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Introduction

Les deux premiers articles de cette série ont été consacrés a une
présentation générale de la chimie théorique, ses méthodes [1] et
leurs applications & des problemes d’intérét chimique [2]. Nous
commencons ici une description plus détaillée de divers aspects
seulement mentionnés précédemment ; I'objet de ce troisiéme
article est de présenter une méthode générale de calcul de fonc-
tions d’onde moléculaires et d’interprétation de leurs propriétés,
appelée “valence bond” (VB). Par opposition a la méthode des
orbitales moléculaires (OM), les fonctions d’ondes VB sont cons-
truites directement en termes d’orbitales atomiques (OA). Ceci
leur confére une grande facilité d’interprétation : la fagon natu-
relle du chimiste de penser une molécule est en termes des ato-
mes qui la constituent. En revanche, cette approche a longtemps

I - Quelques notions fondamentales

1. Fonctions monoélectroniques et
polyélectroniques

Le concept de base en chimie théorique est incontestablement
celui d’orbitale. Les orbitales s, p, d, f, etc. sont les solutions de
I’équation de Schrodinger pour ’atome d’hydrogéne. Pour tout
autre atome, la présence de termes de répulsion coulombienne
entre les électrons rend la résolution analytique impossible. La
notion d’orbitale atomique a toutefois été étendue a tous les ato-
mes de la classification périodique, car elle fournit a la fois une
bonne approximation pour les discussions qualitatives et un bon
point de départ po ir des calculs plus élaborés. Une orbitale est

été considérée comme trop difficile 4 mettre en ceuvre quantitati-
vement ; la puissance des ordinateurs actuels tend a aplanir cet
obstacle, et la méthode a connu depuis quelques années un net
regain d’intérét.

Nous commengons par un bref rappel des notions nécessaires a
la présentation de la méthode : orbitales, déterminants de Sla-
ter..., que nous utiliserons pour introduire VB sur I'exemple de
liaisons covalentes simples. Nous pourrons ainsi illustrer en
détail I’intérét de la méthode et ses relations avec la méthode des
OM. Nous étendrons, ensuite, son utilisation aux molécules
polyatomiques et a leur réactivité, en insistant plus particuliere-
ment sur ses apports spécifiques.

une fonction monoélectronique, c’est-a-dire une fonction décri-
vant une distribution de probabilité de trouver un électron en
tout point de I’espace. L’approximation, dans tous les atomes 2
plusieurs électrons, consiste 3 moyenner la distribution spatiale
de tous les autres électrons et a résoudre ’équation de Schrédin-
ger pour un seul électron évoluant dans ce champ moyen.

Le principe de Pauli interdisant de placer deux électrons de
méme spin dans la méme orbitale, il faut généralement combiner
plusieurs orbitales pour décrire un systtme 2 n électrons. La
notion essentielle lors de la construction de telles combinaisons
est la notion de configuration électronique. Qu’est-ce qu’une
configuration ? Cest la fonction polyélectronique la plus simple
possible, caractérisée par un remplissage d’orbitales, qui doit se
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conformer 2 trois contraintes imposécs par lcs postulats de la
mécanique quantique :

¢ Elle doit étre antisymétrique par rapport a la permutation de
toute paire d’électrons. Si nous prenons '’exemple d’un systéme
tel que H, a deux électrons, I'un de spin o et I'autre B, placés
dans la méme orbitale ¢, le produit ¢(1)a(1)$(2)B(2) devient
G(2)a2)p(1)B(1) et vice-versa lorsque 'on échange les deux
électrons. Le déterminant :

¢(1)a(l)
#(2)o(2)

o(1)B(1)

= ¢o(Da(Do2)B2) -
dQ)B(2) d(Da()o(2)B(2)

d(2)a(2)0(1)B(1)

posséde donc la propriété d’antisymétrie requise. Ce résultat est
général : le déterminant, dont la i¢ ligne est constituée de la série
des spin-orbitales (produit d'une orbitale par une fonction de
spin, a ou P) occupées, toutes par I’électron i, est la fonction la
plus simple qui soit antisymétrique par rapport a la permutation
de toute paire d’électrons. En notation condensée, le spin f est
symbolisé par une barre horizontale sur 'orbitale correspon-
dante et le spin a simplement omis. Le déterminant étant com-
pletement spécifié par la donnée de sa diagonale principale, on
ne notera que celle-ci, soit | ¢(1)p(2)| ou, de fagon encore
plus abrégée, |¢d|. Ce principe d*antisymétrie est la traduc-
tion formelle de I'indiscernabilité des électrons en mécanique
quantique. Une fonction d’onde dans laquelle I’électron 1 aurait
un spin a et I’électron 2 un spin 3, ou le contraire, les distingue-
rait artificiellement et ces deux possibilités doivent donc étre
superposées.

e Elle doit avoir la multiplicité de spin de I’état qu’elle est censée
représenter. Dans ce qui suit, nous ne nous intéresserons, sauf
exception, qu’a des états singulets qui sont 'immense majorité
des états fondamentaux des molécules stables (I’état 3%, de O,
étant une des rares exceptions). Il se trouve qu’un déterminant a
orbitales doublement occupées, comme ci-dessus, est automati-
quement un singulet de spin. Nous reviendrons un peu plus loin
sur la construction de singulets pour des fonctions comportant
des orbitales simplement occupées.

e Elle doit avoir la symétrie d’espace de I'état qu’elle décrit, et
doit donc se transformer, sous ’effet des différentes opérations
de symétrie du groupe ponctuel de la molécule, comme une fonc-
tion de base de I'une de ses représentations irréductibles. Il est
important de noter que cette contrainte s’applique a la fonetion
polyélectronique, non aux orbitales elles-méme ; dans certaines
méthodes, celles-ci sont individuellement adaptées & la symétrie,
mais ce n’est pas le cas de VB.

2. Configurations d’OA et d’OM

Nous n’avons jusqu’ici rien précisé concernant les orbitales
entrant dans la construction d’une configuration. Il peut tout
simplement s’agir des OA elles-mémes, ou de combinaisons
linéaires d'OA plus ou moins délocalisées : hybrides, OM,...
Dans le premier cas, spécifier un remplissage d’orbitales corres-
pond & répartir les électrons dans les atomes. Dans I'exemple
précité de I'hydrogeéne, si ¢ est I'orbitale atomique 1s, de I'un des
atomes d’hydrogénes H, de H,, la configuration obtenue est telle
que les deux électrons sont sur H, et aucun sur H,. Il s’agit donc
d’une formule mésomere, ou structure résonnante, H Hy . Inver-
sement, si ¢ est 'orbitale 1s, de H,, on obtient H}Hy. On pour-
rait enfin écrire une fonction purement covalente en utilisant
deux orbitales différentes.

En fait, sauf cas particuliers, une configuration bétie directement
sur des OA n’est qu’une structure limite et ne fournit pas a elle
seule une description satisfaisante de la molécule. Il faut donc
former une combinaison pondérée de configurations individuel-
lement insuffisantes : c’est la résonance.
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Unc autrc fagon dc procéder consiste 3 chercher la mcilleure
forme possible pour une configuration unique, c¢'est-a-dire I"“op-
timiser”. On est alors amené # utiliser des orbitales qui sont elles-
méme des mélanges d’CA, composées de fonctions centrées sur
des atomes différents, c’est-a-dire délocalisées : des orbitales
moléculaires. Pour H,, il s’agit des OM liante o et antiliante ¢”
bien connues :

o = (1+82)12(¢,+ ) et 0" = (1-S)12(d,~Py)

ou les facteurs (1£S2)-12 assurent la normalisation des OM (S
étant le recouvrement de ¢, et ¢,) de fagon que la probabilité de
trouver ’électron concerné dans tout I’espace vaille 1. Nous les
omettrons dans ce qui suit pour alléger les expressions. La confi-
guration d’'OM fondamentale s’écrit donc :

[ [(Pa+ o) DI+ )] |

On peut également envisager de construire des orbitales locales,
combinaisons linéaires d’OA, telles que des orbitales hybrides.
Nous aurons 'occasion de revenir plus loin sur ce point.

3. Etats de spin d’un systéme a deux électrons

Chaque électron portant un spin 1/2, une paire d'électrons peut
étre dans un état de spin total O (singulet) ou 1 (triplet). Les fonc-
tions de spin représentant ces états sont respectivement

a(1)B(2) - p(1a(2)

pour le singulet

et
a(1)a(2) pour le triplet (toutes trois de méme
a(1)B(2) + p(1)a(2) pénergie en I'absence de champ ma-
BLB(2) gnétique).

On peut aisément vérifier qu’une configuration a orbitale ¢ dou-
blement occupée est bien un singulet de spin (indépendamment
de la nature de ¢, OM ou OA) :

oMo | = ¢(1)P(2)[a(1)B(2) - B(1)a(2)] O
La situation est un peu moins simple lorsque les deux orbitales
occupées sont différentes puisque la mise en facteur ci-dessus des
fonctions d’espace, d’une part, et de spin, d’autre part, n’est plus
possible :

| 9(DP(2) | = ¢a(Dp((DBR2) - dp(Da(2)B(1)a(2)

On peut, en revanche, le combiner avec le déterminant suivant :

| 0s(DP.D | = ¢(1)9u(2)a(DB(2) — do(1)Pp(2)B(1)0(2)
pour obtenir une fonction propre de spin :
| ¢a(1)$b(2) | + I q)b(l)(T)a(z) I =
[9.(D5(2) + dp(DP.AN[(1)B(2) - B(D(2)]
qui est une configuration singulet,
et une autre :
[9.(De62) | = [9p(DPD) | =
[9(Ddy(2) — dp(DPa(2Na(1B(2) + B(1(2)]
qui est une configuration triplet.

Ces deux configurations comportant un électron sur chacun des
atomes représentent des situations covalentes. On voit donc que
dans le formalisme VB ou plusieurs orbitales sont simplement
occupées, chaque configuration est une combinaison lin€aire de
déterminants. Il s’agit ici encore de respecter le principe d'indis-
cernabilité des électrons : dans le déterminant (1), I’électron de
spin o est sur 'atome a et le spin § sur b. Il faut donc combiner
cette répartition et son opposée pour avoir deux atomes d’hydro-
géne équivalents.

La configuration singulet covalente a une importance historique
particuliere puisque c’est la fonction utilisée par Heitler et Lon-



don pour la premiére étude quantique de la liaison chimique en
1927. Elle leur a permis d’obtenir une courbe de potentiel raison-
nable pour I'état fondamental 'X,* de H,, alors que la configura-
tion triplet est une bonne description du premier état triplet 3% +.
La figure 1 donne I'allure de ces courbes, qui est commune 2 tou-
tes les liaisons a deux électrons sur deux centres : 'appariement
singulet correspond a une liaison stable (dont la stabilité quanti-
tative dépend évidlemment de la nature des atomes engagés),
alors que le couplage triplet est répulsif. Pour cette raison, dans
les molécules polyatomiques, la méthode VB construit des liai-
sons en couplant les électrons par paires en singulets réprésen-
tant chacun une liaison localisée de maniére tout 2 fait analogue
a la fonction de Heitler et London pour H,. 1l faut toutefois se
souvenir que I'origine physique de la liaison n'est pas dans des
interactions entre spins, mais entre distributions de charges élec-
troniques et nucléaires ; il se trouve que les différents états de
spin d’un systéme de deux électrons correspondent I'un 2 la for-
mation d’une liaison, I'autre 2 une répulsion mutuelle des ato-
mes.

m

FIGURE 1. — Courbes de potentiel de I'état fondamental singulet et
du premier état triplet de H,.

