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- INTRODUCTION -

La chimie quantique, qui a remporté de nombreux
succés dans 1'&tude des systémes d'&lectrons pl a délaissé
les problémes posés par les &lectrons sigma. Cette démarche
se justifie dans la mesure ol les propriétés spectroscopiques
et la réactivité des mol&cules font jouer aux premiers un réle
prépondérant et que les difficultés théoriques sont moindres.

Cependant la connaissance de la structure &lec-
tronique sigma d'une molécule devient indispensable lorsqu'il
s'agit de calculer certaines propriétés telles qu'un moment
dipolaire, une polarisabilité électronique, ou d'étudier la
liaison hydrogene, Ces pré&occupations &tant justement celles
du Laboratoire de Chimie Théorique, il semblait inté&ressant
d'essayer d'aborder ce probléme. Nous &tions d'autre part en-
couragés dans cette tentative par certains travaux récents qui
montraient qu'il était possible d'espérer des résultats satis-
faisants d'une méthode de calcul du type L.C.A.0. (combinaison
lingaire d'orbitales atomiques).

Le travail que nous présentons a donc consisté
d'abord en une analyse des calculs des fonctions d'onde d'élec-
trons sigma par une méthode L.C.A.O. (Chapitre I). Nous avons
ensuite utilisé les résultats de cette analyse pour proposer
une méthode de calcul adaptée aux problémes qui nous intéres-
sent (Chapitre II). La troisidme partie consiste en l'applica-
tion de cette m&thode au calcul des propriétés Electriques de
petites mol&cules. Enfin, nous avons essayé d'obtenir des in-
dications sur certains des phénom&nes d'associations moléculaires
que l'on invogue pour expliquer les propriétés de l'eau, en
traitant comme des molécules vraies certains &difices multimo-
l&culaires. Les résultats obtenus sont exposés et discutés au
Chapitre IV,

CHAPITRE I : LE PROBLEME DE L'APPLICATION DES ME-
THODES L.C.A.0. AUX ELECTRONS SIGMA

I,1 - BASE DES METHODES

Dans la théorie des orbitales moléculaires, la
fonction d'onde multi&lectronique est représentée par le produit
antisymétrisé des fonctions d'ondes monoélectroniques.

Y(a, By eee w) = —
wnl

A opérateur d'antisym&trisation

2o, (@)o, (o) vt by (u)oy (0)

o fonction de spin
%y, 8, ..., w représentant les &lectrons.

L'hypothése L.C.A.O. permet de développer les or-
bitales moléculaires monoélectroniques dans la base des orbitales
atomiques

X X, représente l'orbitale atomique.

H H

¢, =L ¢C
u

ip

Pour les molécules & couches complétes, les coef-
ficients Ciu sont déterminés par une méthode variationnelle "qui

conduit aux &quations de Roothaan(l)

i Fuvciv = f Suvcivei
F = H + G
pv uv v
s L .
H”V I Xy ( 5 v ; VA(r)uvdT (en unités atomiques)

1
G, = I PAU[(uv|Ao)- 5 (pa|vry]
A0
- x * 1
(uv|ro) = s X, 1) ¥ (2 ;I; xv(l)xc(Z)dflde
_ P
Suv = f xuvaT




Pxo =2 I CiACic sommation effectuée sur
i les orbitales occupées.

Dans ces équations e; représente l'énergie de
L)
1'orbitale ¢i' Huv

matrice de l'hamiltonien mono&lectronique et de 1'opérateur
d'intéraction électronique : Suu le recouvrement des orbitales

atomigues X, et Xy et P

et Guv sont respectivement les &l&ments de

‘o la matrice densité.

I,2 ~ RESOLUTION DES EQUATIONS DE ROOTHAAN

La résolution de ces &quations ne peut &tre envisagée
que sous forme numérique. Il n'est donc pas possible de conser-
ver une bage compléte. C'est pourquoi on est alors amenés &
définir une base minimale, ceci & partir des orbitales repré-
sentant les &lectrons de valence 1s pour l'hydrogéne et (2s, 2px,
2py, 2p,) pour les &léments de la lére ligne de la classification
périodique des éléments. Malgré& cette hypoth&se la résolution di-
recte de ces équations présente de grosses difficultés.

- La forme exacte des orbitales atomiques des atomes
isolés n'est connue que pour l'hydrogéne et méme si nous connais-
sions cette forme, elle ne pourrait &tre la méme dans la molécule
car la présence des autres atomes perturbe ces orbitales.

Il est nécessaire de calculer un nombre considérable
d'intégrales, d'autant plus que les intégrales tricentriques et
quadricentriques ne peuvent &tre calculées que par intégrations
numériques.

Ces difficultés limitent donc son emploi aux molécules
simples telles gque H2, HF, CH4..., c'est pourquoi on s'est ef-

forcé de simplifier ces équations afin d'élargir leur domaine
d'application.

I,3 - INTRODUCTION DE DONNEES EMPIRIQUES

L'hypoth&se L.C.A.0. permet de déterminer certaines
quantités intervenant dans les équations de ROOTHAAN i partir
des données atomiques expé&rimentales,

Il est alors possible de remplacer les orbitales
atomigques de HARTREE FOCK par les fonctions approchées de SLATER
quil représentent pour une distance suffisamment grande du noyau
la partie principale des orbitales atomiques.

L'erreur ainsi commise est minimisée par l'introduc-
tion de données empiriques.

I,4 - REDUCTION DES INTEGRALES D'INTERACTION

I,4,1 - Différentes méthodes

4,1,1 - CNDO/2
Dans cette méthode due & POPLE(Z)
2
1) On suppose que la base est orthogonale

S, = 8 symbole de Kronecker

2) On ne retient que les inté@grales coulombiennes
les plus importantes, les intégrales d'échange étant négligées

(uv|rg) = S (upfarn) = 8 v8 0T

L'invariance des équations dans une transformation
unitaire quelconque, compte tenu de ces approximations implique
que les termes v , he dépendent que des atomes et non pas du type
d'orbitale : s

Yux T YaB

Ces quantltés seront calculées 3 partir des orbitales
de Slater (1s, 2s), ceci revient a faire 1'approximation d'un
champ & symétrie sphérique ce qui est vrai i une distance suf-
fisamment grande du noyau.

Les intégrales de coeur sont calculées sous forme
approchée & partir d'intégrales coulombiennes

(u|Vglv) = Zgv,, = ZgYap

ZB représentant la charge du coeur de l'atome B.

Les termes Huu seront déterminés 3 partir du po-




- 5 -

tentiel d'ionisation et de l'affinit& &lectronique de 1'électron
correspondant :

1
H o= Gl=-5 92 -v |y ~ 5 (u]vgl
2 u u)
Hu A B#A B
=0, - T vyl ‘1
T g B |
or - aiay =u o+ o(2-d ‘
2 T T uu A2 Yan

Iu et Au représentent respectivement le potentiel
d'ionisation et 1'affinité de 1'électron .

= @ [o]
HPV BAB Suv BAB

ne dépendent que des atomes A et B.

1,.0 o
E(BA + ) termes qui

Les termes Bg sont calibré&s sur les molécules sim-

ples de maniére & obtenir les résultats les plus proches des va-
leurs expérimentales.

On obtient finalement les &quations :

1

1 1
F ~5(I + -%.)-5 - -
. ST *B ) +[(Py,-2,) 5, 1)]YAA+B;A(PBB Z5) Yap

ol P = T P
AR ea W
F,, =0siy vea
_ .0 1
Fov " Ba Sy ~ 3 Fuy'as

4,1,2 - Méthode de Klopman (3),(4)

- La base est supposée orthogonale

S =6
uv uv

- On distingue deux types d'intégrales mono-
centriques en fonction du spin. Quantités qui sont évaluées
4 partir de données spectroscopiques d'aprés le schéma sui-
vant :

L'énergie d'état d'un atome s'écrit dans le
formalisme de HARTREE FOCK :

E =71 £f + I (J + K |}
53 . <y wv v

fu intégrale monoélectronique qui représente

1'intéraction de 1'électron située sur l'orbitale atomique
avec le coeur de l'atome x.

&
Juv et Kuv sont respectivement les intégrales

de COULOMB et d'é&change. Les termes Juv et Kuv sont ensuite
définis 4 l'aide de nouveaux paramétres A:U correspondant
au méme spin pour les &électrons p et v et A~ aux spins op-
posés. wy

J - K =A méme spin
HV BV Hv

J = A spins opposés

uv bV

On remplace dans l'expression de Ex'

afin de distinguer ces différentes inté&grales en fonction

du nombre azimutal ¢ de l'orbitale atomique u.
D'oll :
+ -
E =I £ + ¥ A § +z A (1 -¢ v)
I u<v u<v i

Gu = 1 si les spins des électrons p et v sont

2
£
fu par y

) .




&gaux,a O dans le cas contraire.

- +
Les quantités Auv et Auv sont assurées 3 ne dépendre

que de l'atome et non du type d'orbitales. Ces quantités peuvent
ensuite &tre détermindes a partir d'états spectroscopiques.

- Toutes les intégrales bicentriques sont retenues.
Pour calculer ces intégrales on transforme les orbitales atomiques
des atomes M et N dans le syst@me de coordonnée définie par la
figure (1).

Az 2

< ¥
<

M N

Figure 1 : Syst@me de référence utilisé& pour le calcul des in-
tégrales de répulsion oll nous n'avons représenté
que les axes de résolution des orbitales 2p.

Dans ce nouveau syst&me de coordonnées on ne retient
que les intégrales du type (uuTvv). Ces intégrales seront ensuite
évaluées & partir de formules d'approximation.

- Les inté&grales monoélectroniques de résonance sont
&galement déterminées empiriquement.

4,1,3 - M&thode de Hoffmann (>

L'hamiltonien multiélectronique 3&(&, By «.. w) est
remplacé par une somme d'opBrateurs partiels ne portant chacun que
sur un geul é&lectron.

}6 (¢, By vo. w) = I h(n)

I : Sommation effectude sur tous les &lectrons.
u

Cette hypothése permet de réduire la fonction
d'onde multiélectronique & un produit des fonctions d'onde mo-
léculaires monoélectroniques ¢i' J

n ;

5 (huv - eisuv)civ =0 (i=1,n), (p= 1,n)

huv est 1'é@lément de matrice défini par :

= ik
huv = fxuh xvdr

Ces éléments seront déterminés 3 partir d'approxi-
mations semi empiriques. p-

= hw : Ces termes sont assimilés & 1l'énergie d'io-

nisation dans 1l'&tat de valence de l'atome correspondant, car lo-
calement autour du noyau les orbitales moléculaires doivent
coincider avec les orbitales atomiques.

f2sh2sdt

%

/2ph2pdT

*p

ag et ap étant les potentiels d'ionisation dans les

8tats 2s et 2p.

