriques. Ainsi, on peut obtenir
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aisément les spectres RMN du benzéne de KEKULE, du benzéne de
LADENBERG ou du triméthylénecyclopropane et les comparer aux
spectres théorique ou expérimental du benzéne hexagonal.

De plus, l'aide de 1l'ordinateur permet d'obtenir des
renseignements sur la géométrie moléculaire en faisant varier
les paramétres structuraux et en déterminant le spectre théo-
rique en meilleur accord avec l'expérience. Une telle étude n'est
cependant possible qu'd partir d'un modéle théorique excellent.

En spectrométrie de masse, l'ordinateur fournit rapi-
dement les différentes combinaisons ioniques possibles. Le cal-
cul complet est extrémement long vu le grand nombre d'ions qui
peuvent se former au cours du processus. Sur la base de tables
d'énergie de liaison, d'expériences chimiques ou de 1l'intuition,
on peut cependant €pargner un temps-machine important et classer
les différentes combinaisons selon leur probabilité de formation.

Signalons également la possibilité de lissage des cour-
bes de résonance paramagnétique électronique par des méthodes
de moindres carrés et l'analyse des spectres infrarouge (par
exemple, de liaisons hydrogénes) par la solution des problémes
anharmoniques correspondants.

I1 faut ajouter toutes les autres possibilités de cal-
cul ot le travail mathématique, fait précédemment laborieusement
da la main ou d l'aide de petits calculateurs de bureau, est

maintenant accompli en quelques secondes par les ordinateurs.

IT.2. Simulation des expériences de laboratoire.

La simulation des expériences qui ne possédent pas de
solutions analytiques simples peut se faire de fagon numérique
ou analogique.
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Dans le premier cas, on établit les relations algé-
briques et, en introduisant différentes valeurs de variables,
on en tire par une analyse mathématique simple les solutions
numériques du probléme qui sont confrontées aux données expé-
rimentales.

Dans le cas des ordinateurs analogiques, les équations
sont simulées par un ensemble de circuits €lectriques; les para-
métres de l'expérience sont variés en agissant sur les résis-
tances, les condensateurs rt les bobines d'induction.

Les applications les plus courantes se situent dans le
domaine de la cinétique chimique et dans 1'étude des processus

biochimiques.

II.3. Traitement direct des expériences de laboratoire.

L'automation des expérience a4 l1l'aide de machines
€lectroniques est certainement promise & une grande évolution
au cours des prochaines années.

On peut concevoir,3d l'heure actuelle, trois types
d'installation:

- Un calculateur de petite taille consacré unigquement au traite-
ment des expériences (IBM 1130, PDP 5-7-9). Cette solution
présente l'avantage d'éviter les interférences avec d'autres
tdches, mais, par contre, elle requiert souvent une program-
mation en langage machine et présente des limitations de mé-
moire et de vitesse.

- Un calculateur de taille moyenne partagé avec d'autres travaux
(IBM 1800) met & la disposition du laboratoire une plus grande
mémoire et la possibilité d'utiliser des langages de niveau
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plus élevé. I1 peut cependant poser des problémes d'inter-
férence entre travaux de priorités différentes.

- Un gros calculateur accessible temporairement par terminaux
combine les avantages des deux premiéres solutions mais exige
un support de programmation trés lourd.

Un systéme de laboratoire automatique doit, de plus,
disposer d'un certain nombre de possibilités:

- Les mesures de résultats expérimentaux complexes doivent étre
transformées en signaux électriques et introduites dans la
mémoire centrale.

- Les données sont réduites aux grandeurs essentielles et af-
finées. Il est, par exemple, indispensable de connaitre le
niveau zéro de 1l'échelle dans les mesures spectroscopiques,
d'éliminer les bruits de fond ou d'améliorer le rapport
signal-bruit, de lisser les courbes expérimentales, de les
décomposer, de relier les points expérimentaux par des courbes
théorigques de moindres carrés, de calculer la position et la
surface des pics d'absorption et d'émission.

- L'analyse mathématique est effectuée a ce moment.

- Les résultats sont communiqués a 1l'expérimentateur qui décide
de continuer l'expérience ou de contrdler certaines parties
douteuses. L'expérimentateur dispose également de calculs
théoriques ou d'informations issues d'expériences précédentes
pour prendre les décisions. Il est cependant indispensable
qu'il ait un accés rapide 3 ces renseignements. Le processus
de décision peut étre pris en charge par l'ordinateur lui-
méme dés le moment ol les critéres ont été rationalisés et
codés dans la machine.
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L'industrie pharmaceutique nous donne un exemple de
traitement direct dans la collecte des données expérimentales
et de 1l'analyse statistique des réactions physiologiques des
animaux aux produits étudiés. L'ordinateur enregistre les don-
nées originales qui lui sont transmises, les temps de réaction
et les phénoménes de comportement et il contrdle la validité
des signaux regus et la compatibilité avec 1'état de 1l'animal.
Les informations sont groupées par type d'expérience et trans=
férées dans différents fichiers qui peuvent étre consultés par
la suite. L'ordinateur édite les rapports d'expérimentation
du produit pharmaceutique sous forme graphique ou imprimée.