II - Liaisons a deux électrons sur deux centres

1. Développement de configurations d’OM
en configurations d’OA

Dans cette partie, nous étudierons des cas suffisamment simples
pour étre traités explicitement. Ce sera {'occasion de comparer
en détail les fonctions d'OM et d’OA. Plus précisément, une
configuration d’OM peut étre développée en combinaison
linéaire de configurations d’OA. Nous utiliserons largement
cette transformation pour identifier les configurations ’OM en
termes de structures résonnantes.

Ce développement utilise la propriété d’un déterminant d’étre
distributif sur I'addition. On peut donc développer un détermi-
nant d'OM en combinaison linéaire de déterminants d’OA
comme si ces déterminants n’étaient que de simples produits
d’orbitales ; par exemple, pour la configuration fondamentale o2
de H, :

| [6.(1) + $p(DI[9.2) + $u(2]| =
I ¢a(1)$a(2) I + I ¢a(1)$b(2) I + l ¢b(1)$a(2) | + | q)b(l)a)b(z) |

On peut regrouper cette expression en configurations d’OA : les
premier et quatrieme déterminants, comportant une orbitale
doublement occupée, sont déja des configurations singulets, et la
somme des second et troisi¢me est précisément la configuration
covalente que nous avons développée plus haut. L’expression de
o2 en termes de structures résonnantes est donc :

o2 = H;H{ + H;H; + HtH;

On voit que le fait d’utiliser des orbitales délocalisées revient a
adjoindre des termes ioniques & la fonction de Heitler et London,
dans des proportions importantes. Cette fonction OM décrit elle
aussi de maniére raisonnable la liaison dans H,. La courbe de
potentiel correspondante est présentée sur la figure 2 (OM) [3]
et e tableau 1, avec la courbe Heitler-London (HL). On voit que
les deux fonctions conduisent 2 un minimum lié pour H,. En
revanche, lorsque la distance entre atomes d’hydrogeéne augmen-
te, on constate que la fonction OM a une énergie beaucoup trop
élevée, pour aboutir a4 une énergie de dissociation largement
supérieure a 'asymptote correspondant 2 deux radicaux H, et
H,. La fonction HL a une allure plus convenable et tend vers la
bonne limite de dissociation. Il s’agit 1a d’une propriété générale
de ces deux types de fonctions d’onde, que nous allons mainte-
nant discuter en détail.

TABLEAU 1. - Energie de dissociation (eV) et distance d’équilibre
(A) de H,. _

OM HL exact
D, 3,49 3,78 4,75
R, 0,732 0,743 0,741
E(ev)
Wl

oM

HL

Exact

FIGURE 2. — Courbes de dissociation de H,.

2. Superposition 0>—0™ ;
corrélation gauche-droite dans H,

Le comportement pathologique de la fonction d’OM aurait pu
&tre prédit trés simplement a partir de sa description en termes
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dc déterminants VB, dcux covalents et deux ioniques. Cette des-
cription est indépendante de la distance H —H, puiqu’elle est due
a la symétrie de ’OM liante, elle méme déterminée par la symé-
trie de la géométrie moléculaire qui est inchangée au cours d’une
dissociation. Lorsque les deux atomes sont infiniment éloignés,
on a donc toujours un mélange a poids égaux de formes ioniques
et covalentes, ce qui devient une erreur non seulement quantita-
tive mais aussi qualitative : un hydrogéne isolé est soit cationi-
que, soit radicalaire, soit anionique, mais pas tout en méme
temps ! Or, nous savons que la dissociation de H,, comme celle
de toutes les liaisons, produit une paire de radicaux H* et non pas
une paire d'ions (H*, H) [4]. Les formes ioniques doivent donc
étre totalement évacuées a distance infinie. Il faut pour cela
assouplir la description de la densité électronique en permettant
aux coefficients relatifs des situations covalentes et ioniques de
varier avec la distance internucléaire. Comment y parvenir ?

— Si des configurations d’OA sont utilisées, il suffit de combiner
les termes ioniques au terme covalent avec un coefficient de
mélange | :

H.H, + wW(HH{ + HiH,)

u devant étre déterminé a chaque distance de mani¢re a obtenir
la plus basse énergie possible (et dont on sait a I'avance qu’il
devra étre nul a distance infinie).

— Si I'on utilise des configurations d’OM, le remede est moins
intuitif quoique analogue dans son principe. Il faut se souvenir
qu’une configuration d’OM n’est pas une description complete
de I’état étudié, mais seulement la fonction polyélectronique cor-
recte la plus simple possible construite & partir d’OM. Nous
avons choisi 02 parce qu’elle est la plus basse en énergie, mais il
reste possible de construire d’autres configurations satisfaisant
les trois conditions du paragraphe 1.1. La configuration oc* est
antisymétrique par rapport au centre d’inversion de la molécule
et ne peut donc pas étre utilisée, d’aprés la contrainte n° 3 ci-des-
sus ; en revanche, ¢*2 est de symétrie g. On peut donc la combi-
ner 4 ¢? pour obtenir une meilleure description de I'état fonda-
mental. Pour mieux saisir I’effet de ce mélange, on peut dévelop-
per 0'2 en configurations d’OA :

| [9.(1) = ¢p(D)] [$.(2) - 6621 |
= $(1)$.(2) | + [ | - | (NP2 | = 1 0,(1)d(2) |
= H,H} + H{H, - H.H, :
11 s’agit donc ici encore d’une combinaison linéaire de configura-

tions ioniques et covalente, mais cette fois avec des signes oppo-
sés.

La combinaison linéaire de o? et 0*2 peut s’écrire, de maniére
générale, et allégée du facteur de normalisation :

@2-ho? = (1-N) (H;H + H#H;) + (1+A\)(H;H;)

Le paramétre A joue ici le méme role que p dans la fonction VB
ci-dessus : moduler I'importance respective des termes covalents
et ioniques, de maniére & ce que I'énergie de a? — ho'? soit la plus
basse possible en chaque point. Pour diminuer le poids excessif
des termes ioniques, k doit étre positif et tendre vers 1  distance
infinie. Au voisinage du minimum, leur présence représente la
délocalisation des électrons accompagnant la formation de la liai-
son ; toutefois, on imagine aisément que la répulsion coulom-
bienne entre les électrons est trés destabilisante lorsqu’ils sont
sur le méme centre. Les termes zwitterioniques restent donc tou-
jours nettement minoritaires.

Cette description en termes de structures résonnantes fait ressor-
tir la notion de corrélation électronique : si I’un des €lectrons est
placé sur 'un des centres, I'autre se trouvera de préférence sur
’autre centre. Au contraire, dans la configuration d’OM fonda-
mentale, on dit qu’il n’y a pas de corrélation entre les électrons
puisqu’ils ont autant de “chances™ d'étre voisins qu'éloignés. Ce
type de corrélation est généralement appelé “corrélation gauche-
droite” pour rappeler qu'elle fait référence a un systéme a deux
centres (d'autres types de corrélation existent, en particulier
dans les atomes a plusieurs électrons [5]). Cette fagon de prendre
en compte la corrélation électronique par mélange de cas limites
s’appelle I'interaction de configurations.
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3. Corrélation électroniquc ct interaction
de configurations (IC)

La corrélation électronique, chargée de décrire I'interaction cou-
lombienne répulsive entre toute paire d'électrons, est un concept
d’autant plus utile que, précisément, toute corrélation est
absente de la fonction d’OM o? si couramment utilisée. C'est
pourquoi I'énergie de corrélation est définie comme la différence
entre calcul exact (superposition de toutes les configurations pos-
sibles bities & partir d’une base d’'OA compléte [6]) et calcul & la
“limite Hartree-Fock" (calcul de la seule configuration fonda-
mentale, avec une base d’OA complete).

La manigre la plus directe de tenir compte de la corrélation entre
les mouvements des électrons serait d’utiliser I'opérateur de
répulsion coulombienne pour déterminer la fonction polyélectro-
nique sans utiliser le formalisme orbitalaire ; cette répulsion
assurerait automatiquement que lorsque I'un des électrons se
trouve en un point donné, la probabilité d’en trouver un autre au
voisinage de ce point est trés faible, et a la distribution correcte
dans tout I'espace. De tels calculs sont extrémement lourds a
meltre en ceuvre, et sont trés peu uvtilisés en pratique. L'interac-
tion de configurations (IC) est donc un substitut & cette méthode.
Elle consiste & considérer I’état réel du systtme comme une
superposition de situations limites (situation covalente : “si un
électron est au voisinage d’un noyau, 'autre est au voisinage de
’autre”, situation ionique : “si un électron est au voisinage d'un
noyau, l'autre y est aussi”) et a calculer leurs coefficients respec-
tifs de sorte que I'énergie de la fonction totale soit la plus basse
possible. La fonction d'onde obtenue est alors le meilleur com-
promis possible entre ces différentes situations. Si tous les cas
limites sont pris en compte dans le mélange (ce qui est le cas de
la description de H, ci-dessus avec une base d’OA ne contenant
qu'une orbitale 1s sur chaque atome), le résultat est équivalent &
la description exacte “quand un électron est au point x, la proba-
bilité que I'autre soit au point y est P(x, y)=...". Ce langage est
familier au chimiste, sous les traits de la théorie de la résonance
que nous discuterons plus loin.

Le mécanisme de 'IC que nous venons de décrire est commun
aux méthodes basées sur les OM et sur les OA. C’est la nature
de chaque configuration entrant dans le mélange qui change, et
I'exemple de la liaison dans H, illustre la lisibilité des configura-
tions VB et, au contraire, la nécessité de décrire les configura-
tions d’OM en termes de configurations d’OA pour en saisir la
signification. Lorsque toutes les configurations possibles sont pri-
ses en compte, les deux fonctions d'onde sont équivalentes. On
voit & quel point les modéles OM et HL sont des points de départ
opposés puisque la corrélation électronique est absente dans le
premier cas et excessive dans le second.

En résumé, les caractéristiques & imposer a une fonction d’onde
pour décrire correctement une liaison covalente sont : (a) tendre
vers une paire de radicaux a distance infinie, et (b) présenter un
mélange covalentlionigue a courte distance, dans lequel les formes
covalentes sont prépondérantes.