- hpv : Un éventail de relationsreliant Huv’ huu'
huv, Suv a été proposé par différents auteurs.

e MULLIKEN(6)

huv = Ksuv K constante de proportionnalité.

- WOLFSBERG et HELMOLZ(7)

h =k's (h
uv

+ h ) avec 1<k<3
uv UAY

Hu
e a3 Aoy ()
BALLEAUSEN et GRAY

h =k"s (b h )2
uv MY T vy




- cusacus (¥

1 =
huv =3 (huu + hvv)suv(z 'Suvl)

A partir de ces données et du calcul des intégrales

de recouvrement il est alors possible de déterminer complétement
1'hamiltonien.

I,5 - CHOIX D'UNE METHODE

I,5,1 - Critiques des méthodes précédentes

5,1,1 - CNDO/2

Les ré&sultats obtenus sont relativement bons pour
un grand nombre de molécules, cependant du point de vue de la
distribution des charges, il semble que ce calcul ne donne pas
entiére satisfaction. En particulier le moment dipolaire est
souvent assez &loigné des valeurs expérimentales.

Ce dé&saccord peut provenir de la premidre appro-
ximation qui n'est pas justifiée pour l'&tude des liaisons o
car certaines intégrales de recouvrement peuvent &tre supérieures
4 0,5. Il semblerait qu'il soit possible d'obtenir de meilleurs
résultats en prenant une base orthogonale or il n'en est rien,
bien au contraire, car les approximations suivantes sont en re-
lation directe avec la premiére. Le fait de prendre une base
orthogonale en conservant le méme formalisme nous conduirait &
prendre des termes B beaucoup trop grands si l'on veut retrouver
la valeur correcte du moment dipolaire, 1'énergie électronique
étant peu sensible & l'orthogonalisation de la base.

La 2&éme approximation est aussi critiguable car les
angles de valence dépendent probablement en partie de la variation
des intégrales de répulsion des électrons 2p avec 1'orientation.
Aussi, nous pensions améliorer ces résultats en utilisant la
théorie NDDO proposée par POPLE ol l'on retient les intégrales
(uv|ro) si p, veh et A, oe€B. Or, ce calcul appliqué & la molécule
de HF nous a conduit & prendre des BgB de l'ordre de 95eV ce qui

ne peut &tre justifié. Cecl pourrait provenir du fait que les in-
t8grales monocentriques sont surestimées car les orbitales de
Slater sont trés mal adaptées & ce calcul.

On rencontre d'ailleurs les mémes difficultés pour
1'étude des &lectrons 1.

—10_

Il semble donc difficile d'améliorer ce calcul en
conservant les orbitales de Slater. Si l'on introduit les orbi-
tales atomiques de HARTREE FOCK les calculs deviennent trés vite
inextricables.

Nous pensons qu'il est préférable de n'appliquer
la thé&orie CNDO/2 qu'au calcul de grandeurs &nergétiques et en
particulier & la recherche des structures des molécules, cons-—
tantes de forces des liaisons, etc.

5,1,2 - Méthode de Klopman

Pour les mémes raisons que pour la théorie précé-
dente, la distribution des charges obtenue par la méthode de
Klopmann n'est pas satisfaisante au contraire semble-t-il, En
revanche, cette méthode est particuli&rement bien adaptée au
calcul des potentiels d'ionisation ainsi que les chaleurs de
formation des hydrocarbures saturds. Mails ces calculs ne peu-
vent &tre étendus au cas des molécules possédant des hétéroa-
tomes.

Cette voie est cependant tr@s intéressante car on
ne se heurte pas aux difficultés rencontrées dans la méthode de
POPLE pour le choix des orbitales atomiques pulsque les inté-
grales monocentriques sont déterminées sous forme empirique.

Nous avons repris ces é€quations en prenant une
base orthogonale et en faisant intervenir en plus les intégrales
hybrides (uu|vi) u, vehA et A6B lorsque A ou B est un atome
d'hydrogéne, intégrale que nous avons calculée 3 partir de 1l'ap-
proximation de MULLIKEN :

(uplva) = % S, Cluufvv) + (uulan))

Les termes monoélectroniques de résonance ont &té
déterminés a partir de la formule de CUSACHS,

[)

fNT

B =

- (au + av) Suv (2 - |s

My

Les termes de coeur ont &té évalués par la relation
proposée par POPLE :

wlvglv) = 25 Guuvv)
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Ce calcul que nous avons appliqué & la molécule
HF a conduit aux résultats suivants :

E1 = - 1,38Ha ¢l = 0,945s + 0,013z + 0,110h
E, = - 0,57H, 4, = - 0,288s + 0,766z + 0,461h
Moment dipolaire u= 1,92D

(s, z, h représentent respectivement les orbitales
2s, 2pz du fluor et ls de 1'hydrogéne).

Ces calculs ont &té comparés & ceux de KARO et
ALLEN(IO) en se limitant aux électrons de valence:
e(2) =- 1,58 0,924s + 0,118z + 0,118h
€e(3) =-0,71 - 0,370s + 0,793z + 0,380h
Moment dipolaire 1y = 1,89 D
REsultats expérimentaux :

Potentiel d'ionisation : I = - O,SGBHa

Moment dipolaire : o= 1,96 D

Il semblerait donc que l'on obtienne de meilleurs
résultats que ceux de KARO et ALLEN, mais ceci n'est qu'une ap—
parence car ces équations ne permettent pas de déterminer la
longueur de la liaison et ceci est probablement dii au fait que
les inté&grales de coeur ne sont pas déterminées convenablement.

5,1,3 - M&thode de Hoffmann

BLYHOLDER et COULSON(ll) ont montré que ces équa-
tions se déduisent de celles de HARTREE FOCK pour les systémes
saturés si on admet une distribution uniforme de charge pour le
calcul des intégrales bioélectroniques et l1'approximation de

MULLIKEN(IZ).

L'application de ces équations 4 la molécule HF
montre que 1l'on obtient un moment dipolaire beaucoup trop
grand. Ce point peut &tre amélioré en considérant le fait que
les paramétres o sont déterminés dans le cas oll la charge de
l'atome est nulle, or les atomes intervenant dans une molécule
subissent l'intéraction de tous les autres atomes.

5,1,4 - Méthodes itératives de Hiickel &tendues (I.E.H.T.)(IB)

Il est possible de tenir compte de ‘cette intérac-
tion en utilisant les méthodes it&ratives qui consistent 3 mo-
difier les paramétres o en fonction de la charge portée par les
atomes. On admet généralement une relation lin&aire

a = uo(l + kq)

e potentiel d'ionisation dans 1'état de valence
pour l'atome neutre

k constante de proportionalité
¢ charge nette portée par 1l'atome.

Comme la technique w pour les électrons ﬂ(l4), cette
derniére méthode parait la mieux adaptée & la détermination des
grandeurs électriques de méme qu'au calcul des potentiels d'io-
nisation. En revanche l'énergie totale est mal définie mais il
sera toujours possible d'utiliser les coefficients L.C.A.0. ainsi
définis pour déterminer la matrice F de HARTREE FOCK et parvenir
ainsi & l'énergie totale. :

Les fondements théoriques de cette mé&thode sont
certainement plus lointains que ceux des deux précédentes, mais
elle posséde sur celles-ci le gros avantage de donner des ré-
sultats aussi bons et d'@tre d'une utilisation tré&s aisée.

En effet, si pour les &lectrons 1 les méthodes
S.C.F. donnent de meilleurs résultats dans le calcul des tran-
sitions &lectroniques que les méthodes de HUCKEL ; il n'est pas
certain qu'il en soit de méme pour les &lectrons sigma, d'autre
part ces derni&res peuvent conduire & de bonnes répartitions des
charges.
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CHAPITRE ITI : METHODE L.C.A.O. ETENDUE AUX ELECTRONS
SIGMA, QUI TIENT COMPTE DU RECOUVREMENT

Nous nous proposons de déterminer par le calcul
théorigue la structure géométrique ainsi que la répartition des
charges dans les molécules afin d'atteindre leurs propriétés
&lectriques (moment dipolaire, tenseur de polarisabilité).

Des considérations qui précédent il apparait que
1'on peut attendre des résultats satisfaisants d'une méthode du
méme type que celle de HOFFMANN qui peut &tre améliorée dans
deux directions

1} - Comme dans les méthodes itératives les &1&-
ments de la matrice sont modifiés en fonction de la charge portée
par les atomes, les valeurs des paramétres choisies devant faire
l'cbjet d'un examen critique.

2) - Le recouvrement entre orbitales n'est pas
négligé.

II,1 - RAPPEL DES EQUATIONS DE BASE

Les orbitales molé&culaires monoélectroniques by
sont développées dans la base des orbitales atomiques de Slater ¥
¢’i = 5 Ciuxu

Un calcul variationnel conduit aux équations sé-
culaires :

i Ciu(huv - eisuv) = o (v=1,n),(i=1,n)

La résolution de ces équations est simplifiée lors-
gue le recouvrement est négligé (S]J\J = Guv). Il est cependant

possible de se ramener 3 ce cas tout en tenant compte du recou-
vrement en effectuant une transformation matricielle et nous

choisissons celle de P.O. LOWDIN(IS)
automatique.

qul se préte bien au calcul

II,2 - CHOIX DES PARAMETRES DU CALCUL

Comme dans la méthode de HOFFMANN, les &lé&ments
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de matrice sont déterminés de fagon semi-empirique.

- Les éléments diagonaux huu = au sont iden-

tifiés aux potentiels d'ionisation dans 1'état de valence des
atomes u considérés, changés de signe, lorsque la charge nette
portée par ces atomes est nulle, et varient avec cette charge
selon une loi qui sera examinée plus bas.

Les éléments non diagonaux huv sont une fonction
a4 déterminer des termes diagonaux (au, av) et des intégrales
de recouvrement Suv correspondant aux deux orbitales auxquelles
ils se rapportent.

Les relations les plus courantes peuvent se mettre
sous la forme :

_ 1
h = 5 (au +oa) SuvLuv
Nous proposons une expression sensiblement équi-
valente du type :

h = +
Hv (Auvqu Avuau) Kuv

Les termes Luv et Kuv peuvent &tre des fonctions

(9,

du recouvrement
variance.

qui seront imposés par des conditions d'in-

Les quantités Auv et Avu seront introduites plus

bas lors du calcul des charges.

IT,3 — DEFINITION DES CHARGES PONCTUELLES PORTEE
PAR LES ATOMES

La détermination des €léments de matrice néces-
sitant la connaissance des charges nettes portées par les
atomes, il est nécessaire d'examiner la définition de celles-
ci.

