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Résumé 

L’application des méthodes de la mécanique quantique à la chimie a deux objectifs principaux : 

fournir des valeurs numériques aux observables pouvant être confrontées à des mesures 

expérimentales et permettre la compréhension de nombreux concepts empiriques largement utilisés 

en chimie.  

Dans ce cadre, nous avons mené dans un premiers temps une étude théorique basée sur la théorie de 

la fonctionnelle de la densité (DFT) couplée à la fonctionnelle B3LYP et à la base 6-31G(d), pour 

comprendre et interpréter les interactions possibles entre l’octaéthylporphyrine et l’ion vanadyle à 

l’état gazeux et en présence de solvants aromatiques. De plus, une analyse de la densité électronique 

en termes d’orbitales naturelles a été réalisée afin de déterminer la nature des liaisons entre les 

atomes de vanadium et d'azotes dans le complexe métallique octaéthylporphyrine de vanadyle. La 

formation des quatre liaisons V-N et l’interprétation de la réactivité chimique de ce composé ont été 

étudiées. Les résultats obtenus sont en accord avec les données expérimentales relevées dans la 

littérature.  

Parallèlement, une étude de la réaction de cycloaddition 1,3- dipolaire entre le N-benzoyle 

benzoxazine 1,4 carboxylate 2 éthyle et la C-P-tolyl N-phénylnitrilimine a été effectué en utilisant 

deux approches différentes. La première concerne la théorie des orbitales moléculaires frontières 

(FMO) qui permet d’évaluer les descripteurs de réactivité à savoir les indices locaux et globaux, les 

indices de Fukui ainsi que les descripteurs multiphiliques qui conduisent à l’identification des sites 

actifs d’un système moléculaire. La deuxième est basée sur l’analyse de la fonction de localisation 

électronique ELF (electron localization function) qui utilise des approches topologiques de la liaison 

chimique. Elle permet d’interpréter plus aisément le processus de formation des liaisons conduisant 

aux produits réactionels.  

Tous les résultats théoriques obtenus sont en bonne cohérence avec l’expérience confirmant la 

fiabilité des méthodologies utilisées pour comprendre la réactivité chimique. 

 

Mots clés : DFT, ELF, descripteurs de réactivités, bassins synaptiques, métalloporphyrine, réaction 

de cycloaddition 1,3- dipolaire. 
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Abstract 

The applications of quantum mechanics to chemistry have two main objectives: to provide numerical 

values for observables that can be compared with experimental measurements and to allow the 

understanding of many empirical concepts widely used in chemistry. 

In this context, we first conducted a theoretical study based on the functional density theory (DFT) 

coupled to the functional B3LYP and the base 6-31G (d), to understand and interpret the possible 

interactions between octaethylporphyrin and the vanadyl ion in the gaseous state and in the presence 

of solvents. In addition, an analysis of the electron density in terms of natural orbitals was performed 

to determine the nature of the bonds between the vanadium and nitrogen atoms in the vanadyl 

octaethylporphyrin metal complex. The formation of the four V-N bonds and the interpretation of the 

chemical reactivity of this compound was studied. The results obtained are in agreement with the 

experimental data found in the literature. 

In parallel, a study of the 1,3-dipolar reaction between ethyl N-benzoyl benzoxazine 1,4 carboxylate 

2 and C-P-tolyl N-phenyl nitrilimine was carried out using two different approaches. The first 

concerns the FMO theory which makes it possible to evaluate the reactivity descriptors namely the 

local and global indices, the Fukui indices as well as the multiphilic descriptors which lead to the 

identification of the active sites of a molecular system. The second approach is based on the analysis 

of the electron localization function (ELF), which uses topological methods of the chemical bond. It 

makes it easier to interpret the bond formation process leading to the reaction products. 

All the theoretical results obtained are in perfect coherence with the experience confirming the 

reliability of the methodologies used to understand the chemical reactivity. 

 

Keywords: DFT, ELF, reactivity descriptors, synaptic bassin, metalloporphyrin, 1,3-dipolar 

cycloaddition reaction. 
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INTRODUCTION GÉNÉRALE 
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Prédire, expliquer et rationnaliser la chimie ont toujours été les buts de la chimie théorique. 

L’avènement de la mécanique quantique au début du siècle dernier se révèlera pour cela un outil 

précieux. Avec le développement des méthodes mathématiques et de la technologie, les études 

quantiques se généraliseront dans de nombreux domaines de la physique, de la chimie, de la biologie. 

Cette thèse s’inscrit dans le cadre des applications des méthodes quantiques à l’étude de la réactivité 

chimique par la détermination des mécanismes réactionnels en chimie organique et dans la 

complexation en chimie inorganique. 

En effet, le premier volet développé dans cette thèse, sera consacré à l’étude des métalloporphyrines 

sédimentaires, composés géologiquement stables, formées de complexes présents dans les plantes, 

les bactéries, les algues, la chlorophylle, la bactériochlorophylle, les groupes hèmes et les pigments 

apparentés. Ils sont très abondants dans les roches sédimentaires, les schistes bitumineux, les pétroles 

et sont les premiers composés identifiés par Treibs en 1934 à relier le pétrole brut à son origine 

biogénique. Ces composés constitués de quatre anneaux pyrroliques reliés par des ponts méthine sont 

coordonnés aux métaux et peuvent également présenter des groupes latéraux tels que les chaînes 

alkyles, les cycles aromatiques contenant des hétéroatomes comme l'oxygène, le soufre ou l'azote par 

exemple. Ces métalloporphyrines sont le plus souvent sous forme de complexes du vanadium 

(comme VO2+), obtenus par substitution de l'ion magnésium, à l'origine, présent dans les 

chlorophylles et les bactériochlorophylles. Ceci peut paraître surprenant, vue l’abondance naturelle 

relativement faible de cet élément dans la croûte terrestre (0.14 mg.kg−1). Une explication pourrait 

être dans la stabilité des porphyrines de vanadyl qui persistent sur plusieurs périodes de temps 

géologiques et sont considérées comme des indicateurs de maturité. Ces composés s’avèrent être 

nuisant puisqu’ils sont très stables et peuvent ainsi résister aux différentes étapes de traitement des 

différentes matières conduisant à une corrosion intense, un encrassement des catalyseurs, une 

formation des mousses et à des émissions de particules dans l’environnement. 

Le deuxième volet choisi est consacré à l’étude de la cycloaddition 1,3-dipolaire d'une nitrilimine sur 

un alcène. Ce type de réaction conduit à un dérivé pyrazolique présentant un intérêt important dans 

l’industrie phytosanitaire et pharmaceutique comme analgésique, anti-inflammatoire, antipyrétique, 

antiarythmique, anticonvulsive, antidiabétique, antimicrobienne et anticancéreuse 

Ainsi le présent mémoire est divisé en trois parties. 

La première partie est consacrée à une revue bibliographique générale décrivant les méthodes de la 

chimie quantique ainsi que les descripteurs locaux, globaux et multiphilique précieux à l’étude de la 

réactivité chimique. De même, les différents outils issus des méthodes d’analyse topologique de la 

densité électronique et des fonctions de localisation ELF permettant d’indiquer le mécanisme de 

formation des liaisons pendant les réactions chimiques.  
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La deuxième partie est consacrée à l’étude d’un complexe métalloporphyrinique (OEP(VO)) du fait 

de son utilisation en agriculture, biologie, médecine et énergie photovoltaïque par exemple. Elle 

comporte un premier chapitre sur les généralités des porphyrines et des métalloporphyrines suivi 

d’un second sur la méthodologique utilisée et d’un troisième indiquant les résultats théoriques 

obtenus en utilisant la méthode DFT/B3LYP combinée à la base d’orbitales atomiques standard 6-

31G(d) pour la détermination des géométries optimales, des structures électroniques, des spectres IR 

et UV-Visible, des orbitales moléculaire frontières, des indices de réactivité, de la solvatation pour 

l’oxyde de vanadyl, l’octaéthylporphyrine et le complexe associé.  

La dernière partie concerne l’étude de la régiosélectivité de la réaction de cycloaddition 1,3-dipolaire 

entre le N-benzoyle benzoxazine 1,4 carboxylate-2 éthyle et la C-P-tolyl N phényl nitrilimine. Les 

profils réactionnels ont été déterminés au niveau DFT/B3LYP/6-31G(d) en considérant deux voies 

de cycloaddition possibles ortho et méta. Une analyse des différentes interactions possibles entre les 

sites les plus réactifs et une analyse topologique de la densité électronique de plusieurs points sur le 

profil réactionnel ont été réalisées. Le calcul des énergies d’activation, l’examen des profils IRC, 

l’analyse des vecteurs de transition et l’analyse topologique ELF permettent de déterminer les 

mécanismes réactionnels les plus probables sur la surface d'énergie potentielle examinée via des 

structures de transition. Les résultats théoriques obtenus ont été comparés aux résultats 

expérimentaux pour établir la fiabilité des approches utilisées.  

 

 

 

 



3  

 

 

 

 

 

 

 

PARTIE A 

 

MÉTHODES DE CHIMIE QUANTIQUE 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



4  

Introduction 

L’utilisation de la chimie quantique repose sur l’utilisation de méthodes basées sur la résolution de 

l’équation fondamentale de Schrödinger qui ne peut pas être résolue de manière exacte pour les 

systèmes moléculaires mais qui n’est possible que pour les systèmes monoélectroniques tel que 

l’atome d’hydrogène. Cependant, au début du 20ème siècle, les physiciens ont découvert que les lois 

de la mécanique classique ne permettent pas de décrire le comportement de petites particules comme 

les électrons1, les noyaux et les molécules. Un certain nombre d'approximations ont été introduites 

dans cette théorie quantique afin de pouvoir solutionner cette équation et obtenir une solution 

approchée de l’équation de Schrödinger2–4. 

Plusieurs méthodes de résolution sont très développées dans la littérature : les méthodes semi 

empiriques, les méthodes ab-initio et les méthodes de la théorie de la fonctionnelle de la densité 

(DFT). Les propriétés moléculaires pouvant être ainsi calculées sont les géométries moléculaires et 

leurs stabilités relatives, les moments dipolaires et quadripolaires, les spectres de vibrations ainsi que 

les fonctions descriptives de la réactivité. 

Dans ce chapitre, nous présenterons brièvement dans un premier temps les généralités du traitement 

quantique non relativiste d’un système formé de plusieurs particules puis dans un deuxième temps 

les points essentiels de deux grandes familles de calculs quantiques : les méthodes ab-initio et la DFT 

qui permettent de calculer les grandeurs électroniques, thermodynamiques et structurales des 

molécules… 
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CHAPITRE I : 

Méthodes ab-initio 

1. L’équation de Schrödinger 

1.1. Formulation générale 

En mécanique quantique, l’état d’un système moléculaire constitué d’un ensemble de particules 

formé de M noyaux et N électrons est décrit complètement par une fonction d’onde Φ solution de 

l’équation de Schrödinger indépendante du temps5 :  

 H i
t


 =


 (A.1) 

La fonction d’onde s’écrit comme le produit de deux fonctions : une qui dépend de (R,r)  

représentant respectivement les coordonnées nucléaire et électronique et l’autre uniquement du 

temps : 

 A B M 1 2 N(R ,R ,...,R , r , r ,..., r ) (t) =    (A.2) 

On est donc amené à résoudre l’équation stationnaire suivante :  

 H E =   (A.3) 

où E représente l'énergie totale du système, H l'opérateur Hamiltonien et Ψ la fonction d’onde. Les 

valeurs observables de l’énergie sont les valeurs propres de H et les fonctions d'onde associées sont 

les fonctions propres. 

L’évolution de la fonction d’onde du système en fonction du temps n’introduit que le terme : 

 
(iEt/h)(t) e− =  (A.4) 

qui n’est en général pas considéré et ne joue aucun rôle dans le calcul des grandeurs physiques. Pour 

passer d’une approche classique à une approche quantique, on est amené à définir un hamiltonien 

non relativiste opérateur mathématique prenant en compte la somme de toutes les interactions 

existant au sein d'une molécule :  

 i j N A B M i j N A B MiH (r ,r ,..., r ,R ,R ,...,R ) E (r ,r ,..., r ,R ,R ,...,R ) =   (A.5) 
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En unités atomiques (
em 1=  ; 1=  ; e 1=  et 

04 1 = ), l’Hamiltonien s’écrit comme suit : 

 

2 2M N M M N M N N
A i A B A

A 1 i 1 A 1 B A i 1 A 1 i 1 i jA AB iA ij

Z Z Z 1
H

2M 2 r r r= = =  = = = 

 
= − − + − +      (A.6) 

où A,B,… désignent les noyaux, i,j,... les électrons, riA est la distance entre l’électron i et le noyau A, 

rAB la distance entre les noyaux de l’atome A et de l’atome B de charges nucléaires respectives ZA et 

ZB et  
2

k le Laplacien du kième électron défini par l’expression suivante : 

 

2 2 2
2

k 2 2 2

k k kx y z

  
 = + +

  
 (A.7) 

Les différents termes de l’équation (A.6) sont respectivement l’énergie cinétique des noyaux, 

l’énergie cinétique des électrons, l’énergie de répulsion électrostatique entre les noyaux, l’énergie 

potentielle des électrons dans le champ des noyaux et l’énergie de répulsion électrostatique entre les 

électrons. Les trois derniers sont des termes d’interaction coulombienne pour chaque paire de 

particules chargées. Ainsi, l’équation (A.6) peut s’écrire comme suit :  

 
n e nn ne eeH T T V V V= + + + +  (A.8) 

où nT  est l’opérateur d’énergie cinétique des noyaux, eT  l’opérateur d’énergie cinétique des 

électrons, nnV  la répulsion nucléaire, neV  l’attraction électron-noyau et eeV  la répulsion 

électronique.  

Dans le système MKSA, cet opérateur peut alors s’écrire : 

 

2 2 2 2 2N N M N N M M M
2 2A A B
i A

i 1 i 1 A 1 i 1 j i A 1 A 1 B Ae 0 iA 0 ij A 0 AB

e Z e e Z Z
H

2m 4 r 4 r 2M 4 R= = = =  = = 

= −  − + −  +
  

      (A.9) 

où  est la constante de Planck, e la charge de l’électron, me la masse de l’électron. 