4. Autres liaisons homopolaires a deux électrons
sur deux centres

Si la molécule d’hydrogene est, stricto sensu, la seule a laquelle
le traitement du paragraphe 2 peut s’appliquer, plusieurs autres
molécules diatomiques peuvent &tre considérées comme ayant
deux électrons engagés dans une liaison, les autres n’étant pas
directement concernés. C’est en particulier le cas des dimeres
d’alcalins puisque la liaison y mobilise les deux seuls électrons de
valence. Cest aussi le cas des diméres d’halogénes si I’'on consi-
dere qu’en premiére approximation les paires libres n’intervien-
nent pas. Nous avons vu que le probleme essentiel associé a la
configuration d'OM fondamentale est son comportement au
cours de la dissociation. L’erreur a distance infinie est facile a



évaluer : elle n'est autre que la moitié de la différence entre les
énergies des paires d’ions (X+ +X7) et de la paire de radicaux
(X' + X), puisque la fonction est mi-covalente, mi-ionique. La
différence d'énergie entre (X+ + X7) et (X" + X') est la diffé-
rence entre potentiel d’ionisation (PI) et affinité électronique
(AE) de X'. Le tableau 2 présente les valeurs de AE, PI et leur
demi-différence pour quelques atomes.

TABLEAU 2. - Affinité électronique et potentiel d’ionisation
d’atomes monovalents (eV).

Atome AE PI Pl'zﬂ
H 0,80 13,60 6,40
Li 0,62 5,39 2,39
Na 0,55 5,14 2,30
F 3,45 17,42 6,99
cl 3,61 13,01 4,70

On constate que la variation de PI a une amplitude largement
supérieure a celle de AE. C’est donc celui-ci qui détermine la
tendance : plus le potentiel d'ionisation de X' est élevé, plus la
différence d’énergie entre X+ +X" et X' + X' est grande et donc
la fonction d'OM de X, inadéquate a dissociation. Comme ['indi-
que la colonne de droite du tubleau 2, 'erreur est toujours impor-
tante, et plus spécialement pour H, et les dihalogénes.

Puisque le probleme principal de la fonction d’OM se situe a la
limite de dissociation, une maniére efficace de le contourner est
de prendre en ce point la somme des énergies de chaque atome
isolé. L'énergie de liaison est alors la différence d’énergie de la
fonction d’OM & I'équilibre et des fonctions des atomes calculés
séparément. Toute contamination ionique étant évitée a priori A
dissociation, on a ainsi une procédure acceptable pour le calcul
d’énergie de liaison sans recours a PIC. 11 faut toutefois étre
conscient de ce que le poids des formes ioniques n'est pas opti-
mal 2 la distance d’équilibre, ce qui tend a destabiliser la molé-
cule par rapport aux atomes neutres a I'infini. Cette procédure
sous-estime donc systématiquement les énergies de liaison. On
peut citer le cas célebre de F, pour lequel la fonction d’'OM i la
limite Hartree-Fock (c’est-a-dire bétie sur une base d’OA com-
plete, cf. [6]) est moins stable que deux radicaux F". La limite de
dissociation présente une telle erreur qu'elle “aspire” toute la
courbe vers le haut (figure 3). Le tableau 2 indique en effet que

e
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IC 2x2

Exact

FIGURE 3. — Courbes de dissociation de la molécule F,, calculées
par trois méthodes : orbitales moléculaires sans IC, avec IC 2*2
par la méthode MCSCF ; calcul exact (IC totale).

F, correspond a la plus forte différence PI-AE. De plus, I’AE des
halogénes est une grandeur particuliérement difficile a repro-
duire par le calcul (environ 1,20 eV pour F a la limite Hartree-
Fock au lieu de 3,45 eV) d’oui le comportement pathologique de
la fonction d’OM.

L’IC 2*2 permet de rétablir 'ordre énergétique correct entre
molécule liée et atomes séparés, ce qui montre bien que le pro-
bléme de la corrélation gauche-droite se pose pour toute la cour-
be. Mais dans ce cas, le puits de potentiel obtenu aprés IC 2*2
n’est que de 12 kcal/mole [7] (au lieu de 38), ce qui montre les
limites de I'approximation a deux électrons : pour recouvrer un
puits satisfaisant, il est nécessaire d’optimiser le degré de con-
traction des paires libres selon que I'atome est formellement
positif, neutre ou négatif. Il s’agit 1a de phénomenes exclusive-
ment moléculaires, puisque les termes ioniques disparaissent a
I'infini ; ce point illustre le fait que la correction de corrélation
n'est pas constante le long d’une courbe de potentiel, qu’elle
n'opere pas une simple translation des énergies. Ceci se mani-
feste non seulement sur les énergies de liaison calculées, mais
aussi sur les distances d’équilibre et les fréquences de vibration.
Pour clore ce paragraphe sur une note plus optimiste, on peut
rappeler que F, reste un cas exceptionnel, puisqu’un puits OM
existe méme pour Cl,.

S. Extension aux liaisons multiples

Supposons maintenant que deux liaisons, par exemple o et &
entre atomes de carbone dans I’éthyléne, relient les deux centres.
En ne considérant que ces quatre €lectrons, le déterminant
d’OM fondamental s’écrit :
| oonn| =
| [(9a+ @) (DI[(Pat D) DN(Patd6) (3] [(Dat+ )] |
En développant ce déterminant, exactement comme dans le cas

d’une liaison simple, on obtient une mixture de situations d’ioni-
cité variable, telles que :

| 9.(1)8.(2)0,(3)9.(4) |
| 6. (DF(2)0.3) (@) | +

. < 2- 502+
qui représente X" X,

| 9.(1DP,(2)e(3)9(4) |

qui représente X, — X}

| (6:(1)$p(2)+ PP (NP B)Pe (D) + 0 Nb, (4N | X, = X,
qui est ’analogue de la fonction Heitler-London pour décrire

deux liaisons covalentes ¢,—¢, et Gy, et de divers autres ter-
mes.

Ici encore, les deux électrons de chaque paire de liaison sont
indifféremment sur le méme site ou au contraire éloignés, mais
la superposition de deux liaisons aggrave la situation avec I’appa-
rition de termes multi-ioniques. De maniére générale, pour une
liaison n-uple, on aura un mélange sans nuances de termes cova-
lents, mono—, di—, ..., n-ioniques, d’ol une fonction d’OM parti-
culierement faisandée : par exemple, I’énergie de la liaison triple
de N, est évaluée a 5,34 eV, en utilisant I’énergie des atomes
séparés comme limite de dissociation alors que la valeur expéri-
mentale est de 9,90 eV.

Comme précédemment, c’est le mélange de configurations d’OM
excitées qui permet a la fois d’éliminer les termes ioniques a
grande distance et d’optimiser leur importance a courte distance.
La situation devient tout de méme assez vite complexe dans la
mesure ol il faut superposer autant de traitements de type H,
qu’il y a de liaisons, mais aussi tenir compte de la corrélation
interliaisons. En effet, si les situations di-ioniques téte-a-téte
X2-X;+ sont particuliérement hautes en énergie, les cas ot les
dipdles sont contraires (X;Xt dans le systtme o et XtX; dans le
systéme ;) produisent des atomes globalement neutres et sont
d’énergies plus basses. Autrement dit, ce qui se passe dans une
liaison n’est pas indépendant de ce qui se passe dans les autres,
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et il faut en réalité corréler tous les électrons simultanément.

Dans une description VB, la construction de I'lC pour le traite-
ment de la corrélation gauche-droite est plus naturelle : on cons-
truit la fonction polyélettronique en commengant par la configu-
ration covalente (Heitler-London dans chaque liaison), puis des
configurations d'ionicité croissante, en gardant les charges ato-
miques les plus faibles possibles. Cette démarche, plus “chimi-
que” que dans le cadre des OM, permet d'envisager une conver-
gence plus rapide de I'énergie avec la taille de I'IC.

6. Liaisons hétéropolaires

Lorsque les deux centres, donc les deux orbitales ¢, et ¢,, ne
sont plus identiques, les structures ioniques ont en charge la des-
cription de la polarité de la molécule. Ceci signifie que si A est
plus électronégatif que B, la structure A- B* est plus basse en
énergie que A+B- et prend donc une part plus importante dans
létat fondamental. Le traitement des termes ioniques doit &tre
adapté en conséquence.

L’état fondamental s’écrit maintenant comme combinaison
linéaire de trois structures indépendantes :

X Xp + x Xt X5 + y X3 X§
que I’on peut exprimer sous la forme :
XX, + 2L (XX + XX + 2 (XX - XX

pour mieux faire apparaitre deux phénoménes bien distincts dont
les structures ioniques doivent rendre compte :

— I'ionicité de la liaison, décrite par le second terme, qui est
I’analogue du terme ionique des liaisons homopolaires, décrit la
délocalisation des électrons correspondant a la formation d’une
liaison covalente et gouverne la polarisabilité de la liaison ;

— la polarité, décrite par le troisitme terme, résulte de la diffé-
rence d'électronégativité des atomes A et B reflétée par la diffé-
rence des coefficients x et y. Elle gouverne la polarité de la liai-
son.

En terme d’OM, il faut également mélanger trois configura-
tions : 62, olo™ et a*2 (IC 3*3) pour obtenir une description équi-
valente. L’analyse en configurations d’OA est ici plus complexe

E
(¥t

vt
¢ 1t % 3 4 & & 7

FIGURE 4. — Courbes de dissociations covalentes et ioniques calcu-
lées par la méthode de Heitler et London (réf. 4, p. 374).

puisque tous les termes apparaissent mélangés dans chaque
configuration d’OM.

La description VB fait apparaitre des liaisons purement cova-
lente et purement ionique comme deux extrémes en fonction des
valeurs relatives de x et y. On pourrait ainsi définir un indice de
polarité de liaison. On voit & quel point il est arbitraire de consi-
dérer liaisons covalentes et ioniques comme intrinsequement dif-
férentes : dans les liaisons homopolaires, les formes ioniques
existent mais sont trés minoritaires. Dans les liaisons hétéropo-
laires, leur importance est surtout due a leurs poids inégaux.
Enfin, un configuration ionique peut étre la plus basse en énergie
lorsque la différence d’électronégativité entre A et B est trés
importante. On peut résumer la comparaison des liaisons ionique
et covalente en tragant I'énergie des structures en fonction de la
distance interatomique, pour les cas extrémes de H, et NaCl
(figure 4). Le point commun a toutes les liaisons est qu’elles dis-
socient en une paire de radicaux (en phase gazeuse), la paire
d’ions étant proche en énergie pour une liaison polaire et €élevée
pour une liaison covalente. Lorsque les atomes se rapprochent,
I'attraction électrostatique stabilise fortement la (ou les) structu-
re(s) ionique(s), et la rend plus stable que la structure covalente
si leur différence dénergie était faible a distance infinie (cas de
NaCl). La liaison devient alors essenticllement ionique, alors
qu'elle reste essentiellement covalente a toute distance dans le
cas contraire (H,). En changeant la nature des atomes, on engen-
dre un spectre de situations intermédiaires entre ces deux cas
limites.

III1 - Extensions aux molécules polyatomiques

1. Quelques points de repére méthodologiques

Les méthodes OM et VB ont pour base commune !'utilisation de
déterminants de Slater construits a partir de fonctions monoélec-
troniques (orbitales). Dans la méthode OM, on cherche d’abord
a obtenir la forme optimale d’un déterminant unique ¢n construi-
sant des OM contenant les paramétres variationnels. On peut,
éventuellement, construire ensuite une combinaison linéaire de
tels déterminants (donc introduire des paramétres variationnels
supplémentaires) pour tenir compte de la corrélation électroni-
que par IC. Dans la méthode VB, on garde la forme d'OA sim-
ples (court-circuitant ainsi I'étape SCF) pour construire les déter-
minants, et tous les parameétres variationnels apparaissent
comme des coeffients de combinaison linéaire de déterminants.