La définition utilisée dans les calculs oll le
recouvrement est négligé, cesse d'é&tre valable lorsque cette
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approximation est abandonnée et la méthode proposée par JULG(IS)
n'est applicable que pour des orbitales de méme type et des va-
leurs relativement faibles des inté&grales de recouvrement. Cette

difficulté apparalt dans les calculs de moments dipolaires(17).

Dans ces calculs, il est nécessaire de définir le

centre de gravité G  de la distribution de n &lectrons qui peut
se calculer par la relation :

ndd =:pPp (NS +3& )
R RRTRdTRY

'Y P
ol 0 représente une origine arbitraire
Puv = élément de la matrice densité
M la position de l'atome porteur de 1l'orbitale
¥ atomique Xy
A
M M xe I
auv ! X MM dt (voir annexe I)

définit le centre de gravité de la distribution &lectronique

représentée par les orbitales Xyr Xye
En toute rigueur, une relation de ce type ne peut

pas &tre &quivalente & une distribution de charges ponctuelles

centrées sur les atomes car le vecteur auv peut &tre différent

de z&ro alors que Suv = 0. C'est ce qui se produit dans le cas

d'orbitales hybrides décrivant une paire libre d'électrons,

dans lesquelles interviennent deux orbitales, l'une s, l'autre p
par exemple appartenant au méme atome et donc orthogonales. Or,

de telles distributions ont une contribution trés importante au

moment dipolaire.

Nous avons donc laissé inchangés dans cette expression
les termes relatifs aux paires d'orbitales dont le recouvrement
est nul et exprimé l'ensemble des autres termes sous la forme
d'une distribution de charges ponctuelles centrées sur les atomes
dont nous avons vérifié l'invariance dans un changement de
l'orientation des axes.

Ainsi nous adoptons pour définition de la charge &lec-
tronique sur l'atome r 1l'expression :

Q. =2 ¢ I P A
¥ yer v L

(Annexe II)

e
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> —
Guv'MrMs
avec A = -
% Suv 12 lorsque Suv # 0
r's
A = o lorsque S =0 et ) =1
uv uv Ly 2

Dans cette derniére relation, s représente 1'atome
auquel appartient l'orbitale x, et le vecteur MrMs est celui gqui
a pour origine le centre de l'atome r et pour extrémité le centre
de l'atome s.

La charge nette q, s'obtient en retranchant au nu-

méro atomique de l'atome r, la somme du nombre d'électrons des
des couches internes et de Qr.

II,4 - DETERMINATION DE LA LOI DE VARIATION DE o
AVEC LA CHARGE E

Initialement nous avons utilis& les relations pro-

posées par Cusachs(lm

a = Gy + Aag

tionalité, le méme que pour les états de valence s ou p et nous
avons appliqué ces calculs aux molécules HF, H20, NH3. Notre but

&tant de calculer des grandeurs électriques nous avons donc pris
comme test de validité& le moment dipolaire.

to est un coefficient de propor-

Avec les paramétres indiqués par Cusachs on obtient
un moment dipolaire trop élevé de l'ordre de 2,2 debyes pour
chacune de ces molécules.

Nous avons donc préféré déterminer le coefficient
de mani@re & obtenir le moment dipolaire.

Ce calcul nous a conduit & une relation de la
forme o« = «° (1 + k q.).
u W Ul 3
Nous avons remarqué d'autre part que kLl est bien
représenté par i; ot z® est le numéro atomique apparent de
l'atome. g

Les meilleurs résultats ont &té& obtenus en prenant
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pour z* les valeurs tirées du tableau de Clémenti et Raimondi( )

qui attribuent un z* aifférent pour les orbitales 2s et 2p.

II,5 - INVARIANCE DES EQUATIONS DANS UN CHANGEMENT
DE _REPERE

Nous allons établir les conditions que doivent
satisfaire les équations de la méthode I.E.H.T. pour qu'elles
demeurent invariantes dans une rotation du systéme de référence.

Chaque atome intervenant dans la molécule est re-
péré par ses coordonnées cartésiennes. Les orbitales 2p des
atomes correspondants sont orientées suivant les directions du
référentiel. Lors d'une rotation du systéme de référence les
orbitales 2px, 2py, 2p, vont se transformer comme les compo-

santes d'un vecteurs, les orbitales 1ls et 2s demeurent invariante

Nous pourrons représenter cette rotation par une
transformation unitaire U opérant sur les fonctions de base :

b, =L C, x
1 1
g Ante

Les vecteurs de la nouvelle base seront définis par :

L
Xu = I Uuuxu
n
¢, = L C, ¥ =3 C!l x' = 1 1C;] U x
i U ipfy d io’a « ie Tautp
. =L D

iv 4 ia “ou

L'éguation séculaire s'é@crit sous forme matricielle dans l'an-
cienne base :

HC = ESC

et devient dans la nouvelle

L'énergie E doit &tre invariante dans cette transformation

E=E'

Cette identité sera satisfaite si les &l&ments des
matrices H' et §8' se transforment suivant une loi deux fois co-
variante., La matrice §' satisfait & cette condition, en effet :

si,= (xilx) =¢tu U (xl ) =:$ U .U .S,
My wity 13 ui“vj j i3 ui vivij

Les él8ments de la matrice H' sont définis par
les relations : -

' 1 ' 1 '
huv 5 (ar + o )SuuLuv

1 T T t 1
ou hw (Auvar + xuvas)K

ILa démonstration sera effectude sur cette deuxiéme
relation, la l&re conduirait aux mémes conclusions. Il faut
alors montrer que cette quantité est identique & :

jg UM_UV:‘hJ_J avec hij = 1j ¥ 31

o )K

La transformation unitaire U agit séparément sur
les orbitales de chaque atome, d'autre part les charges sur les
atomes sont invariantes dans une transformation de ce type
(voir annexe III} donc :

[+ = o

r r
ETISATANEE

d'oll h"w —izj UMUV](Aijar + X]i S)K'\)

“i’:quiUvj()‘ij“r + )\]l s)K13

Cette &galité doit &tre satisfaite quelle que soit
la rotation du systéme de référence ce qui implique :
K' =K,.
Wy ij
K doit étre invariant dans une rotation donc cette

quantité ne doit dépendre que de la distance des atomes et non
pas du type d'orbitales. Ainei cette condition ne peut pas étre

sEm == e
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satisfaite avec la formule de Cusachs, ol Ky = 2'Isij!‘ En
effet :
- !
Kij = Kuv suppose que Sij ne varie pas dans un

changement de repére, ce qui ne se produit que lorsque le re-
couvrement a lieu entre deux orbitales de symétrie sphérique.
Nous conviendrons donc de remplacer dans cette partie de la
relation de Cusachs l'intégrale de recouvrement par celle que
l'on calcule en remplagant les orbitales 2p par les orbitales
2s correspondantes. Soithuv cette intégrale ; nous utiliserons

donc la relation :

o = Bygey & Rgmg) 2 -bouv)

Nous n'avons considéré comme transformations uni-
talres que des changements de repéres. Ces &quations, qui sont
invariantes dans de telles transformations cessent de 1l'é&tre
dans une transformation unitaire quelconque.

Dans le formalisme développé, cette condition
supplémentaire qui nous est apparue injustifiée, exigerait que
l'on remplace :

- o]
h = (i _a_ + A uas) X par Brs ]

uv uvr v BV

o
ol Brs

et 8. Or cette forme simplifide qui a été& utilisée par POPLE

ne dépendrait que de la nature des atomes r

et SANTRY(Z) conduit dans le cas pré&sent & de mauvais résultats.

II,6 - MISE EN OFUVRE DE LA METHODE

La méthode de calcul dont nous venons 4d'exposer
les principes se préte au calcul automatique et un programme a
été écrit en langage Fortran IV (voir annexe VI). Les atomes

sont définis par leur numéro atomique et repérés dans un trigdre

de référence qui peut &tre choisi arbitrairement.

Le calcul se fait par itérations jusqu'ad ce que
les charges des atomes demeurent constantes avec une précision
que l'on peut définir au début du calcul. La cohérence est gé-
néralement obtenue aprés une dizaine d'itérations lorsque cette
précision est fixée a 1074.
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En plus des valeurs propres de ey et des vecteurs
propres de la matrice Ciu’ il est possible de calculer le moment
dipoclaire ainsi que les éléments du tenseur de polarisabilité et
du tenseur guadrupolaire &lectronique.

La structure des molécules est définie en recher-
chant le minimum de l'énergie totale E que nous définissons
comme HOFFMANN(S) en prenant la somme des énergies monoé&lectro-
niques ¢;.

E =1 nge, ny étant le degré d'occupation de
3

l'orbitale moléculaire correspondant a -
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CHAPITRE III : APPLICATION DE LA METHODE AU CALCUL
DES PROPRIETES ELECTRONIQUES DES PE-
TITES MOLECULES

La mise au point de la méthode de calcul a &té
faite en &tudiant les molécules d'acide fluorhydrique, d'eau,
d'ammoniac et de méthane.

Dans ces calculs nous avons tenu compte des 618~
ments de symétrie des molécules.

III,1 - PARAMETRES UTILISES

IIT,1,]1 - Longueur des Liaisons

Tableau 1
Molécules HF HZO NH3 CH4
(25) [+ o -] -3
Longueur des liaisons 0,917 A|{0,958 A|1,014 A[1,091 A
III,1,2 - Données atomiques
Tableau 2
Atomes H ¢ N 0 F
5, 1P 1,2 1,6322|  1,9237| 2,2458| 2,5638
kp(19) 1,5918| 11,9170  2,2266| 2,5500
al2002) 1 43,60 |- 21,00 |- 27,40 |- 30,70 |- 39,22
20,21
ulg o - 11,27 |- 14,40 |- 15,84 |- 18,607

S

_22_

ks et kp représentent les coefficlents des fonc-

tions de Slater pour les orbitales 1s de l'hydrogéne et 2s, 2p
des atomes de carbone, d'azote, d'oxygéne ou de fluor.

I1I,2 - BASE DES ORBITALES MOLECULAIRES

Elle est définie & partir des orbitales atomiques
en tenant compte des é€léments de symétrie des molécules. Ces
derniéres sont repérées dans un systéme d'axes cartésiens, comme
1'indiquent les figures 4, 5, 6, 7. Nous noterons par h, s, x,
¥, 2z les orbitales atomiques ls de l'hydrogéne et 2s, 2px, 2pYy:
2pz pour les autres atomes considérés.