La solution exacte de l’équation de Schrödinger, établie sur l’hamiltonien défini ci-dessus, n’est pas 

ou est difficilement appropriée aux systèmes polyélectroniques. En effet, il n'existe de solutions 

exactes pour cette équation que pour l'atome d'hydrogène parce que dans les systèmes 

polyélectroniques interviennent des termes de répulsion coulombienne (1/rij) couplant les 

mouvements électroniques. Il est donc nécessaire d’obtenir une solution approchée en introduisant 

des procédures simplificatrices : approximation de Born-Oppenheimer et approximation orbitalaire. 
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1.2. Approximation de Born-Oppenheimer 

En 1927, Born et Oppenheimer ont simplifié la résolution de l’équation (A.3) en séparant, dans la 

fonction d’onde Ψ, la partie électronique de la partie nucléaire. Cette approximation est basée sur le 

fait que les électrons ont une masse beaucoup plus faible que celle des noyaux (environ 1800 fois) ; 

on peut donc considérer que les mouvements des noyaux sont très lents par rapport à ceux des 

électrons. Du point de vue quantique, on peut ainsi envisager une interdépendance du mouvement 

nucléaire par rapport au mouvement électronique et un déplacement les électrons dans le potentiel 

créé par des noyaux fixes6. 

Cette approximation n’est admise que lorsqu’on néglige les couplages des mouvements électroniques 

et nucléaires c’est-à-dire quand la fonction d’onde électronique ne subit pas de modifications 

brusques lorsque les noyaux bougent. 

La résolution de cette équation de Schrödinger se fait en deux étapes : on commence par résoudre 

l’équation électronique en considérant les noyaux fixes puis l’équation nucléaire dans le potentiel 

créé par les électrons. Ainsi, l’opérateur hamiltonien H peut être séparée en un terme électronique et 

un terme nucléaire. 

 

2 2M M M N
A A B i

A 1 A 1 B A i 1A AB

Z Z
H  - V(r,R)

2M R 2= =  =

 
= + − +    (A.10) 

où V(r,R) est un potentiel dépendant de la position des électrons et des noyaux 

 

2 2M N N N M N M M
A i A A B

A 1 i 1 i 1 j i A 1 i j A 1 B AA ij iA AB

1 Z Z Z
H -

2M 2 r r R= = =  = = = 

 
= − + − +      (A.11) 

 
n eH H H= +  (A.12) 

Dans ce cadre, l'énergie cinétique des noyaux est considérée comme constante voire nulle et la 

répulsion entre les noyaux est également supposée constante.  

En conséquence, en négligeant ces termes, on obtient un Hamiltonien purement électronique He qui 

prend la forme suivante : 

 

2N N N N M M M
i A A B

e

i 1 i 1 j i i 1 A 1 A 1 B Aij iA AB

1 Z Z Z
H

2 r r R= =  = = = 


= − + − +     (A.13) 

 
e ne eeH T V V= + +  (A.14) 
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Les différents termes représentent l’énergie cinétique des électrons, l’attraction coulombienne 

électronique et nucléaire et la répulsion électronique. 

Cet Hamiltonien est ainsi utilisé pour résoudre l'équation de Schrödinger électronique :  

 e e e eH (r,R) (r,R) E (R) (r,R) =   (A.15) 

où  eE     représente l'énergie électronique, 

  e  représente la fonction d'onde électronique qui dépend paramétriquement des 

coordonnées nucléaires et explicitement des coordonnées électroniques et est fonction propre de 

l’opérateur électronique He pour la valeur propre eE .  

Ainsi, pour connaître les propriétés d’une conformation nucléaire donnée R, seule la contribution 

électronique à l’énergie totale E est importante. Dans un champ de noyaux fixes, pour obtenir 

l'énergie totale on ajoute à l'énergie électronique un terme de répulsion nucléaire constant : 

 tot e nE E E= +  (A.16) 

La fonction d’onde du système, solution de l’équation de Schrödinger dans l’approximation de Born-

Oppenheimer, peut donc s’écrire sous la forme d’un produit d’une fonction d’onde électronique et 

d’une fonction d’onde nucléaire correspondant à un jeu de positions R de noyaux immobiles où r et 

R sont respectivement les positions des électrons et des noyaux : 

 
n e(r,R) (r,R) (r,R) =    (A.17) 

La fonction d’onde électronique e (r,R)  dépend explicitement des coordonnées R et r . 

En résolvant cette équation pour plusieurs positions successives des noyaux, on parvient à l’énergie 

de Born-Oppenheimer du système en fonction des positions R des noyaux fixes : 

 

M M
A B

e

A 1 B A AB

Z Z
E(R) E (R)

R= 

= +   (A.18) 

Dans la suite de ce travail, les symboles H,  et E désignerons respectivement l'hamiltonien 

électronique, la fonction d'onde électronique et l'énergie totale calculée pour des noyaux fixes. 
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1.3. Approximation orbitalaire 

Pour un système à 2n électrons, la fonction d’onde électronique Ψe dépend des coordonnées de tous 

les électrons et est une fonction à (2n) x3 variables notée habituellement (1,2,...,2n) . 

L’approximation orbitalaire a été introduite en 1928 par Hartree7,8. Elle découple les 2n électrons en 

traitant la fonction (1,2,...,2n)  en un produit de 2n fonctions monoélectroniques tel que : 

 

2n

i

i 1

(1,2,...,2n) (i)
=

 =   (A.19) 

où l’indice i désigne l’orbitale i. 

Physiquement, cette condition correspond à un modèle de particules indépendantes 

où chaque électron se meut dans un champ moyen créé par les noyaux 

et la densité électronique moyenne des autres électrons. Cependant, le spin étant 

absent dans l’hamiltonien électronique, cette fonction d’onde ne possède pas de terme développant le 

spin. Donc la coordonnée de spin s doit être additionnée pour une description complète de la 

distribution des électrons.  De nature purement quantique, le spin n’a pas d’équivalent en mécanique 

classique et représente une propriété intrinsèque de l’électron. La fonction d’onde de spin est alignée 

suivant l’axe Oz  et sera indiquée soit par α(s) soit par β(s). 

La fonction d’onde électronique est constituée de deux parties : une partie spatiale (orbitale) et une 

partie de spin.  La fonction    appelée spin-orbitale a pour expression : 

 (r,s) (r) (s) =    (A.20) 

dans laquelle r et s représentent respectivement les coordonnées d’espace et les coordonnées de spin. 

Pour un système à 2n électrons la fonction d’onde polyélectronique   s’écrit sous la forme d’un 

produit de spin-orbitales normalisées :  

 1 2 3 2n(1) (2) (3) ... (2n) =       (A.21) 

 

 

 

 

 

 

 

 



10  

1.4. Méthode de Hartree-Fock 

1.4.1. Approche de Hartree  

Le traitement théorique de l’atome, cortège électronique complexe à étudier puisqu’il peut atteindre 

une centaine d’électrons, est très difficile voire impossible à l’exception de l’atome d’hydrogène 

(système monoélectronique). Pour remédier à cette difficulté au niveau des système 

multiélectroniques, des méthodes ont été développées sur la base de ce modèle. Hartree a exprimé la 

fonction d’onde globale comme un produit de fonctions monoélectroniques, en considérant 

l’approximation de Born Oppenheimer qui sépare le mouvement électronique du mouvement 

nucléaire, qui s’écrit :  

 1 2 N 1 1 2 2 N N(r ,r ,..., r ) (r ) (r )... (r ) =     (A.22) 

Dans cette approche, les équations de Schrödinger monoélectronique ont pour expression : 

 

2
2

i eff i i i(r) V (r) (r) (r)
2m

−   +  =    (A.23) 

où r et R sont les vecteurs respectifs associés aux positions spatiales de l’électron et du noyau. 

Dans cette équation, le premier terme représente l’énergie cinétique et le second le potentiel effectif 

que subit l’électron. Ce potentiel est basé sur le principe variationnel où l’énergie totale est minimale 

quand le système donné est à l’état fondamental. De plus, ce potentiel doit tenir compte de 

l’interaction électron-noyau :  

 
2

N

R

1
V (r) Ze

r R
= −

−
  (A.24) 

et de l’action de tous les autres électrons. Cet effet est plus difficile à prendre en compte, dans 

l’approximation de Hartree on considère que les autres électrons créent une distribution de charge 

ρ(r′) négative. De plus, l’électron se déplace dans un potentiel électrostatique moyen noté HV (r)  

résultant des électrons voisins à pour expression : 

 
3

H

1
V (r) e d r ' (r ')

r r '
= − 

−  (A.25) 

Ainsi, le potentiel effectif sera défini comme étant la somme des deux contributions VH et VN par 

l’équation suivante : 
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 eff N HV (r) V (r) V (r)= +  (A.26) 

Les fonctions propres solutions de l’équation A.23 conduisent au calcul d’une nouvelle densité 

électronique (r)  :  

 
*

i ii
(r) (r) (r) =    (A.27) 

Une relation entre la densité électronique (r) et le potentiel de Hartree HV (r) a été déterminé par 

l’équation de Poisson : 

 H

0

(r)
V (r)


 = −


 (A.28) 

avec 0  la constante diélectrique du vide. 

Cette approche permet d’obtenir une solution auto cohérente pour un système électronique. 

1.4.2 Approximation de Hartree-Fock 

Cette approximation est à la base de certaines méthodes ab initio qui sont basées sur la fonction 

d'onde. Afin de contourner la difficulté due à la complexité des systèmes polyélectroniques et 

particulièrement aux termes de répulsion coulombienne, une première approximation ramène le 

problème à une seule particule qui se déplace dans un potentiel moyen où la répulsion biélectronique 

est incluse. 

Pour tenir compte du principe d’antisymétrie de la fonction d’onde Ψ, on l’écrit sous la forme d’un 

déterminant de Slater9 composé de fonctions monoélectroniques ou spin-orbitales correspondant aux 

systèmes à couches fermées. Chaque spin-orbitale est le produit d’une fonction i dépendant des 

coordonnées spatiales de l’électron et d’une fonction de spin S. 

La fonction d’onde s’écrit sous la forme d’un déterminant polyélectronique associé au système à N 

électrons constitué de N/2 orbitales :   

 

N N
2 2

N N
2 2

1 1

1 1

(1) (1) (1) (1)
1

(1,...N)
N

(n) (n) (n) (n)

       

 =

       

 (A.29) 

 



12  

Ce formalisme, appelé modèle Hartree-Fock7,10, peut servir soit dans les méthodes semi-empiriques 

en faisant des approximations supplémentaires soit en approchant la solution exacte de l’équation de 

Schrödinger électronique en ajoutant des déterminants supplémentaires.  

La théorie de Hartree-Fock tient compte du principe variationnel11 où la valeur de l’énergie associée 

à une fonction d’onde Ψ, normalisée et antisymétrique, est supérieure ou égale à l’énergie associée à 

la fonction d’onde exacte 0 .  

De ce fait, la valeur propre E0 associée à la fonction propre exacte est représentée par 

 0H E    (A.30) 

Dans le cas d’un système non dégénéré, l’égalité n’est obtenue que lorsque 0   . 

A partir de l’expression de la fonction d’onde définie précédemment (A.29), on obtient les équations 

monoélectroniques suivantes : 

 

i i i

N/2

eff a a

a

f (1) (1) (1)

f (1) h(1) v h(1) 2J (1) K (1)

 =  



= + = + −



 (A.31) 

où l’indice 1 reproduit  la position d’un électron et souligne le caractère monoélectronique des 

différents opérateurs. 

Le terme 
effv  est le potentiel moyen dans lequel se déplacent les électrons et est formé d’une somme 

d’opérateurs coulombien Ja  et d’échange Ka déterminés comme suit : 

 

*

a 2 a a

12

*

a i 2 a i a

12

1
J (1) dr (2) (2)

r

1
K (1) (1) dr (2) (2) (1)

r


=  




   =      





 (A.32) 

L’opérateur de Coulomb aJ (i)  représente le potentiel relié à la distribution moyenne des charges 

électroniques. L’opérateur d’échange aK (i) apparait puisque les particules élémentaires comme les 

électrons sont indiscernables. On peut donc écrire l’énergie électronique en fonction des termes h, J 

et K :  
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N/2 N/2
RHF

HF HF ii ij ij

i 1 i, j 1

E H 2 h (2J K )
= =

=   = + −   (A.33) 

Ces équations de Hartree-Fock étant complexes pour permettre d’obtenir directement une solution 

numérique, il est nécessaire d’effectuer une nouvelle approximation (LCAO) qui consiste à exprimer 

les OM i( )  comme des combinaisons linéaires d’OA ( ) .  Ces fonctions de base centrées sur les 

atomes de la molécule et ainsi les orbitales peuvent s’écrire sous la forme suivante :  

 

K

i i

1

C 

=

 =       où      i 1,2,...,K=  (A.34) 

Le calcul des OM est basé sur la détermination des coefficients 
μiC  et le déterminant de Slater est 

construit à partir des N/2 orbitales de plus basses énergies pour un système contenant N électrons.  

A partir de l’équation précédente, les équations monoélectroniques (A.26) prennent la forme :  

 
* *

vi 1 μ v i vi 1 μ v

v v

C dr χ (1)f(1)χ (1)=ε C dr χ (1)χ (1)    (A.35) 

conduisant ainsi aux équations de Roothaan et Hall12,13 qui s’écrivent comme suit :  

 

K

μv i μv vi

v=1

(F -ε S )C =0     où   μ=1,2,...,K  (A.36) 

avec μvF  et μvS  : 

 

*

μv μ v 1

*

μv μ v 1

F = χ (1)f(1)χ (1)dr

S = χ (1)χ (1)dr









 (A.37) 

La forme matricielle de l’équation (A.32) est : 

 FC=SCε  (A.38) 

où  

• ɛ représente une matrice diagonale des énergies orbitalaire, avec ɛi l’énergie d’un électron de 

l’OM i ,  

• F est la matrice de Fock qui représente l’effet moyen du champ généré par tous les électrons, 
• S définit la matrice de recouvrement entre chaque orbitale, 
• C indique la matrice composée des coefficients des OM sur les fonctions de base. 
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1.5. Fonctions de base utilisées dans l’approximation LCAO-MO  

Le choix de la base des fonctions qui représentent les orbitales atomiques est un choix déterminant 

puisqu’il peut influer sur l’exactitude des résultats et sur le temps de calcul CPU. 

