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Résumé

Afin de déterminer les structures moléculaires de quelques molécules organiques,

nous avons procédé a la simulation théorique « ab initio ».

Débutons par 1’étude de la structure de la molécule « C2H4 », dont nous avons
appliqué la méthode semi empirique et la méthode ‘ab initio’. La comparaison avec les
données expérimentales, a montré que le calcul ‘relax’ de la méthode ‘ab initio’ est le plus
précis.

A partir, de ces résultats, nous avons déterminé les structures de quelques molécules
organiques.
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Introduction générale

La simulation et/ou la modélisation est une science qui'a pour but de résoudre
des problémes selon différent procédés. Parmi les objectifs de la simulation, on site :

le calcul des équilibres chimiques, la détermination des structures des molécules. ..

Pour déterminer une structure par exemple, il y a des méthodes expérimentales,
et comme elles sont trés précises elles coflitent cher et prennent beaucoup de temps.
Le développement important et rapide des moyens informatiques durant les derniéres
années, a permis aux chimistes d’obtenir un outil de calcul permettant de comprendre

les probleémes concernant I’espace moléculaire, cet outil ¢’est la modélisation moléculaire.

Parmi les objectifs de la modélisation moléculaire nous citons, la détermination

de la structure des molécules.

La modélisation moléculaire consiste a ['utilisation des méthodes théoriques
de calcul (dynamiques moléculaires, mécaniques quantiques "ab intio",...), elle permet
de déterminer la géométrie et I’estimation des caractéristiques physicochimiques
correspondants. Les plus développées des ces méthodes sont celles dites (ab initio) qui se
basent sur le calcul quantique. Le calcul est coliteux en temps, méme pour les molécules

de moyen volume.

Nous abordons dans ce travail la détermination de la structure de quelques molécules

organiques par la méthode “ab initio’.

Le mémoire est composé de quatre chapitres :
- Chapitre I : Les méthodes expérimentales pour détermination de la structure
- Chapitre II : Structure de molécule et les liaisons chimiques
- Chapitre III : Méthodes de calcules

- Chapitre [V : Résultats et discussions

L]



Les méthodes expérimentales pour
détermination de la structure.

1)

vh g

v
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Chapitre I : Les méthodes expérimentales pour détermination de la structure.

I.1 Introduction :

Les méthodes purement chimiques (réactions caractéristiques, dégradation, synthése)
permettent de déterminer les formules développées, i.e. I’enchainement des atomes dans
la molécule. La structure tridimensionnelle (stéréochimie) ne s’obtient qu’indirectement grace

aux mécanismes de réaction ou a I’analyse conformationnelle.

Les méthodes chimiques sont longues et difficiles : il faut un temps énorme pour
déterminer la structure d’un composé contenant 15 a 20 atomes de carbone. Le méme résultat
peut étre obtenu en quelques jours par la spectroscopie. Les groupements fonctionnels sont
facilement identifiables par leur spectre ultraviolet. La spectrométrie de masse et la résonance
magnétique nucléaire (RMN) renseignent en outre sur la connectivité des atomes
et fournissant ainsi directement les formules développées. Souvent la stéréochimie peut étre
aussi obtenue par RMN. Si le composé est cristallisé, la méthode de choix reste la diffraction
des rayons X qui permet de localiser avec une grande précision les positions des différents
atomes. Des spectres de rayons X, on peut déduire en particulier les longueurs de liaison,

les angles de valence et les distances minimales entre les atomes non liés [1].

2 La spectrométrie de masse:

La spectrométrie de masse (SM) désigne une méthode d’analyse qui repose sur
la détermination des masses des espéces atomiques ou moléculaires individuelles
de I’échantillon analysé, ce qui permet de recueillir des informations sur sa nature, sa

composition et méme sur sa structure [2,3].

2.1. Principe:

La spectrométrie de masse consiste & bombarder la substance dont la structure est
inconnue par un faisceau d'électrons et & examiner la nature et I'abondance relative des ions
positifs résultant de cette opération. La séparation de ces ions positifs s'effectue selon leur

masse (ou exactement selon le rapport de leur masse a leur charge (m/z) [4].

Détermination de la structure des molécules
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Les méthodes expérimentales pour détermination de la structure.
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1.1. L’équation fondamentale de la spectrométrie de masse:

Une particule chargée dans un champ magnétique possede la propriété suivante :

Champ magnétique B

N
/™~
(V) Tension

d'accélération

Détecteur

Figure (1.2) : Séparation des masses

M _BF
z

(1.2)

Ou B est la valeur du champ magnétique, r le rayon de la trajectoire, et V la différence

de potentiel appliqué a la charge. En faisant varier la valeur du champ magnétique B ou

la valeur du potentiel V on peut détecter toutes les masses de fragment produit par

l'ionisation [5].

2.3. La détermination de la formule moléculaire :

Une formule moléculaire unique (ou celle d’un fragment) peut souvent étre obtenue a

partir d’'une mesure de la masse suffisamment précise (spectrométric de masse a haute

résolution). Cela est possible parce que les masses atomiques ne sont pas des nombres entiers.

Détermination de la structure des molécules
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Les méthodes expérimentales pour détermination de la structure.

Par exemple, pour une masse nominale de 28, nous pouvons distinguer entre CO, Na,

C,Ha.

12C 12.0000 14N, 28.0062 12¢, 12.0000
10 15.9949 'H, 4.0312
27.9949 28.0312

Ainsi, la masse observée pour I’ion moléculaire du CO est la somme des masses exactes
de I’isotope le plus abondant du carbone et de I’oxygéne. Somme qui differe du poids
moléculaire du CO basé sur les masses atomiques qui sont une moyenne des masses de tous

les isotopes naturels d’un élément, par exemple (C=12.01,0=15.999)[3].

e Formule utiliser pour la détermination de la masse moléculaire de I’isotope:

S’il n’y a que C, H, N, O, F, P, I qui sont présents, les intensités approximatives
attendues en pourcentage (%) des M+1 et des M+2 sont calculées en utilisant es formules

suivantes:

%[M + 1] =100 x [(Mj\; 1)} = 1.1x nombre d'atomesC + 0.36 x nombre d'atomesN (1.3)
1 1 ’
% [M + 2] =100x [(MA;; 2)} = ii(] X nomb}z’f)((z)"a omesC) } +0.20x nombre d'atomesO  (1.4)

Ces équations sont utiles pour les cas ou nous avons une hypothése quant a la formule

moléculaire du composé qui nous intéresse. Pour utiliser les données M+1 et M+2, la partie
significative du spectre doit étre balayée lentement pour des échantillons treés purs et le résultat

de plusieurs balayages doit étre moyenné [5].
3. Spectrométrie ultraviolette :

3.1. Généralités:

L’absorption moléculaire dans la région ultraviolette du spectre électromagnétique

présente un trés grand intérét pour le chimiste car elle dépend de la structure électronique

Détermination de la structure des molécules
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de la molécule, Cette absorption peut étre utile dans la détermination d’une structure.

Les groupements fonctionnels sont facilement identifiables par leur spectre ultraviolet [1,4].

Le domaine du proche ultraviolet accessible aux appareils munis d’une optique en quartz

s’étend de 200 a 380 nm et celui de I’'U.V. Lointain au dessous de 200nm [4].

3.2 Théorie :

L’énergie totale d’une molécule est la somme de son énergie électronique, de son
énergie de vibration et de son énergie de rotation. La grandeur de ces énergies décroit dans
I’ordre suivant : Egec, Evip, €t Eror L’énergie absorbée dans la région UV produit des variations
dans I’énergie électronique de la molécule résultant de transitions d’¢lectrons de valence dans

celle-ci.

La relation entre I’énergie absorbée au cours de la transition électronique et la fréquence
(v), la longueur d’onde (L) et le nombre d’onde (V).
hc _
AE =hv=—=hvc (1.5)
A
Ou 4 et le constante de Planck, ¢ la vitesse de la lumiere et AE est |’énergie absorbée au cours
de la transition électronique dans une molécule depuis un état de basse énergie (état

fondamental) vers un état d’énergie plus élevée (étatexcité: les atomes ne sont pas

nécessairement, a tous moment, dans leur état fondamental) [3].