HF z

s + Az + uh

Fig. 4

H20

s + Az 4+ n (hl+h2)
X + v (hl_hZ) -

Y

NH3

s+ Az + u (h1+h2+h3)
X+ v (hz—h3)

niveau
+ v' (2h.-h,.-h.) d&généré
¥ 17727

" Fig. 6
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s + A (h1+h2+h3+h4)

X + v (-hl+h

2+h

3~hg)

y + v (-h1+h2-h3+h4)

z + v (hl+h2-h3-h4)

niveaux

dégénérés

III,3 - RESULTATS

I11I1,3,1 - Géométrie des molécules

EeV
-153,4
= 151355

-153,6

=-153,7

¥p

2,1

1,9

1,8

Nous avons représenté sur les fiqures 8 et 9 les
grandeurs : moment dipolaire et l'énergie totale en fonction de
l'angle des liaisons © pour les molécules H,0 et NHj.

70

90

110

Fig. 8

130

EeV

~-139

-140

-141

-142

'p

Fig. 9

Les valeurs de l'angle d'équilibre pour ces molé-
cules sont résumées sur le tableau 3 ainsi que celles obtenues
par la méthode CNDO/2 et les valeurs expérimentales.
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Tableau 3

Angle d'équilibre

Molécules CNDO/2 Ce Calcul Observé
H20 107°1 107°1 104°5
NH3 106°7 106°8 106°8

III,3,2 - Fonctions d'onde & 1'équilibre

Pour chacune de ces mol8cules nous représenterons
la fonction d'onde moléculaire monoé&lectronigue $; avec 1'é-

nergie e, de l'orbitale correspondante exprimée en &lectrons

volts.
- Acide fluorhydrique HF
€, = - 36,33 ¢, = 0,915s - 0,017z + 0,165h
€y = - 19,22 ¢y =-0,293s + 0,769z + 0,472h
€y = - 16,97 ¢3 = X
€4 = - 16,97 by =¥
- Eau HZO
gy = - 29,67 9 = 0,845s - 0,015z + 0,175 (h1+h2)
£y = - 16,88 ¢, = 0,721x + 0,388 (h1~h2)
£g = - 15,63 0y = 0,290s + 0,857z + 0,234 (h1+h2)
€y = = 14,66 by = Y
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=3 26 -
- Ammoniac NH3 QH = - 0,034(u.a) ce qui conduit & un moment de
— 26,27 ¢1 = 0,788s + 0,015z + 0,148 (h1+h2+h3) la liaison CH de 0,18D. Cette char?gzist négative alors que
la méthode NNDO de PQPLE et SANTRY conduit & + 0,053 (u.a).
€y = = 15,59 ¢, = 0,667x + 0,403 (h,~h,)
eq = =~ 15,59 ¢, = 0,667y + 0,232 (2h ~h,-h,)
III,3,4 - Polarisabilité &lectronique du méthane
€4 =~ 13,70 ¢4 = 0,272s + 0,911z - 0,139 (h1+h2+h3)
Cette polarisabilité a &té& calculée par la m&thode
proposée par J. BARRIOL et J. REGNIER(23). Dans le cas du méthane,
&th la grande symétrie de la molécule fait que le tenseur se réduit &
~ Méthane un scalaire :
ey = - 23,16 9, = 0,714s + 0,129 (h1+h2+h3+h4) oyy = céij
€y = 14,29 ¢, = 0,604x + 0,278 (-h1+h2+h3—h4)
2 qul se calcule par la relation (voir annexes III et IV)
€3 = - 14,29 bg = 0,604y + 0,278 (—hl+h2-h3+h4)
= - 3 S = L 2 - 2732
€4 = = 14,29 ¢, = 0,604z + 0,278 (h +h,~h,~h,) a T2 {2 i [(¢ix 4;) § (¢ix¢j) 1}

ol a, représente le rayon de l'atome de BOHR.
III,3,3 - Moments dipolaires & 1l'équilibre
x la coordonnée cartésienne d'un systéme &'axes ortho-
Tableau 4 normés.
o5 la fonction d'onde moléculaire monoélectronique cor-
Vo ;
Moment dipolaire respondant & l'énergie ey
Molécules CNDO/2 Ce calcul Observé Parmi les termes mixtes seul subsiste le terme
HF 1,27 1,93 1,96 (¢1x¢2). Afin de tenirzcompte d? la symétrie de cette molécule
5 nous remplagerons (¢,;x"¢,) par 3(¢1r2¢i)
HZO 2,08 1,79(1,83) 1,85
' =L 2 2 - 232

NH3 2,08 1,36 1,45 d'ol o 7a, { 3 i (¢ir ¢i) 4(¢lx¢2) }

Notre calcul conduit &

X Moment caleuléd en donnant @ l'angle de la molécule la va-

2 2 23, 23(24)
leur expérimentale. g = 2,954 ; valeur expérimentale 2,7A

Dans le cas du méthane nous avons calculé la
charge portée par les atomes d'hydrogéne.
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III,4 - DISCUSSION

Nous remarquons que nous obtenons des résultats
tréds satisfaisants en ce qui concerne les propriétés &lectri-
ques des molécules (moment dipolaire, polarisabilité). Ces
résultats peuvent encore &tre considérés comme bons pour les
angles de liaison. Il est en revanche difficile de dé&terminer
des longueurs de liaison, les variations de l'énergie en fonc-
tion de ce paramétre sont en effet trés faibles dans un large
domaine autour de la valeur expé&rimentale.
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CHAPITRE IV : ETUDE DES MULTIMERES DE L'EAU

L'interprétation des phénoménes physico chimiques
présentés par 1l'eau & 1l'état liquide fait souvent appel & des
édifices assoclés dont la structure et les propriétés sont mal
connues. Les ré&sultats obtenus sur les molécules &tudiées au
chapitre précédent nous ont encouragés & appliquer la mé&thode
de calcul & la prévision des propriétés de certains de ces &di-
fices. L'étude a ét& limitée 3 des multiméres comportant deux,
trois ou cing molécules d'eau.

Nous avons essayé de déterminer les configurations
les plus stables, les moments dipolaires ainsi que les transferts
de charge que subissent les molécules d'eau engagées dans ces
édifices,

IV,1 - PRINCIPE DU CALCUL

Les multiméres sont traités comme des molécules.
La méthode ne permettant pas de définir avec exactitude les
longueurs de liaisons nous avons donné 3 la distance séparant
les atomes d'oxygéne des deux molécules directement associées

<]
la valeur fixe D = 2,76A qui est celle que 1l'on détermine dans

les cristaux de la glace(zs).

De méme la longueur des liaisons OH dont 1'atome

d'hydrogéne ne participe pas 3 un pont hydrogéne a €té& main-

£1(2/5)

tenue constante et &gale & RO = 1,0la . Enfin nous avons

supposé que l'angle de la molécule d'eau conservait la valeur

de 107°1(25) sauf dans le cas du pentamére 3 structure tétraé-
drique ol la molécule centrale a été supposée avoir un angle
&gal 3 celui du tétraédre régulier 109%°4,

L'énergie de formation de ces multiméres sera dé-
finie comme étant égale & l'é@nergie totale du multimére diminué
de 1'énergie de chague monomére formant cet &difice. Cette
énergie sera exprimée en Kcal par mole de multimére. Nous dé-
finissons d'autre part le transfert de charge relatif & une
molécule d'eau composant un &difice en faisant la somme des
charges ponctuelles relatives aux atomes de cette molécule.
Cette somme est nulle dans le cas de la molécule isolée.
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IV,2 - ETUDE DES DIMERES

Une configuration de diméres est repré&sentée sur
la figure 10,

Fig, 10

La liaison hydrogéne est &tablie entre l'atome
d'oxygéne de la molécule 1 (Hlolﬁi) et l'atome d'hydrogé&ne

H2 de la molécule 2 (Hzozné) ; les distances

= =4 v o (I
0102 =D °1H1 01H1 02H2 RO
ainsi que les angles des liaisons de chaque molécule étant
supposés constants.
Les paramétres du calcul sont :

- l'angle © que fait le segment 0,0, avec le plan

de la molécule 1, tout en restant dans le plan bissecteur de
celle-cl.

: - la position de l'atome Hi par rapport au plan de
la molécule 1,

- la longueur R de la liaison 02H2.
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On distingue deux types de structure :

IV,2,1 - Structure plane (fig. 11)

C'est la structure gui a donné lieu au plus grand
nombre de recherches théoriques entreprises précédemment(zs).

Nous avons recherché le minimum de 1'énergie
en faisant varier l'angle 0, les autres paramétres &tant
maintenus constants.

La forme la plus stable correspond au cas ol
01H202 sont alignés et situds sur la bissectrice de 1'angle

1
H1°1H1'

° -]
Lorsgue R varie de O,56A a4 1,14A 1'énergie de
formation, le moment dipolaire et les transferts de charge
varient comme 1'indiquent les figures 12 et 13.
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E A U
fKcal/imdle Q(u.a)r D

-6 0,5 t4,5

4002

4 0,4 4______,————"”’”’///

7 by

-8 0,3 13,5
8001
0,2 |3 . B

+ -] o
0,96 1 1,04 1,08 1,12 RA 0,96 1 1,04 1,08 1,12 RA

Fig. 12 Fig. 13

o
Le minimum de 1'énergie est atteint pour R = 1,093,
1l'énergie de formation est alors de 7,9Kcal/mole en bon

accord avec la valeur expérimentale(27) = 6Kcal/mole. Le mo-
ment dipolaire est de 3,86D, nettement supérieur & la somme
vectorielle des moments des molécules d'eau constituant le
dimé&re : 3,3D. Ce fait est en accord avec l'important transfert

de charge observé de la molécule 1 & la molécule 2 (AQ1 = 0,104
4Q, = - 0,104).

Nous avons voulu voir 1'influence de la longueur
de. liaison R, et pour ce faire nous avons repris le calcul de
-l

cette configuration pour Ry = 0,558A, gui est la valeur mesuirie

pour des molécules d'eau & l'état gazeux, (flg. 14 et 15).
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E
fRcal/mole AQ(u a)A'D
3 0,6 5
2 0,5 u
A
: .
1 £ 0,4
1]
0,3
wl
) N > 0,2 3 ) ; + —
0,96 0,98 1 1,02 Rj 0,96 0,98 1 1,02 R
Fig. 14 Fig. 15

o
Le minimum est atteint pour R = 1,01A mais ne
correspond qu'd une énergie de formation de 0,4Kcal/mole.

IV,2,2 - Structure gauche (fig. 10)

\ Lgrsqu'on laisse varier l'angle 6, on s'apergoit
qu'il est possible d'obtenir une forme plus stable que la forme
plane pour o = 56° (fig. 16).