Si le niveau de calcul le plus usuel reste la détermination des OM
(premigre étape de la méthode OM ci-dessus), prendre en
compte la corrélation électronique en superposant des configura-
tions est devenu chose courante dans les calculs de chimie théori-
que moderne. La mise en euvre pratique de I'IlC prend des for-
mes diverses, mais son principe est presque universellement
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adopté aujourd’hui. Les formalismes sous-jacents et les algo-
rithmes numériques ont fait des progrés considérables dans la
derniere décennie, et les calculs les plus complets prennent main-
tenant en compte plusieurs millions de configurations. Ces réali-
sations sont toutefois exclusivement le cas des méthodes d’OM.
Les calculs d’IC VB sont encore le fait d’'un nombre d’équipes
trés limité de par le monde. La raison en est la non-orthogonalité
des configurations bities sur des orbitales non orthogonales, pro-
bleme crucial dont neus donnerons ici un bref apergu.

Lorsque des configurations 1; 2 N électrons sont construites, il
est nécessaire, pour évaluer leur interaction, de calculer des inté-
grales du type ju:il--hpjd‘r ol H est I'hamiltonien total de la molé-
cule considérée. Chaque configuration étant une combinaison
linéaire de déterminants ’OA D;,ona :

[wHydt = [e,DHE D, dv = %3 ¢,¢ [ DHDdr

combinaison linéraire d’intégrales entre déterminants. De telles
intégrales peuvent 2 leur tour étre développées en combinaisons
linéaires d’intégrales entre produits d'orbitales du type :

[ 0u(Dp(2)-.. 04 (N) Ho(1)$5(2)..- p3(N) d.



L’hamiltonien contenant des termes monoélectroniques h(n)
(énergie cinétique de chaque électron n, et attraction coulom-
bienne par chacun des noyaux) et biélectroniques 1/r,,, (répul-
sion coulombienne entre deux électrons n et m), on a finalement
a calculer deux types d’intégrales : monoélectroniques du type :

[ 0(1)44(2)---0u(N) B(1)$; ()3 2)-... p;(N) e @
et biélectroniques, du type :
[ 0:(1)42)--0(N) (U)o (1D)$i(2)... o (N)d 3)

Chacune de ces intégrales peut étre factorisée. Par exemple (3)
se factorise en une partie correspondant aux électrons 1 et 2
reliés par 'opérateur 1/r,, une partie correspondant a I’électron
3 sur lequel cet opérateur n’agit pas. etc., et prend la forme :
J D@ Wr)9: (Do 2)dvx [ 6P x...

X ¢p(N)o(N)dy
Autrement dit, mis a part le premier terme qui représente la
répulsion coulombienne des électrons 1 et 2, on a affaire a4 un
produit d’intégrales de recouvrement qui valent toutes 0 ou 1 si
les orbitales sont orthonormées, de sorte qu’un grand nombre de
termes du type (3) sont nuls tandis que les autres se réduisent a
une intégrale bi- (ou mono-) électronique. En revanche, les OA
n’étant en général pas orthogonales, toutes les intégrales du pro-
duit ci-dessus sont en général différentes de 0 et de 1, et doivent
donc étre calculées, stockées, puis tous les termes recombinés,
d’ou un surcroit de calcul considérable. Les regles classiques de
calcul des intégrales entre déterminants, dites reégles de Slater,
doivent étre reformulées en conséquence. Les formules résultan-
tes, appelées régles de Lowdin, sont sensiblement plus com-
plexes.

Dans ces conditions, la tentation est grande de revenir aux régles
de Slater en orthogonalisant les OA avant tout calcul. Toutefois,
cette procédure conduit 4 les mélanger entre elles, donc a les
délocaliser partiellement. L’interprétation en termes de structu-
res résonnantes reste-t-elle alors possible ? La réponse est claire-
ment négative. Slater [8] a montré qu’avec une fonction Heitler-
London batie sur des OA orthogonalisées, H, n’est pas unc
molécule stable ! Méme dans les systémes m ou le recouvrement
des OA est faible, 'orthogonalisation obscurcit complétement
I'interprétation de la fonction d’onde et enléve a la méthode son
attrait principal [9].

Une approche plus réaliste, popularisée par la méthode “genera-
lized valence bond” (GVB) [10], consiste 2 rendre chaque OA
orthogonale a toutes les autres sauf celle avec laquelle elle forme
une liaison. Cette méthode a de nombreux avantages sur le plan
technique : elle fournit des fonctions d’onde tenant relativement
bien compte de la corrélation électronique, tout en restant d’une
complexité raisonnable. Cependant, les orbitales qu’elle utilise
sont nécessairement délocalisées sur plusieurs centres, ce qui
rend l'interprétation peu claire en termes de structures résonnan-
tes, bien que beaucoup moins catastrophique que dans le cas des
OA totalement orthogonalisées. Dans ce qui suit, nous nous res-
treindrons a la méthode VB classique, dans laquelle les OA n’ont
aucune contrainte d’orthogonalité. Le probleéme d’interprétation
ne se pose pas dans ce cas, puisque les structures VB ainsi défi-
nies constituent le concept mathématique le plus proche de l'idée
de schéma de liaison en chimie.

Il faut remarquer que I’oubli presque complet de VB pour les rai-
sons d’ordre pratique mentionnées plus haut (que I’on retrouve
comme point final 4 I’exposé de la méthode dans la plupart des
livres de chimie théorique) a bloqué en retour pendant les der-
nieres décennies le développement des algorithmes, d’out un
mécanisme en chaine qui n’a cessé que récemment, lorsque les
avantages spécifiques de la méthode VB lui ont valu un regain
de popularité (et aussi parce que le développement des ordina-
teurs rend caduques bon nombre de limitations d’ordre prati-
que).

Comme dans le cas simple des molécules & deux électrons sur
deux centres, I’espace de fonctions d’onde engendré par ’ensem-
ble des configurations d’OM est le méme que celui qu’engen-
drent les configurations d’OA.. Il s’agit donc de deux fagons diffé-

rentes d’aborder chaque probléme qui convergent vers la méme
limite exacte lorsque I'IC inclut toutes les configurations possi-
bles dans un cas comme dans 'autre. Or, I'analyse &’IC tron-
quées est intéressante a deux titres :

— Au-dela d’une certaine taille de molécule, qui est trés faible et
d’intérét chimique tres limité, I'IC totale est et restera impossi-
ble. On peut la chiffrer typiquement a plusieurs milliards de
configurations. Il est donc important d’obtenir une convergence
rapide de la grandeur étudiée avec I’extension de I'IC, et le choix
d’un type d’orbitales est déterminant & cet égard. Nous avons vu
que, dans le cas de liaisons multiples, la méthode VB fournit un
meilleur point de départ et une fagon plus rationnelle de sélec-
tionner les configurations excitées importantes.

— Un calcul incluant un petit nombre de configurations peut étre
mis au point a priori, puis discuté a posteriori, sur la base de
concepts physiques et/ou chimiques généraux. Le calcul s’insére
alors dans une démarche d’ensemble. Il est significatif, a cet
égard, que l'interprétation du rdle des configurations d’'OM se
fasse en termes de configurations d’OA. De maniére générale, la
méthode VB permet d’appréhender beaucoup plus simplement
le réle de la corrélation électronique dans les molécules. Au con-
traire, un calcul d’IC trés poussé devient rapidement une “boite
noire” dont on tire seulement quelques valeurs numériques.

Sur ces deux plans, la méthode VB semble présenter des avanta-
ges non négligeables par rapport aux méthodes d’OM + IC.
“Semble” seulement, parce que les arguments qualitatifs, qui
sont essentiellement des extensions des discussions des paragra-
phes précédents, ne sont encore corroborés que par des calculs
en nombre limité [11].

Nous allons maintenant voir comment il est possible de cons-
truire une fonction d’onde VB pour quelques exemples de molé-
cules polyatomiques simples.

2. L’état fondamental triplet de O,

Il peut sembler paradoxal d’exclure O, des molécules diatomi-
ques ; il se trouve que cette molécule a un statut particulier, puis-
que la multiplicité de spin triplet de son état fondamental °Z, a
été historiquement une casserole des plus bruyantes a trainer
pour la méthode VB. La raison en est précisément que sa struc-
ture électronique ne peut pas étre décrite en termes de liaisons a
deux électrons sur deux centres.

Si I’on construit les OM de O,, la configuration fondamentale est
représentée par :

’f b
.’ 3011\\\
. N
N *I .

E
2s ""_ﬂ-{&u\“:._ 2s
1s -—f:_‘_::ﬂ_h;q §omm— 1s

i *éeri 210220220230217t4 172
qui peut s’écrire 1021032022023021 5} 1n2.

Le terme 1n2 est constitué d’une paire (m,.7,,) d’OM dégéné-
rées, dans lesquelles il faut répartir deux électrons ; la régle de
Hund indique que la multiplicité de spin maximale, un triplet
dans le cas de deux électrons, sera celle de I’état fondamental.
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La méthode OM fournit donc une explication particuliérement
concise et élégante de cette particularité de O,.

Si I’on utilise de maniére automatique le principe de construction
de la fonction VB par superposition du plus grand nombre possi-
ble de singulets locaux, on obtient le schéma de liaison suivant :

~OQ=—=0+

dans lequel une liaison o et une liaison n sont formées. Les autres
électrons de valence formant des paires libres, I'état fondamental
est cette fois singulet d’ou I’échec de cette approche simple. On
peut en fait aisément deviner I’existence d’un probléme dans un
tel schéma : si la construction d’un singulet entre deux électrons
n correspond effectivement & une stabilisation, 'autre systeme 1
est occupé par quatre électrons, en interaction particuliérement
destabilisante. Il est plus avantageux de former deux interactions
a trois électrons, donnant lieu chacune & une énergie de liaison
partielle ; pour éviter une répulsion excessive, sur chaque atome
cette fois, on place deux électrons dans le systéme x sur un atome
et deux dans le systéme y sur 'autre, pour obtenir la distribution
électronique suivante :

Les deux €lectrons non appariés étant dans deux orbitales ortho-
gonales, la régle de Hund joue ici aussi et on obtient la multipli-
cité de spin correcte, finalement sans plus de peine en VB qu’en
OM. La raison de I’échec initial se trouve dans une application
“aveugle” du mode de construction de la fonction VB la plus sta-
ble, par appariement des électrons par paires dans des états sin-
gulets. Lorqu’il existe des interactions fortes avec d’autres élec-
trons, une inspection préalable des différents modes de couplage
possibles se révéle nécessaire.

3. Le sytéme it du butadiéne

Le mode de construction des fonctions d’onde moléculaires,
exposé jusqu’ici, qui prévilégie la formation de liaisons locales a
deux électrons, semble contradictoire avec I’existence de la délo-
calisation électronique. Il est en fait bien connu que lorsque la
délocalisation est importante, il faut faire intervenir une (ou plu-
sieurs) autres structures résonnantes. L’exemple du systeme x du
butadi¢ne permet d’illustrer simplement comment ceci se traduit
en termes de fonction d’onde.