Les spectres UV/Visible permettent d’obtenir le spectre des composés examinés sous
la forme d’un tracé de la transmittance ou de I’absorbance en fonction des longueurs d’onde

repérées en nanometres (nm).

T=— (1.6)

Ou T est la transmittance, ly est I’intensité de 1’énergie d’irradiation arrivant sur I’échantillon
et / est ’intensité de la radiation qui a traversé I’échantillon. Une expression plus adéquate

de I’intensité d’absorption est celle dérivée de la loi de Lambert-Beer [3], qui établit la

Détermination de la structure des molécules
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Les méthodes expérimentales pour détermination de la structure.

relation entre [’absorbance, I’épaisseur de I’échantillon et la concentration des especes

absorbantes. Cette relation s’écrit :
Log,,(I/1,)=Kcb=4 1.7

Ou K : La constante caractéristique du soluté
¢ : La concentration du soluté
b : La longueur du chemin optique a travers I’échantillon

A : L’absorbance (densité optique dans la littérature ancienne).

3.3. Transitions électroniques des composés organiques :

Elle correspondant pour chacune d’elle au passage d’un électron d’une orbitale liante, a
une orbitale antiliante et donne lieu a une absorption d’énergie sous forme d’une radiation
lumineuse d’une longueur d’onde déterminée ; il est évident que ’environnement (nature
des groupements substituent portés par les atomes impliqués) aura un retentissement plus ou

moins important sur les niveaux énergétiques correspondant a cette transition [6].

3.3.1. Transition 0 ——>0c :

La grande stabilit¢ de la liaison o des composés organiques se traduit par un écart
important entre les niveaux orbitélaires frontiéres correspondants [4]. Cette transition d'un
électron d'une orbitale moléculaire (OM) liante ¢ dans une OM anti-liante ¢* demande
beaucoup d'énergie ; elle est intense et située dans le lointain UV, vers 130 nm (A max, €thane
=135 nm, & = 10 000) [3]. C'est pourquoi les hydrocarbures saturés, tels I'nexane ou le
cyclohexane, qui ne présentent que des liaisons de type o, sont pratiquement transparents dans

le proche UV.

3.3.2. Transition n——>0 :

Le transfert d'un électron d'une paire libre (doublet n) des atomes O, N, S, X a un niveau
o* conduit a une transition d’intensité moyenne qui se situe vers 180 nm pour les alcools [3],
pour les amines vers 220 nm, pour les éthers vers 190 nm ainsi que pour les dérivés halogénés

(méthanol : Ena =183 nm, A =500.éther: 1, =190, & =2000).

ax
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3.3.3. transition n ——> 71 :

Cette transition résulte du passage d'un électron d'une orbitale moléculaire (OM) non

*
liant #» & une OM antiliant Z . Ce type de transition est rencontré dans le cas des molécules

comportent un hétéroatome [7], porteurs de doublets électroniques libres appartenant a
un systéme insaturé. La plus connue est celle qui correspond a la bande carbonyle, facilement

observable, située entre 270 et 280 nm.

3.3.4. transition 7—— 71 :

Dans le cas d’une liaison C=C, I’absorption fait passer un électron m dans une orbitales

ege * 3 « o, *
antiliante 7 . L’activité des chromophores est donc due a une transition 7 —> 7 . Pour une
liaison double non conjuguée, I’énergie correspondante est de 'ordre de 7 ev, ce qui

correspond a une absorption a 180 nm [2,3].

1L
— =
)

=

Figure (1.2): comparatif des transitions les plus rencontrées dans les composés organiques

simples (transitions €lectroniques)

3.4. Détermination de la DBE :

Les quatre méthodes spectroscopiques fournissent plusieurs informations sur la structure
d'une molécule organique. Le meilleur ordre dans lequel prendre chaque information n'est pas

toujours tout a fait la méme [8].
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Fréquemment le meilleur endroit a commencer avec l'ion moléculaire est le spectre
de masse, d’ou une formule moléculaire peut étre déduite. En 1'absence de I'ion moléculaire,
une analyse de combustion fournit également cette information. Il est alors sage d'établir
rapidement le nombre d’équivalence de double bande et cycle dans la molécule afin d'avoir
une idée de degré de complexité dans la structure. Ceci est fait en inspectant la formule
moléculaire. Si la molécule contient seulement C, H et O, alors le nombre d’équivalence

de double bande et cycle (double bonds équivalent, DBE) est donné par équation [3]:

(Za+2)—b

C,H,0, DBE = (1.8)

Si la molécule contient seulement C, H, O, et N, alors le nombre d’équivalence

de double bande et cycle (double bonds équivalent, DBE) est donné par équation [3]:

CHON, pBE=24t2D-(=d)

4. Spectrométrie Infrarouge :

Les radiations infrarouges constituent la partie du spectre électromagnétique dont
les longueurs d'onde sont supérieurs a celle du visible et inférieures a celle des ondes radio
ultracourtes. Nous étudierons particulierement la région des longueurs d'onde s'étendant de 2.5
a 1.6 pm (c'est-a-dire de 4000 a 621 cm™), car c'est la région la plus généralement utilisée par

les chimistes organiciens pour la détermination structurale [4,9].

4.1. Théorie :

Les molécules absorbent 1’énergie de ces radiations en modifiant leur énergie
de vibration. Le phénoméne d’absorption dans le domaine de Iinfrarouge est lié aux
vibrations de la molécule. Ces vibrations qui impliquent une variation du moment dipolaire,
créent un  champ électromagnétique de méme fréquence, d’intensité d’absorption

proportionnelle au carré de la vitesse de variation du moment dipolaire [4].

Détermination de la structure des molécules
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Les méthodes expérimentales pour détermination de la structure.

Tout les corps organique présentent moment dipolaire non nul sont applicables

(détectables) dans la spectrometre IR [2].

4.2. Différents types de vibration moléculaire :

Il existe deux types de vibration moléculaires: les vibrations d’allongement
et les vibrations de déformations. Une vibration d’allongement est une vibration au cours
de laquelle deux atomes se rapprochent ou s’éloignent le long de leur axe commun [4].
Les vibrations de déformation angulaire sont caractérisées par une modification de I’angle
entre deux liaison, il existe quatre types: le cisaillementla rotation, le balancement

et la torsion. Ces déférents types de vibration sont représentés sur la figure (1.2) [2].

\ \/

Symétrique Antisymétrique

Vibration d’allongement

i <

Rotation Cisaillement
+ + + -
Balancement torsion

Vibrations de déformation angulaire

Figure (1.3): modes de variation moléculaire

Détermination de la structure des molécules
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4.3. La loi de détermination de longueur d’onde (loi de Hooke): .

K 1)

Les attributions des fréquences d’élongation peuvent étre approximées par I’application
de la loi Hooke. Dans I’application de cette loi, deux atomes et leur liaison se traitent comme
un simple oscillateur harmonique composé de deux masses reliées par un ressort. L’équation
suivante, dérivée de la loi de Hooke, établit la relation entre la fréquence d’oscillation,

les masses atomiques et la constante de force de la liaison.

b = f
2w c| (MxMy )/(Mx + My

U = la fréquence de vibration (em™)

c= la vitesse de la lumiére (cm/s)

f=la constante de force de la liaison (dyne/cm).

(L10)

Mx et My = masses (g) de ’atome x et de I’atome y respectivement.

Les calculs situent les fréquences d’élongation des liaisons suivantes dans les régions

d’absorption indiquées [3,9].