Deux configurations d'énergié voisines, corres-
pondant 3 deux positions symétriques par rapport d la droite
Olo2 de 1'atome Hé situées dans le plan bissecteur de la mo-

lécule 1 (yoz).
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ycal/mole ,
7,9 |
-8
-8,1
-8,2 R 4 . )

0 20 40 60 80 0°

Fig. 16

o
Elles correspondent & la méme distance R = 1,14,
au méme transfert de charges (AQ1 = 0,124 AQ2 = - 0,124) mais

différent évidemment par leur moment dipolaire lequel est en-
core dans les deux cas supérieur 3 la somme vectorielle des
moments des molécules (respectivement 3,54D et 3D).

Nous avons représenté sur la figure 17 la varia-
tion de l'énergie de formation pour & = 56°, R variant de 0,96
o

3 1,14A pour la structure représentée sur la figure 10.

Echal/mole
8Q(y.a) |
0,6 5
=5
0,5 )
-6 4Q
02 “
0,4 ,4_’_////
=7 u
0,3 AQ
-8 \/ 7&
; ' , . 0,23 | : ;
0,96 1 1,04 1,08 1,12 R, 0,96 1 1,04 1,08 1,12 R}

Flag. 17 = — ——
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Les résultats relatifs & la valeur minimale de
1'énergie pour chacune des trois configurations sont résumgs
dans le tableau ci~dessous :

DISTRIBUTION DES CHARGES

© @ ®

0,180 0,148 0,145
0,169 0,168 0433 0,433 168
-0,250 -0,425 ‘ -0,244 \ d -0,433
0,183 0,145 0,183
Autres Résultats
Forme 1 2 3

R distance 02H2 1,09 i | 1,1

80, 0,110 0,120 0,120
Transfert de charge

AQ2 d - 0,110 -'0,120 - 0,120
Moment dipolaire up 3,86 4,05 3,36
Somme vectorielle ¥p 3113 3,54 35,
Energie de formation Ef Kcal/mole 7,90 8,03 8,02

Des résultats obtenus pour différentes valeurs du pa-
ramétre R révélent que le transfert de charge et donc le moment di-
polaire dépendent beaucoup de la valeur de R, c'est-38-dire de la
position de l'atome Hy entre Ol et 02.
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IV,3 - ETUDE DES TRIMERES

L'association de trois molécules d'eau peut con-
duire & deux types d'édifices : une structure en chafne et une
autre cyclique. Chacune de ces structures sera définie a 1'aide
des coordonnées cartésiennes de chacun de ces atomes.

Le but de cette &tude &tant de comparer les pro-
priétés de ces triméres avec celles des dimdres &tudiées précé-
demment, nous avons alors utilis& les mémes paramétres en sup-
posant une configuration stable pour la valeur de R, déterminée
pour le dim&re correspondant.

IV,3,1 - Structures en chaine

Nous n'avons considéré gque les deux structures
planes représentées sur les figures 19 et 20.

H

Fig. 19 Fig. 20

Sur le tableau 3 figurent les grandeurs : énergie
de formation, transfert de charge et moment dipolaire pour cha-
cune de ces structures.
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Structure 1 2
Energie de formation Ef 9,68 Kcal/mole 9,56 Kcal/mole
AQl = - 0,115 AQl = - 0,115
Transfert de charge AQZ = 0,001 AQ2 = 0,001
60y = 0,114 40y = 0,114
Moment dipolaire 6,54 6,33
Somme vectorielle 5,05 4,85

On observe que la molécule centrale ne joue qu'un
rdle d'intermédiaire dans 1l'&tablissement des ponts hydrogéne,
en effet le transfert de charge sur cette molécule est sensi-
blement nul alors que pour les molécules 3 l'extrémité de la
chaine on obtient sensiblement celui du dimére.

L'énergie de formation est lég&rement supérieure
a8 celle du dim@re, en revanche le moment dipolaire est beaucoup
plus élevé. Le gain par rapport au moment dipolaire obtenu en
faisant la somme vectorielle des moments est environ deux fois
le gailn de celui du dimére.

La structure représentée sur la figure 20 conduilt
aux mémes conclusions. Le moment dipolaire est plus faible, ce
gqui est conforme au mod&le vectoriel des moments, la contribution
au moment dipolaire de la molécule 3 tend & neutraliser celle
de la molécule 2 alors que pour l'autre structure celle-ci
s'ajoute.

DISTRIBUTION DES CHARGES

70,181 i 0,181
m : 0,181 €y 181

o/ = ! /
0,147 /0,248 ;/ —0,248
0,180 0,180
0,166 ol -0,428 0,166
0,428 -0,345 : ~0,345
00,164 0,164
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IV,3,2 - Structures cycligues

Nous distinguerons encore deux groupes dans cette
&tude : cycle plan et cycle gauche.

3,2,1 = Cycle plan

La structure que nous avons étudiée est représentée
sur la figure 21. Chacune de ces molécules se dé&duisent 1'une
de l'autre par une rotation de 120° autour de l'axe perpendi-
culaire au plan. La distance entre les oxygé&nes &tant celle que
nous avons définie pour le dimére.

Le pont hydrogéne s'&tablit suivant la bissectrice
des deux liaisons OH relatives & une molécule avec une lé&gére
déformation puisque cet angle n'est pas égal & 120°.

Cette structure nous donduit & une énergie de for-
mation :

E. = 17,20 Kcal/mole

£

Cette énergie est faible comparée 4 celle du dimére
ou du trimdre en chaine. La présence d'un axe d'ordre 3 implique
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que le transfert de charge est nul, il en est de méme pour le
moment dipolaire.

Ainsi ce trim@re se comportera pour le moment di-
polaire comme un complexe apolaire.

DISTRIBUTION DES CHARGES

0,168

Les charges sur les différents atomes sont les
mémes que celles observées pour le monomdre.

3,2,2 - Cycle gauche

Nous avons représenté sur les figures 22 et 23
les deux formes étudiées : forme chaise, forme bateau.

Nous n'avons représenté& que les positions axiales
pour les atomes d'hydrogéne H' (forme triaxiale), les autres
formes : triéquatoriale et asymétrique se déduisent de celle-
ci en faisant subir aux atomes d'hydrogé&ne H' une symétrie par
rapport au plan défini par le pont hydrogéne et l'autre liaison
OH de la molécule d’‘eau considérée.




_39_

La forme bateau se déduisant de la précédente en
faisant subir & la molécule 2 une symétrie par rapport au plan
défini par les trois atomes d'hydrogéne H.,H,,H, et en conser-

i : 1772173
vant pour H2 une position axiale.

Pour la forme chaise les trois molé&cules se d&-
duisent 1l'une de l'autre par une rotation d'ordre 3 dont 1'axe
est perpendiculaire au plan d8fini par les trois atomes d'hy~
drogéne Hl'HZ'H3' Les paramétres sont les mémes que ceux que

nous avons choisis pour le dimére : angle des liaisons OH et
distance des oxyg@nes. L'angle de la liaison hydrogéne @ avec

le plan de la molécule d'eau correspondant est celui que nous
avons déterminé pour le dim&re gauche. Il ne subsiste donc

qu'un seul paramdtre qui est l'angle ¢ des deux plans d&finis
par Hl’HZ’H3 et Hl,oz,Hz. Quelle que soit la structure envisagée

on observe un minimum de 1'énergie totale pour un angle ¢ voi-
sin de 50°,
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Ces structures sont trés faiblement influencées
lorsque 1l'on passe d'une forme axiale & une forme équatoriale.
En effet, les variations d'énergie observées sont de quelgues
calories ce qui correspond probablement & la précision du cal-
cul numérique. En revanche le passage d'une forme axiale 3 une
forme asymétrique s'accompagne d'une variation d'énergie plus
importante? Nous avons résumé sur le tableau 4 les résultats
relatifs aux deux formes : chaise et bateau, en donnant aux
atomes d'hydrogéne H' les positions axiales et asymétriques,
cette derniére s'obtenant en faisant subir 3 1'atome d'hydro-
géne Hé une symétrie par rapport au plan d&fini par H1,02,H2.

Tableau 4

Forme chaise Forme bateau
Résultats
triaxiale |asymétrique| triaxiale asymétrique

Energie de for-
mation Ef 7,82 7,65 7,50 7,59

49, 0 - 0,001 0 o
Transfert
de charge AQ2 (o} + 0,001 [0} (o}

£Qy 0 0 (- 0,001)| (- 0,001)
Moment
dipolaire 1,49D 1,94 2,85 0,49
Moment
géométrique 1,39D L- 1,94 2,84 0,46

Le transfert de charge calculd est trés faible quelle
que soit la structure, donc le moment dipolaire est voisin de
celui que l'on obtient en faisant la somme vectorielle des moments.
On retrouve ainsi des conclusions que nous avions faites pour la
structure plane. Ce qui les différencie est essentiellement leur
stabilité légérement plus grande.
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DISTRIBUTION DES CHARGES

0,166 0,166

-0,331 " -0,331 0,166
\\ \\
- o 0,165
0,165 e 0,166<0,166 .
-7 \‘é -0,332 _~""-0,331
0,165

0,166
~

i ‘9116M’330 s
= , ~<0, 165
7 0,16 0,166 Ss -0,331
e 0,165 -
/330" \%'0'332/’
0,166

Forme bateau

0,165 -

Forme chaise

IV,4 - ETUDE_DES PENTAMERES

IV,4,1 ~ Pentamére tétraedrigue T

Cette association représente la structure observée
dans la glace avec une molécule d'eau au centre du cube, les 4
autres molécules étant disposées sur les sommets du cube comme
l'indique la figure 24.

L'angle des liaisons de cet édifice étant celui
du tétraddre d'ol le symbole utilisé.

L'énergie de formation est fdible comparée a
celle du trim@re et du dimére, en effet, nous avons :

Eg = 12,05 Kcal/mole,

iy .
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Fig. 24

En revanche le moment dipolaire y = 4,09 est beau-
coup plus grand que celui que l'on obtient en faisant la somme
vectorilelle des moments :

e 1,85 b.

Ceci est dli au transfert de charge trés important.
Il eiticomparable & celul observé pour les dimdres et trimdres
en chaine.

IV,4,2 - Pentamdre C2V (fig. 25)

Cet &difice poss&de deux plans de symétrie perpen-
diculaire, d'oll la dénomination C2v' 3 ROk

) La molécule centrale dont l'angle des liaisons
ce}ul que nous avone choisi pour les autres asscciations &
tuée dans le plan xoz avec oz comme axe de symétrie.

est
=

-
[
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Les molécules 4 et 5 admettent xoz comme plan de
symétrie, elles se dédulsent 1l'une de 1l'autre par une symétrie
autour de l'axe oz.