Plusieurs types de bases d’orbitales atomiques sont répertoriées dans la littérature14 : 

• les bases minimales : on choisit pour orbitales atomiques celles qui sont occupées à l’état 

fondamental en y ajoutant les orbitales inoccupées de la couche de valence.  

• les bases étendues : elles sont composées de la base minimale à laquelle on ajoute un certain 

nombre d’orbitales au-delà de la couche de valence pour les différents atomes comme les 

orbitales de polarisation  (exemple pour l’atome d’hydrogène, on considère les 1s, 1s’, 2px, 

2py et 2pz).  

• les bases de valence n’incluent que les orbitales de la couche de valence pour chaque atome. 

Dans ce type de base, les électrons de cœurs ne sont pas décrits précisément, mais leur effet 

est reproduit par un potentiel. 

Il parait donc évident de prendre comme orbitales atomiques les fonctions de Hartree-Fock acquises 

par la résolution de l’équation du champ auto-cohérent. Le calcul des intégrales moléculaires étant 

augmenté puisque la résolution de ces équations ne possède pas de forme analytique, il est préférable 

d’utiliser les fonctions de Slater qui ont la forme suivante15 : 

 
n-1 - r

n,l,m l,mχ (r,θ,φ)=Nr e Y (θ,φ)
 (A.39) 

où  

✓ n,l,m  représentent respectivement les nombres quantiques principal, azimutal et 

magnétique,  

✓ r, ,   sont les coordonnées sphériques de l’électron,   

✓ α est une constante permettant de reproduire le comportement des orbitales atomiques 

hydrogénoïdes, 

✓ l,mY (θ,φ) sont les harmoniques sphériques des parties angulaires des solutions de l’équation 

de Schrödinger pour les atomes hydrogénoïdes. 

Cependant, le calcul des intégrales biélectroniques est difficile dans ce type pour un calcul 

moléculaire puisque le produit de deux orbitales de Slater qui sont situées sur des centres différents 

ne peut pas être exprimé par une seule fonction. Pour cette raison, on favorise l’utilisation de 

fonctions gaussiennes16.  
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2n 1 r

n,l,m lmg (r, , ) Nr e Y ( , )   − −=  (A.40) 

où  

✓ N est un facteur de normalisation de la partie radiale de la fonction atomique,  

✓ Y est une harmonique sphérique normée et  

✓ α est une constante liée à la charge effective du noyau.  

En général, les fonctions de Slater ont un bon comportement à très courte ou à longue distance et 

permettent d’apporter des solutions précises pour les petits systèmes. Pour les systèmes plus 

importants, l’exponentielle en -r2 pose des difficultés pour la détermination des intégrales 

biélectroniques. Pour y remédier, les fonctions gaussiennes ont été introduites puisqu’elles rendent 

les intégrales biélectroniques plus simples à calculer analytiquement.  

Il existe plusieurs bases de gaussiennes : 

• les bases développées par Pople et collaborateurs17,18 

o STO-3G : base minimale, le sigle « 3G » signifie que les orbitales de type Slater 

(STO) sont représentées par trois fonctions gaussiennes. 

o 3-21G, 4-31G et 6-31G :  bases split valence, où le premier chiffre représente le 

nombre de gaussiennes utilisées pour les orbitales de cœur. Les orbitales de valence y 

sont représentées par deux fonctions qui sont composées du nombre de gaussiennes 

indiqué dans la seconde partie de la dénomination de la base. Ainsi pour la base 6-

31G par exemple on a six primitives gaussiennes utilisées pour décrire les orbitales de 

cœur des atomes autre que l'hydrogène. Les chiffres 31 avant la lettre G 

correspondent au nombre de fonction de bases (deux chiffres indiquant deux 

fonctions) seront utilisées pour décrire les orbitales de valence. Dans notre cas, il 

s'agit d’une double zêta. 

o 6-31G* ou 6-31G(d) : base polarisée obtenue en rajoutant des fonctions de 

polarisation pour une plus grande flexibilité (ajout d’un jeu de fonctions d à tous les 

atomes dans la molécule sauf pour l’atome d’hydrogène H),   

o  6-31G** ou 6-31G(p,d) : base polarisée où un jeu de fonctions p et de fonctions d ont 

été introduites 

1.6. Le traitement de la corrélation électronique : les méthodes post Hartree-Fock 

Les Méthodes Post-Hartree-Fock tiennent compte des effets de corrélation entre les mouvements des 

électrons au sein d’un système moléculaire. Ces effets n’étant pas traités dans l’approche Hartree-
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Fock, il est important de les intégrer dans le calcul de la structure électronique.  Elles se répartissent 

en deux familles (méthodes perturbatives et méthodes multi-configurationnelles) qui font appel à une 

fonction d’onde corrélée exprimée sous la forme d’une combinaison linéaire de déterminants de 

Slater. Dans la première famille, la théorie perturbative de Møller-Plesset au second ordre (MP2) est 

la plus économique. Dans la seconde famille, on peut rappeler la méthode d’interaction de 

configurations et la méthode MCSCF. 

1.6.1 La méthode perturbative Møller-Plesset 

Dans cette méthode19, l’hamiltonien total du système H se décompose en un hamiltonien d’ordre zéro 

H0 et un terme perturbatif  .V  considéré faible devant H0 :  

 0H H .V= +   (A.41) 

où  

* λ est un paramètre indiquant l’ordre de la perturbation. 

* H0 admet des fonctions propres   connues 0

i  et des valeurs propres 0

iE  voisines de celles de 

H : 

 
0 0 0

0 i i iH E =      où    i 1,2,...,=   (A.42) 

Sachant que V correspond à une faible perturbation et en exprimant les fonctions propres et les 

valeurs propres comme des développements en série ou λ est un paramètre formel : 

 

(0) (1) 2 (2)

i i i iE E E E ....= +  +  +  

(0) (1) 2 (2)

i i i i .... =  +  +   +  
(A.43) 

on peut donc résoudre l’équation générale suivante :  

 i i iH E =   (A.44) 

 0 i i i(H V) E+   =   (A.45) 

 

A l’ordre 1, l’énergie totale a pour expression : 

 
(1) (0) (0)

i i iE V=    (A.46) 

où  0V H H= −  
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À l’ordre deux, l’énergie totale corrigée prend la forme : 

 
N/2 N/2 N/2

0 ii ij ij

i i, j ij,rs i j r s

2(ir js)(ri sj) (ir js)(rj si)
E 2 h (2J K )

−
= + − +

 +  −  − 
    (A.47) 

Les indices (i, j) et (r, s) intéressent aux orbitales occupées et aux orbitales virtuelles dans la fonction 

d’onde  HF . L’énergie totale ainsi évaluée E0 est inférieure à l’énergie Hartree-Fock en considérant 

la correction au second ordre. 

1.7. Méthodes de solvatation :  

Les effets dus à la solvatation peuvent être très importants puisque la majorité des réactions 

chimiques et biologiques ont lieu en solution.  

Les calculs effectués avec un solvant, diélectrique composé d’un ensemble de molécules plus ou 

moins polaires dont le milieu est défini par sa constante diélectrique ɛ, consistent à considérer les 

effets du solvant comme une perturbation sur la molécule. 

La méthode utilisée dans notre travail est le modèle de continuum polarisable (PCM), implantée dans 

le progiciel Gaussian09 et développée par Tomasi et collaborateurs20–22. Ce modèle est généralement 

utilisé en chimie computationnelle pour modéliser les effets de la solvatation en plaçant le soluté 

dans une cavité entourée de molécules de solvant considérées comme un continuum diélectrique qui 

est constitué par l'association de sphères atomiques entre-mêlées les unes dans les autres. La surface 

de la cavité est fractionnée en plusieurs petits éléments et représentée par un assemblage de 

polygones appelés tuile. L'énergie de solvatation correspondant à l’interaction entre le soluté et le 

solvant est calculée en mettant des charges ponctuelles polarisables au centre de chacune des tuiles 

ou petits morceaux divisant la surface. Ce modèle permet donc la description de la cavité et de 

l'interaction électrique entre le soluté et le milieu environnant. 
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CHAPITRE II : 

Théorie de la Fonctionnelle de la Densité 

Intrduction 

Pour résoudre l’équation de Schrödinger, plusieurs méthodes de calcul ont été développées. L’une 

des premières est la méthode de Hartree-Fock qui fonctionne itérativement en recherchant la fonction 

d’onde permettant l’obtention de l’énergie minimum du système. Le calcul est stoppé lorsqu’un 

critère de convergence sur l’énergie est obtenu.  

Au cours des dernières années, d’autres méthodes alternatives de choix aux méthodes ab-initio 

offrent une approche différente pour la résolution de l’équation de Schrödinger. Elles prennent en 

compte la corrélation électronique et peuvent être utilisées pour des systèmes importants comme les 

complexes des métaux de transition. Cette modification dans le traitement de l’équation de 

Schrödinger est basée sur le postulat proposé par Thomas et Fermi23–25. Cette théorie de Thomas-

Fermi a été utilisée pour décrire les atomes mais le traitement des systèmes moléculaires est resté 

impossible. 

Ce sont des méthodes monodéterminantales dont l’objectif principal est de changer, en tant que 

variable principale dans les calculs, la fonction d’onde multiélectronique par la densité électronique 

et ainsi les propriétés électroniques peuvent être exprimées en termes de fonctionnelles de la densité 

électronique en employant localement des relations appropriées à un système électronique 

homogène. Ce sont des méthodes basées sur la Théorie de la Fonctionnelle de la Densité (DFT). 

1. Théorie de la fonctionnelle de la densité 

1.1. Densité électronique 

La densité électronique ρ(r) est établie comme étant l’intégrale multiple du carré de la fonction 

d’onde sur les coordonnées de spin de tous les électrons ainsi que sur toutes les variables d’espace. 

ρ(r) caractérise la probabilité de trouver un électron dans un élément de volume avec un spin 

arbitraire alors que les autres électrons (N-1) ont des spins et des positions quelconques dans l’état 

électronique représenté par la fonction d’onde Ψ.  

 

 

 
2

i 1 2 n 1 2 N 1 2 N 1 2 N(r) N (r , r ,..., r ,s ,s ,...,s ) ds ds ...ds dr dr ...dr=   (B.1) 
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ρ(r) a les propriétés suivantes : 

 (r ) 0 →  =  (B.2) 

 (r)dr N=   (B.3) 

 (r) 0  (B.4) 

 

e eN N2 2
2

i ne i

i 1 i 1 i 1 i j i j

h 1 e
H V (r )

2m 2 r r= = = 

−
=  + +

−
    (B.5) 

La théorie fonctionnelle de la densité est basée sur deux théorèmes fondamentaux établie par 

Hohenberg et Kohn. 

1.2. Théorèmes de Hohenberg-Kohn 

Hohenberg et Kohn26 ont repris la théorie de Thomas et Fermi en 1964 et ont généralisé cette 

approche à tout système électronique. Ils ont proposé les bases de la théorie de la fonctionnelle de la 

densité qui est basée sur deux théorèmes fondamentaux. 

L'Hamiltonien s'écrit : 

 

e eN N2 2
2

i ne i

i 1 i 1 i 1 i j i j

h 1 e
H V (r )

2m 2 r r= = = 

−
=  + +

−
    (B.6) 

    
3 ne

R
E (r) V (r) (r)dr F (r)  = +  (B.7) 

 
2

(r) (r) dr =   (B.8) 

dans lequel le premier et le second termes correspondent respectivement à l'énergie cinétique de 

l'électron et au potentiel d'interaction coulombienne entre les électrons et les noyaux Vne(r). Le 

troisième indique le potentiel subit par l'électron (potentiel de Hartree). 

• Premier théorème de Hohenberg-Kohn  

Ce théorème apporte une preuve de l’existence d’une dépendance entre le potentiel neV (r)  qui est à 

une constante près une fonctionnelle unique de la densité électronique (r) .  Cette dernière définit les 

valeurs moyennes de toutes les propriétés d’un système et particulièrement son énergie totale. La 

fonction d’onde multiélectronique dépend de 3N variables (N étant le nombre total de particules du 

système) alors que la densité est seulement fonction de trois variables ; c’est donc d’une grandeur 
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plus simple à traiter. 

 
2

(r) (r) dr =   (B.9) 

L’énergie du système E0 [ρ] est donc exprimée comme une fonctionnelle de la densité électronique 

c'est-à-dire comme une fonction de fonction. 

Cependant, certaines densités ne peuvent pas se traduire en termes de potentiel et ne sont donc pas 

potentiellement représentables alors que neV (r)  traduit la fonction d’onde et l’énergie de l’état 

fondamental. L’énergie apparaît ainsi comme une fonctionnelle de neV (r) .  

L'énergie peut être formulée en fonction de la densité par l’expression suivante : 

    
3 ne

R
E (r) V (r) (r)dr F (r)  = +  (B.10) 

où Vne(r) représente le potentiel externe des charges nucléaires :  

 

eN N 2

ext i

i 1 i 1 1 i

Z e
V (r) v(r )

r R





= = = 

= = −
−

   (B.11) 

La fonction énergétique  F (r)  est universelle et indépendante du potentiel externe. 

Hohenberg-Kohn ont ainsi proposé les bases de la théorie de la fonctionnelle de la densité en 

établissant l’existence d’une fonctionnelle de l’énergie  E (r)  associée au principe variationnel et 

fait de (r)  la variable principale du problème. Ensuite, la contrainte de l’expression en termes de 

potentiel a été levée et modifiée par celle moins forte de la représentabilité en fonction du nombre 

d’électrons N du système27,28. 

✓ Second théorème de Hohenberg-Kohn 

L'énergie totale du système aboutie à sa valeur minimale lorsque, pour un potentiel donné Vne(r) et 

un nombre d'électrons donnés N, la fonctionnelle  E (r)  est alors minimale lorsque (r)  est égale 

à la densité de l’état fondamental 0(r) : 

 

  EF EFE E (r)=   (B.12) 
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            min E (r)


=   

La détermination de l’état fondamental mène à la minimisation de la fonctionnelle énergie et ainsi la 

DFT repose sur une méthode variationnelle. 

En partant de l’équation de l’expression de l’hamiltonien électronique (équation B.6), l’énergie totale 

de l’état fondamental du système est une fonctionnelle de la densité, qui s'écrit : 

 

      3

HK e ee neE (r) T (r) V (r) V (r) (r)d r =  +  +   

  3

HK neF (r) V (r) (r)d r=  +   

(B.13) 

où  HKF (r)  est la fonctionnelle de Hohenberg et Kohn :  

      HK e eeF (r) T (r) V (r) =  +   (B.14) 

qui inclut toutes les contributions électroniques (énergie cinétique et énergie potentielle).  