Groupe Fonction Région (Cm™) .
Alcane 2965-2850
-CH; 1450
Ll 1380
-CH, 1465
alcéne 3095-3010 ;
700-1000 3
Alcyne 3300 -
Aldéhyde 2900-2820
2775-2700 )
Alcane 700-1200 (peu utilisable) p
C.C Alceéne 1680-1620 g
Alcyne 2260-2100
Cétone 1725-1705 :
C=0 Aldéhyde 1740-1720 #,
Acide carboxylique 1725-1700 :
Ester 1750-1730 :
Amide 1700-1800

Détermination de la structure des molécules
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Groupe Fonction Région (Cm™)
C-O0 Alcool, aster, éther
Acide carboxylique 1300-1000
-O-H Alcool 3650-3200
Acide carboxylique 3300-2500
-N-H Amine et amide 3500
C=N Nitrile 2260-2240

Tableau (I.1): Fréquence des principaux groupements organiques.

5. Résonance magnétique nucléaire (RMN)
5.1. Généralités :

Les fondements théoriques de la spectroscopie RMN ont été établis par W. Pauli en 1924 ;
il a en effet suggéré que certains noyaux atomiques posséderaient des propriétés de spin
et de moment magnétique telle que le fait de les placer dans un champ magnétique devrait

conduire a une séparation de leurs niveaux d’énergie [2].

La résonance magnétique nucléaire est a I’origine d’une méthode utile pour résoudre
les problémes de détermination de structure des composés moléculaires organiques
et de certains types de matériaux inorganiques [3].

La résonance magnétique du noyau d’hydrogeéne (du proton) a une application trés vaste
dans le domaine de la chimie organique, c’est pourquoi nous nous limiterons uniquement au
proton étant donné que la résonance magnétique des noyaux d’autres éléments tels que le ch,
N, F' et P*! est liée 4 un nombre trés limité de composés organique. Cette méthode est en

mesure de confirmer :

Détermination de la structure des molécules
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Les méthodes expérimentales pour détermination de la structure.

e Quel type d’atome d’hydrogéne contient un composé (exemple d’un proton lié
a un noyau phényle ou a un groupe méthyle, méthyléne, méthane ou a des atomes
de carbone déja liés a des groupes fonctionnels, des hétéroatomes ou a un cycle
hétérocyclique.)

e Le nombre d’atomes d’hydrogene identiques dans une molécule.

e Quel type d’atome d’hydrogene se trouve au voisinage d’un proton.

e La stéréochimie dans des systémes alicycliques, etc. [4].
5.2. Théorie de la résonance magnétique nucléaire :

Comme pour le cas des électrons qui tourment autour du noyau, les noyaux assument
une rotation autour de leur axe, c'est-a-dire qu’ils possédent une certaine impulsion circulaire

(spin). Comme résultat de cette rotation, les noyaux étant chargés possedent un moment

magnétique (p;) et tendent a prendre une orientation dans un champ magnétique externe.

=y (I.11)
Ou p,; représente le moment magnétique, y la constante gyromagnétique (parallélisme
magnétique mécanique qui est épéciﬁque pour noyau de chaque élément) et S; I’impulsion
circulaire ou spin [4].

Les nombres de spin ont comme valeurs 0, 1/2, 1, 3/2 et ainsi de suite (I=0 veut dire qu’il n’y
a pas de spin).

Comme le montre la figure (I.3), lorsqu’un noyau, dont le nombre quantique de spin est
égal a 1/2, est placé dans un champ magnétique extérieur By, son moment magnétique
s’oriente, solen I’état quantique magnétique, suivant I'une des deux directions possibles.
L’énergie de I’état énergétique le plus bas, I=1/2 et I’énergie de I’état vaut I=-1/2.

La différence d’énergie AE entre les deux états est égale a :

h
AE = 12’;30 1.12)

Détermination de la structure des molécules
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Les méthodes expérimentales pour détermination de la structure.

Ou h est la constante de Planck, By est champ magnétique (Tesla) et y appelée le rapport

gyromagnétique.

Une fois que les deux niveaux d’énergie du proton sont établis, il serait possible

d’introduire de quantatique d’énergie Av, (relation de Planck). En combinant I’équation (1.12)

avec la relation de Planck, on obtient la fréquence de I’onde nécessaire pour provoquer

la transition [3]:

g, e L (L.13)

I\Jl-—

Energie

0| =

Figure (I.4): Les deux niveaux d’énergie pour un proton dans un champ magnétique Bo.

5.3. Déplacement chimique :

Les électrons, sous l'influence d'un champ magnétique, circuleront et de ce fait
généreront leur propre champ magnétique s'opposant au champ appliqué selon la "régle
de la main droite"; d’ou l'effet de blindage figure (I.4). Cet effet rend compte
du diamagnétisme propre a tout matériel organique. Dans le cas de composés possédant un
nombre impair d'électrons, le paramagnétisme associé¢ au spin de I'électron non apparié

dépasse de loin le diamagnétisme provoqué par la circulation des électrons appariés.

Le degré de blindage dépend de la densité des €lectrons circulants, et en toute premicre
approximation, le degré du blindage du proton li¢ a un carbone dépendra de l'effet inductif

des autres groupes lié a cet atome. La différence dans la position d’absorption d’un proton

Détermination de la structure des molécules
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Les méthodes expérimentales pour détermination de la structure.

particulier par rapport a la position d’absorption d’un proton de référence est appelée

le déplacement chimique de ce proton particulier [3].

Noyau
[ eléctrns circulants
A=
/
{
\ -
e YO B ngnes de force
magnétique

Figure (1.5): Blindage diamagnétique des noyaux créé par la des électrons.

6. Les rayons X :
6.1. Les méthodes de diffraction des rayons X :

Depuis sa découverte en 1912 par Von Laue, la diffraction des rayons X a été a I’origine
d’un grand nombre d’informations importantes dans les domaines scientifiques et industriels.
Ainsi, tout ce que l’on connait de l'arrangement des atomes dans un cristal, ainsi que
des distances qui les séparent, résulte des études de diffraction. La diffraction des rayons X
est aujourd’hui d’une importance capitale dans la détermination de la structure de substances
naturelles complexes telles que les stéroides, les vitamines et les antibiotiques.

La diffraction des rayons X comme pour les autres types de rayonnements
électromagnétiques, I’interaction entre le vecteur électrique d’un rayonnement X
et les électrons de la matiére traversée est a ’origine d’un phénomeéne de diffusion. Lorsque
les rayons X sont diffusés, ils interférent (tant de maniere constructive que destructive) parce
que les distances entre les centres de diffusion sont du méme ordre de grandeur que

la longueur d’onde du rayonnement. Il résulte un phénomene de diffraction [2].

6.2. Le principe de rayons X :

Les rayons X sont des rayonnements électromagnétiques de courte longueur d’onde

produits par le freinage d’électrons de haute énergie ou par des transitions électroniques
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impliquant les orbitales internes des atomes. Le domaine de longueur d’onde des rayons X
s’étend de 10° a 100 A°. La spectroscopie classique par rayons X se limite cependant

a la région qui s’étend d’environ 0.1 a 25A° [2].

e LoideBragg:

En 1912, W. L. Bragg a traité la diffraction des rayons X par un cristal de la maniére
illustrée par la figure (1.5). Dans ce cas, un faisceau €troit de rayonnement frappe la surface
du cristal sous un angle 6. L’interaction du rayonnement avec les atomes situés en O, P et R

donne naissance a de la diffraction. Si la distance AP+PC remplit la condition :

AP + PC =nAi (1.14)
Ou n est un nombre entier, le rayonnement diffusé sera en phase en OCD et il semblera

réfléchi par le cristal. Comme on a
AP = PC = dsinl (1.15)

Ou d est ’équidistance entre les plans cristallins, on peut donc écrire la condition

d’interférence constructive du faisceau pour un angle 0 :
nA = 2dsin@ (1.16)

L’équation (1.16) d’importance capitale, est appelée équation de Bragg. Remarquons que

le rayonnement X n’est réfléchi par le cristal que si I’angle 0 remplit la condition :

ni
sind = — 1.17
d (I.17)

Pour tout autre angle, il se produit des interférences destructives [2].
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Les méthodes expérimentales pour détermination de la structure.

Figure (L.6): Diffraction des rayons X par un cristal.