Les molécules 2 et 3 situées dans le plan yoz se
déduisent l'une de l'autre par une symétrie autour de l'axe oz.

La distance de la liaison OH pour un atome d'hy-
drogéne &tablissant le pont hydrogéne est celle que l'on a dé-
terminée pour les trim@res en chaine.

Les directions 0102 et 0103 correspondent aux di-

rections de densité &lectronique maximum.

On obtient pour ce pentamére des propriétés analogues
3 celles observées pour le pentam@re tétraédrique, les transferts
de charge &tant semblables ainsi que 1'énergie de formation :

E;. = 11,86 Kcal/mole.

£

Le moment dipolaire est beaucoup plus important car ?
dans cet &8difice la contribution de chacune des molécules s'ajoute i

alors que dans le cas précédent celles-ci s'annulaient deux &
deux, excepté pour la molécule centrale. On obtient :

uo= IO,BOD

ks
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Alors gue le moment obtenu en faisant 1
géométrique est &gal & : B 2 somne

b = 8,25D
Nous ré&sumons dans le tableau ci-dessous les résul-
tats relatifs & ces deux pentaméres : =

Structures T

c2v
Energie de formation Ef 12,05 11,867
40, 0,003 0,002
Transfert de charge AQ2 0,084 0,078
494 - 0,086 - 0,080

Moment dipolaire 4,09 10,30

Somme vectorielle 1,85 8,25

DISTRIBUTION DES CHARGES

0,177

-0,270

FUSERUI RS ES
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CHAPITRE V : DISCUSSION DES RESULTATS

Pour l'ensemble des multiméres &tudiés nous avons
déterminé l'énergie de formation et les propriétés é&lec-
triques : moment dipolaire et transfert de charge.

En ce qui concerne 1'énergie de formation, les ré-
sultats montrent que l'Energie rapportée & une liaison est beau-
coup plus grande pour le dimére que pour les autres multiméres
étudids, Ces résultats sembleraient montrer que seuls les di-
méres existent. Ce résultat doit toutefois &tre considéré avec
quelgues réserves car il est nécessaire de se souvenir que les
méthodes du type Hiickel ne permettent pas de déterminer 1'éner-—
gie de formation d'une molécule avec précision. De plus, dans
le cas présent 1l'énergie de formation d'une liaison hydrogéne
ne représente qu'une trés petite fraction de 1l'énergie totale
et se trouve entach8e de ce fait d'une treés grande imprécision.

D'autre part, ces calculs ont été effectués avec un
nombre important d'hypoth@ses en particulier nous avons choisi
la méme distance des oxygenes et la liaison OH ne participant
pas & la liaison a &té& maintenue constante.

Enfin, nous nous sommes fixé& comme but 1'é&tude des
grandeurs électriques, & laquelle la méthode que nous avons dé-
veloppée semble relativement bien adaptée et c'est & ces gran-
deurs qu'il nous semble nécessaire d'attacher le plus d'atten-
tion. L'&tude des moments dipolaires failt apparaitre dans les
configurations en chaine un moment dipolaire important et tou-
jours supérieur 3 la somme géom&trique des moments des molécules
participant 3 l1'édifice. La méme remarque peut &tre faite pour
les pentaméres. Le cas des triméres cycliques est différent
le moment dipolaire, toujours faible, quelle que soit la confi-
guration envisag@e est du méme ordre de grandeur, voir égal &
la somme géom&trigue correspondante.

Ce phénoméne peut 8tre &galement illustré par
1'étude du transfert de charge. Dans les diméres on remarque
un important transfert de 0,110 & 0,120 unités atomiques qui
consiste en un déplacement d'électrons de la molécule engagée
dans la liaison hydrogé&ne par son atome d'oxygéne & celle qui
intervient par son atome d'hydrogé&ne. Il faut remarquer que ce
dernier atome ne subit pas une variation de charge importante
par rapport au cas de la molécule libre, mais que c'est au con-
traire 1'atome d'oxygéne et l'autre atome d'hydrog@ne qui voient
leur charge perturb&e. La premiére molécule est affectée dans
son ensemble par le transfert,
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) Dans le cas des trimdres en chafne le transfert
se fait entre molé&cules en bout de chaine et dans le méme sens
que pour le dimére. Il est remarquable que la molécule centrale
ne subisse ni transfert de charge ni modification importante de
la répartition des charges entre les différents atomes. Elle ne

semb}e donc jouer qu'un r8le d'intermédiaire entre les moldcules
extrémes.

) Ce fait est encore visible dans le cas des trimdres
cycliques ou chacune des molécules n'est que trés peu perturbée
par l'établissement de la liaison hydrogéne quelle que soit la
configuration du trimdre. Ceci explique que le moment dipolaire
total de la molécule est &gal 4 la somme géométrique des moments.

, Dans les pentaméres enfin, le transfert de charge
n'affecte encore une fois que les molédcules périphériques., Il
faut cependant noter dans ce cas, que la polarité des liaisons
OH de la molécule centrale a augmenté&,

Ces faits sont en accord, au moins qualitativement
avec la représentation classique de la liaison hydrogéne par
uwemésomérie entre une forme ionique et une forme non liée :

0 —n —----o/j.
/ \ / EN

H H H

qui laisse &galement pré&voir le réle particulier de la molé-
cule centrale :

- / /

O ——H === 0 4 «— 0 __H 0 -
/ \ / Y
H H H
H \
0O__H N
o—H
H/ H/+

Il convient de remarquer qu'il existe un paral-
lelisme entre la valeur des transferts de charge et l'énergie
de formation.

Ces différents édifices ont &té& envisagés dans 1'in-
terprétation de la constante diélectrique de 1'eau. La relation
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de Onsager(zs) i

49Np2 (e~n2) (2e+n?)

9kT e(n'+2)2

¢ représente la constante diélectrique du liquide
n 1l'indice de ré&fraction
le nombre de molécules par unité de volume

la constante de Boltzmann

H x =

la température absolue

u le moment dipolaire

obligerait 3 donner a chaque molécule d'eau un moment dipolaire

de 3,06D(29) trés supérieur & 1,85D. Ce fait s'explique en sup-
posant l'existence d'édifices trds polaires. Le liquide serait
un mélange d'espéces différentes auquel on pourrait appliquer

le relation d'Onsager &tendue aux mélanges 29) dans laquelle
Nu2 est remplacé par & Ni“i2’ 1'indice 1 se rapportant & une

espéce.

Il est donc nécessaire de comparer le carré du
moment d'un édifice comportant v molécules & v fois le carré du
moment d'une molécule isolée (1,85D).

Ces grandeurs sont ressemblées dans le tableau 7
(page suivante).

On remarque que la différence est dans le bon sens
pour les diméres, trimé&res en chafne et pentamére CZV'

Une discussion compléte nécessiterait la prise en
considération de toutes les configurations et le traitement sta-
tistique du probléme. Elle est impossible ici, d'une part 3 cause
du petit nombre de configurations envisagées et d'autre part i
cause de 1l'imprécision des &nergies. Cependant au vu de ces ré-
sultats, i1 semble permis de souligner 1'importance des confi-
gurations en chaine dans l'eau liguide.
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Tableau 7
TRIMERES
DIMERES PENTAMERES
En chaine Cycliques
EDIFICES
Chaine Béateau
Plan|Gche| 1 2 Plan 1 2
Triax|{Asym Triax; Asym

L 14,9(16,4|42,8|40,1| o |2,2 |3,8 |8,1 |0,2 {16,7[106,1
nx(1,85)2 6,8 10,27 17,1

Il est regrettable que nous ne disposions pas de ré&-
sultats expérimentaux auxquels ces prévisions pourraient é&tre
comparées. Le principal intérét de cette &tude réside a4 nos yeux
dans la démonstration que la méthode que nous proposons peut &tre
appliquée & des &difices relativement complexes. Nous espérons
que le développement rapide des moyens de calcul nous permettra
prochainement d'étudier des cas de liaison hydrog2nes mieux con-
nus expérimentalement (par exemple amine-chloroforme). La dif-
ficulté essentielle est le nombre &levé des orbitales atomiques
a faire intervenir dans le calcul ce qui nécessite un ordinateur
de grande capacité.
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CONCLUSION

Ce travail a comporté dans son déroulement deux
phases. La premiére qui a conduit & la mise au point de la
méthode de calcul a certainement &té la plus délicate. Ce-
pendant sous la forme ol nous la présentons, cette méthode
est d'une utilisation relativement aisée et permet 1'usage
d'un ordinateur de petite capacité. Elle présente sur les
autres méthodes 1'intérét de permettre la prise en considé-
ration du recouvrement entre orbitales dont l'importance
nous est apparue primordiale. Cela a entrainé certaines dif-
ficultés, en particulier en ce qui concerne le calcul des
charges portées par les atomes et nous avons &té amenés &
proposer une définition de celles-ci, qui reste valable dans
le cas d'un fort recouvrement. Elle a &té& &prouvée dans le
cas des molécules d'acide fluorhydrigue, d'eau, d'ammoniac
et de méthane et les résultats ont permis d'aborder avec une
certaine confiance des systémes moléculaires plus complexes.

La seconde partie de ce travail, a justement
consisté en un début d'étude du tr&s délicat probléme de
l'autoassociation de l'eau. En plus de 1'évident intérét
pratique que peut revétir cette &tude, nous l'avons entre-
prise car c'était pratiquement la seule oll 1'on ait & la
fois d'importantes liaisons hydrog&nes et des molécules suf-
fisamment simples pour ne pas nécessiter un calculateur de
trés grande capacité. Nous ne voulons accorder 3 ces résul-
tats qu'une valeur qualitative, & cause de l'absence de don-
nées expérimentales auxquelles ils auraient pu &tre comparés.
Cependant, les ordres de grandeur obtenus se révélent trés
acceptables et nous encouragent & poursuivre ce travail dans
le sens d'un perfectionnement de la méthode et de son ap-
plication & des systémes mieux connus. Nous pourrons alors
évaluer la distance qui nous sépare du but fixé ; réussir a
calculer de fagon slire certaines grandeurs que les expéri-
mentateurs pourront faire intervenir dans l'exploitation de
leurs résultats.

~-ANNEXES -
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ANNEXE I

= CALCUL DU MOMENT DIPOLAIRE

Le moment dipolaire d'une molécule est obtenu par

la relation :
—

-+ + -
Hp = n GG = 4.8

n désigne le nombre d'électrons participant a
la liaison.

: ¢t et G d&signent respectivement les centres de
gravité des charges positives et négatives.