La formulation de cette fonctionnelle  HKF (r)  pose problème en particulier pour l'expression de 

l'énergie cinétique  eT (r) . En effet, pour un système de N électrons en interaction, il est 

impossible de déterminer une expression analytique exacte à la fonctionnelle de l'énergie cinétique. 

1.3. Approche de Kohn et Sham 

Le problème principal du modèle décrit précédemment est que l'énergie cinétique est mal 

représentée. En 1965 Kohn et Sham (KS)29,30 ont proposé une approche pour caractériser les diverses 

propriétés exactes d'un système à plusieurs particules en employant les méthodes à particules 

indépendantes.  
L'énergie fonctionnelle est représentée par :  

 

        3

KS e ind H xc neE (r) T (r) E (r) E (r) V (r) (r)d r− =  +  +  +   

                               3

KS neF (r) V (r) (r)d r=  +   

(B.15) 

 

 

 

 



22  

où  

✓  xcE (r)  : fonctionnelle d'échange-corrélation,  

✓  eT (r)  : énergie cinétique d'un système de N électrons sans interaction dans un potentiel 

effectif, 

✓  HE (r)  : énergie de Hartree ou énergie d'interaction de coulomb.  

✓  KSF (r)  : fonctionnelle de Kohn et Sham. 

Cette approche échange le système de N électrons en interaction par un système de N électrons 

indépendants qui évoluent dans un potentiel externe.  

Dans un système de N électrons en interaction avec un potentiel externe neV (r)  , l'hypothèse 

principale de Kohn et Sham est qu’il existe un potentiel effectif effV (r)  (potentiel de Kohn et Sham) 

permettant à la densité du système sans interaction s (r)  d’être égale à la densité du système en 

interaction (r) .  

Ainsi, l’Hamiltonien monoélectronique peut maintenant être reformuler et les équations de Kohn-

Sham monoélectroniques résolues analytiquement. 

La fonction d'onde KS  de l'état fondamental est représentée par une fonction d'onde décrite par un 

déterminant de Slater des orbitales monoélectroniques i (r)  appelées orbitales de Kohn-Sham :  

 

2 2

eff i i iV (r) (r) (r)
2m

 
− +  =   

 
 (B.16) 

où  

✓ i représente le niveau de l'état d'énergie du système, 

✓ i  représente l'énergie correspondant à l'orbitale i (r) .  

Le potentiel de Kohn Sham a pour expression :  

    eff ne H xcV (r) V (r) V (r) V (r)= +  +   (B.17) 

où la densité du système est déterminée par :  

 

2N

i

i 1

(r) (r)
=

 =   (B.18) 

Les différents termes de l’équation effV (r)  représentent : 
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✓ neV (r)  : potentiel externe créé par les noyaux,  

✓  HV (r)  : interaction coulombienne classique entre paire électroniques (potentiel de 

Hartree)  

✓   xcV (r)  : potentiel d'échange-corrélation défini comme étant la dérivée 

fonctionnelle de Exc[ρ(r)] en fonction de la densité électronique : 

 
 xc

xc

E (r)
V (r)

(r)

 
=


 (B.19) 

Ces équations de Kohn-Sham renseignent sur une manière de calculer le potentiel de Kohn-Sham qui 

dépend de la fonctionnelle de l'énergie d'échange-corrélation et donc devient très compliqué à 

déterminer nécessitant l’introduction d’approximation sur cette énergie : LDA (approximation de la 

densité locale) et GGA (approximation du gradient généralisé).  

1.4. Fonctionnelles hybrides  

Dans la méthode de Hartree-Fock, on traite différemment l’échange et la corrélation : le traitement 

de l’échange est exact alors que celui de la corrélation est relativement négligé. Dans le calcul de 

l’énergie Hartree-Fock, lorsque le terme de corrélation est introduit on obtient des résultats moins 

satisfaisant qu’avec l’utilisation de l’approximation du gradient généralisé (GGA) où le traitement de 

l’échange et de la corrélation sont approchés. 

Les fonctionnelles hybrides sont formées d’une somme de terme d’échange et de termes de 

corrélation et renferment des paramètres empiriques qui sont définis à partir de l’expérience. La 

fonctionnelle hybride, proposée par Stephens en 199431, la plus employée est communément appelée 

B3LYP : 

 
B3LYP LSDA 0 B88 LYP LSDA

xc x xc x c cE (1 a)E aE bE cE (1 c)E== − + + + + −  (B.20) 

avec a = 0,20, b = 0,72 et c = 0,81.  

Le paramètre λ représente la force du couplage entre les électrons (système sans interaction : λ = 0, 

système réel λ = 1). a, b et c sont trois paramètres optimisés en fonction de données expérimentales. 

Ces dernières années, la fonctionnelle hybride B3LYP est la plus utilisée puisqu’elle reproduit bien 

les énergies d’ionisations, les affinités électroniques et les énergies de liaisons32. 
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2. DFT conceptuelle 

Grâce aux calculs de structure électronique cités préalablement, il est possible de construire la 

surface d’énergie potentielle (SEP) associée à un système moléculaire donné au cours d’une réaction 

chimique par calcul de l’énergie électronique. Si à partir de la SEP il est aisé de mettre en évidence le 

ou les chemins suivis par la réaction, il n’est en revanche pas possible de rationaliser le fait qu’un 

chemin de réaction soit favorisé par rapport à un autre. Or, ce dernier aspect est fondamental si l’on 

veut prédire la réactivité chimique d’un système moléculaire. Pour tenter d’élucider cette 

problématique, différents modèles approchant la réactivité furent développés certains sont basés sur 

la théorie des orbitales moléculaires frontières33–35 de Fukui, d’autres modèles de réactivité se 

fondent plutôt sur la DFT36, donc sur la densité électronique comme quantité principale. Ces derniers 

font partie de ce qu’on appelle la DFT conceptuelle37–39. Établie par Parr et Pearson40–42 elle permet 

d’extraire plusieurs concepts chimiques de base à partir de la densité électronique afin de mieux 

comprendre et prédire la réactivité des molécules. Parmi ces concepts, on cite le potentiel chimique, 

la dureté chimique, les fonctions de Fukui, les descripteurs multiphilique… 

Ces concepts de réactivités sont obtenus à partir des dérivées successives de l’énergie E qui est une 

fonctionnelle de la densité électronique. 

    E (r) (r) (r)dr F (r) =   +   (B.21) 

 F (r)  est la fonction universelle de Hohenberg-Kohn donnée par la somme de l'énergie cinétique 

fonctionnelle,  T (r) , et la fonction d'énergie d'interaction électron-électron,  eeV (r) , et (r)  est 

le "potentiel externe d'un électron", c'est-à-dire l’interaction colombienne électron-noyau. Ainsi, la 

densité électronique peut être exprimée comme étant la dérivée fonctionnelle de l'énergie par rapport 

au potentiel externe, le nombre d'électrons étant maintenu constant : 

 
N

E
(r)

(r)

 
 =  

 
 (B.22) 

La DFT conceptuel repose essentiellement sur le fait que l’énergie électronique d’un système 

moléculaire à l’état fondamental est une fonctionnelle de sa densité électronique ρ0 . Et comme cette 

dernière est déterminée par le nombre d’électrons N du système ainsi que le potentiel externe v(r) 

auquel les électrons sont soumis, nous avons : 
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    E (r) E N; (r)=   (B.23) 

 

Les dérivés  E N; (r)  par rapport à N et (r)  constituent une série d'indicateurs de réactivité, 

comme le montre le diagramme des Dérivée successives de l’énergie en DFT conceptuelle 

 

On peut grouper ces dérivées en trois catégories. Les dérivées par rapport à N qui sont des 

grandeurs globales. Les dérivées qui ne dépendent que d’une coordonnée spatiale, sont dites 

"locales", tandis que les dérivées qui dépendent de deux variables spatiales sont nommées "non 

locales"38. 

2.1. Indices globaux 

2.1.1. Potentiel chimique électronique 

En 1983, Parr a défini le potentiel chimique électronique µ comme étant la variation de l’énergie du 
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système par rapport au nombre total des électrons N à potentiel externe fixe crée par les noyaux36,43. 

Le potentiel chimique électronique est associé à l’aptitude d’un système à échanger la densité 

électronique avec son environnement dans l’état fondamental. 

 
(r)

E

N 

 
 =  

 
 (B.24) 

L’application d’une approximation de différence finie, donne à µ l’expression suivante : 

 
(I A)

2

+
   (B.25) 

où I et A sont respectivement le potentiel d'ionisation et l'affinité électronique d'un atome ou d'une 

molécule. En utilisant une approximation basée sur le théorème de Koopmans44 le potentiel 

chimique peut être ainsi exprimé comme : 

 HOMO LUMO

1
(E E )

2
 = +  (B.26) 

où 

HOMO

LUMO

A E

I E

 −

 −
 

Avec LUMOE  est l’énergie de la plus basse orbitale vacante et HOMOE  l’énergie de la plus haute 

orbitale occupée. 

2.1.2. Dureté globale   

Selon Parr et Pearson45, la dureté globale (η) est définie comme étant la dérivée seconde de 

l’énergie par rapport au nombre d’électrons N à potentiel externe constant ν(r). Elle décrit la 

résistance d’une molécule à l’échange de densité électronique avec l'environnement. 

 

2

2

(r) (r)

E

N N 

   
 = =   

    
 (B.27) 

En appliquant l’approximation de différence finie, l’expression de la dureté devient : 

 
( )I A

2

−
   (B.28) 

En substituant I par -EHOMO et A par -ELUMO on a : 

 
( )LUMO HOMOE E

2

−
   (B.29) 

Généralement, le terme 1/2 est négligé, de sorte que la dureté chimique à pour expression : 

 ( )LUMO HOMOE E  −  (B.30) 
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2.1.3. Indice d’électrophilie globale 

En 1999, Parr a défini l’indice d’électrophilie globale40, comme une mesure de stabilisation de 

l’énergie d’une molécule lorsqu’elle acquiert une quantité supplémentaire de densité électronique, 

N, de l’environnement. Il est donné par l'expression : 

 

2

2


 =


 (B.31) 

L'indice d'électrophilicité englobe la tendance d'un électrophile à acquérir une quantité 

supplémentaire de densité électronique, donnée par µ et la résistance d'une molécule à échanger la 

densité électronique avec l'environnement, donnée par η. Ainsi, un bon électrophile est une espèce 

caractérisée par une forte valeur de   et une faible valeur de η. 

En outre, le nombre maximum d'électrons qu'un électrophile peut acquérir est donné par 

l'expression40 : 

 maxN


 = −


 (B.32) 

L'indice d'électrophilicité est devenu un outil puissant pour l'étude de la réactivité de molécules 

organiques participant à des réactions polaires46.  Une échelle d’électrophilie en fonction de la 

valeur de ω a été établi permettant la classification des molécules organiques47 : 

• électrophiles forts ω > 1.5eV 

• électrophiles modérés 0,8 < ω < 1,5 eV 

• électrophiles faibles ω < 0,8 eV 

2.1.4. Indice de nucléophilie globale  

L’indice de nucléophilie globale est une grandeur qui représente la capacité d’un atome à céder des 

électrons à son environnement, il a pour expression48: 

 HOMO HOMON E (Nucléophile) E (TCE)= −  (B.33) 

L’indice de nucléophilie globale a pour référence la molécule du Tétracyanoéthylène (TCE), 

possédant la plus basse énergie HOMO dans une grande série de molécules déjà étudiées. Une 

classification des molécules organiques en divers classes de nucléophiles a été établie49 : 

• forte nucléophile N > 3,0 eV, 

• nucléophilie modéré 2,0 < N < 3,0 eV,  

• faible nucléophilie N < 2,0 eV 
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2.2. Indices locaux 

2.2.1. Fonction de Fukui 

La fonction de Fukui50,51, proposé par Parr, est un descripteur de réactivité qui traduit la tendance de 

la densité électronique à se réorganiser en un point r après une modification du nombre d’électrons 

du système, tout cela à potentiel externe constant, défini comme suit :  

 
(r)

(r)
f (r)

N 

 
=  

 
 (B.34) 

Il est généralement admis que cette fonction est positive52. Ainsi les valeurs de la fonction de Fukui 

sont encadrées :  

0 f (r) 1   

Du point de vue chimique, il est important de différencier la réponse de la densité électronique lors 

d’un gain ou d’une perte d’électrons, Ainsi kf (r)+
 peut être considéré comme étant la réponse de la 

densité électronique à un gain d’électrons tandis que kf (r)−
  serait la réponse de la densité à une 

perte d’électrons. 

 k k kf q (N 1) q (N)+ = + −  Pour une attaque nucléophile  

 k k kf q (N) q (N 1)− = − −  Pour une attaque électrophile  

où : 

kq (N)  :  Population électronique de l’atome k dans la molécule neutre 

kq (N 1)+  :  Population électronique de l’atome k dans la molécule anionique 

kq (N 1)−  :  Population électronique de l’atome k dans la molécule cationique 

2.2.2. Indices de Nucléophilie et d’électrophilie locale 

L’indice d'électrophilie locale55 et l’indice de nucléophilie locale Nk
56, permettent la répartition des 

indices d'électrophilie globale et de nucléophilie N sur les sites atomiques k et sont définis comme 

suit: 

 
k kf + =   

k kN N f −=   
(B.36) 

Les indices d’électrophilie locale et de nucléophilie locale Nk permettent respectivement la 

caractérisation des centres les plus électrophiles (taque nucléophile) et nucléophiles (attaque 

nucléophile) de la molécule. 
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2.3. Descripteur Dual 

Le descripteur dual53,54 est défini comme la réponse de la dureté à un changement dans le potentiel 

externe, soit la réponse en tout point de l’espace de la fonction de Fukui lorsque le nombre 

d’électrons change. En pratique, il est calculé comme étant la différence entre les fonctions de Fukui 

 f (r) f (r) f (r)+ − = −  (B.35) 

Le descripteur dual peut prendre des valeurs positives comme négatives. C’est un descripteur qui 

renseigne à la fois sur le caractère nucléophile et électrophile d’un site. 

 une valeur positive implique que f (r) f (r)+ −  ; cela correspond à un site plus électrophile que 

nucléophile, donc qui accepte de la densité électronique plus facilement qu’il n’en cède. 

une valeur négative implique que f (r) f (r)+ −  qui correspond à un site plus nucléophile 

qu’électrophile, donc plus apte à céder de la densité électronique qu’à en recevoir. 

f (r) 0 = , alors la valeur de la fonction de Fukui nucléophile est aussi égale à la valeur de la 

fonction de Fukui électrophile. Ce point sera autant électrophile que nucléophile. 