6.3. Diffraction par un échantillon polycristallin

Les cristaux slémentaires ont alors des tailles trés faibles, de I’ordre du micron, €t ne
peuvent pas étre isoles pour étre caractériser comme des monocristaux, nous verrons que
certaines techniques expérimentales permettent toutefois de les étudier. Dans la littérature,
ces techniques sont souvent appelées « techniques de poudre », le terme poudre signifie
simplement ici polycristal et les microcristaux considérés ne doivent pas €tre confondus avec
le terme plus général de grain de poudre, un grain de poudre pouvant étre
poly-ou monocristallin.

Considérons un échantillon polycristallin irradié par un faisceau monochromatique
de rayon X, cet échantillon contient un nombre trés élevé de grain et si ces cristaux ont une
orientation aléatoire, comme nous |’avons vu, les faisceaux diffractés font un angle a 2 6 avec

]a direction du faisceau incident.

6.4. Réseaux et systémes cristallins :

La trés grande majorité des substances solides est constituée de cristaux. Un cristal est
un arrangement régulier d’atomes (ou d’ions) dans I’espace. On dit qu’il forme un réseau a
trois dimensions. On raisonne souvent sur un réseau plan, plus facile a représenter. La

généralisation est ensuite facile.
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Etant donné la structure réguliére de I’édifice cristallin, pour caractériser un réseau, il
suffit de considérer une figure géométrique simple qui reproduit tout le réseau par translation. «
Cette figure est appelée maille. On la choisit de facon qu’elle mette en évidence la symétrie
du réseau.
La maille n’est pas toujours la figure la plus simple du réseau. Pour mettre en évidence
la symétrie du réseau, il est parfois nécessaire de considérer une figure géométrique plus
complexe.

Dans espace, la maille est un parallélépipede. On distingue quatre types de maille :

Disposition des atomes dans le parallélépipede | Nom de la maille

-Aux huit sommets seulement Simple ou primitive ——» P
-Aux huit sommets et au centre Centrée E—
-Aux huit sommets et aux centres des forces A faces centrées —* FC
-Aux huit sommets et aux centres de deux A bases centrées ——» BC

faces parall¢les

On décrit une maille d’un solide donné et par conséquent un réseau par ses parametres.

o BERS

On appelle ainsi I’ensemble des trois cotés a, b, ¢ du parallélépipéde et des trois angles a., B, v,

situés entre ces trois cotés figure (1.6).

Figure (1.7): Maille et paramétres d’un réseau a trois dimensions

v
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Par considération de symétrie on montre qu’il existe 14 types de réseaux a trois
dimensions, soit 14 types de réseaux cristallins. Les espéces de mailles correspondantes
peuvent étre repérées par sept types de paramétres. Cet ensemble de paramétres constitue

les sept systémes cristallins. Ils sont représentés, figure (1.7), sous forme de tableau [10].

CUBIQUE a=b=c a=p=y=90°
¢ HEXAGONAL a=b#c a=Pp=90%y=120°
QUADRATIQUE a=b#c a=p=y=90°
- b ORTHORHOMBIQUE a#b#c a=p=y=90°
RHOMBOEDRIQUE a=b=c a=B=y
! MONOCLINIQUE ~ a#b#c a=B=90°
¢ TRICLINIQUE azb#c a#Pty

Figure (1.8): Les sept systemes cristallins
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Structure de molécule et les liaisons chimiques.
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Chapitre II : Structure de molécule et liaisons chimiques
1 Introduction :

Dans la nature il existe des millions de composés chimiques différents formés
de molécules qui sont des groupes d’atomes. Certains atomes s’unissent pour former ces
molécules, d’autres atomes ne peuvent jamais s’unir [11]. Plusieurs de ces atomes peuvent
s’unir par des liaisons interatomiques et former ainsi des molécules, elles sont li€es par des
liaisons intermoléculaires [12]. On distingue pour des raisons de commodité plusieurs types de
liaisons chimiques qui sont des limites de ces types. La réalité est plus complexe : Toutes les
liaisons sont en fait intermédiaires entre les différents types de liaisons a savoir la liaison

ionique, liaison covalente, liaison métallique, liaison de Van der Waals et liaison hydrogéne.

Quand deux atomes s’unissent le systeme résultant (molécule diatomique) se trouve a
un niveau d’énergie plus petit que a celui formé des deux atomes isolés. La formation d’une
liaison chimique dégage donc de I’énergie. Toutes les informations de structure de molécule et
liaisons chimiques sont obtenues a partir des résultats des méthodes expérimentales de

détermination de la structure d’une molécule [1,11].

2. Les liaisons chimiques :
2.1. Définition :

On dit qu’il y a une liaison chimique entre deux atomes ou entre deux groupes d’atomes
si les forces qui s’exercent sur eux conduisent a la formation d’édifice suffisamment stable
pour que I’on puisse considére ce systtme comme composé chimique avec des propri€tés

spécifique [13].

2.2. L’éctronégativité :

L’éctronégativité mesure la tendance d’un atome a prendre des électrons en présence
d’un autre atome [10]. L’éctronégativité est un concept utile pour décrire d’une maniére

qualitative le partage des électrons dans une liaison entre deux atomes déférents.

Détermination des structures de quelques molécules

19

Y

F 2

.M



Structure de molécule et les liaisons chimiques.

Pour établir une telle classification il faut pouvoir s’appuyer sur une échelle numérique.
Malheureusement, il n’existe pas d’échelle unique et on emploie, suivant les cas, des échelles

différentes.

2.2.1. Echelle de Mulliken :

Elle est donnée par la formule :

ZM = KM (Eionisation + Eaﬂlm’té ) (H-l)

Ou yum est le coefficient d’électronégativité de Mulliken et Ky une constante ajustable qui
permet de passer d’une échelle d’¢électronégativité a une autre.
2.2.2. Echelle de Allred et Rochow :

Elle est basée sur la charge nucléaire efficace de I’atome. Pour les électrons externes, la

formule est la suivante:

Zef
X = 0.36 -2 +0.74 (11.2)

Ou r est la rayon covalent de I’atome en centaine de pico métres.
Z.srreprésente la charge nucléaire effective [7,14].

Zew=Z" (de la couche externe) +0.65.

2.2.3. Echelle de Pauling :

Elle est reliée a I’excés d’énergie gagnée lors de la formation d’une liaison covalente.
On constante en effet que 1’énergie de dissociation d’une molécule AB est supérieure a celle
que I’on peut déduire simplement de I’énergie des molécules symétriques correspondantes A,

et B>. On peut écrire :

D,z =~ D(4,)D(B,) + A (11.3)
Etonpose: yp(B)- yp(A4)=+A

Ou yp sont les coefficients d’électronégativité de Pauling.
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2.3. Le moment dipolaire :

Lorsque les atomes A et B sont différents, si B est plus électronégatif que A, la densité
électronique est plus élevée dans la région de B que de A.

Prenons I’exemple du fluorure d’hydrogéne H-F. La double liaison est inégalement

partagée entre le fluor et I’hydrogéne. Tout se passe comme si, une charge —d est concentrée

sur le fluor, et sur I’hydrogene, une charge +0 :

=067

H F D
+0 -3 6, 0
+————— —»>

O est inférieure a e (charge d’électron) car le fluor attire vers lui I’électron de
I’hydrogene mais ne I’accapare pas completement. La molécule HF est équivalente, du point

de vue électrique, a un dipdle caractérisé par moment zi .

Par définition, le moment dipolaire est le vecteur :

= 0.r ey (I1.4)
Il est dirigé arbitrairement du centre des charges négatives vers le centre des charges

positives, r représente la distance intermoléculaire.

Molécules polaires et molécules non polaires :
Les premieres ont un moment dipolaire non nul, les secondes, un moment nul [10].
2.4. Les liaisons intramoléculaire :
2.4.1. La liaison ionique :
2.4.1.1. Définition :

La liaison ionique (hétéropolaire) résulte d’attractions purement électrostatiques entre les
ions de signes contraires [14]. L’union se fait donc entre deux atomes entre lesquels il existe

une grande différence d’électronégativité [11].
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Structure de molécule et les liaisons chimiques.