La structure principale dans laquelle les électrons des centres 1
et 2 d’une part, 3 et 4 d’autre part sont couplés en singulets est
décrite par la fonction suivante :

2 3

I\

(Les électrons o forment un “cceur” fixe, omis ici pour simplifier
les expressions) qui est un simple produit antisymétrisé de fone-
tions de liaisons & deux électrons telles que nous les avons vues
plus haut.

| (70,70, + 70,70 ) (3057044 3047T5) |

Lorsque plus de deux électrons se trouvent dans des orbitales dif-
férentes simplement occupées, on peut montrer qu'il existe plu-
sieurs fagons linéairement indépendantes de les coupler par pai-
res. Dans le cas du butadiéne, il y en a deux et la seconde est le
diradical 1-4 :

40 L’actualité chimique - Mars-Avril 1989

| (7,70, + 70,70, (70,703 + 70570, | / \

c’est-a-dire deux liaisons 1-4 et 2-3. La “liaison” 1-4, trés étirée,
représente une énergie d'interaction trés faible, bien que son
écriture formelle soit identique a celle d’une liaison courte
(comme nous I'avons vu pour I'allongement de la liaison de H,).

Puisque les électrons d’une paire ont toujours des spins opposés,
la structure principale du butadiéne impose des spins opposés sur
1 et 2 d'une part, et sur 3 et 4 d’autre part. En revanche, aucune
relation ne lie les spins de 2 et 3 ni ceux de 1 et 4. Introduire la
seconde structure covalente revient précisément a les corréler
partiellement. On voit que la résonance introduit un ordre de
spin [12]. De maniére générale, la situation la plus favorable
(donc celle qui prévaut dans I’état fondamental) est celle qui
maximise le nombre d’alternances de spins alpha et béta entre
plus proches voisins, pour minimiser la répulsion d’échange entre
spins paralleles. Dans le butadiéne, il s"agit de :

6/__\f f/—\¢

L’ordre de spin est important puisqu’il détermine les propriétés
magnétiques de la molécule.

Le second aspect de la résonance est la généralisation de la corré-
lation gauche-droite des liaisons a deux électrons, c’est-a-dire
I'importance relative des structures covalentes et zwitterioni-
ques. Le nombre de structures résonnantes, donc la complexité
du probléeme, croit tres rapidement avec le nombre d’électrons.
Pour le butadiene, on peut construire des structures monoioni-
ques i charges contigués, obtenues par ionisation d’une liaison
covalente, des structures monoioniques a charges €loignées, et
enfin diioniques :

- + + -

[\

X
B

+ - - +

Il y a en tout vingt structures pour le butadi¢ne. On peut antici-
per des poids faibles pour les diioniques ; il est plus difficile de
deviner a quel point les interactions électrostatiques favorables
dans celles ot les charges sont alternées compensent la perte de
deux liaisons covalentes. L’optimisation de leurs poids relatifs
entraine I’établissement d’un ordre de charge. Celui-ci corres-
pond aux charges pi atomiques nettes, donc gouverne la polarité
des liaisons, mais aussi leur polarisabilité qui est d’autant plus
grande que la liaison est plus zwitterionique.

4. Hybridation : le méthane

Le carbone, pour former quatre liaisons avec chacun des atomes
d’hydrogene dans le méthane, met en jeu ses quatre OA 2s, 2p,,
2p, et 2p,. La maniére la plus directe de construire une fonction
d’onde VB est de former des couplages singulets entre ces quatre
OA du carbone et les quatre OA 1s des atomes d’hydrogéne :

ﬁ,"

=,
\ T

etc.



A priori, I’électron de chaque atome d’hydrogéne peut étre cou-
plé a un électron dans chacune des quatre OA du carbone (méme
si certains couplages sont de toute évidence privilégiés par un
meilleur recouvrement des OA, tel que le couplage p,—s dans 2).
Si toutes ces possibilités sont prises en compte, la description
qualitative du méthane devient extrémement complexe.

I1 est possible de combiner au préalable les OA du carbone pour
former de nouvelles orbitales ayant chacune une directionalité
optimale vis-a-vis de I'un des hydrogénes, de telle sorte qu'un
seul couplage soit trés largement prépondérant.

©
O

Un calcul complet nécessiterait, comme précédemment, le
mélange de tous les couplages possibles, mais la description qua-
litative est grandement simplifiée. De telles orbitales sont appe-
lées des hybrides et sont largement utilisées, en particulier pour
I'enseignement de la structure géométrique des molécules. Il

convient, toutefois, de bien cerner la nature et les limitations de
I'utilisation des orbitales hybrides. Deux points sont particuliere-
ment importants :

a) On peut associer des énergies aux OA “pures” 2s, 2p, etc.
d’un atome, dans le cas de la théorie du champ autocohérent,
parce qu’elles sont solutions d'une équation de Schridinger
approchée (cf. paragraphe I-1). Il n’en est pas de méme avec les
orbitales hybrides auxquelles aucune énergic ne doit étre asso-
ciée [13], et qui ne peuvent donc pas étre utilisées dans les dia-
grammes usuels d’interactions entre OA. Pour la méme raison,
le théoreme de Koopmans, qui permet le calcul simple des
potentiels d’ionisation, ne s’applique pas aux orbitales hybrides.

b) La détermination usuelle des hybrides se fait en admettant
une certaine géométrie, et en cherchant des combinaisons linéai-
res orthogonales des OA, de directions appropriées. Par consé-
quent, la directionalité des hybrides ne permet pas de prédire, ni
de retrouver, la géométrie tétraédrique du méthane, ni d’aucune
autre molécule.

En revanche, dans un calcul VB ol aucune contrainte d’orthogo-
nalité n’est imposée a priori, 'utilisation d’hybrides ne repré-
sente pas une approximation per se, 4 condition de construire un
mélange s-p optimal par la méthode variationnelle. La forme des
hybrides n’étant, de plus, pas fixée par une contrainte de symé-
trie a priori, il est possible d’optimiser la géométrie moléculaire.

IV - La résonance dans les molécules conjuguées

La propriété caractéristique des molécules conjuguées est de pos-
séder plusieurs structures résonnantes de basse énergie. L'usage
courant est de se limiter a ces structures principales ; nous allons
d’abord rappeler sur un exemple que cette approche peut effecti-
vement permettre d’appréhender simplement certains faits
observés, puis développer plus complétement la “théorie” de la
résonance pour insister particulierement sur ses limites souvent
méconnues (qui lui valent son statut de “théorie entre guille-
mets”).

1. Polarisation de spin dans les radicaux
allyliques

Une conséquence immédiate de I'ordre de spin apparait dans les
radicaux libres : la polarisation de spin. Les spectres RPE des
radicaux allyliques mettent, par exemple, en évidence que leur
distribution de spin n’est pas uniforme, mais inversée entre les
atomes terminaux et 'atome central, dont la densité de spin est
faible mais non nulle. Cette composante sur I’atome central ne
peut pas s’expliquer simplement avec une fonction d’OM, alors
qu’une fonction VB retenant seulement les deux structures cova-
lentes en rend bien compte. La polarisation de spin provient de
la prépondérance de la distribution a alternance maximale :

{
LN

Comment décrire ce phénoméne a 'aide de structures résonnan-
tes 7 La distribution de spin ci-dessus correspond a un détermi-
nant de Slater, | p,p.p; |- Chaque structure résonnante étant une
combinaison linéaire de tels déterminants, il suffit de chercher le
mélange qui favorise celui-ci :

I |(P1§2+P251)P3| = |P152P3| - |51P2P3| /\

IL  |pdp,ps+psp) | = | pipapsl - | PiP2Ps | /\

ol les parentheses permettent de mieux faire apparaitre les cou-
plages singulets qui correspondent aux liaisons (on rappelle
qu'un déterminant change de signe lorqu’on en inverse deux
colonnes). On constate que le déterminant recherché est présent
dans I et II. La combinaison I-II, dans laquelle ces contributions
s’ajoutent, correspond donc a I'état fondamental :

(2|P152P3] - |§1P2P3| - |pipsps )

La population de spin sur chaque centre s’obtient en sommant les
carrés des coefficients des déterminants, avec un signe + si le
spin de ce centre est a dans ce déterminant et — s’il est . On
obtient ainsi la distribution suivante :

+2/3-1/3 +2/3

qui traduit la tendance observée expérimentalement en RPE.
Toutefois, cette polarisation est excessive et serait atténuée par
I’adjonction de structures VB ioniques.

2. Une version simplifiée :
1a “théorie” de Ia résonance

Revenons pour un temps a I'histoire. La premiere description
quantique de la liaison chimique a été celle de Heitler et London
en 1927, que nous avons vue au chapitre II, bient6t suivie, en
1928, du traitement d’OM de Hund et Mulliken. Si la méthode
VB a ensuite connu son dge d’or pendant les années 30 avec les
travaux de Pauling, Eyring et quelques autres, c’est & la fois
parce qu’elle représentait une application réussie de la nouvelle
théorie quantique a la liaison chimique et parce qu’elle était la
traduction formelle de I'écriture de formules développées, intro-
duite auparavant par Lewis, dont 'usage se répandait rapide-
ment. Plus qu’une méthode théorique parmi d’autres, elle pou-
vait devenir le langage commun aux expérimentateurs et aux
théoriciens.
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A partir des années 40 se produisit une double évolution : les dif-
ficultés techniques rappelées plus haut constituaient un lourd
handicap pour les développements théoriques alors que Coulson,
Longuet-Higgins et Lennard-Jones développaient une méthode
d’orbitales moléculaires simple et particulierement efficace [14].
La méthode VB tombait alors dans un oubli presque complet en
tant que formalisme sous-tendant des calculs théoriques fins. En
méme temps, ses liens étroits avec les structures de Lewis en fai-
saient un outil central de discussion qualitative de structure et de
réactivité en chimie organique, qui reste constamment utilisé
aujourd’hui sous le nom de “théorie de la résonance”.

Cette théorie se présente comme une approche VB assortie de
deux hypotheses simplificatrices :

— on peut se limiter aux structures dites “classiques”, c’est-a-dire
a celles qui correspondent au nombre maximal de liaisons entre
plus proches voisins. Ceci exclut, en particulier, les structures
Zwitterioniques et les structures covalentes a liaisons longues, tel-
les que les structures de Dewar pour le benzeéne. Cette approxi-
mation, souvent satisfaisante, souffre d’exceptions notables. On
manque ainsi la description correcte de ’état fondamental de O,,
des dipdles 1,3 allyliques, etc. ;

— la stabilisation par résonance est d’autant plus forte qu'il y a
plus de structures de basse énergie. Ce point peut étre décompo-
sé :

(2) s'il y a deux structures “fondamentales”, dégénérées en éner-
gie comme dans le benzéne, la stabilisation est plus forte que si
I'une des deux est de plus haute énergie. Ce point a conduit Pau-
ling a prévoir une résonance analogue dans le cyclobutadiéne et
le benzéne...

(b) la stabilisation est d’autant plus forte que le nombre de struc-
tures est plus grand. On explique ainsi la plus grande stabilité du
phénanthréne (cinq structures)) que de I'anthracéne (quatre
structures).