2.4. Descripteur multiphilique 

Descripteur multiphilique57 se base sur le concept de philicité unifiée, qui peut caractériser 

simultanément la nature nucléophile et électrophile d'une espèce chimique. Il est défini comme la 

différence entre les fonctions de philicité condensée nucléophile et électrophile. C'est un indice de 

sélectivité vis-à-vis de l'attaque nucléophile, qui peut aussi bien caractériser une attaque électrophile 

et est donné par58 : 

  k k k kf+ −  =  −  =     (B.21) 

Si k 0  , alors le site est favorisé pour une attaque nucléophile, alors que si k 0  , alors le 

site peut être favorisé pour une attaque électrophile. 

Conclusion 

Le choix des méthodes de la chimie quantique résulte du choix de l’Hamiltonien H et de la fonction 

d’onde : l’Hamiltonien est indiqué par l’option de la méthode calculatoire directement liée aux 

différentes approximations qui permettent la résolution de l’équation de Schrödinger, la fonction 

d’onde dépend de la base d’orbitales atomiques utilisée. L’exactitude des résultats dépendra de la 

taille de la base d’orbitales atomiques choisie qui augmente avec le temps de la résolution numérique 

des calculs.  

Dans ce travail de thèse, la méthode DFT/B3LYP59 a été utilisée avec la base 6-31G(d). 
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CHAPITRE III : 

Analyse de la population électronique et des fonctions de 

localisation 

1. Analyse de la population électronique (NPA) 

La répartition des électrons sur les différents atomes d’un système moléculaire peut être évaluée à 

partir d’une analyse de la population électronique NPA (Natural Population Analysis) via un calcul 

effectué par le programme NBO (Natural Bond Orbital)60. 

A partir d’un changement de base adapté, les résultats ne sont plus exprimés suivant les fonctions de 

base mais en fonction des orbitales atomiques naturelles c'est-à-dire en fonction des orbitales s, p, 

d… Ainsi, les coefficients associés sont caractéristiques de la population électronique de l’orbitale et 

les charges atomiques sont déterminées. 

Considérons un composé diatomique AB dont les orbitales atomiques associées aux atomes A et B 

sont 
(A)

k  et 
(B)

k . Les orbitales naturelles hybrides centrées sur un atome X, hX, sont déterminées 

par une combinaison linéaire des orbitales atomiques 
(X)

k  dont l’expression est la suivante : 

 
(X)

X k k

k

h a=   (C.1) 

Ces orbitales hX permettent de formuler les différents types d’orbitales dans le modèle de Lewis. 

Dans ce composé AB, les orbitales de cœur possèdent un caractère purement atomique tandis que les 

orbitales non liantes des atomes A et B, notées respectivement nA et nB, sont constituées d’orbitales 

hybrides normalisées hA et hB : 

 
A A

B B

n h

n h

=

=
 (C.2) 

Par combinaison linéaire des orbitales hybrides hA et hB, on obtient les orbitales liantes normées 

AB  d’expression : 

 AB A A B Ba h a h = +  (C.3) 
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Les coefficients Aa   et Ba  permettent d’attribuer le type de liaison :  

• liaison covalente si Ba 0= .  

• liaison ionique lorsque 
A Ba a . 

Lors d’un calcul NBO, on ne peut pas distinguer entre une orbitale AB très polarisée sur deux 

centres ( A Ba a ) et une orbitale nA sur le centre A par exemple ( Aa 1= et Ba 0= ). En effet, une 

orbitale AB  est identifiée par le calcul NBO comme non-liante dès que 
2

Aa 0.95  c'est-à-dire que 

plus de 95 % de la densité électronique se situe sur le seul centre A. 

Dans le cas d’une liaison ionique non notifiée par ce type de calcul, des renseignements sur la 

structure électronique du système moléculaire sont procurés par la connaissance des charges 

atomiques. 

En ce qui concerne les orbitales antiliantes 
*

AB d’expression : 

 
*

AB B A A Ba h a h = +  (C.4) 

elles participent aux échanges intramoléculaires (type donneur-accepteur) comme la formation de la 

liaison hydrogène ou la stabilisation par résonance. 

Cette approche a été utilisée dans notre travail pour déterminer les charges naturelles, les populations 

électroniques, les éventuelles liaisons formées et interpréter la réactivité des différents systèmes 

étudiés.  

2. Fonctions de localisation 

Face aux difficultés pour appréhender la liaison chimique et face aux divers problèmes de calcul des 

propriétés de liaison, localiser les électrons dans une molécule est devenu une nécessité. Depuis 

quelques décennies, des fonctions de localisation en accord avec les postulats quantiques furent 

proposées pour tenter de donner une base solide et mathématique rigoureuse à la liaison chimique. 

2.1. Analyse topologique des fonctions de localisation 

Étudié à ses débuts par H. Poincaré61, l’analyse topologique des fonctions locales est fondée sur la 

théorie des systèmes dynamiques gradients connue depuis plusieurs années dans différents domaines 

de la physique géométrique. En chimie, son emploi ne date que depuis une décennie avec Richard 

Bader62,63 qui proposa l’analyse topologique de la densité électronique. Dans ce formalisme, les 

systèmes moléculaires sont partagés en domaines distincts64 appelés bassins attracteurs suivant les 
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critères non empiriques qui s’emploient à une fonction locale spécifiée selon les propriétés voulues. 

La signification chimique de ces domaines est effectuée par rapport au modèle VSEPR62,63,65. 

2.2. Analyse topologique 

L’analyse topologique de la fonction ELF, proposée par Becke et Edgecombe66 et développée par 

Silvi et Savin65, offre une base rigoureuse au concept de la liaison chimique67. Depuis quelques 

années, cette analyse est très employée en chimie pour une meilleure compréhension des propriétés 

moléculaires et de la réactivité chimique68–75. 

2.2.1. Etablissement de la fonction ELF 

Soit r la position d’un électron de spin σ, la probabilité de trouver un éléctron de même spin en 

position r’ est déterminée par la relation suivante établissant la probabilité conditionnelle de paires : 

 s wT (r) T (r)−  (C.5) 

 cond

(r, r ')
P (r, r ')

(r)







=


 (C.6) 

Lorsque r = r’, cette fonction est nulle à cause de la répulsion de Pauli.  

En prenant r comme référence et afin d’étudier l’interaction locale due au spin (r’ → r) existant entre 

les deux électrons, Becke76–78 a introduit un vecteur s qui estime la distance entre les deux électrons :  

s = r’ - r. Ce changement permet d’évaluer cette distance dans une sphère de rayon s comme 

représentée sur la figure suivante. 

 

Figure 1: Moyenne sphérique autour de la position r 

Par conséquent, lorsque le rayon s tend vers zéro, on peut obtenir la mesure de la répulsion de Pauli. 

Dans ces conditions, la probabilité conditionnelle de paires condP
 peut s’écrire en fonction de r et s 

puis développer condP (r,s)
 en série de Taylor-Mac Laurin lorsque s→0 pour s’écrire :  
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2

cond

1
P (r,s) C .s ...

3



 +  (C.7) 

où C (r)
correspond à la probabilité de trouver les deux électrons de même spin σ très proches. 

Lorsque C (r) 0 → , la répulsion de Pauli est minimale induisant ainsi une condition de localisation 

électronique c'est-à-dire présence d’électrons célibataires ou de paires d’électrons. 

Dans le cas d’un système monodéterminantal (Hartree-Fock ou Kohn-Sham), C (r)
 a pour 

expression :  

 

2
(r)1

C (r)
4 (r)



 




=  −


 (C.8) 

où 
2

ii



 =   représente  la densité d’énergie cinétique des électrons de spin σ dont la somme 

est réduite aux spin-orbitales de spin σ. 

Dans le cas d’un gaz homogène d’électrons (GHE), C (r)
s’écrit alors : 

( ) ( )
5 5

32 3 3
3 5GHE 2

F

3
C (r) (6 ) 2 c

16

 

 =   =   

où Fc =2.87 u.a représente la constante de Fermi. 

La comparaison de la répulsion de Pauli entre des systèmes chimiques différents pose problème 

puisque la probabilité de trouver les deux électrons de même spin σ très proches C (r)  n’est pas 

bornée. Becke et Edgecombe66 estiment 
GHEC (r)  comme valeur de  référence de localisation 

conduisant au rapport ci-dessous correspondant à cette comparaison : 

 GHE

C (r)
(r)

C (r)






 =  (C.9) 

La fonction ELF, définie dans l’intervalle [0,1], de valeur maximale de 1 a pour expression :  

 2

1
ELF

1




=
+ 

 (C.10) 

• Pour ELF = 0.5, l’effet de la répulsion de Pauli est identique à celui d’un gaz homogène 

d’électrons de même densité.  

• Pour ELF > 0.5, les électrons sont plus localisés que dans un gaz homogène d’électrons de 

même densité.   
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Pour les systèmes à couches fermées correspondant à 
2 

 =  = , ELF peut être ainsi définie en 

fonction de la densité électronique totale ρ sans introduire les densités de spin : 

 5
3

s w

F

T T

C

−
 =


 (C.11) 

où 
sT (r)  et 

wT (r)  représentent respectivement la densité d’énergie cinétique positive locale des 

électrons et l’énergie cinétique locale pour un système de bosons (terme de von Weizsacker) avec : 

 

N
2

s i

i

1
T (r)

2
=   (C.12) 

Et 

 

2

w

1
T (r)

8


=


 (C.13) 

Ainsi la fonction ELF peut s’écrire :  

 2

1
ELF

1
=

+ 
 (C.14) 

χ est traduit comme un excès d’énergie cinétique locale causé par la répulsion de Pauli 

 s wT (r) T (r)−  (C.15) 

Dans cette équation ne dépendant que de la densité totale, ELF est considérée comme une fonction 

d’onde monodéterminantale qui sera utilisée aussi bien pour les systèmes à couches fermées et à 

couches ouvertes.  

2.2.2. Analyse topologique des fonctions locales 

Dans une analyse topologique, on partage l’espace moléculaire en utilisant la théorie des systèmes 

dynamiques gradient employée sur une fonction potentielle continue et dérivable en tout point de 

l’espace : la fonction locale V(r). Cette dernière fournit des points critiques particuliers : maximums 

(attracteurs), minimums ou points selles.  

La représentation du champ gradient V(r)  est réalisée par des lignes de champs (trajectoires), 

appelées chemins de gradient qui convergent aux points critiques c(r )  de la fonction potentielle 
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définis avec la condition 
cr rV(r) 0= =  (attracteurs du système). Lorsque tous les points critiques 

sont determinés, les trajectroires sont regrouper selon l’attracteur vers lequel elles parviennent. Tous 

les points de l’espace connectés à un même attracteur forment son bassin. Une ligne de champ ne 

peut participer qu’à la formation d’un seul bassin conformément à la condition de flux nul 

représentée par :  

 V(r). (r) 0  =  (C.16) 

où (r)  représente le vecteur normal à la surface au point r. 

Pour une fonction potentiel, la matrice hessienne H(r) de la fonction V(r) est défini comme suit : 

 

2 2 2

2

2 2 2

2

2 2 2

2

V V V

x x y x z

V V V
H(r)

y x y y z

V V V

z x z y z

   
 

     
   

=  
     

   
       

 (C.17) 

Les courbures du potentiel suivant les trois directions Ox , Oy et Oz sont évaluées par le calcul des 

valeurs propres de cette matrice hessienne diagonalisée permettant la classification des points 

singuliers associés à la fonction locale V(r) . Quatre classes de points existent :  

• 3 valeurs propres positives : la fonction a un minimum local au point cr , 

• 3 valeurs propres négatives : la fonction a un maximum local au point cr , 

• 2 valeurs propres positives et 1 valeur propre négative : la fonction possède un minimum au 

point cr  dans le plan des valeurs propres positives ainsi qu’un maximum dans la direction 

perpendiculaire (point selle). 

• 1 valeur propre positive et 2 valeurs propres négatives :  la fonction possède un maximum au 

point cr  dans le plan des valeurs propres négatives ainsi qu’un minimum dans la direction 

perpendiculaire (point selle). 

2.2.3. Analyse topologique de la densité électronique 

Après avoir partitionné l’espace en bassins, la structure électronique des molécules étudiées doivent 

étres définies qualitativement et quantitativement. Les principes de la topologie en chimie one été 

appliqués au départ par Richard Bader dans sa théorie QTAIM79 où la fonction utilisée est la densité 
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électronique ρ(r). 

Les différentes positions des noyaux dans une molécule correspondent aux maximums locaux de la 

distribution de charge ; ces points sont définis comme des attracteurs dans le champ de gradient de la 

densité électronique (chaque attracteur est associé à un bassin). De même, les séparatrices entre les 

bassins atomiques ont été définis en introduisant la notion de surface de flux nul par l’équation 

suivante lorsque r appartient à la surface interatomique : 

 (r). (r) 0  =  (C.18) 

Cette condition suppose qu’aucune trajectoire de (r)  ne traverse la surface interatomique.  

Dans la théorie QTAIM, la matrice hessienne diagonalisée où λ1, λ2 et λ3 représentent respectivement 

les courbures de la densité électronique suivant les axes cartésiens peut être exprimée par l’équation 

suivante :  
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=  
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(C.19) 

La trace de cette matrice définit le laplacien de la densité électronique 
2 (r)   : 

 

2 2 2
2

2 2 2
(r)

x y z

     
  = + +

  
 

    1 2 3=  +  +   

(C.20) 

Ainsi, les différents points critiques et leur connections précisent la topologie du gradient de la 

densité électronique. Les quatre classes de points critiques de valeurs propres non nulles (λi) sont 

répertoriés dans le tableau ci-dessous. 
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Tableau 1 : Points critiques dans la théorie QTAIM 

Objet topologique Signe de λi Appellation 

Maximum local -,-,- NCP 

Minimun local +,+,+ CCP 

Point selle 1 +,+,- RCP 

Point selle 2 -,-,+ BCP 

avec :  

• BCP : densité d’énergie au point critique de liaison 

• NCP : densité d’énergie au point critique nucléaire 

• RCP : densité d’énergie au point critique du noyau 

• BCP : densité d’énergie au point critique de liaison 

Le nombre des points critiques coexistant dans un système moléculaire et le type associé suivent 

strictement la relation topologique générale de Poincaré-Hopf suivante : 

 NCP BCP RCP CCP 1 −  +  −  =  (C.21) 

où n représente le nombre de points critiques associé à l’indice. 