2.4.1.2. L’énergie de liaison ionique :

Une premiére partie de I’énergie vient de I’attraction électronique qui est donné par :

P
°" 4me, R (I1.5)

Si ’on se limite a deux ions portant chacun une charge élémentaire.

La force d’attraction de la liaison ionique est une force a longue distance. Au fur et a
mesure que les ions se rapprochent, ils finissent par entrer en contact, ¢’est-d-dire que les
nuages électroniques de chaque ion commencent a s’interpénétrer. Il apparait alors des forces
de répulsion qui n’agissent qu’a courte distance. Une bonne description de 1’énergie de

répulsion est donnée par 1’approximation de Born :

Ky
Ep = IS (11.6)
Ou n est I’exposant de born qui est de I’ordre de 7a10.
L’énergie totale de liaison est donc égale a :
1 e K
E, =- — g = E 1.7
! 47e, R R {aL.7)

La somme de ces énergies conduit alors & une distance d’équilibre pour Er minimum comme

le montre la figure (11.1). Nous retrouvons bien la définition d’une liaison chimique.

Le calcul de Ciz:; conduit a la distance d’équilibre :

1
4re K, \n-1
R, = (——Oz—i) (11.8)
e
A la quelle correspond I’énergie :
2

e 1

B ==
4re R, n (115)

On peut perfectionner ce modele pour les "gros" ions en introduisant I’effet du champ

électrique des ions sur les €lectrons que I’on appelle la polarisation €lectrique.
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Structure de molécule et les liaisons chimiques.

Figure (I1.1) Energie de la liaison ionique en fonction de R

Pour des molécules avec des charges différentes, le calcul est identique mais plus compliqué.
Le modeéle que nous venons de présenter correspond a la réaction

C" + A—>CA
Si I’on reprend la définition de I’énergie de liaison, I’état initial correspond a I’état des neutres
séparés a I’infini. L énergie de liaison est alors donnée par I’énergie de la réaction

C + A—CA
Il en résulte que I’énergie de liaison correspond a :

E, = E(C)+ A4,(A) + E,(électrostatique) (11.10)
Ou E; est I’énergie d’ionisation de I’atome C pour passer de C’a C" et A, Paffinité

électronique de ’atome A correspondant au passage de Aet A

2.4.1.2.1. L’énergie d’ionisation :

C’est I’énergie qu’il faut fournir pour arracher I’électron de plus faible énergie a un

atome ou a un ion (si I’atome a déja perdu des électrons). Ceci peut s’écrire :

A — A" +e”  énergie de premiére ionisation

A" > A*" +e”  énergie de deuxiéme ionisation
1 - 7 . ie o . .

A™ > A"V o™ énergie de '™ ionisation
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Ces énergies se mesurent expérimentalement. L’énergie totale d’un atome ou d’un ion

est donc égale a la somme des énergies de tous les €lectrons. On a :

: 1
Eionisation = Etotale (A("+ " ) - Etotale (A o ) (Hl l)

Plus cette énergie est faible, plus I’atome ou I’ion a tendance a perdre un électron de la
couche externe [15].
2.4.1.2.2. L affinité électronique :

L’affinité électronique d’un atome est 1’énergie mise en jeu lors ’addition d’un électron

a I’atome gazeux neutre. Cette addition produit un ion négatif selon le schéma :

A, +e ————> A+ énergie ou affinité électronique .

Les affinités électroniques ne sont pas faciles a mesurer. Plusieurs méthodes existent, la

plus courante consiste & mesurer 1’énergie d’ionisation de I’ion négatif :

- e . 0. . . —
R
A,,. +énergie d'ionisation A+ 2

gaz

A, +e —————> A + dffinité électronique

Ces équations étant inverses I’une de I’autre on a :

Energie d’ionisation = affinité électronique en valeur absolue [11].

2.4.2. La liaison covalent :
2.4.2.1. Définition :

Quand deux atomes se trouvent en contact, ils peuvent mettre en commun leurs électrons
de valence et former une molécule.
La liaison covalente est due a un échange permanent d’électrons mis en commun entre deux

atomes [10,15].
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Structure de molécule et les liaisons chimiques.
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2.4.2.2. Le modéle de Lewis de la liaison chimique :

C’est le premier modele élaboré pour essayer d’expliquer la formation de liaisons
covalentes entre des atomes.
2.4.2 2.1. Régle de L’octet :

Lewis, en 1916, a interprété la formation de liaison covalente conduisant a la molécule
d’hydrogeéne par la mise en commun de I’électron 1s de chacun des atomes d’hydrogéne. On
obtient ainsi une paire d’électrons commune a chacun des deux atomes. C’est cette paire

d’électrons, qui est responsable de la formation de la liaison covalente.

Les atomes d’hydrogénes ont alors la structure électronique des gaz rare de la méme

ligne que I’hydrogeéne; I’hélium. Lewis a généralise ceci a d’autres molécules.

On obtient ainsi la régle de I’octet, dans une liaison covalente, chaque atome tend a avoir
la couche électronique externe a 8 électrons périphériques (ns®, np®) du gaz rare qui le suit
dans la classification périodique [16].

2.4.2.2.2. La Représentation des molécules par modéle lewis :

Pour représenter une molécule, on symbolise chaque liaison covalente par un tiret (-)
liant les deux atomes. C’est la représentation de Lewis d’une liaison covalente. La molécule de

dihydrogéne sera donc représentée par :

H-H

Le tiret symbolisé le doublet mis en commun par chacun des atomes. 1l est possible de

représenter sur les atomes les doublets de la couche externe non engagés par I’atome dans

liaison. C’est ainsi qu’on représentera la molécule de dichlore par

\c1—cll
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Structure de molécule et les liaisons chimiques.

De méme, la molécule d’eau pourra étre symbolisée par :

A\
20N
H o

Si plusieurs doublets sont mis en commun par deux atomes, on a une liaison covalente
multiple. On représentera chaque doublet par un double tiret. Le dioxyde de carbone et le

diazote sont symbolisée par :

0=C=0 IN=NI

h Fd

Il n’est pas nécessaire pour former une liaison covalente que chaque atome fournisse la
moitié des électrons mis en jeu. La paire d’électrons peut étre fournie par un seul atome « le
donneur», I’autre atome étant |’atome accepteur.

On parle alors de liaison de covalence dative ou liaison de coordination. On peut la
symboliser par une fleche dirigée du donneur vers I’accepteur.

Dans la molécule ammonium, I’azote est donneur [16]. La représentation de la molécule

scra

||'| H
H—N>H H—N—H
|l'| Ou ||'|

2.4.2.3. Prévision de I'énergie de liaison covalente :

Il est intéressant de savoir a ’avance ’ordre de grandeur de I’énergie d’une liaison

covalente sans se préoccuper de sa structure. On pourrait penser qu’un atome A engagé¢ dans
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une liaison covalente apportera toujours la méme contribution a I’énergie de la liaison avec un
atome B a condition d’établir le méme type de liaison.

On peut estimer cette contribution en prenant la moitié de I’énergie de la molécule A, et
la moitié de celle de B,. Si cette idée est vraie, on devrait donc mesurer pour I’énergie de la
liaison covalente dans la molécule A-B :

B =(1/2).(E g+ Byy) (11.12)

Cette approximation est trés grossiére, car I’introduction de la dissymétrie, en liant deux
atomes qui ont des énergies et des affinités électronique différentes, provoque un excés de

stabilité de la liaison.

On peut améliorer ce résultat en utilisant les coefficients d’électronégativité de Pauling

des atomes A et B. On a alors pour une liaison covalente entre deux atomes A et B :
E,,=01/2).(E, +E,)-963%y, - 1) (I1.13)

Ou les énergies sont exprimeées en KJ.mol™.
Ce modeéle, du a Pauling, ne donne pas de trés bonnes estimations pour les énergie de
liaison des molécules a fort caractére ionique ot (a- s est grand [15]. La relation précédente

est remplacée dans ce cas par :

E,, = —Es—Eyy —431[1-exp(-0.29(x, - 7,)")] (IL14)

2.4.2.4. Rayon d’une liaison covalente :

Une des données importantes d’une liaison covalente est la distance entre les deux
atomes liés A et B. La encore, on pourrait penser que le volume occupé par un atome donné

dans une liaison covalente est le méme.