En fait, comme l'ont fait originalement remarquer Dewar et
Longuet-Higgins [15], aucune de ces régles n’a de justification
théorique solide, et nous avons cité quelques-uns des cas pour
lesquels les prédictions que I’on en tire sont effectivement erro-
nées. La “théorie” de la résonance se présente donc comme une
version simplifiée de la théorie valence bond, mais ses approxi-
mations spécifiques, considérées comme nécessaires pour en
faire un outil pratique pour le chimiste, en font plutdt une
méthode ad hoc sans réel fondement théorique. De fait, elle est
surtout utilisée pour expliquer a posteriori des phénomenes bien
connus, comme moyen mnémotechnique et comme outil d’ensei-
gnement. Nous allons voir maintenant, sur un exemple, que sa
mise en ceuvre pratique est elle aussi loin d’étre exempte de diffi-
cultés.

3. Un probléme parfois délicat ; le choix des
structures résonnantes

Puisque les bases formelles de la théorie de la résonance sont
minces, il faut trouver une autre fagon de justifier 'emploi de
certaines structures résonnantes seulement. C’est a cette condi-
tion que cette “théorie” pourrait fournir autre chose que des
explications a posteriori de réalités expérimentales bien établies.
Le choix des structures est généralement basé sur des grandeurs
expérimentales telles que moment dipolaire, déplacements chi-
miques en RMN, barriéres 2 la rotation autour de certaines liai-
sons, ou tout simplement la géométrie de la molécule. Nous
allons dans ce paragraphe illustrer la difficulté d’un tel exercice.

La discussion de la structure électronique des nitrobenzénes
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substitués en positions para par un groupe donneur d’électrons x
est généralement basée sur les structures I a IIT :

X X x*
I
e N N
I 1 111

En fait, invoquer III n’est pas la meilleure mani¢re de décrire les
propriétés de ce type de molécule [16].

Le premier argument est le moment dipolaire €levé de ces molé-
cules : environ 6,5 D pour la nitreaniline, 4,5 D pour le nitro-
phénol. 11 faut donc faire intervenir une forme mésomére de
moment dipolaire trés élevé en plus de I et L1. Mais 111 n'est pas
la seule possible : son moment vaut 32 D, alors que celui de 1V
vaut 23 D, ce qui est bien suffisant,

+

> 4

A\

IV

Le fait que la liaison C=N soit plus courte dans la p-nitroaniline
que dans le nitrobenzéne ne nécessite pas la présence d'une dou-
ble liaison. Une liaison ionique comme dans TV est en fait plus
proche, en longueur, d’une liaison double que d'une liaison sim-
ple, a cause des termes électrostatiques d'attraction,

Le point fort de I'argumentation habituelle est basé sur la compa-
raison de déplacements chimiques avec ceux de I’aniline et du
phénol en RMN de 5N et de 170, qui indiquent une diminution
de la densité électronique entourant I'azote et une augmentation
de celles des oxygenes. Toutefois, une fois encore, ces observa-
tions sont également compatibles avec IV, qui présente aussi une
charge positive sur 1’azote, alors que I'augmentation de densité
autour des oxygénes est liée au fait que le groupe nitro devient
plus zwitterionique (polarisé par la charge négative du carbone
voisin). La question qui se pose est tout simplement : existe-t-il
un moyen de trancher entre III et IV ? Ce moyen existe, c’est la
RMN du 13C. En effet, il ressort de la discussion précédente que
la seule différence nette entre II1 et IV est la charge négative por-
tée par le carbone ipso au groupe nitro dans [V, absente dans I11.
L’apparition de cette charge implique une variation de déplace-
ment chimique en RMN du BC. On constate que cette variation
existe effectivement, ce qui permet d’établir que IV est le com-
plément correct de I et II pour la description de la structure €élec-
tronique de ce type de molécule.



V - Réactivité chimique : diagrammes de

1. Description VB d’une réaction chimique.
Electrons actifs

Tout comme un diagramme d’OM constitue un lien entre OM
des réactifs et OM des produits, il est possible de donner une des-
cription d’une réaction chimique en termes de transformation de
structures résonnantes. Cette idée est ancienne [17], et semble
particuliérement adaptée a certaines réactions comme le réarran-
gement de Cope :

X =

= A

On est naturellement tenté de considérer cette réaction comme
analogue a l'interconversion des deux structures de Kekulé du
benzéne. Nous allons voir que cette idée sous-tend en fait une
méthode générale d’approche de la réactivité chimique : les réac-
tifs sont décrits par une structure résonnante, les produils par une
seconde, et le mécanisme réactionnel est dominé par leur intercon-
version.

Il nous faut au préalable définir une notion particuliérement uti-
le, celle d’électron actif. Les discussions des sections précéden-
tes, concernant les seuls électrons m des molécules conjuguées,
illustrent bien cette notion : les électrons actifs sont ceux qui sont
impliqués dans les phases essentielles du phénomene étudié. 1l
ne faudrait pas penser pour autant que I’on distingue réellement
les électrons les uns des autres, ce qui serait contraire au principe
d’indiscernabilité rappelé plus haut ; on considére “ceux des
électrons qui forment le systéme n”, et tous y participent partiel-
lement via I’antisymétrie imposée a la fonction d’onde. Ce que
I’on choisit, ce sont les atomes et, sur ces atomes, les OA qui sont
impliquées dans la réaction, avec le nombre global d’électrons a
y répartir. Il faut insister sur le fait que les OM, étant délocali-
sées sur ’ensemble du squelette nucléaire, ne permettent généra-
lement pas de faire une telle sélection, alors qu’elle entre trés
naturellement dans le cadre VB. Cette différence sera un élé-
ment important lors de la comparaison des deux méthodes [18].

La notion d’électron actif est également opérante en réactivité.
Considérons la réaction Sy2 d’un nucléophile simple tel que CI-
sur un substrat méthylé tel que CH,CL.

H H

CI + G ———p B, +

Hye \VH

H H
Tous les électrons de valence ressentent fortement le processus
réactionnel, mais peu d’entre eux voient leur statut fondamenta-
lement modifié. Par exemple, le mouvement d’inversion autour
du carbone est capital, mais la nature des liaisons C-H reste
approximativement inchangée au cours de ce mouvement. La
description du phénomeéne essentiel requiert seulement les qua-
tre électrons impliqués dans la rupture et la formation de liai-
sons : la paire libre du nucléophile et la paire de liaison carbone-
nucléofuge. On peut donc se contenter, au moins de mani¢re
qualitative, de suivre ’évolution des quatre électrons actifs, les
autres s’adaptant a chaque instant de maniere a leur créer les
conditions favorables a la formation des produits. De maniére
générale, les électrons actifs sont ceux des liaisons formées ou
rompues au cours de la réaction.

Il nous faut maintenant adopter une démarche générale pour
décrire l'interconversion de deux structures résonnantes. Une
telle démarche a été proposée par Shaik, il y a quelques années,

corrélation valence bond

sous la forme de diagrammes de corrélation VB [19].

Le principe de base de tout diagramme de corrélation est de met-
tre en relation certaines propriétés connues des réactifs et des
produits d’une réaction, pour obtenir des informations sur les
propriétés des états intermédiaires mal connus : états de transi-
tion, intermédiaires réactionnels, etc.

Dans les diagrammes de Woodward et Hoffmann, les propriétés
considérées sont la symétrie et 'ordre énergétique des OM.
Dans les diagrammes de Shaik, il s*agit du mode de couplage des
électrons dans chaque structure résonnante, et de 1’ordre énergé-
tique de ces structures. Le schéma ci-dessus représente ainsi les
deux structures résonnantes essentielles du systeme (CICH,Cl)-,
et I'on suivra I'évolution énergétique de chacune des structures
au cours de la réaction.

2. La réaction S\2

Nous pouvons maintenant illustrer la construction et I'utilisation
d’un diagramme de corrélation VB sur ’exemple d’une réaction
du type :

X-+ RX— XR + X~

La structure principale des réactifs comprend deux électrons cou-
plés en un singulet de spin sur le nucléophile, et deux électrons
également couplés formant la liaison R—X. En maintenant ces
couplages jusqu’a la géométrie des produits, on obtient une liai-
son covalente RX infiniment longue (donc d’énergie nulle, le
couplage singulet de ces deux électrons devenant une entité
mathématique sans conséquence énergétique) et une paire
d’électrons dans la liaison XR a sa distance d’équilibre. Au cours
de la déformation, on a donc rompu une liaison covalente et
formé une liaison XR & trois électrons, c’est-a-dire un radical
anion ; il y a donc une perte d’énergie (figure 5a). Une corréla-
tion exactement symétrique peut étre tracée pour la seconde
structure résonnante (figure 5b). Pour les réactifs, comme pour
les produits, la configuration excitée correspond au transfert
d’un électron de X- vers RX. La différence d'énergie entre les
configurations est donc égale au potentiel d’ionisation de X-
(Ply_) diminué de I'affinité électronique de RX (AEgy).

Lorsque les deux courbes sont superposées, elles se croisent au
voisinage de I’état de transition, et le croisement est évité a cause
de Pinteraction des deux structures, donnant naissance a deux
états hybrides de résonance. Pour mieux saisir la signification de
ce croisement évité, suivons I’état fondamental le long du chemin

%: Re———X
X———R X

Ply~ AERX

Xz ReaX /-

(a)

(c)

FIGURE 5. — Diagramme valence-bond d’une réaction de type
Sy2 ; (a) courbe Heitler London des réactifs ; (b) courbe Heitler
London des produits ; (c) en pointillés, les courbes adiabatiques.
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réactionnel. Il est initialement confondu avec la structure domi-
nante des réactifs, qu’il suit de prés pendant leur approche. Au
cours de cette premiére phase de la réaction, la géométrie de la
supermolécule est de moins en moins favorable a cette structure
dont I'énergie monte, alors qu’a 'opposé la structure excitée voit
son énergie baisser. C’est la phase d’activation qui cause I'appari-
tion d'une barriére énergétique. Puis, lorsque les énergies des
deux structures deviennent proches, un fort mélange apparait et
I’état fondamental change de nature pour étre, aprés le croise-
ment, constitué essentiellement de la structure résonnante des
futurs produits, qu'il suit ensuite jusqu’a s’y identifier. Mathéma-
tiquement, on a un état fondamental de la forme :

W= a,®, + a,d,

ou @, et &, sont les structures résonnantes “de départ” et “d’ar-
rivée”, le couple de paramétres (a,, a,) passant de (1,0) a (0,1)
avec une variation prononcée au voisinage du croisement.

On voit que la configuration excitée des réactifs ¢, est celle qui
les prépare a se transformer en produits. En termes énergéti-
ques, c’est par elle que se produit la stabilisation du produit, et
les déformations des réactifs, donc la barri¢re d’activation, sont
dues a la nécessité d’abaisser son énergie jusqu’a celle de ¢,.

Ce modeéle dégage donc un indice de réactivité : la hauteur énergé-
tique de la configuration excitée des réactifs par rapport a leur
configuration fondamentale. Plus cette différence est élevée, plus
les distorsions des réactifs nécessaires pour ’annuler sont coiteu-
ses en énergie, donc plus la barriére d’activation est élevée. L'in-
térét de ce type de diagramme, basé sur des configurations et non
sur des orbitales, est de permettre d’exprimer cet indice de réac-
tivité en termes de parametres physiques des molécules concer-
nées, ici une différence de potentiels d’ionisation et d’affinités
électroniques.