2.2.4. Propriétés atomiques 

Les propriétés atomiques peuvent être définies à partir de la connaissance des bassins atomiques. La 

population moyenne du bassin atomique Ω est calculée en intégrant la densité électronique sur Ω. 

 N( ) (r)dr


 =   (C.22) 

En retirant N(Ω) à la charge nucléaire, la charge atomique q(Ω) est obtenue : 

 q( ) Z N( ) = −   (C.23) 

Dans la théorie QTAIM, la délocalisation ou fluctuation du bassin atomique80 Ωi, est défini par la 

variance dont l’expression est la suivante : 

 
i

22

i i i( ) (r, r ')drdr ' N( ) N ( )


  =  +  −   (C.24) 

La variance établit une mesure de l’incertitude sur la population électronique des bassins et peut être 

expliquée par la délocalisation électronique,  
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Cette variance 
2

i( )   peut être exprimée comme étant la somme des contributions résultantes des 

autres bassins Ωj (covariance) : 

 
i i

2

i i j

i j

( ) N( )N( ) dr (r, r ')dr '
 



  =   −     (C.25) 

La convariance informe sur le degré de corrélation des fluctuations de populations électroniques 

entre deux bassins.  

L’indice de localisation λ(A) détermine le nombre d’électrons localisés dans le bassin de l’atome A : 

 
2

i i(A) N( ) ( ) =  −    (C.26) 

L’indice de délocalisation δ(A;B) permet de spécifier le nombre de paires électroniques délocalisées 

entre deux atomes A et B : 

 
i i

i j(A,B) 2N( )N( ) 2 dr (r, r ')dr '
 

 =   −    (C.27) 

Ces indices de localisation λ(A) et de délocalisation δ(A;B) ont été définis par Fradera et 

collaborateurs81. 

Les moments électrostatiques étant utiles pour la description des schémas de liaison82, le vecteur 

polarisation atomique dipolaire est établi par l’équation suivante : 
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(C.28) 
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où le vecteur r
 prend son origine sur le noyau de l’atome Ω : r r R = −  avec r et R

 les 

coordonnées électroniques et nucléaires de l’atome Ω. 

Comme pour les charges atomiques, les moments dipolaires atomiques sont définis par : 

 q( )R( ) r (r)dr




 =   −    (C.29) 

Dans cette équation, le premier terme représente la contribution du transfert de charge interatomique 

et le second terme provient des polarisations des différentes distributions atomiques83. 

2.2.5. Propriétés de liaisons 

2.2.5.1. La densité électronique au point critique de liaison 

Les interactions entre les atomes liés peuvent être identifiées et classées en fonction des propriétés de la 

densité électronique au point critique de liaison noté BCP dont la valeur (ρb) est reliée à l’ordre de la 

liaison84,85 qui est approximativement évalué par l’expression suivante : 

  bexp A( B) =  −  (C.30) 

dans laquelle  

• A et B sont des constantes paramétrées sur des données expérimentales qui découlent de la nature des 

atomes liés.  

• ρb est corrélée é l’énergie de liaison dans plusieurs type d’interactions atomiques86–88. Il est supérieur 

à la valeur de 0.20 u.a pour une liaison où les électrons sont partagés et inférieur à 0.10 u.a pour une 

intéraction sans partage électronique comme dans le cas des liaisons ioniques et de Van der Waals…. 

2.2.5.2. Laplacien de la densité électronique au point critique de la liaison 

La théorie QTAIM, définit, identifie, caractérise et catégorise les liaisons. Pour ceci, Bader a 

examiné le laplacien de la densité électronique au point critique de la liaison89 (BCP) qui est la trace 

de la matrice hessienne. Le hessien de la densité électronique au BCP possède une valeur propre 

positive et deux valeurs propres négatives : la première valeur propre (par convention λ3) est associée 

à une direction le long du chemin de la liaison alors que les deux autres valeurs propres négatives λ1 

et λ2 (par convention 1 2   ) sont reliées à la direction suivant la surface interatomique. Le 

laplacien de la densité électronique au point critique de la liaison est soit positif soit négatif suivant 

les valeurs relatives de λ1, λ2 et λ3.  

Un laplacien négatif, correspondant aux valeurs propres dominantes λ1 et λ2, indique que la densité 

de charge est focalisée entre les deux atomes liés (interaction avec partage d’électrons comme pour 

le cas des liaisons covalentes). Dans le cas d’un laplacien positif, la valeur propre λ3 correspond à la 

courbure dominante et la charge est concentrée loin de la région internucléaire (interaction sans 
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partage d’électrons : liaisons ioniques, liaisons hydrogène ou liaisons de Van der Waals). 

2.2.5.3. Les densités d’énergie au point critique de la liaison 

Selon le théorème du Viriel local [138], le laplacien de la densité au BCP est relié aux densités 

d’énergie potentielle et cinétique notées respectivement Vb et Gb : 

2
2

b b

h
(r) 2G V

4m

 
  = + 

 
 

bG 0  et bV 0  entrainent que les interactions sont dominées par une décroissance locale de 

l’énergie potentielle lorsque 
2 (r) 0   , alors qu’elles sont dominées par un excès local de 

l’´energie cinétique quand  

 2 (r) 0    (C.31) 

Pour une comparaison des densités d’énergie cinétique et potentielle égales, Cremer et Kraka59 ont 

évalué la densité d’énergie électronique totale du système au point critique de liaison par :  

 b b bH G V= +  (C.32) 

Intégrée sur tout l’espace, l’énergie électronique totale Hb est obtenue. Elle est négative lorsque les 

interactions se font avec partage électroniques ; le caractère covalent est reflété par son ordre de 

grandeur90,91 (tableau 2) 

Tableau 2 : Classification des types d’interactions selon ls descripteurs QTAIM calculé au BCP 

Interactions Type de liaisons 

Descripteurs QTAIM au BCP 

bcp  2

bcp   
bcp

bcp

G


 

A éléctrons partagés 
Covalente ≥ 0.2 - ≤ 1 

Polaire-covalente ≥ 0.2 - ou + ≥ 1 

Sans partage d’électrons 
Donneur-accepteur ≤ 0.1 + ≈ 1 

Ionique ≤ 0.1 + ≥ 1 

2.2.6. Attracteurs de la fonction ELF 

Les attracteurs ELF correspond aux domaines où la répulsion de Pauli est minimale c'est à dire où la 

fonction ELF est maximale permettant la localisation des zones d'appariement électronique dans 
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l'espace. Ainsi, l'espace moléculaire est partagé en différents domaines caractérisés par des bassins 

de localisation électronique. La plupart des attracteurs sont ponctuels, cependant une symétrie 

moléculaire de groupe continu engendre une variation de ces attracteurs.  

La position spatiale des attracteurs permet de distinguer deux types de bassins : les bassins de cœur 

et les bassins de valence.  Les premiers sont situés autour des noyaux quant aux seconds ils sont 

rangés en fonction de leur connectivité avec les bassins de cœur92.  

Un bassin de valence est relié à un cœur si les deux attracteurs sont délimités par une séparatrice 

commune et si le domaine englobant l'attracteur de cœur entoure aussi celui de valence. Les bassins 

de valence sont classés selon leur connectivité à un attracteur de cœur qui est défini suivant un ordre 

synaptique93. De ce fait, un bassin disynaptique est un bassin de valence connecté à deux attracteurs 

de cœur. 

L’ordre synaptique94 est défini comme suit dans le tableau suivant : 

Tableau 3: Classement des bassins de valence ELF suivant l’ordre synaptique. 

Ordre synaptique Symbole Signification chimique Nomenclature 

1 V(X) paire libre monosynaptique 

2 V(X,Y) liaison covalente disynaptique 

≥3 V(X,Y,…) liaison multicentrique polysynaptique 

À titre d'exemple, nous allons considérer la molécule de méthanol CH3OH qui possède neuf bassins 

répartis dans la figure 2. Le calcul des bassins ELF et leur visualisation a été réalisés par le logiciel 

Multiwfn95 qui permet d’attribuer les domaines de localisation suivant l’ordre synaptique associé. 

 

 

Figure 2: Répartition des différents bassins du méthanol 
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Tableau 4: Ordre synaptiques des bassins de CH3OH 

Bassin Ordre synaptique Signification chimique 

C(C) - Cœur carbone 

C(O) - Cœur oxygène 

V1(O) 1 Paire libre Oxygène 

V2(O) 1 Paire libre Oxygène 

V(C-H) 2 Liaison C-H 

V(C-O) 2 Liaison C-O 

V(O-H) 2 Liaison O-H 

Suivant le bassin auquel un point de la fonction ELF est attribué, un code couleur est assigné (tableau 

5). 

Tableau 5: Code couleur assigné suivant l’ordre synaptique des bassins. 

Bassin Type Code couleur du domaine 

C(X) Cœur Magenta 

V(X-Y) Disynaptique Vert 

V(X-H) Disynaptique protoné Bleu 

V(X) Monosynaptique Rouge 

V(H) Monosynaptique protoné Jaune 

Pour illustrer le méthanol, nous présentons les différents domaines de localisation où les paires libres 

et les liaisons sont nettement mises en évidence sur la figure 3. 

 

 

Figure 3: Domaines de localisation associés à la molécule CH3OH 

Code couleur : magenta : bassins de cœurs C(O) et C(C), rouge : paires non liantes de l’oxygène, 

vert : bassins de liaison C-O et bleu : bassins de liaisons protonées O-H et C-H 
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2.2.7. Bassin disynaptique et liaison chimique  

L'absence ou la présence d'un bassin disynaptique ou polysynaptique dans un système moléculaire 

est fondamental du fait que ce type de bassin indique l'existence d'une zone d'appariement ou 

d’assemblage entre les noyaux. Généralement, cela correspond à la définition donnée pour une 

liaison covalente ou dative. Par contre, l'absence d'un tel bassin est un indicateur de formation d’une 

liaison sans partage d'électrons (ionique, liaison hydrogène ou interactions plus faibles de Van der 

Waals).  

Les populations des paires liantes et non liantes estimées suivant l’analyse ELF sont  

différentes de la répartition électronique formelle des paires de Lewis qui correspondent aux 

systèmes étudiés. L'interprétation de la population d’un bassin peut être interprétée comme étant la 

superposition raisonnable de nombreuses structures résonnantes94 donc une moyenne des structures 

formelles résonnantes. 

2.2.8. Calcul des populations de bassins 

L’intégration sur Ω de la densité électronique des bassins ELF permet de calculer la population 

associée : 

 ( ) 3N (r) dr


 =    (C.33) 

La somme des populations de tous les bassins correspond au nombre total d’électrons du système. 

Ces population ELF définissent la population atomique de valence comme étant la somme des 

populations des bassins de valence qui entourent le cœur. 

 ( )  i i

i B A i

N A V (A) V (A,B,..)



 
= + 

 
   (C.34) 
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CHAPITRE I : 

Généralités sur les porphyrines 

 

La chimie des porphyrines et de leurs dérivés remonte au XVIIIe siècle et elle est actuellement 

utilisée dans diverses applications en médecine, optoélectronique, nanofabrication, chimie organique 

et photovoltaïques96–102.  

La recherche sur les porphyrines repose en grande partie sur la synthèse, les couleurs 

caractéristiques, la rigidité, la stabilité thermique, l’affinité pour la métallation103 et l’étude de leur 

dissolution. 

1. Structure et nomenclature des porphyrines 

Le terme porphyrine « porphura » en grec, signifie violet et correspond à la couleur d’un pigment de 

coquillage utilisé dans l’antiquité pour teindre les tissus. La structure de la porphyrine la plus simple, 

appelée porphine, est reportée dans la figure 4.  

 

Figure 4: Structure de la porphine 

Elle est constituée de quatre noyaux pyrroliques reliés par des ponts méthine garantissant la 

conjugaison continue des différents centres atomiques insaturés fournissant ainsi un macrocycle 

comportant 22 électrons, plan, aromatique et hautement conjugué. 

Ce caractère aromatique leur confère une grande stabilité ainsi qu’une forte absorption dans le 

domaine du visible associées généralement aux propriétés photo sensibilisatrices des porphyrines. 

Les porphyrines, molécules organiques agissant comme des ligands macrocycliques, sont des dérivés 

de la porphine portant des groupements périphériques en position α,β et/ou méso selon la 

nomenclature de l’IUPAC104 (figure 5).  
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Figure 5: Structure de la porphine proposée par Kuster et numérotation IUPAC 

En raison de leur structure électronique conjuguée, les porphyrines sont colorées. En effet, elles 

absorbent dans la gamme de la lumière visible ainsi que dans le proche ultraviolet. Leurs spectres 

présentent des caractèristiques spécifiques : un pic intense entre 390 et 430 nm appelé "bande de 

Soret" et plusieurs bandes d'intensité beaucoup plus faible situées entre 480 et 700 nm, appelées 

"bandes Q"105. Ces dernières sont sensibles aux variations structurales et à l'environnement du 

système induisant un déplacement dans leurs positionnements ainsi que des modifications de leurs 

intensités relatives. Leur nombre, respectivement 4 ou 2, permet généralement de distinguer les 

porphyrines bases libres des métalloporphyrines. 

Parmi les porphyrines les plus utilisées, on distingue l’octaéthylporphyrine (OEP)H2 et la 

tétraphénylporphyrine (TPP)H2 qui sont substituées respectivement par 8 groupements éthyle en 

position β-pyrrolique et 4 groupements phényles en position méso (figure 6). 

 

Figure 6: Structures de (OEP)H2 et (TPP)H2. 
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Les groupements éthyle et phényle, à la périphérie du macrocycle, ne sont pas dans le même plan 

moléculaire que le macrocycle à cause des interactions stériques. En effet, des études 

cristallographiques ont permis de montrer que le motif de base des 

porphyrines possède une structure plane. Toutefois, certains facteurs peuvent entraîner des 

déformations du macrocycle qui perd son caractère plan106. Ces distorsions 

peuvent être engendrées soit par des groupements volumineux soit par des chaînes pontant 

différentes positions du cycle107. 