Iy sera exprimé en debyes si la distance 6™ est
o
exprimée en A,

- CENTRE DE GRAVITE DES CHARGES NEGATIVES

Le centre de gravité s'exprime 3 partir d'une
origine quelconque O par la relation :

—_ .
n 0G =jll'2£OM dt
M
u
—_

OMu est le rayon vecteur de l'é&lectron p

or _ Y(aBreeas, ) = el A¢a(a)0a(u)...¢j(w)aj(m)

¢n!
A est 1l'opérateur d'antisymétrisation

—
- _ J; =t
n 0G = nlé/k¢a(a)oa(a)...¢j(w)cj(m)OMuA¢a(a)ca(a)...¢j(m)oj(m)dr
L est hermitique ; d'autre part une grandcur gucl-
conque définie dans un systéme multiélectronique doit avoir sa
valeur insensible 4 une permutation des &lectrons, donc A per-
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mute avec tout opérazeur et en particulier avec OM, ¥ &tant La char ,

e Z de 1l'at 4
f?nction propre de est &galement fonction propre de A, : chant au nunéro atogiquerde 1'a:o;2el; izﬁbgztg?giezzrgsgrgz
d'aprés le principe de Pauli: f l'atome n'intervenant pas dans la liaison.

AY = nly D'ol

— —

- =1 To=n (0G" - oc%) = 4.8
n o8 = ﬁ~/4a(a)oa(u)...¢j(w)cj(m)OMpA¢a(a)ca(a)...¢j(w)cj(w)dr D

Compte tenu de l'orthogonalité des fonctions spin-
orbitales ¢o, il vient :

n 6§ = ﬁftti(u)—(ﬁﬂi(u)dru

Pour les molécules 3 couches complétes les orbitales
sont doublement occupées

n 06 = 22/¢§6ﬁd1
i

$; = ICy X
i B ‘Jiuu

=% = —
n 0G™ = Zziiciuciv/xuOqudr = Eipwfxuomx\,dr

Introduisons le rayon vecteur de l'atome r
oM = OM_ + i M

r

- >
noOG =38P V(S vaﬁr+G' )} l'orbitale atomique ¥
uv MYV OH appartenant i l'atome'r

> >
avec G i/; M My dr
WV Wor Ay

- CENTRE DE GRAVITE DES CHARGES POSITIVES

La relation classique de distribution ponctuelle
de charges nous permet d'écrire :
—-)-+ —_
n oG =1 2' OM
r r X




- 53 -

ANNEXE II

- CALCUL DES CHARGES SUR LES DIFFERENTS ATOMES

Elles sont définies & partir de la relation donnant
le centre de gravité de la distribution électronique

ndd=zxp (M S + @ ) (annexe I)

o uv r Tuv uv
oll nous ne tiendrons compte gue des composantes de éuv cor-
respondant & un recouvrement non nul, ainsi les intégrales mo-
nocentriques éuv disparaissent du fait de l'orthogonalité des
orbitales atomiques Xu et X, seules les intégrales bicentri-

ques subsistent. Suivant les différents types d'orbitales s
ou p représentés par Xy et X, s hous distinguerons trois cas :

1) - Xy et x, sont de type s

Le vecteur G N n'a qu'une seule composante suivant

la direction Mrs définie par les atomes r et s.

2) - Xy et X, sont de type p

Nous pouvons alors décomposer ces orbitales suivant

la direction définie par Mrs et deux directions perpendiculaires.

Le vecteur Ew admet des composantes suivant ces 3 directions

mais seule la composante suivant Mrs correspond & un recouvre-
ment non nul.

3) - Xu et X, sont de types différents (s et p)

Comme dans le cas précédent, seule la composante
de auv suivant la direction Mrscorrespond & un recouvrement non

nul,
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Donc, 1l'hypoth&se de départ &quivaut 3 prendre la
| projection de Euv suivant la direction Mrs

avec  uer

ves (r # s)

> >
G .M
z = Praj 6 = DV I8
LR Mrs L M
rs
- _
n 08 ELPoos M +% y+1 p 30
pv By r uv TRV TRV
uv
>
oll ! = - i
zuv éu“ Zuv si Suv # 0
-
kel . = =
e Zuv éuv Suv 0

Cette spmmation ne porte que sur les orbitales
correspondant & un recouvrement non nul.

£'p oM_+ =z1'(p OM ' oM+ 7%
APy (8,08, Euv) 121 (P, OH_ + 3>2u P, (5,00, + % ))

Expression qui peut encore s'&crire en introduisant
le rayon vecteur de l'atome s :

- = O—ﬁs-o_ﬂr
= z' (P oM, + 217 Puu(S JOM_ + 7z (—1.71——-—)))
u ol v u " ad rs

Nous poserons pour v>u

Z
A = )
uv Wy T M
v
A e
Vi Mrs
or % Z..
-
v Mg v Mg
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D'oll la forme génédrale de la matrice Auv

\ =5 -l

uv wYoOM o

b 1

== 8 = -

xuu 2 Ty 2
Auv = 0 pour les intégrales monocentriques. En

effet les orbitales correspondantes sont orthogonales. On
obtient finalement :

I P A OM_ avec péer
sy WY

La charge électronique de 1l'atome r sera
définde par : - .

Q. =2 I I P A
x UEY Vv LA

Pour que cette définition ait un sens il faut
que chaque orbitale constituant la base soit centrée sur un
atome (plusieurs orbitales pouvant appartenir au méme atome)
afin que 1'on puisse é&tablir une correspondance entre les
orbitales de base et les atomes. Cette condition est automa-
tigquement réalisée par les méthodes L.C.A.0. En revanche, la
base orthogonalisée par le procédé de Ldwdin ne convient pas.
D'autre part 11 faut vérifier que ces charges demeurent in-
variantes dans une transformation unitaire O d&finie comme
produit direct des transformations unitaires opérant sur les
orbitales atomiques de chaque atome. Cette restriction est
imposée par la condition pr&cédente. Nous choisissons une
transformation unitaire afin de conserver la norme des vec-
teurs x et leur produit scalaire.

Qg =213 P A
r uer\)uvuv

Dans la nouvelle base nous aurons :

t =
Qr 2 I

L p!' A;
0€xr B

aB B

| ] 1 1 1
or Paﬂ- 2 ? CiaciB ou ciu et CiB constituent les
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composantes contravariantes du vecteur ¢i. Donc P&B repré-
sentent les composantes d'un tenseur deux fois contravariants.

. ,
Pag = E aauBSuPuu

qui est aussi la transposée.

8 est la matrice inverse de O

Recherchons la loi de transformation des compo-
santes A&B dans le changement de base défini par O.

ZI
x' =g - 1A
aB aB Mrs
L . §
)‘cm 2 Sau )
X&B =0 81 «,8 au méme atome

S&B représentent les composantes d'un tenseur deux fois co-
variants, en effet :
Sl = (x!x}) =20 0 (x |x)=10 0 g
oB a'™B o ay Bo'%y'%a vo oy Bo yo
Z'B
. ==
=—— = proj x'M_My'! dtv, quantité que nous
Mrs‘/f o r "8

pouvons &crire d'aprés les propri&tés de la matrice O

Z' Z
MGB =30 0O i g
rs ya oy Bo rs
d'od A'ﬁ =350 OB
o yo ay Bo yo
si 3 =8
1 1 1
AVdo=58' =210 0 g == 30 0 § ,
11 2 “od 2Y0 ay oo ya 2 v oy 60 yd

Car les orbitales relatives i un méme atome sont
orthogonales.

D'ol Mo =320 0 Yo et B

X
of Yo ay~ BG yo
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Q' =27:1 £P' A, =273 t® 0.6 o p A,
r ser 8 aB apf .- Buquau BV ey Bo uv yo
=2t z 0% SVUP - la matrice O
a€r Buvys M %Y KV YO gtant unitalre.

D'autre part la quantité :

b 3 o = 4§
au ay uy

oll qu est égal au symbole de Kronecker si u,y appar-

tiennent & l'atome r, est nulle dans le cas contraire car
l'opérateur 0 agit séparément sur les orbitales de chaque atome,

Q' =21 L & 8 P ) =213 I P A =Q
X LEr vyo MY voTpv i yg bE v TRV TRY] o
Qé = Qr ce gqu'il fallait démontrer.
- CHARGE TOTALE SUR L'ATOME
-yt
9p = 2y - Q
oll Z; est obtenu en retranchant au numéro atomique

de l'atome r le nombre d'é&lectrons de celui-ci ne participant
pas & la liaison car ils sont supposés &tre concentrés sur
l'atome.

A partir de la définition de cette charge il est
possible de donner une expression trés simple du moment dipo-
laire (Annexe I)

> e = = -
= = 2 -
vy nGoG I Puvzuv L QrOMr

Wy r

(25|ﬂA|2pA) int8grale monocentrigue
. (ns|ﬁA'!2pﬂ) intégrale hicentrique
' (2pc|ﬁN[2pﬂ) intégrale bicentrique

- 58 -

>
Le vecteur Z;v ayant respectivement les direc-

tions 4 pour 1'inté&grale monocentrique : direction de 1'ci-~
bitale 2pc et A' pour l'intégrale bicentrique : direction

de l'orbitale 2p7 perpendiculaire & la direction Mrs
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ANNEXE I;I T | En tenant compte de l'hermiticité de iﬁ nous
| obtenons :

E = N2(Eo + 2<A>Eo + <V> + 2<AV> + (A\yo, A‘{lo))
- TENSEUR DE POLARISABILITE

En se limitant aux termes d'ordre 2 par rapport

3 3>
Nous ?ggrs utilisé un calcul variatlonéel proposé d e et f, ces deux vecteurs étant supposés, des infiniment
par M. J. BARRIOL A petits du méme ordre.