Pour caractériser complétement le diagramme VB, deux autres
parameétres sont nécessaires : la courbure des traits de corrélation
et Uamplitude de 'évitement de leur croisement. Considérons la
courbe de corrélation faisant passer de la configuration excitée
des réactifs (X'/R-X~") & la configuration fondamentale des pro-
duits (X-R/X~). L’énergie de la structure excitée des réactifs
sera d’autant plus rapidement abaissée que la liaison XR se for-
mera plus facilement. On peut prévoir quantitativement ceci en
considérant les deux structures résonnantes représentant le radi-
cal anion : R*"X et R™ ‘X de poids respectifs Wy et Wy.. La forma-
tion de la liaison X-R sera donc facilitée par la localisation de
Pélectron radicalaire sur R. Ainsi, si le nucléofuge est peu élec-
tronégatif, cet électron sera moins accessible pour former une
liaison avec le nucléophile et la descente en énergie sera plus len-
te. Le point de croisement des courbes VB sera plus élevé et
dongc aussi la barrieére d’activation. Enfin, le troisi€éme paramétre
est ’'amplitude d’évitement du croisement, c’est-a-dire la stabili-
sation par résonance. Il est difficile de ’évaluer quantitative-
ment, mais Shaik et Pross ont montré que la réactivité Sy2 peut
&tre rationalisée en supposant ce terme constant [19].

Le tableau 3 illustre I’exploitation du diagramme VB pour la

TABLEAU 3. - Facteurs de réactivité pour des réactions identités
de type Sy2 (énergies en kcallmol).

X Pl ~AEgy | Wy | E" théor. (Wolfe) | E* exp. (Braumnan)
Cl 113 0,251 5,5 10,2
F 135 0,242 11,7 26,2
HS 95 0,340 15,6 -
HO 109 0,357 21,1 -
HCC 145 0,362 50,4 41,2
NC 159 0,309 43,8 35,0
H 84 0,720 52,0 -
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compréhension des tendances de réactivité Sy2 de type :
X- 4+ CHX—CH;X + X-.

Le modele prévoit que la barriere d’activation E* varie dans le
méme sens que Ply ~AEgyx & Wy, constant, et dans le méme sens
que Wy a Pl —~AEx constant. La comparaison avec les calculs
théoriques de Wolfe er al, et les valeurs expérimentales en phase
pazeuse de Brauman ef al. confirme tout a fait ces tendances.

De nombreux autres aspects de la réactivités Sy2 ont pu étre
rationalisés par ce modeles, en particulier concernant les réac-
tions non symétriques et les effets de solvant [19].

3. Réactions radicalaires

Considérons le cas le plus simple de réaction de substitution,
H + HD — H, + D, oil le deutérium sert uniquement a différen-
cier réactifs et produits. Le principe de construction du dia-
gramme VB défini au paragraphe | s’applique en enlevant un
électron au réactif pour obtenir le diagramme suivant (figure 6).

—H D H-

H——D

H- H—D

FIGURE 6. — Diagramme VB pour une réaction d’échange radica-
laire.

Pour évaluer la différence d’énergie entre configurations fonda-
mentale et excitée des réactifs, il faut revenir a la composition
d’une liaison covalente en termes d’arrangements des spins :

H| TH 1D
H-———H D=

H1 IH 1D

H1 H|TD
H H—D=

H1 HT|D

Considerons 1'état de spin de la molécule HD dans les réactifs.
Dans la configuration fondamentale, la liaison covalente est for-
mée des deux arrangements de spins opposés. Dans la configura-
tion excitée se trouvent superposés un arrangement a spins oppo-
sés et un & spins paralleles, ce qui correspond a un mélange de
singulet et de triplet. On peut montrer aisément que ce mélange
est tel que la différence d’énergie entre les deux configurations
vaut trois-quarts de I'énergie de transition du singulet de H, vers
le triplet, AEg,. Il faut remarquer, de maniére tout & fait généra-
le, qu'il s’agit d’une transition verticale puisque la configuration
excitée est prise & la géométrie d'équilibre de la molécule dans
son état fondamental et non & sa propre géométrie optimale,

Comme précédemment, cet écart énergétique a une influence
cruciale sur le profil réactionnel. Cette influence peut étre illus-
trée par la comparaison de H;, état de transition de la réaction
de substitution ci-dessus, et Li; qui est un radical stable par rap-
port & Li, + Li. Ces deux radicaux ont des structures électroni-
ques trés similaires, & trois électrons sur trois centres identiques.
Leur différence provient de leur écart singulet-triplet AE, qui est
bien plus grand dans H, que dans Li, [20]. Le diagramme VB
permet de refléter immédiatement cette différence et son impact
sur la stabilité des triméres :



H H H

~

N
R
N\
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H H—H [~ j e

a b

Li Li Li

Li-Li

ol les courbures et les évitements de croisement ont été schéma-
tisés arbitrairement, leurs variations entre a et b étant négligea-
bles devant celle de AE,,.

Sur cet exemple, nous voyons apparaitre une caractéristique
importante des diagrammes de corrélation VB : I'interconver-
sion de deux structures résonnantes se manifeste toujours par
I'apparition d’un croisement évité ; celui-ci peut toutefois donner
lieu & un minimum aussi bien qu’a un état de transition, selon la
valeur des parametres du diagramme considéré. On peut antici-
per un minimum si I’écart énergétique AE est tres faible.

Ce type de diagramme peut s’appliquer directement & toute réac-
tion impliquant I’attaque d’une liaison covalente & deux électrons
sur deux centres par un centre radicalaire. On peut ranger dans
cette catégorie les réactions d’addition, ou les électrons actifs
sont par exemple les électrons n d’une oléfine, les réactions de
substitution, ainsi que les réactions d’abstraction

R + C=C - R-C-C
D +X-H->D-X+H
D +HX—->D-H+X

4. Relation avec les diagrammes
de Bell-Evans-Polanyi

Les diagrammes de Bell-Evans-Polanyi (BEP) sont un outil qua-
litatif classique de la chimie organique physique. Ils sont 2 la fois
proches et différents des diagrammes VB de Shaik présentés
dans les paragraphes précédents (figure 7). Pour décrire une
réaction de type :

A"+BC—> AB + C
le diagramme BEP (figure 7 a) est constitué de la courbe de dis-

VI - VB ou OM : que choisir ?

1. Un choix stratégique

Dans les sections précédentes, nous avons progressivement mis
en place un outil général d’étude théorique de la structure et de
la réactivité des molécules. Partant du traitement simple de la
liaison covalente a deux électrons sur deux centres, qui est la bri-
que de base de la méthode, nous avons vu comment s’opére sa
généralisation a toute molécule polyatomique pour en faire un
moyen d’analyse aussi bien quantitatif que qualitatif. Quoique
son regain de popularité soit récent, donc que son développe-
ment en termes de logiciels de calcul sur ordinateur et en termes
d’exemples traités soit encore limité, la méthode valence bond
peut en principe s’appliquer a tout probléme chimique. Elle est
en ce sens une concurrente de la méthode des orbitales molécu-
laires. Mais, puisque celle-ci existe et que ses succes, tant qualita-
tifs que quantitatifs, sont bien établis, tout cet effort est-il néces-
saire et utile ? L’étude d’un probléme donné demande d’évaluer

sociation de BC a partir de I'état fondamental des réactifs, et de
celle de AB a partir du fondamental des produits. On retrouve
donc a gauche comme a droite les fragments dissociés A + B +
C. Une remarque immédiate est que ’abscisse du diagramme ne
peut correspondre a la coordonnée de réaction puisque les abs-
cisses des deux courbes sont différentes. Si 'on remplace A par
A’ de fagon que la liaison A’B soit plus forte que AB, on voit
graphiquement (ligne pointillée) que le changement d’enthalpie
de la réaction entraine I’abaissement de la barriere d’activation
et le déplacement de I’état de transition vers la géométrie des
réactifs ; conséquence classique du postulat de Hammond.

|aB—c
A'+B'+C'\. /'A+'B+'C A—BC “laB—c
. 5
™
2NN
P 5
A+ BC P ~AaB+<C A- BC A8 C
"{AB+C AB  C

(a) (b)

FIGURE 7. — (a) Diagramme de Bell-Evans-Polanyi ; (b) dia-
gramme VB de Shaik.

Le diagramme de Shaik correspondant (figure 7 b) est analogue
a ceux de H; et Li,. Les états fondamentaux des réactifs et des
produits sont chacun représentés par une structure résonnante
unique dont ’énergie est suivie le long de la coordonnée de réac-
tion. Le tracé du diagramme est donc ici correctement défini.
Lorsque A est remplacé par A’, I’état fondamental des produits
est abaissé, mais I'excité peut se trouver relevé par rapport au
fondamental des réactifs, car les liaisons fortes sont associées a
de grands écarts singulet-triplet (AE). Il devient difficile de tirer
une conclusion quant a la variation de barriére d’activation. On
voit ainsi apparaitre la possibilité de violations du postulat de
Hammond. Dans les deux cas, le paramétre essentiel est la diffé-
rence d’énergie entre les points d’ancrage des courbes, a chaque
extrémité du diagramme. Dans le cas BEP, il s’agit d’énergies de
liaison (puisque les points situés sur une méme verticale ne cor-
respondent pas a la méme géométrie), d’ou la difficulté de discu-
ter la variation d’enthalpie de la réaction. Dans le cas VB de
Shaik, il s’agit de fractions de AE,,, une observable moléculaire
a la géométrie d’équilibre. Seul ce type de diagramme se préte a
généralisation et peut étre calculé quantitativement par les
méthodes de la chimie quantique.

le niveau de sophistication nécessaire et/ou possible, mais aussi
de comprendre quel est le type d’approche qui pointe le plus
directement vers ses aspects essentiels. Les régles de Woodward-
Hoffmann se démontrent de mani¢re élémentaire a partir d’OM
délocalisées, alors qu’elles demandent des développement longs
et complexes en termes localisés. En revanche, comme nous
I’avons vu plus haut, la délocalisation n’est pas nécessairement
lalternative énergétique optimale, et l'approche VB rend
compte plus simplement de la transition vers des structures loca-
lisées et de leur résonance. De mani¢re générale, un phénoméne
délocalisé sur I’ensemble d’une molécule (tel qu'une excitation
électronique) nécessite forcément la superposition de fonctions
localisées, alors qu'un phénomeéne localisé (tel qu'une rupture de
liaison) nécessiterait a son tour une superposition de fonctions
délocalisées, précisément pour faire disparaitre la délocalisation
devenue un parasite.

Il est dommage que peu d’efforts aient été jusqu’ici consacrés a
une comparaison systématique des performances respectives des
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deux approches. La diversité des outils disponibles cst pourtant
une richesse dont il faut essayer de tirer parti au maximum. Pour
y voir un peu plus clair, nous décrivons, dans le paragraphe sui-
vant, leur complémentarité sur un exemple.