En recherche nucléaire, les ordinateurs contrdlent
les spectres d'énergie et font les calculs statistiques tendant
4 déterminer le comportement des €chantillons.

Enfin, l'automation des déterminations de structure
par diffraction des rayons X a fourni un parfait exemple de
1'intérét des ordinateurs en chimie pour éviter de lourdes
séries de mesures optiques et de calculs fastidieux.

II.4, Calculs de chimie quantique.

Le développement actuel de la chimie quantique est di

-~

a l'apparition sur le marché scientifique de machines & grande

~

capacité et a4 grande vitesse de traitement.

A des degrés divers, les limites de la méthode LCAO-MO
dans ses différentes formulations sont celles des ordinateurs.

La méthode de HUCKEL et les procédés semi-empiriques
reposant sur 1l'approximation n (PARISER-~PARR-POLE) ou des élec-
trons de valence (Extended HﬁCKEL, CNDO, INDO, NDDO) ne sont
limitées que par la taille des systémes & résoudre et par les
méthodes de diagonalisation exigeant trop de capacité de mémoire
centrale.
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Cette limitation existe également dans les calculs
a priori ("ab initio" ou non-empiriques) ou cependant le temps
de calcul (et dés lors, la vitesse de traitement ou le cycle
de base) des intégrales €lectroniques reste le processus limi-
tatif.

Signalons enfin que,si on connait des méthodes correc-
tes pour étudier les cas idéaux (molécules isolées ou systémes
de périodicité parfaite), on ne dispose pas de procédés valables
pour étudier les liquides ou les cristaux présentant des défauts.

IT.5. Représentations graphiques.

Les représentations graphiques sont obtenues a partir
de trois types de terminaux:

- L'imprimante peut par des successions de sigles étre program-
mée pour reproduire certaines figures ou images. Il s'agit
évidemment d'un moyen trés peu souple qui ne peut étre recom-
mandé et qui n'est utilisé qu'en l'absence des autres solu-
tions ou pour obtenir une idée rapide de l'allure des courbes.

- Le "plotter" permet de tracer des fonctions réguliéres mais
ne peut accéder qu'a un seul point de la courbe & chaque mo-
ment. Il est, de plus, lent dans son exécution et comme tel
ne peut étre connecté "on-line" & un gros ordinateur sans une
baisse de rentabilité importante.

- Le "display" (écran cathodique) €limine ces désavantages mais
nécessite un investissement plus important. De plus, il exige
le recours a des techniques photographiques pour conserver
les documents. Il s'agit également d'un terminal permettant
un mode conversationnel avec l'ordinateur et, en ce sens, il
facilite la correction et la modification des représentations

graphiques.
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Ces terminaux servent au tracé de courbes ou de spec-
tres théoriques. A ce stade, ils sont trés utiles pour .ies
conversions entre deux systémes d'unités n'ayant pas de simples
rapports de proportionnalité.

Les calculs de densités électroniques, théoriques ou
expérimentales, les synthéses de FOURIER et leurs représenta-

tions sont obtenus sans intervention humaine.

Enfin, des vues stéréoscopiques ou dynamiques peuvent
étre enregistrées & partir de matériel photographique courant.

II.6. Traitement de la documentation scientifique.

Le nombre de publications paraissant dans le domaine
chimique (environ 5.000 chaque semaine) a imposé & 1l'informati-
que des tentatives pour donner une solution au probléme de la
documentation automatique. Les possibilités les plus prometteu-
ses sont envisagées dans le cadre des "Chemical Abstracts" a

1l'aide de fichiers créés sur disques ou bandes magnétiques.

- Les "Chemical Titles" (CT) permettent l'obtention de titres
sur la base de mots qui y apparaissent, de noms d'auteurs ou
de mots code de journaux.

- Les "Chemical Biological Activities" (CBAC) jouent le méme
rSle que les "Chemical Titles" mais enregistrent les activités
biologiques de produits organiques dont la formule peut égale-
ment €tre obtenue.

- Les "Polymer Science and Technology" (POST) fournissent les
mémes données sur les publications ou les brevets ayant trait
aux polyméres.
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- Le "Basic Journal Abstract" (BJA) procure un ensemble de don-
nées plus complet relatif 3 un domaine bien particulicr.

La documentation automatique, encore au début de son
développement & 1l'heure actuelle, présente de grandes difficul-
tés si 1'on considd@re les problémes technologiques posés par le

codage d'un grand nombre de formules chimiques.

CONCLUSIONS.

Ce bref résumé de l'utilisation de l1l'informatique
en chimie montre les avantages que peut en tirer le chercheur
universitaire. I1 montre, cependant, que jamais l'ordinateur
ne peut suppléer 3 1l'intelligence et & la qualification profes-
sionnelle qui dans un domaine aussi évolutif restent, plus que

jamais, indispensables.