Soit WO la fonction d'onde d'un systéme de n &lec- (A?oaﬂAYO) = (AWO;HLAWO)

trons dans l'état fondamental et W@M, l'hamiltonien du systéme
Pour exprimer cette guantité nous,avons utilisé
oty = B, une relation due & M.J. BARRIOL et REGNIER(30)
—_— > —_—
+ _ At _ K2z >
Un champ &lectrique uniforme % crée une énergie }eG M.e =G M'Eaé m D-€
potentielle supplémentaire : @

3 avec B= 1 1 L-2
v = - 121 QUMU' k=1 =1 qu k
ot M représente le rayon vecteur de la charge 9, (noyau ou gk i (k = 1,3) réprésentent les vecteurs unitaires du systéme
&lectron) dans un référentiel quelconqgue. En choisissant pour de référence et Xt la coordonnée de l'électron u suivant l'axe k.
origine le centre de gravité des charges positives G¥, on élimine 5
ainsi les termes relatifs aux noyaux, d'ol : }{b - nf” + -
' £ (a¥, AY.) = E_(AY , BY ) + Zn_ £.¢
> =+
V= -e zéxﬂ-.f ==e G M.f
i u ) En définitive, nous obtenons, en utilisant la
notation <B»> =‘/MonodT pour représenter la valeur moyenne
e charge de l'électron. d'une grandeur B,
L'hamiltonien s'écrit alors : E = N2(E0(1+2<A>+<A2>)+<v>+ Sefin %Ei e2)
> ™
H="W, - e nE e
La condition de normation s'écrit :
L'énergie du syst@me perturbé se calcule rapidement 2

N® (1 + 2 <A> + <A2> ) = 1 Soit en se limitant
au second ordre :

en prenant la fonction d'état suivante

-
Yy =N (L +G M.E)WO = N(1+A)\l’O

N2=l—2<A>
N est le coefficient de normation. nhz 5
T = Eo + Vo + 2 <VA> + m ¢ 2 <As<V-
t sera détermind par un calcul variationnel. o
2 i L'extrémum de E sera obtenu lorsque les dérivées
Soit : E= (¢,€ =n(01 + A)?Orje(l + B)Y ) partielles par rapport aux composants de ¥ seront simultanément

nulles.
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2m e 3 -1
=0 = Ko <2> £ ofte? (k ¢3)
I mp?  p=1
n
L <xkx9‘> - <xk><X9’> Xk = IX k

Avec Q

Ll
sous la forme

E

X
¥
n
f

3

énergie du systéme perturb& peut se mettre
. 1 ; 4moez 2
=E = f.ﬁ - = fof avec o = Q

(o] 2 nMZ

moment dipolaire

matrice transposée de £
tenseur de polarisabilité.

= - S
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ANNEXE IV

- CALCUL DES COMPOSANTES DU TENSEUR Q

Les composantes du tenseur @ sont définies par
la relation :

Qkk = <XkX2> - <Xk><x£> avec Xk = 3 xk

y M
Sommation effectuée sur tous les électrons par-
ticipant a la liaison o xk est la coordonnée de 1'Blectron u
suivant 1l'axe k du systgme de référence.
xKx%s = rvekylar = %/Aq}a(a)ca(a) cee X% (@ oale) . de

n est le nombre total d'&lectrons.

D'aprés les propriétés de l'opérateur A rappelées
dans 1l'annexe I, cette expression devient :

xKyt, = [ o ()0 (o) ... XX Ao, (a)o_(a) ... dr
XkXQ = 3% I xk xz
[T}
v

Elle se scinde en deux termes : 1'un monoélectro-
nique et l'autre biglectronique
Xsz =1 xkxZ + I I xk xz

v
T T

Nous calculons séparément la valeur moyenne de
ces deux termes :

- Valeur moyenne du terme monoélectronique I1

- k2
I1 L] EJ/.ba(a)oa(a) O xuqu¢a(a)Ua(a) Niw o

Du fait de l'orthogonalité des fonctions spinorbi-
tales ¥o 1l vient :

1, = EJ/;i(u)xt Xﬁ ¢4 (u) dru




=163 =

Dans l'état fondamental pour les syst@mes saturés,
les niveaux les plus bas sont tous doublement occupés.

I, =2 EJf;ixka 64 dar la sommation portant sur
i

les orbitales moléculaires monoélectroniques.

- Valeur moyenne du terme bidlectronique i,

=1t fo (o (a) ... x]:x\’:Azt:a(a)aa(u) ... dr
uovFE

Cette expression devient aprés intégration :

LI ¢1(u)ci(u)¢j(u)cj(u)

I, =2 ¢ fo, (o, (uw)és(v)o,(v)x X dr
& uv#u/i SRRE R A 6y (W ay (98] (303 (v)

M

Et nous 1l'é&crivons sous la forme :

= ke, | S
I,=11: (Iij(u;v) Gij Jij(u,v))

g uvFY
ol 61. prend la valeur 1 ou O suivant que les spimsil et j sont
paralléles ou antiparalléles.

2 X 2
I];;'(u,\)) =ﬁiz(u)x]:xf¢j(v)drudrv =/¢§(u)xud'ru/¢j(v)xﬁdrv

ks _ k. 2
Jij(urv) —jQi(U)¢j(“)xuxv¢i(v)¢j(v) dTudTv

= fos e xS ar, fo (a0 %) dry

Nous rencontrerons dans la sommation sur les in-
dices uv

- des termes provenant de la méme fonction d'espace
(L = j), les spins seront antiparalléles;, soit :

ki _ 2k 7.2 4
2ilii—2iﬁi“ dr fo] x'ac
Dans cette sommation il n'est plué nécessaire de

distinguer les 8lectrons p et v puisque celle-ci est effectuée
sur les orbitales monoé&lectroniques.

dr,
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- des termes provenant de fonctions d'espace
i et j différentes, pour chaque valeur (i,j) on obtient
deux fois le terme (I]jfj - th) correspondant & des spins
paralléles et deux fois le terme Ik. les spins étant alors

ij
antiparalléles, soit au total :

2 1 (2 1KY - gk

i H T
I,=2:1% 42 1 (2 X o gk
2 i ii . i3 ij
ke _ o k& _ ks . ke _ kg
or Iii = 2 Iii Jii puisque Iii = Jii
d'ol I, =211 (215 - 5% les indices i et j
i3 1] J
variant indépendamment l'un de 1'autre.
2512 I?% =211 ZJGiZ = acfs, 2xtds

I

k2

2 Jij

k 2 k £
Iz =21 EJ/; pax"Adrfo d.xTdr = 2 L Z(¢,x 9.) (6,%x"4.)
i i3 i7j a5 13 i o [ ¢j

On obtient finalement pour les composantes du tenseur Q :

ki _ Jkyb k 2 kg k %

Q77 = X K> - <X'» <X'> = 2 i((¢ix x4} - §(¢ix o4} (g% ¢5))
Dans la base des orbitales atomiques
by = 5 Ciuxu

ke _ k. 2 _ k 2

Q 2 i 5 \'L; Ciuciv((xux x7x,) ; CjACjc(xux Xy (X% xg))

(2 zﬁiz x* ar ) (2 Z/:bjzxp“dr)=<xk><x9'>
i ]
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. |
Soit en introduisant la matrice : ANNEXE V
Pp\) =2 ? ciuci,\’
l ]
k.2 _ k z| " (15)
et en posant (Xux X Xv) = <u|x X jv> | -~ PROCEDE D'ORTHOGONALISATION DE LOWDIN
ki k. & 1 k [} Il consiste en un changement de base représenté
Q" =1z Puv(<u[x x*|v> 3 iaPAU(uIX |A><v[x"]a>) par la matrice A, défini par l'équation matricielle :
uv
2% = 1

S8 matrice symétrique (tenseur métrique d'ordre 2)
et I la matrice unité.

- CALCUL DE LA MATRICE A

La matrice S est une matrice symétrique définie
positive, elle est donc diagonalisable et admet des valeurs
propres toutes positives.

S = Q_lgxg §A matrice diagonale des valeurs
propres de §

sa? = 1= 075, om0 lps = 5, (a0 2 = 1

(ap™H? = g7t —pap7t = g,7L

La matrice §A_§ est obtenue en prenant la racine

carrée de chaque élément de la diagonale principale. Cette
solution n'est pas unique car toutes les combinaisons de signe
de ces &léments sont encore solution. Nous choisissons la
racine carrée arithmétique :

A=D"g 2D
La matrice A est symétrique, en effet :
n a1 S
A=D"§72D-= B §, 2 D" la matrice D étant
| ny -1

orthogonale D = D

é = A.ce qu'il fallait démontrer.




- APPLICATION

Nous appliquerons cette transformation & la ré&so-
lution des équations séculaires afin de ramener ce probléme 3
la recherche des valeurs propres et vecteurs propres d'une
matrice,

Considérons l'équation séculaire sous forme ma-
tricielle :

HC = ESC et effectuons le changement de base
défini par A

C = ac’
g ac'
AHAC' = EIC' = H'C' = EIC' avec
H' = AHA

1

i

ESAC' or SA =3
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ANNEXE VI

ORGANIGRAMME DU PROGRAMME DE CALCUL

Donnéea t Calcul da
Nombre d'atomes orée
Huméro  atomique g

et }

Calcul de l'énergie totale

H
Calcul dea intégrales de recouvrement
§,, = wlvs
Calcul de la distribution &lectronique
avv = <u|E|v> = Ay

Orthogonalisation de la base par le procéds de Lowdin l

b=g 2

——=—

D&finition de l’hamiltonien
Ho = culh|v>

Calcul de § dans le changement de base définl par &
B =5 TEs 7

Résolution de 1'équation sEculaire par la méthode da Jacobi
E;  valeurs propres de H’

Cl, vecteurs propres de E'

Passage de la nouvelle base 3 1'anclenne
3
c-s Ig
Calcul de la matrice dansité

ote
B =2 § ¢ ¢
»y i 1uiv

Calcul dés chargés sur 1es atomes
Q =2'_=-21 P 2
L3 r vy LA

a n-1
uzn(l—l)ur

9z
]
blux(lvbz:)

E = [n E
Pufs
Caloul du moment dipolaire
Tt 2 - 1HO).B
o Tbuley HEg

I_

Xt

calcul tenseur de polarisabilitd
gt - Pu‘(<u[xkxl|l> - % T PA°<u]xk|l>zu|x‘|un
we Y3

13 4 1k k3
B ]
Mo Kk

Caloul du tenseur quadrupalaire 6lectronique

% LT S 25
& -ua Pu“<u|3x X LN
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Tous ces calculs ont &té effectués 2 l'aide des

intégrales auxiliaires CYGE

o © g
CYGE(p vou) =(_1.pb) a+8+y+6+2:+lj dg/ dne‘oE-Tpn
aB a'"b ]
i =1 [

SEEEe .

« (£4n) @ (g+m) B (14+En) Y (1-gn) 8 (22-1) € (1-02) ©
ol p = % (pa+ob)

v = (o 7o) /(e tey)

Les indices B8,y,6,¢ sont des entiers positifs

ou nuls et o est un entier satisfaisant & 1'inéquation.

e+ vy + 2 +120

¢ et n représentant les coordonnées elliptiques

Y * E. + rb
£ = a b e e D |
R R
Pa = Taka b = T¥p
k. et k, représentent les coefficients des orbitales

a b
de Slater.

Ces intégrales sont calculées & l'aide d'une rela-

tion de récurrence(al)

(1)
(2)

(3)

(4)

(5)
(6)
(7
(8)
(9)
(10)

(11)

(12)

(13)

(14)

(15)
(16)

(17)
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