2. La cyclisation disrotatoire du butadiéne
en cyclobuténe

11 s’agit d’un des archétypes de réaction interdite par voie thermi-
que au sens de Woodward et Hoffmann. Le diagramme classique
de corrélation des OM, impliquant les OM nt du butadi¢ne et les
OM o et © du cyclobuténe correspondant aux liaisons rompues
et formées, est représenté sur la figure 8a. Elles sont classées en
fonction de leur symétrie par rapport au plan vertical bissectant
ces liaisons. Les traits de corrélation sont tracés symétrie par
symétrie, et par ordre énergétique croissant & l'intérieur de cha-
que symétrie. La plus haute OM occupée du butadiéne corrélant
avec une OM antiliante du cyclobuténe, vacante dans I'état fon-
damental, la réaction est trés coiiteuse en énergie. Quid de la
réaction photochimique ? Woodward et Hoffmann ont considéré
la monoexcitation du butadiéne, corrélant avec une configura-
tion épalement monoexcitée du cyclobuténe (figure 8b), en
admettant que celle-ci trouve ensuite une voie de désexcitation
pour atteindre finalement I'état fondamental du cyclobuténe. Or
il n’est pas évident que ce schéma soit favorable énergétique-
ment ; de plus, cette description ne nous apprend rien sur le
mécanisme réactionnel.

S —
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FIGURE 8. — Diagramme de corrélation d’OM pour la cyclisation
disrotatoire du butadiéne : (a) réaction thermique ; (b) réaction
photochimique.

Que peut apporter un diagramme VB pour cette réaction 7 La
configuration VB excitée préparant le butadi¢ne a se transformer
en cyclobuténe est obtenue, comme dans la section précédente,
en “transportant” le mode de couplage des électrons actifs pré-
pondérant dans le produit, a la géométrie du réactif. Nous obte-

FIGURE 9. — (a) Diagramme VB, qualitatif,
de corrélation entre les structures covalentes
du butadiéne et du cyclobuténe ; (b) dia-
gramme d’états quantitatif faisant intervenir
les structures ioniques.
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nons ainsi la structure covalente qui est minoritaire dans I'état
fondamental du butadiéne (figure 9a). Nous pouvons ainsi identi-
fier I'état excité par lequel la réaction peut se produire. La
décomposition en configurations VB des premiers états excités
indique que le premier, correspondant essentiellement a la confi-
guration invoquée par Woodward et Hoffmann, ne contient
aucun terme purement covalent, mais uniquement des termes
mono— et di-ioniques, et n'est donc pas celui que nous cher-
chons. Le second état, 1égérement plus élevé en énergie, a au
contraire la borme composition : la structure diradicalaire y est
majoritaire, celle de Kekulé minoritaire, accompagnées de ter-
mes ioniques sans importance ici. Cet état, qui est dominé par
une diexcitation, doit donc jouer un rdle prépondérant dans la
réaction. Quel en est finalement le mécanisme ? Le diagramme
quantitatif de corrélation des états est représenté€ sur la figure 9b.

L’excitation initiale est bien vers le premier état, a cause de la
difficulté d’exciter simultanément deux électrons. Au cours de la
distorsion géométrique rapprochant et tournant les méthylénes
terminaux, ’énergie de cet état est peu affectée, alors que celle
du second état est largement abaissée puisqu’une liaison 1-4 peut
commencer 2 se former. Les deux courbes se croisent donc, et ce
croisement est permis puisque les deux états sont de symétries
différentes. On observe ensuite le croisement évité prédit par la
corrélation VB, entre cet état excité (désormais le plus bas en
énergie) et le fondamental. La différence d’énergie est telle que
la transition peut avoir lieu par conversion interne pour finale-
ment donner lieu 2 la formation du cyclobuténe dans son état
fondamental.

Récapitulons :

— la corrélation VB nous a permis d'identifier I’état excité essen-
tiel a la réalisation de la réaction, et donc d’en comprendre le
mécanisme. On peut souligner qu’il ne s’agit pas d’une “réécri-
ture de I'histoire™, puisque c’est effectivement de cette maniére
que le mécanisme a été élucidé [21] ;

— la corrélation VB ne sappuie en rien sur les propriétés de
symétric. Comme nous I"avons vu précédemment, il s’agit d’un
avantage non négligeable si la réaction ne conserve intrinséque-
ment aucun élément de symétrie bissectant les liaisons formées
et/ou rompues ;

— cette méme caractéristique a le désavantage majeur de ne pas
permettre de distinguer de maniére simple entre modes conrota-
toire et disrotatoire : on ne considére que l'interconversion de
deux structures résonnantes, sans autre détail intermédiaire.
Autrement dit, si une symétrie de type Woodward-Hoffmann
existe, il faut P'utiliser explicitement, ce que I'utilisation d’'OM
permet de maniere simple et élégante ;

— en revanche, on peut expliquer en VB I'existence d’une bar-
riere énergétique méme pour la réaction conrotatoire permise,
puisque le croisement évité existe dans ce cas également.

On voit donc 2 quel point il est possible de tirer parti des deux
méthodes simultanément, pour comprendre différents aspects de
la réaction.

oY
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3. Electrons actifs et analogie isolobale

Pour une étude structurale ou réactionnelle, le principe de la
démarche VB précédemment proposée est le suivant : on ne s’in-
téresse qu’aux électrons actifs, qui sont ceux qui participent
directement a la rupture et a la formation des liaisons du proces-
sus étudié. Ces électrons sont respectivement dans des orbitales
atomiques ou hybrides des fragments. Le formalisme des orbita-
les moléculaires ne permet en principe pas cette étude localisée
puisque les OM sont délocalisées sur I'ensemble du squelette
moléculaire. Néanmoins, I'utilisation pratique des OM s’appuie
bien souvent sur des discussions de grandeurs locales ; ainsi, un
probleme de régiosélectivité s’interpréte dans le cadre de la théo-
rie des orbitales fronti¢res par une plus grande localisation d’une
OM sur une OA que sur les autres.

La convergence des deux méthodes est particulierement claire
avec I'analogie isolobale récemment développée par Hoffmann
[22]. qui permet d’aborder la chimie organométallique en utili-
sant les connaissances acquises en chimie organique. Deux
fragments sont dits isolobaux si le nombre, la symétrie et 'éner-
gie des orbitales frontiéres sont similaires. On voit ainsi se dessi-
ner des familles de fragments isolobaux que ’on peut recombiner
pour former d’autres molécules stables, dans la mesure ot deux
fragments isolobaux doivent avoir des comportements voisins
lors de I’établissement de liaisons avec un partenaire donné. Ce
“mécano moléculaire” permet de construire des familles isoélec-
troniques analogues 4 celles que nous avons introduites plus haut
en termes VB.

La conformation du carbéne dans le complexe Fe(CO),CH, s’in-
terpréte ainsi trés facilement A partir de celle de I’éthyléne,
Fe(CO), et CH, étant isolobaux [22].

Il est généralement admis que la distribution des deux électrons
dans les deux orbitales de chaque fragment a peu d’influence sur
la structure €lectronique de la supermolécule formée (par exem-
ple, I'ordre énergétique des orbitales a, et b, n’est pas le méme
dans CH, et dans Fe(CO),). Des travaux VB récents indiquent
cependant que 'ordre et I'écart énergétique des états électroni-
ques singulet et triplet les plus bas des fragments peuvent avoir
des effets importants. On peut en effet remarquer que 1’état tri-
plet d'un carbene (ou d’un fragment isolobal) le prépare a former
une double liaison (figure 10a), alors que I'interaction de deux
carbenes singulets dans lesquels 1'orbitale la plus basse est dou-
blement occupée ne peut étre stabilisante qu’en formant deux

liaisons datives inversées (figure 10b).
&
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FIGURE 10. - Schéma de double liaison éthylénique classique (a),
de paire de liaisons datives inversées (b).

Si I'état fondamental des carbénes est le singulet, la double liai-
son dative devient effectivement une alternative possible. Deux
cas sont alors A envisager :

- Les deux couplages formant les liaisons ¢ et  sont toujours la

Conclusions

Cet article s’est principalement attaché 4 décrire des analyses
qualitatives. Les exemples discutés ici ont été volontairement
restreints a de trés petites molécules pour tenter de dégager des

FIGURE 11. — En traits pleins, courbe de dissociation du tétrafluo-
roéthyléne vers les états fondamentaux singulets des carbénes ; en
pointillés, tracé fictif d’une dissociation vers les états excités triplets
des carbénes.

bonne description de la supermolécule ; exemple : le perfluo-
réthylene. La nature des substituants (X=F, H) affecte peu
I'énergie de la molécule C,X, par rapport a celle des carbénes
CX, dans leur état triplet, et les puits de potentiel représenté par
la courbe pointillée (figure 11) est a peu prés la méme que celui
de I'éthyléne. Mais, comme I'état fondamental de CF, est un sin-
gulet, plus stable que le triplet par un écart énergétique AE,,
I'énergie de liaison de C,F, par rapport & CF, se trouve diminuée
de 2AE,, et ne vaut plus que 76 kcal/mol (courbe pleine, figure
11), contre 172 pour I'éthyléne [23].

— La double liaison dative devient le mode de couplage prépon-
dérant ; exemple : le digerméne Ge,H,. L’optimisation des deux
interactions requiert des déformations structurales non planaires
pour la “double liaison” (cf. figure 10b plus haut) [24] :

oH >,
&H t S )PHs

~—— Ni

Ge——Ge
S
N
H <
PH3

On explique ainsi la structure pyramidale des analogues de
I’éthyléne, dans lesquels les atomes de carbone sont remplacés
par des atomes de germanium ou d’étain (le disilaéthyléne sem-
ble étre a la frontiere des deux modes de couplage et sa géomé-
trie, plane ou pyramidalisée aux atomes de silicium, n’est pas
connue avec certitude). Quant aux composés organométalliques,
la diversité de propriétés qui les caractérise permet d’envisager
de nombreuses distorsions de ce type. Lorsque le méthyléne exo-
cyclique du fulvéne est remplacé par le fragment isolobal
Ni(PPh,),, les déformations indiquées ci-dessus sont peu coiiteu-
ses ou méme stabilisantes d’apres les calculs [24].

Sur cet exemple, nous avons une fois encore 'occasion d’appré-
cier le degré de complémentarité des approches localisées et
délocalisées.

principes généraux. La notion d’électron actif permet ensuite
d'appliquer les mémes concepts a des familles de réactions plus
complexes.
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L’aspect quantitatif de la chimie théorique n’en est pas moins
crucial. Par exemple, la discussion de la cyclisation du butadi¢ne
serait restée purement spéculative sans calculs ab initio des cour-
bes de potentiel des différents états impliqués. Sur ce plan, le
déséquilibre entre méthodes OM+IC et VB est particulierement
flagrant : cette derniére n'est pratiquée que par relativement peu
d’équipes dans le monde, et ceci parce que les logiciels de chimie
guantique impliquent un investissement de programmation parti-
culierement €levé, qui a été développé progressivement depuis
deux décennies pour les méthodes OM+IC, jusqu’a la mise au
point de chaines standards de programmes aujourd’hui large-
ment diffusées et constamment améliorées. En revanche, les
logiciels VB n’ont pas encore pu mobiliser une véritable commu-
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