Les porphyrines peuvent former des complexes avec des atomes métalliques différents par 

l'intermédiaire des paires libres des quatre atomes d'azote. Elles peuvent ainsi être métallées avec 

plusieurs métaux par l’intermédiaire de réactions avec les sels métalliques correspondants108au centre 

du noyau porphyrinique. Les complexes métalloporphyriniques et revêtent une importance 

primordiale dans le domaine biologique (ex. la chlorophylle, l'hème, la vitamine B12) ainsi qu’au 

niveau de la chimie et la technologie109,110. 

2. Les métalloporphyrines 

Les métalloporphyrines ont fait l'objet de nombreuses études expérimentales de part leurs 

applications biologiques111–114 et médicinales, agronomiques, microélectroniques, optoélectroniques, 

catalytiques115 ainsi que biotechnologiques116–118. 

De nombreuses métalloporphyrines possédant des liaisons métal-carbone ou métal-métal ont été 

synthétisées comme par exemples les (OEP)M(CH3)
119–122 et (OEP)M(ReCO5)

123. 

Dans les complexes porphyriniques, l'ion métallique existe sous différents états d'oxydation. 

La formation des métalloporphyrines peut être schématisée par la réaction suivante : 

 

Où (P)H2 et (P)M représentent respectivement la porphyrine libre et métallée qui résulte de la 

réaction de fixation du métal.  

Cette réaction peut avoir lieu selon les deux voies ci-dessous : 

1.  

 

2.  
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Dans le premier cas, le complexe métal-porphyrine se forme avant la perte des deux protons fixés sur 

2 des 4 atomes d’azote alors que dans le deuxième cas la porphyrine se déprotone pour former tout 

d’abord une espèce monoanionique puis une espèce dianionique avant de réagir avec l'ion 

métallique124. 

En effet, des études cristallographiques ont permis de montrer que le motif de base des 

porphyrines possède une structure plane. Toutefois, certains facteurs peuvent entraîner des 

déformations du macrocycle qui perd alors son caractère plan106. Ces distorsions 

peuvent être engendrées par des groupements volumineux ou de chaînes pontant différentes 

positions du cycle125. La métallation et la présence de ligands axiaux107 ainsi que l’environnement du 

macrocycle sont des facteurs qui influencent les déformations structurales du macrocycle entrainant 

une non planéité pouvant être décrite essentiellement par quatre formes de distorsion suggérées par 

Scheidt et Lee126. 

 

Figure 7: Déformations possibles de la métalloporphyrine 

2.1. Structures des métalloporphyrines 

2.1.1. Métalloporphyrines coplanaires 

Dans ce type de métalloporphyrines, le métal est situé dans le plan du cycle de la porphyrine et 

s'intègre totalement dans la cavité du ligand127 comme illustré à la figure suivante. 

 

Figure 8: Schéma de coordination du métal de taille adaptée à la cavité porphyrinique 
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Dans ces métalloporphyrines coplanaires, le rayon de la cavité du macrocycle porphyrinique 

déprotonée est de l’ordre de 0,65Å128 et convient à la plupart des ions métalliques dont le rayon est 

entre 0,55 à 0,80 Å (Zn(II), Cu(II), Ni(II), Co(III), …). La position de l’ion métallique dans la cavité 

de la porphyrine dépend de sa taille, sa charge et son état de spin. 

2.1.2. Métalloporphyrines non planaires  

Les métalloporphyrines hors du plan sont formées lorsque le métal ne peut pas s’insérer dans la 

cavité de la porphyrine puisque son rayon ionique est supérieur à 0,80 - 0,90 Å et par conséquent il 

doit se situer en dehors du plan du macrocycle (figure 9). 

 

Figure 9 : Schéma de coordination du métal plus gros que la cavité porphyrinique. 

Ces métalloporphyrines sont plus réactives du fait qu’elles sont moins stables thermodynamiquement 

et possèdent des caractéristiques structurelles et photoinduites différentes de celles des 

métalloporphyrines coplanaires129. 

2.2. Métalloporphyrines naturelles 

Les métalloporphyrines et autres pigments structurellement analogues apparaissent dans de 

nombreux systèmes biologiques sous différentes formes et se présentent généralement sous forme 

métallée. Certaines d'entre elles ont par exemple un rôle physiologique respiratoire (hèmes ou 

porphyrines de fer) et sont responsables du transport d’oxygène (hémoglobine)… La réduction de la 

double liaison au niveau des unités pyrroliques du macrocycle porphyrinique conduit à une nouvelle 

classe de composés appelés chlorines (figure 10). 
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Figure 10:Structures de la porphine, la chlorine, la bactériochlorine et l'isobactériochlorine 

Il existe dans la nature d’autres porphyrines qui participent au processus de photosynthèse à savoir 

les chlorophylles issues des plantes vertes (figure 11) qui sont des dérivés de la protoporphyrine IX 

métallée par du magnésium. 

 

Figure 11: Exemples de dérivés porphyriniques abondants dans la nature 

2.3. Métalloporphyrines dans les pétroles, les schistes et les phosphates 

Les métalloporphyrines furent les premiers composés d’origine biologique identifiés dans le 

pétrole130.  

Alfred Treibs131 fut le premier à découvrir la principale métalloporphyrine trouvée dans le pétrole et 

plus précisément la déoxophylloérythroétionporphyrine de vanadyle (DPEP)VO reportée dans la 

figure 12.  
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Figure 12: Structure de la déoxophylloérythroétionporphyrine de vanadyle (DPEP)VO 

Cette découverte a apporté la preuve que le pétrole est issu des plantes et des restes organiques des 

animaux132.  

Treibs a aussi montré que les étioporphyrines de pétrole et des schistes bitumineux dérivent des 

chlorophylles et des bactériochlorophylles et sont obtenues à partir des précurseurs de la 

(DPEP)VO133. Outre-la (DPEP)VO, les porphyrines de nickel ont également été découvertes dans le 

pétrole et les roches sédimentaires. 

2.4. Applications des métalloporphyrines 

La chimie de métalloporphyrines est un vaste domaine très intéressant en chimie, pharmacologie, 

biochimie, catalyse industrielle et processus photochimiques : 

➢ Les complexes porphyriniques du magnésium, du fer et du cobalt sont des composés 

organiques directement impliqués dans la croissance, le développement et la reproduction 

d'un organisme et permettent de maintenir la vie sur Terre134. 

➢ Les complexes porphyriniques de nickel et de vanadium se trouvent généralement dans les 

pétroles, les schistes et les phosphates. 

➢ Les complexes de la porphyrine avec le zinc, le cobalt et le rhodium sont largement utilisés 

dans le stockage de gaz, les dispositifs photo photoniques, les aimants et la catalyse 

hétérogène135. 

3. Propriétés spectrales 

Les porphyrines sont des matériaux qui absorbent la lumière dans la nature et sont également 

appelées pigments de la vie. L'évolution de l'intensité et de la longueur d'onde des spectres 
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d'absorption UV-Visible des porphyrines apportent des informations très importantes sur leurs états 

excités et ainsi une variation des substituants périphériques du noyau de la porphyrine pourrait être 

obtenue. L'étude des propriétés photophysiques de la structure électronique de l'état excité, de la 

désactivation des porphyrines et de leurs complexes métalliques est d'une grande importance pour 

évaluer les différentes applications possibles.  

Ci-après, nous avons reporté une brève explication du spectre des porphyrines : 

La présence d’un système d’électrons π fortement conjugué dans les porphyrines induit une 

importante absorption dans le visible qui se traduit par un spectre d’absorption particulier. En effet, 

ces composés sont des chromophores c'est à dire qu'ils absorbent la lumière visible et le proche UV. 

Ils possèdent deux types de bandes d'absorption dues aux transitions π-π* à savoir la bande de Soret 

et les bandes Q. 

3.1. Bande de Soret 

La bande B ou bande de Soret, très intense (105< ε < 5.105 L.mol-1.cm-1), est localisée entre 390 et 

430 nm dans le visible et à la frontière du domaine du proche UV. Elle correspond à une transition 

permise entre l'état fondamental et le deuxième état excité singulet (S0→S2). La présence de cette 

bande est  caractéristique de l’aromaticité de la porphyrine; son intensité et sa position sont 

modifiées lorsque le macrocycle est déformé ou que la conjugaison est rompue136. 

3.2. Bandes Q 

Les bandes Q sont situées dans le visible entre 490 et 680 nm et sont 

responsables de la coloration intense de ces molécules. Moins intenses que la bande de Soret, elles 

correspondent à une transition permise de l'état fondamental vers le premier état excité singulet 

(S0→S1). Le nombre associé à ces bandes est régulièrement de quatre pour les porphyrines base libre 

et de deux pour les porphyrines métallées.  

Les spectres d'absorption électronique des porphyrines montrent différents types de bandes137 comme 

illustrés pour un spectre UV-Visible dans une large gamme de bandes Q sur la figure 13. En fonction 

du type et de l'intensité des bandes, il est possible d’obtenir des éléments intéressants quant à 

l’éventuelle substitution ou la possible métallation permettant ainsi de classifier les spectres de la 

porphyrine. 
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Figure 13: Spectre UV-Vis d’une porphyrine base libre dans la région de 490 à 680 nm (Bande Q) 

• Etioporphyrines : 

On obtient quatre types de bandes dans les spectres d'absorption d'une porphyrine à base libre, 

représentés par des nombres romains et placés en fonction de la longueur d'onde croissante (IV, III, 

II et I). Les intensités de ces bandes Q sont dans l'ordre IV ˃ III ˃II ˃ I, les spectres associés sont de 

type etio et les porphyrines sont nommées « étioporphyrines ». Ce type de spectres est représentatif 

de toutes les porphyrines dans lesquelles les substituants situés sur les huit positions β (c'est-à-dire sir 

les atomes de carbone pyrroliques externes) du macrocycle ne possèdent pas d'électrons π. 

• Rhodoporphyrines : 

Dans le cas où les substituants situés sur les huit positions β sont des groupements possédant des 

électrons π, les intensités relatives des bandes Q associées montrent une légère modification : l'ordre 

des bandes Q est le suivant III ˃ IV>II ˃ I. Les spectres ainsi obtenus sont de type rhodo et les 

porphyrinessont appelées « rhodoporphyrines ».  

Dans le cas où deux groupements d'électrons π sont liés à deux unités pyrroliques opposées, on 

obtient un spectre de type oxo-rhodo où l'intensité des bandes est réduite dans l’ordre suivant III ˃ II 

˃IV ˃ I.  

• Phylloporphyrines : 

Lorsque les positions β du macrocycle ne sont pas substituées, l'intensité de la bande Q varie suivant 

l’ordre IV ˃ II>III ˃ I et le spectre associé est de type phyllo et les porphyrines sont nommées 

« phylloporphyrines ». 
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3.3. Transitions électroniques 

L'importance des porphyrines et de leurs dérivés dans les processus de la vie a conduit de nombreux 

scientifiques à étudier les caractéristiques des bandes B et Q dans le spectre UV-visible des 

porphyrines non métallées en s’intéressant à leur structure et à leur multiplicité127,138. 

En 1961, Martin Gouterman139a mis au point une théorie appelée modèle « à quatre orbitales »qui 

permet de rationaliser la densité électronique dans les orbitales moléculaires des porphyrines. Ce 

modèle est illustré à la figure 14.  

 

Figure 14: Représentation des orbitales moléculaires a1u, a2u et eg selon le modèle de Gouterman. 

Dans ce modèle à quatre orbitales, les porphyrines possèdent deux ensembles d'orbitales : deux 

orbitales π occupées les plus hautes en énergie appelées HOMO et deux orbitales π* inoccupées 

appelées LUMO les plus basses en énergie. Les orbitales HOMO-1 et HOMO renferment 

respectivement les orbitales a1u et a2u : alu est localisée principalement sur les atomes Cα et Cβ, a2u est 

localisée sur les azotes pyrroliques et les carbones méso140. Les orbitales LUMO sont reconnues 

comme étant un ensemble d'orbitales dégénérées eg situéessur le macrocycle.  

Les transitions électroniques entre les OM liantes (a1u, a2u) et les OM antiliantes (eg), reportées sur la 

figure 15, sont à l’origine de l'apparition des bandes d'absorption dans les spectres UV-Vis associés 

aux porphyrines127.  
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Figure 15: Transitions électroniques 

La transition a2u() → eg() conduit à l’apparition de quatre pics d’absorption donc quatre bandes 

d'absorption dont deux sont orientées suivant x et deux suivant y. Les composantes Qx et Qy sont 

aussicomposées de deux types d'excitations vibratoires Q (0,0) à basse énergie et Q (1,0) à haute 

énergie. Ainsi, dans l'ordre d'énergie croissante, les quatre bandes d'absorption s’écrivent sous la 

forme Qx(0,0), Qx(1,0), Qy(0,0) et Qy(1,0).  

Lors du processus de métallation, on voit apparaitre une bande intense déplacéeà 420-425 nm dans la 

région de Soret et deux bandes Q de faibles intensités dans la région 540-600 nm. Ces bandes 

d’absorption sont assignées aux transitions intra-ligand π-π * de la porphyrine141. 

Dans notre travail, nous nous sommes intéressés àl’octaéthylporphyrines (OEP)H2 caractérisée par 

huit groupements éthyle liés aux carbones β des groupements pyrroliques. (Figure 16)  

 

Figure 16 : Structure de l’octaéthylporphyrine 

Dans ce composé, deux atomes d'azote de type imine et deux d'azote de type amine sont 

symétriquement présents à l'intérieur du macrocycle. En raison du caractère acide des protons des 

deux groupements amine, l’octaéthylporphyrine peut être facilement déprotonée (molécule 

dibasique) pour créer un ligand anionique tétradentaté pouvant être coordonné pour former un 

complexe métallique142. 
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CHAPITRE II : ETUDE DFT DE 

L’OCTAETHYLPORPHYRINE DE VANADYLE 

 

I. Méthodologie 

Dans un premier temps, nous avons effectué des calculs DFT/B3LYP/6-31G(d) pour déterminer le 

potentiel d’ionisation et l’affinité électronique de l’atome de vanadium afin de vérifier si la base 

choisie est adéquate. Les résultats obtenus sont reportés dans le tableau suivant 

Tableau 6 : Energie des différents états de l’atome de Vanadium (u.a) 

V (Quartet) -943,823703 [Ar]3d3 4s2 
4

3
2

F  

V+ (Quintet) -943,568664 [Ar]3d3 4s1 
5

0D  

V2+ (Quartet) -943,037359 [Ar]3d3 
4

3
2

F  

V- (Quintet) -943,805677 [Ar]3d4 4s2 / [Ar]3d5 4s1 
7

3S  

Sachant que dans les complexes porphyrinique, les porphyrines se comportent comme des molécules 

dibasiques et l'ion métallique de charge +2, nous avons déterminé les paramètres associés au 

deuxième potentiel d’ionisation et à l’affinité électronique dont les valeurs obtenues sont 

respectivement de 14,56 eV et 0.49 eV. Ces résultats sont en bon accord avec l’expérience143–145: 

14,65 eV et 0,53 eV. 