On définit le rayon de covalent de la sphére équivalente a I’atome A dans une liaison
covalente comme étant le rayon covalent de ’atome. Sa valeur est facile a déterminer avec

ra=1/2 distance (A-A). Or on constate que la longueur de la liaison covalente dans la molécule
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A - B n’est pas égale a la somme des rayons covalents mais qu’elle est légeérement plus courte.

Une bonne estimation est donné par :

dy=r+15 =924~ 24| (1L.15)

Les distances sont exprimées en picometres (1 pm=10"12 A) [14].

2.4.2.5. la géométrie des molécules a atome central :

Un certain nombre de méthodes physiques permettent de déterminer avec précision la
géométrie des molécules simples ou complexes, en fournissant les valeurs des longueurs de
liaisons et des angles entre ces liaisons.

Le chimiste canadien GILLEPSIE a €élaboré en 1957 une méthode permettent de prévoir
la géométrie des molécules des ions ; c’est la méthode V.S.E.P.R. (valence schell electrons

pair repulsion) [16].

2.4.2.5.1. Principe de la méthode V.S.E.P.R :

La géométrie de la molécule dépend non pas du nombre de liaison, mais essentiellement
de la structure électronique de la couche de valence (couche externe) de I’atome (ou de I’ion)
central.

La grande majorité des m(;lécules ou ions stables possedent un nombre pair d’électron
de valence. La molécule ou I'ion étant stable, son énergie potentielle d’interaction
¢lectrostatique doit étre minimale. Les doublets doivent donc étre disposés dans ’espace de

maniére a correspondre a une énergie minimale [16].

2.4.2.5.2. Répartition des doublets de valence :

Considérons uniquement, pour I’instant, des molécules a liaisons simples.
Il s’agit de dénombrer les p doublets d’électrons qui entourent I’atome central A dans
la molécule AX,,.
Pour déterminer la répartition des doublets, on admettra, en premiére approximation,
que :
» Les longueurs des liaisons A-X sont toutes du méme ordre de grandeur c’est a dire que

les paires liantes sont équidistantes de A;
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> Les doublets non liants sont a une distance du centre de A voisine de celle des doublets <
liants. .
Dans ces conditions, on peut localiser les doublets sur une sphere de centre A.
Les dispositions relatives de p points d’une sphere et €loignés le plus possible les uns

des autres sont données par le tableau ci-dessous [16].

Forme de la Angle des liaisons
P molécule
Z linéaire 180° %
3 Triangle équilatéral 120° %
4 Tétraédre régulier 109.5° @
5 Bipyramide a base 120° et 90°
triangulaire
6 octaédre 90° % .

Tableau (IL.1): dispositions relatives de P points sur le sphere

M,

- M
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2.4.3. La liaison métallique :
Définition :
De méme que la liaison covalente, la liaison métallique est due a la diminution de
I’énergie potentielle des électrons de valence, sous I'influence de plusieurs noyaux atomiques.
Toutefois, dans la liaison métallique les électrons de valence ne sont pas liés a des
atomes particuliers, mais se partagent entre tous les atomes et se meuvent librement a
I’intérieur du cristal [16]. A 1’état solide, un monocristal forme une molécule macroscopique.
Tous les atomes sont liés entre eux par la mise en commun de leurs électrons de valence qui

forment un ciment électronique et contraignent les atomes a étre le plus proche possible les

uns des autres, d’ou les structures trés compactes observées dans les métaux [15].

En moyenne, la liaison métallique est plus faible que la liaison covalente entre deux
atomes. Il est a noter que la liaison métallique n’est pas fondamentalement différente de la

liaison covalente, ¢’est une liaison délocalisée sur I’ensemble du cristal [10].

2.5. Les liaisons intermoléculaire :

2.5.1. La liaison de Van der Waals :

La liaison de Van der Waals est due a des forces électrostatiques beaucoup plus faible
que celles entrent qui en jeu dans les liaisons précédentes. Ce sont ces forces que Van der
Waals invoquées pour expliquer que le comportement des gaz n’obéissait pas aux lois des gaz
parfaits. Ce sont aussi ces forces qui permettent aux gaz inertes de se condenser a basse
température.

Les forces de Van der Waals sont généralement attribuées a des attractions électriques

ou magnétiques entre molécules [18]. L’énergie de Ven der Waals est plus faible que [’énergie

de liaison covalente. Il existe trois types d’interactions de Van der Waals.

2.5.1.1. Les interactions entre deux dipdles:

Ces interactions interviennent quant les molécules possédent un moment dipolaire

permanent; c'est & dire quand il existe dans la molécule une répartition dissymétrique du nuage

¢électronique.

Les dipoles peuvent alors s'orienter de telle maniere que leur énergie mutuelle
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d'interaction soit minimale.

Si d la distance moyenne entre les molécules (supposées identiques) et si p est le
moment dipolaire d’une molécule, I’énergie potentielle moyenne d’attraction a la température

Test:

2
A o LS (I.16)
3KT \ 4zg, |d

Ou K est la constante de BOLTZMANN.
g0 : perméabilité de champ électrique.

La force attraction intermoléculaire dérivant d’un potentiel sera donc en 1/d’.

2.5.1.2. L'effet Induction :
Ce type d’interaction se manifeste entre une molécule non polaire, et une molécule

portante un moment dipolaire permanant.

Le dipdle permanent crée au voisinage de la molécule apolaire un champ électronique E.

Ce champ provoque I’apparition d’une dissymétrie dans la répartition d’un moment dipolaire
induit, proportionnel au champ électronique E,ji=a E

11 en résulte une énergie potentielle d’interaction d’attraction donnée par :

a1

V,= —(Ks)i (11.17)
0

o : est la polarisabilité de la molécule apolaire.
2.5.1.3. L'effet de dispersion :

Il a été introduit par LONDON (1930) pour expliquer I’existence de forces de Ven der

Waals entre deux molécules apolaires (gaz rares, halogenes...).

Dans ces molécules, le mouvement des €lectrons entraine une dissymétrie instantanée de
la répartition électronique et donc I’apparition d’un moment dipolaire instantané; bien
entendu, la moyenne de ces moments dipolaires est nulle.

Mais I’existence d’un moment dipolaire dans une molécule induit dans une molécule
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voisine un moment dipolaire lui aussi instantané, on est donc ramen¢ a une interaction entre un
dipdle et une molécule polarisable [16,18].
3 1 oo Ll

V,=—= 1.18
2T T ) dmey) d° I+, (L1%)

a1, o : les polarisabilités des molécules 1 et 2.
d : la distance entre les molécules.

I, I, : énergie de premiere ionisation.

2.5.2. La liaison hydrogeéne :

2.5.2.1. Définition :

C’est une liaison qui intervient également entre molécules mais qui s’apparente un peu a

la liaison covalente. C’est une liaison plus forte que les liaisons de Van der Waals [11].

2.5.2.2. Mise en évidence expérimentale:

En examinant ’évolution des température d’ébullition de la série de composés comme
H,0, H,S, H,Se, H,Te, on s’apercgoit que les températures d’ébullition augmentent avec la
taille des molécules comme cela était prévisible. On s’apergoit cependant que la température
d’ébullition de I’eau est anormalement élevée. Le méme phénoméne se produit pour NH; qui

par rapport a la série PH3, AsH3 et SbH; a un point d’ébullition anormalement élevé [11].
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—a&@— colonne VI A
100 m HO ®  colonne V A

témperature d'ébullition C’
\
]
Y
k-
» \
o

4 -///
H s ® AsH,
® PH
-100 T T T T T
2 3 4 5

n’de le période

Figure (IL.2) : la températures d’ébullitions pour les hydrures de la colonne V A, VI A.

2.5.2.3. Nature de la liaison hydrogéne:

La liaison hydrogéne est une interaction de nature électrostatique, d'énergie assez
faible par rapport a la liaison covalente (entre 25 et 40 KJ. mol™ soit le dixiéme de I'énergie
d'une liaison covalente). Elle apparait soit entre deux molécules (liaison intermoléculaire), soit
a l'intérieur méme d'une molécule (liaison intramoléculaire).

Pour qu'il y ait possibilité de formation de liaison hydrogéne, il faut qu'il existe:
- un hydrogene lié a un atome A trés électronégatif et de petite taille; la liaison A-H est alors

forment polarisée en

+§H 3 A—5

- un atome B porteur d'un moins un doublet non liant; c'est le cas de I'oxygeéne dans un
groupe -O-, de I'azote dans >N, du fluor dans —F.

On aura alors formation d'une liaison hydrogene entre I'atome H de A-H et I'atome B

A——H - |B-
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Structure de molécule et les liaisons chimiques.

La longueur de la liaison hydrogene B. . . H est supérieur a la longueur de la liaison B-H

covalente.

2.5.2.4. liaisons hydrogéne intermoléculaire:

Les liaisons hydrogéne sont responsables des phénomeénes d'associations moléculaires

et donc influent sur les propriétés physiques. C’est ce qui existe pour :
- D’eau tant a I’état liquide qu’a I’état solide ; la rupture des liaisons hydrogéne dans I’eau

liquide par élévation de la température permet d’expliquer la variation de la masse

volumique de I’eau (passage par un maximum vers 4 °C) ;

Figure (11.3) : Eau liquide

- L’ammoniac qui renferme a I’état liquide et a I’état solide de la liaison N. .. . H;
' \ ' \
N:‘_‘; Hoeveoos N—H
/ 0.102nm 0.187
H H

Figure (I1.4) : NH3 liquide

LS
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2.5.2.5. liaisons hydrogeéne intramoléculaire:
Dans certains composés organiques renfermant une fonction phénol et une autre

fonction oxygéne, il peut y avoir formation de liaisons hydrogéne intramoléculaires,

permettant |’ obtention de cycles souvent assez stables. C’est le phénomene de "chélation"[16].

0]

~ 0 0

1 \ H
H
/ OI /I' /O

0) N

| i

OH H 0

o.nitrophénol

dihydroxy- 1,2 benzéne

Acide o.hydroxybenzoique
Figure (I1.5) molécules avec phénomene de chélation.
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Méthodes des calculs

1

Chapitre I1I : méthodes des calculs
1. Introduction : -

La détermination d’un structure tridimensionnelle ne s’obtient qu’indirectement grace
aux mécanisme de réaction ou a I’analyse conformationnelle [1]. Son processus nécessite des
équipements coliteux et un temps de réalisation important. C’est pour cette raison qu'on
applique une approche théorique basée sur la simulation moléculaire [19].
Parmi les méthodes de simulation moléculaire on cite : p
» Mécanique moléculaire (semi-empirique).

» Les méthodes ab intio.

2. La mécanique moléculaire :

Contrairement aux méthodes quantiques qui s’appuient sur la structure électronique de la
structure moléculaire, les méthodes de mécanique moléculaire s’appuient sur sa seule
géométrie afin de calculer son énergie. Ainsi la mécanique moléculaire décrit la structure
moléculaire comme une série de particules assimilées a des sphéres (atomes ponctuels) de
masse et de charge électronique définis et reliées entre elles par des forces mécaniques ;
liaisons covalentes déformables. de type ressort (figure(Ill.1)), ces forces étant associées a 5

différents termes énergétiques :

Figure (I11.1) : Répréhension mécanique d’une structure moléculaire.

M,

. &
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Le principe appliqué est alors, gridce a une pramétrisation spécifique de la structure,
d’optimiser sa géométrie de facon a obtenir une valeur énergétique minimale. Ces méthodes
ont pour avantage de nécessiter des temps de calcul relativement courts y compris sur des

systémes comportant un nombre élevé d'atomes [20].

2.1. Principe de la méthode :

Le terme mécanique moléculaire correspond a une méthodes de calcul pouvant étre mise
en ouvre par les logicielles de modélisation moléculaire. Le but de cette méthode de calcul est
de déterminer la géométrie d’une molécule donnée par la minimisation de son énergie. Elle
permet également de calcule la variation d’énergie induite par la perturbation de cette

structure.

Pour remplir ses objectifs, la mécanique moléculaire s’appuie sur une représentation de
I’énergie qui est uniquement fonction de la géométrie de la structure. Ainsi, les variables mises
en jeu dans ’expression mathématique de 1’énergie sont les seules coordonnées internes de
la structure [20]:

e Les longueurs de liaison entre deux atomes liés ;
e Les distances entre deux atomes non liés ;

e Lesanglesde valence entre trois atomes liés ;

e Les angles diédres entre quatre atomes successifs.

Ces coordonnés étant elles-mémes définies par les positions des noyaux entre eux.
2.2. Expression générale de I’énergie :

L’énergiec est exprimée comme étant la somme de différentes contributions des
différentes de la structure moléculaire a savoir [21] :

Eiowie = EL + E(6) + E(9) + E(VAW) + E(e),... (IILT)

On distingue dans I’expression précédente les différents termes que I’on rencontre
généralement dans les champs de force [20] :
e E(L): I’énergie de déformation des longueurs de liaison ;

o E(8): I’énergie de déformation des angles valence ;
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e E(p) : I’énergie de déformation des angles diedres ;
e E(VdV): I’énergie d’interactions de Ven der Waals ;

e E(e) : I’énergie d’interactions Coulomb.

2.3. Expression des différents termes énergétiques :
2.3.1. Terme d’élongation des liaisons :

Les liaisons entre les atomes dans un molécule ont souvent tendance a s’allonger ou a se

- contracter (figure (111.2)) [21].
i -
1 2
Figure (IIL.2) : Elongation entre deux atomes.

L’énergie d’élongation est calculée en considérant I’ensemble des liaisons de la structure

moléculaire selon la formule [20] :

~ Ey== D K,(r-r) (111.2)

‘1
2 Liaison

Avec : Ks . la constante d’élongation pour la liaison considérée ;
r : la longueur réelle de la liaison considérée ;

1o : la longueur de référence pour la liaison considérée.

. 2.3.2. Terme de déformation des angles de valence :

La fluctuation des atomes autour de leur position d’équilibre engendre une déformation

des angles de valence (figure (I11.3)) [21]
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Figure (I11.3) : déformation des angles de valence.
L’énergie de flexion est calculée en considérant I’ensemble des angles de valences de la

structure moléculaire selon la formule :

1 2
E@)=—= Y K, (6-6,) (111.3)
2 Angles .
Avec :  K;: la constante de flexion pour I'angle de valence considéré ;

0 : la valeur réelle de valence considéré ;

0o : la valeur de référence pour I’angle de valence considéré.

2.3.3. Terme de déformation des angles diédres :

Le terme énergétique représentant la déformation de I’angle diedre formé par les atomes
1-2-3-4 (figure 111.4) [21] est représenté par une fonction développée en série de Fourier et est
calculé en considérant I’ensemble des angles dieédres de la structure moléculaire selon la
formule suivante [20]:

ool

torsion
2

3V, (1 + cos(@)) + ¥, (1 - coc(24)) + V; (1+cos(3¢))] (111.4)

Angles

Avec : Vi, V, et Vs : les constantes de torsion pour I’angle diédre considéré ;

¢ : la valeur réelle de I’angle di¢dre considéré.
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)

Figure (II1.4) : L angle di¢dre formé par les atomes 1-2-3-4.

2.3.4. Termes d’interaction a distance des atomes non liés :

L’énergie de Van der Waals, qui traduit la répulsion des atomes entre eux a courte distance
et leur attraction a longue distance, est représentée par un potentiel de Lennard-Jones, et est

calculée en considérant I’ensemble des atomes de la structure moléculaire par la formule [20] :

. <[4 B
Bow™ ¥, [ e ——JJ (I11.5)

Atomes r,j ";j

Avec : Aj et Bjj les constantes de Van der Waals pour les atomes considérés ;
r : la distance entre les atomes considérés.
Elle se compose de deux parties, I’'une répulsive et I’autre attractive, et peut étre exprimée par

I’équation en exponentiel suivante :

E(aw) =&'|-C,(r' 17)° +C, exp(=Cy(r/7")] (11L.6)
Avec :
¢ : paramétre d’énergie qui caractérise la profondeur du puits de potentiel a la

. * , . r
distance r , appelé¢ aussi " dureté".

r : somme des rayons de VdW des atomes interagissant.
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r : distance interatomique.

C,, C,, Cs : constantes du champ de force.

On peut représenter cette énergie en fonction de la distance interatomique « r» de la

manigre suivant [21] :

Energie ‘}

[

-~V

Figure (I1L.5) : Courbe d’énergie de Ven der Waals.

Par ailleurs, ’énergie de coulomb, qui traduit les interactions électrostatiques entre atomes
(mises, en particulier, en jeu par les hétéroatomes tels ’azote et 1’oxygene), est calculée en

considérant ’ensemble des atomes de la structure moléculaire selon la formule [20] :

ql /
By =Y 24 (I1L.7)
Atomes & I’;J
Avec:  ¢:laconstante diélectrique du milieu ;

qi et gj : les charges des atomes considérés ;

r;i : la distance entre les atomes considérés.
3. Revue de quelques méthodes ab initio

3.1. Théorie de la fonctionnelle de la densité (DFT) :

La théorie de la fonctionnelle de la densité¢ de la charge (électronique) est I'une des
méthodes dites ab initio ou premiers principes (first principle methods). Son appellation vient

du fait que ces méthodes de calcul des propriétés électroniques et structurales de la maticre
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condensée sont indépendantes des parametres ajustables qu’on trouve dans les modéles

classiques dits empiriques ou semi-empiriques [22].

L’utilisation des calculs ab initio nécessite la proposition d’un modéle structural du
systéeme étudié. Ce modele forme la boite de simulation du matériau dont la structure doit

comporter la géométrie de la boite de simulation du matériau et de la molécule a étudier [23].

3.1.2. Principe de la théorie :

La méthode se base principalement sur e résolution de [‘équation de Shrodinger pour un

systeme a plusieurs électrons.

HY s =E W (I11.8)
Ou:
H : Hamiltonien du systéme
E: Valeur propre de I’hamiltonien (Energie)

V... - Fonction d’onde totale

La densité électronique d’un systeme a électrons associée a une fonction d’onde

> — —

Pis P25 Pyssosess r) c . .
'//( 1727350 Tn ] est donnée par ’expression suivante :

olF)= [ dr,...dr, (11L9)

Ou p est normée a n. La DFT repose sur deux théorémes de Hohenberg et Kohn, initialement,
démontrés pour un état fondamental non dégénéré. Le premier établit I’existence d’une
fonctionnelle de la densité p et le deuxieme énonce un principe variationnel par rapport a p

[24,25].

Les propriétés de 1’état fondamental d’un systeme électronique dans un potentiel

externe V() (par exemple le champ crée par les noyaux ou encore un champ appliqué, etc.)
ne dépend que de la densité éélectronique totale en chaque point p(7) . En d’autres termes, il

existe une fonctionnelle universelle de la densité (indépendante de V) F [p] telle que I’énergie

du systéme puisse s’érire sous la forme suivante :
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Elp]=Flpl+ [p)V () dF (I11.10)

L’énergie de I’état fondamental est le minimum de la fonctionnelle E/p] :

E =min E[p(7)] (IL.11)
p(F
Notons que ces théorémes ne sont valables que pour I’état fondamental et si celui-ci
est non dégénéré. En effet, ils ne s’appliquent que pour les densité qui peuvent étre
associées, par la relation (I11.9), a des fonctions d’ondes qui sont elles-mémes a [|’état

fondamental non dégénéré d’un hamiltonien avec un potentiel externe V' (¥). Ce probléme,

connu sous le nom de v-représentabilité [24,26], limite I’utilisation de la fonctionnelle de
Hohenberg et Kohn. M. Levy, puis Lieb, ont étendu la validité de ces théoremes aux états
dégénérés et aux densités n-représentables (densités qui peuvent étre associées a une fonction

d’onde a n particules).

3.1.3. Les variantes tout-électrons et pseudopotentielie de la DFT :

La détermination de I’énergie totale et de la structure électronique d’un matériau par les

calculs de type ab initiorevient a la résolution des systémes d’équations dont les inconnus

sont les fonctions d’ondes électroniques. Il est tout a fait naturel que toute résolution compléte
de la question doit tenir en considération tout les électrons du systéme. Cette derniére est
appelée ’approche tout électrons ¢ All électron calculations’. Une autre approche se base sur
le fait que seuls les électrons de valence dans le matériau sont affectés par les interactions
entre les atomes qui le composent. Ceci réduit le nombre d’équations a résoudre dans le
systéme malgré que cette simplification ait un prix a payer celui de la la génération des donnés
qui décrivent les interactions entre les électrons de cceur (les €lectrons des couches internes) et
les électrons de valence de chaque élément chimique utilisé dans les calculs. Ces données sont

groupées dans des fichiers informatiques appropriés appelés pseudopotentiels [27].

Le calcul ab initio s’effectue d’une maniére itérative selon un shéma complexe qu’on

peut le simplifier par I’organigramme suivant :

Détermination de la structure des molécules

43

5

v 8RS

L&



Méthodes des calculs

v

Calcul atomique ! APW/LAPW
Trouver le potentiel : Calcul des la charge de
atomique Vi, :' valence

Calcul des valeurs E

Résoudre I’équation de Dirac
_ e a2 %
H¢1 - g¢i ’ H - p + in E propores €k
Calcul de la densité totale de l T
charge : Résoulution I’équation de
_ ! Dirac Schrodinger
Protaie = Z‘¢l| ' & 2 in
‘ H¢i:g¢i9H:p +Vnew
i ¥ E
t | Résolution I’équation de i
E Poisson Calcule de Vn[:w :
f Vy =—4mp i
E Mixage des densités |
1 ‘ :
: Comparaison - o m |0
t | Calcul de V*et p™ | entre > P ® M ——pr |
i pin et pout :

Figure (I11.6) : Schéma auto consistant (SC) de la résolution des équations de Khon-Sham

4. La dynamique moléculaire

La dynamique moléculaire est une technique numérique utilisée depuis que la calcul sur
ordinateur est devenu accessible par la communauté scientifique. Nous pouvons la comparer a

une expérience ‘numérique’.
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4.1. Principe :

En dynamique moléculaire (DM), on fait I'hypotheése que les différentes configurations
des systémes peuvent étre générées par intégration des équations de mécanique classique de
NEWTON. Le résultat de cette intégration donne la trajectoire (positions) et les vitesses des
atomes au cours du temps. L'algorithme permet de calculer l'accélération a; s'appliquant sur

chaque atome i de masse m; :

i

F=ma et g 2
= m,

d’r, _F

(111.12)

La force dérivant d’une fonction d’énergie potentille empirique ou calculée par la méthode ‘ab
initio’, on obtient :

oU
F, = —_—
i ari (111.20)

4.2. Résolution des équations de Newton : algorithme de Verlet :

Dans la méthode de VERLET, les positions et les accélérations au temps ¢, ainsi que les
positions au temps (z-df) servent a calculer les nouvelles positions au temps (¢-+df). Si Vi est la
vitesse moyenne de l'atome i sur l'intervalle [#, 1+df], alors sa position r; & l'instant ¢+dr est

définie par :

Ft+ot)=2r(t)-F(t-8t)+—Lo (111.13)

3 =

Le temps de calcul est directement li¢ au pas d'intégration dr. Plus celui-ci est petit plus

le temps de calcul sera court. La valeur de df est de I'ordre de 107"° s =1 fs.

I