Ceci nous a conduit, dans la suite de notre travail, à effectuer les calculs DFT en utilisant la 

fonctionnelle B3LYP et la base 6-31G(d) pour optimiser, sans aucune contrainte de symétrie, les 

structures des différents composés (OEP)H2, (OEP)2-, (VO)2+ et (OEP)VO.  

Le choix de cette base d’orbitales atomiques a aussi été influencé par des travaux antérieurs146 

utilisant les orbitales f et g sur l’atome de vanadium qui ont montré qu’elles n’avaient aucune 

influence sur les paramètres structuraux : les différences les plus importantes entre les distances de 

liaison et les angles de valence sont très faibles respectivement de l’ordre de 0,001 Å et 0,01°. 

Afin de confirmer la présence des minimums locaux sur la surface d'énergie potentielle (fréquences 

positives), des calculs de fréquences de vibration harmoniques ont été effectués au même niveau de 

théorie pour comprendre la nature des états stationnaires. 
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Tous les calculs ont été réalisés et visualisés en utilisant le progiciel Gaussian09147 et l'interface 

graphique GaussView148. 

II. Résultats et discussions 
 

1.  (OEP)H2 / (OEP)2- 

1.1. Paramètres structuraux 

Dans la suite de notre travail, nous avons utilisé la numérotation IUPAC reportée sur la figure 

suivante. 

 

Figure 17 : Numérotation atomique pour l'octaéthylporphyrine 

Les structures géométriques de l’octaethylporphyrine base libre et de l’octaethylporphyrine 

doublement déprotonée ont été optimisées (Figure 18).  

                  

   

(OEP)H2 (OEP)H- (OEP)2- 

Figure 18 : Structures des composés (OEP)H2, (OEP)H- et (OEP)2- 
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Les principaux paramètres structuraux optimisés sont regroupés dans le tableau 7. 

Tableau 7 : Paramètres structuraux de (OEP)H2, (OEP)H-
 et (OEP)2-

 (DFT/B3LYP/6-31G(d)) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Angle (°) 
 (OEP)H2 (OEP)H- (OEP)2-  (OEP)H2 (OEP)H- (OEP)2- 

C1-N21-C4 110,74 106,49 107,37 C3-C2-C1 107,58 105,58 105,74 

C6-N22-C9 105,38 106,34 107,36 C8-C7-C6 105,79 106,02 105,74 

C14-N23-C11 110,74 110,49 107,37 C13-C12-C11 107,58 107,83 105,74 

C19-N24-C16 105,38 106,34 107,36 C18-C17-C16 105,79 105,40 105,74 

N21-C1-C2 107,05 111,18 110,57 N21-C1-C20 125,26 123,96 124,58 

N22-C6-C7 111,52 110,64 110,57 N21-C4-C5 125,26 123,96 124,58 

N23-C11-C12 107,05 106,92 110,57 C5-C6-N22 125,02 125,58 124,58 

N24-C16-C17 111,52 111,60 110,57 N22-C9-C10 125,02 122,77 124,58 

C20-C1-C2 127,69 124,86 124,84 C10-C11-N23 125,26 127,00 124,58 

C5-C6-C7 123,46 123,78 124,84 N23-C14-C15 125,26 127,00 124,58 

C10-C11-C12 127,69 126,08 124,84 C15-C16-N24 125,02 122,77 124,58 

C15-C16-C17 123,46 125,63 124,84 C20-C19-N24 125,02 125,58 124,58 

C6-C5-C4 127,76 128,30 128,16 H30-N23-C11 124,63 124,75 - 

C11-C10-C9 127,76 127,18 128,16 H30-N23-C14 124,63 124,75 - 

C16-C15-C14 127,76 127,18 128,16 H29-N21-C4 124,63 - - 

C19-C20-C1 127,76 128,30 128,16 H29-N21-C1 124,63 - - 

 

 

Distance (Å) 
 (OEP)H2 (OEP)H- (OEP)2-  (OEP)H2 (OEP)H- (OEP)2- 

C1-C2 1.444 1.477 1.478 C18-C19 1.470 1.475 1.478 

C2-C3 1.383 1.370 1.375 C1-C20 1.394 1.403 1.412 

C3-C4 1.444 1.477 1.478 C19-C20 1.401 1.406 1.412 

C4-C5 1.394 1.406 1.412 N21-C4 1.370 1.350 1.351 

C5-C6 1.401 1.403 1.412 N21-C1 1.370 1.350 1.351 

C6-C7 1.470 1.475 1.478 N22-C9 1.362 1.349 1.351 

C7-C8 1.366 1.370 1.375 N22-C6 1.362 1.359 1.351 

C8-C9 1.470 1.470 1.478 N23-C11 1.370 1.379 1.351 

C9-C10 1.401 1.406 1.412 N23-C14 1.370 1.379 1.351 

C10-C11 1.394 1.396 1.412 N24-C16 1.362 1.349 1.351 

C11-C12 1.444 1.444 1.478 N24-C19 1.362 1.359 1.351 

C12-C13 1.383 1.382 1.375 H25-C5 1.085 1.089 1.091 

C13-C14 1.444 1.444 1.478 H26-C10 1.085 1.086 1.091 

C14-C15 1.394 1.396 1.412 H27-C15 1.085 1.086 1.091 

C15-C16 1.401 1.406 1.412 H28-C20 1.085 1.089 1.091 

C16-C17 1.470 1.470 1.478 H29-N21 1.015 1.026 - 

C17-C18 1.366 1.370 1.375 H30-N23 1.015 - - 
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Angle dièdre (°) 
 (OEP)H2 (OEP)H- (OEP)2- 

C4-C3-C2-C1 0,00 0,00 0,00 

C9-C8-C7-C6 0,00 -0,02 0,00 

C14-C13-C12-C11 0,00 0,00 0,00 

C19-C18-C17-C16 0,00 0,02 0,00 

N22-C6-C5-C4 -1,07 -1,31 -1,54 

N23-C11-C10-C9 0,68 0,60 1,54 

N24-C16-C15-C14 -1,07 -1,23 -1,54 

C19-C20-C1-N21 0,68 1,57 1,54 

On peut noter que les noyaux pyrroliques associés sont pratiquement planaires donc sans distorsion 

de géométrie avec des angles dièdres proches de 0°. Les résultats obtenus sont en bon accord avec 

ceux de la littérature149. 

1.2. Énergies libres de formation de Gibbs : déprotonation de (OEP)H2 

La déprotonation de la base libre de l’octaethylporphyrine, conduisant aux espèces monoanioniques 

et dianionique par perte d’un ou deux protons, mène à des réactions endothermiques avec des 

énergies de l’ordre de 367,2 kcal.mol-1 pour la première étape et 451,4 kcal.mol-1 pour la deuxième 

étape comme on peut le voir sur le tableau 8. 

Tableau 8 : Energies de déprotonation 

 Composés E (u.a) E (Kcal/mol) 

Octaethylporphyrine 

Libre (OEP)H2 -1618.605763 - 

Monoanionique (OEP)H- -1618.020612 367.19 

Dianionique (OEP)2- -1617.301301 451.38 

 Ces résultats sont en accord avec ceux reportés dans la littérature par Y-B. Yin149 (378,1 kcal mol-1 

et 478,6 kcal mol-1) ainsi qu’avec les données énergétiques relatives récemment rapportées par 

Furuta et coll. en phase gazeuse pour des porphyrines substituées par différents groupements aryle150. 

La différence obtenue est certainement due à l’effet de la substitution des groupements aryles par des 

groupements éthyles dans notre travail. 

1.3. Charge de Mulliken 

La détermination des charges atomiques joue un rôle important pour leur application en chimie 

quantique. Elles sont situées au niveau des atomes suite à la redistribution des électrons dans le 

système moléculaire. Bien qu'elles ne soient pas liées directement aux propriétés physiques des 
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molécules et ne puissent pas être observés expérimentalement, elles permettent de comprendre la 

distribution de la densité électronique dans un système d'atomes connectés et de prévoir certaines 

propriétés chimiques des molécules telles que la structure électronique, le moment dipolaire, la 

polarisabilité moléculaire151. Les charges atomiques nettes de Mulliken sont présentées dans le 

tableau 9. 

Tableau 9: Charges de Mulliken 

Atomes (OEP)H2 (OEP)H- (OEP)2- Atomes (OEP)H2 (OEP)H- (OEP)2- 

C1 0,373 0,291 0,282 C14 0,373 0,37 0,282 

C2 0,044 0,044 0,032 C15 -0,291 -0,312 -0,327 

C3 0,044 0,044 0,032 C16 0,318 0,306 0,282 

C4 0,373 0,291 0,282 C17 0,057 0,046 0,032 

C5 -0,291 -0,307 -0,327 C18 0,057 0,04 0,032 

C6 0,318 0,298 0,282 C19 0,318 0,298 0,282 

C7 0,057 0,04 0,032 C20 -0,291 -0,307 -0,327 

C8 0,057 0,046 0,032 N21 -0,79 -0,554 -0,521 

C9 0,318 0,306 0,282 N22 -0,696 -0,61 -0,521 

C10 -0,291 -0,312 -0,327 N23 -0,79 -0,789 -0,521 

C11 0,373 0,37 0,282 N24 -0,696 -0,61 -0,521 

C12 0,044 0,033 0,032 H29 0,413 - - 

C13 0,044 0,033 0,032 H30 0,413 0.426 - 

L’analyse des résultats montrent que les 4 atomes d’azote N21, N22, N23 et N24 possèdent des charges 

négatives ; ce seront donc les centres privilégiés pour une attaque électrophile. Les carbones C5, C10, 

C15 et C20 des ponts méthyle liants les noyaux pyrroliques ont respectivement pour (OEP)H2, 

(OEP)H- et (OEP)2- des charges négatives mais relativement plus faibles que celles associées aux 

atomes d’azotes. En ce qui concerne les deux atomes d’hydrogène liés aux azotes hybridé sp3, ils 

possèdent des valeurs positives et seront donc des centres électrophiles. 

1.4. Cartes d’isodensité  

Le potentiel électrostatique moléculaire (MEP) est représenté comme carte d’isodensité pour obtenir 

des informations utiles pouvant expliquer l’électronégativité ainsi que la réactivité chimique. Les 

isosurfaces électroniques obtenues pour une isovalue de 4.10-3, en phase gazeuse, pour les composés 
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(OEP)H2, (OEP)H- et (OEP)2- sont rapportées sur la figure suivante : 

 

Figure 19: Potentiel électrostatique calculé en phase gazeuse pour (OEP)H2, (OEP)H- et (OEP)2- 

Région rouge : riche en électrons, région bleue : déficient en électrons, région jaune : densités électroniques 

faibles. 

 

Les régions colorées en rouge correspondent aux sites où le potentiel électrostatique est négatif donc 

à l’attraction maximum et à une forte densité électronique. Au niveau des surfaces moléculaires 
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étudiées, elles sont situées sur les atomes d’azote hybridés sp2 pour la base libre (OEP)H2, au milieu 

des 3 atomes d’azote non hydrogénés pour (OEP)H- et au centre de l’anneau porphyrinique pour le 

dianion (OEP)2- respectivement pour les valeurs -0.069, -0.197 et -0.381. 

1.5. Orbitales moléculaires frontières 

Les orbitales moléculaires frontières (OMF) reflètent l'activité chimique et jouent un rôle important 

en réactivité152,153. Pour se faire nous avons déterminé, pour les deux composés, l'énergie des deux 

niveaux orbitalaires HOMO et LUMO ainsi que leur différence ΔE(HOMO-LUMO) qui est un indicateur 

de stabilité pour une molécule154. Dans la suite de notre travail, nous nous sommes restreints aux 

systèmes moléculaires (OEP)H2 et (OEP)2- puisque notre objectif est l’inclusion d’un groupement 

métallique. 

En phase gazeuse et en phase solvatée, les distributions électroniques associées ainsi que leur 

différence énergétique sont regroupées ci-dessous. 

Tableau 10: Energie totale des composés (u.a), des OMF en phases gazeuse et solvatée (eV) et de 

l’écart énergetiques entre les OMF (eV) 

A: Benzonitrile ; B: Tétrachlorométhane ; C: Chloroforme ; D: Benzène 

(OEP)H2 

 Gaz A B C D 

E (u.a) -1618,605763 -1618,614992 -1618,609171 -1618,611854 -1618,609247 

E(HOMO) -4,888 -5,169 -4,982 -5,066 -4,984 

E(LUMO) -1,948 -2,208 -2,032 -2,109 -2,034 

ΔE 2,940 2,961 2,950 2,957 2,950 

(OEP)2- 

 Gaz A B C D 

 -1617,301301 -1617,546744 -1617,422244 -1617,486054 -1617,424326 

E(HOMO) 2,167 -3,444 -0,781 -2,216 -0,829 

E(LUMO) 4,629 -0,725 1,777 0,416 1,731 

ΔE 2,462 2,719 2,558 2,632 2,561 

L'analyse des résultats montre que les composés sont plus réactifs en phase gazeuse qu’en solution. 

On peut aussi remarquer qu’à l’état gazeux et en solution, la forme déprotonée (OEP)2- est moins 

stable donc plus réactive que la forme libre (OEP)H2. Ceci est confirmé par les valeurs obtenues pour 
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l’écart énergétique entre les orbitales moléculaires frontières E(HOMO-LUMO) qui est plus faible pour 

le composé dianionique. Toutes ces données nous ont conduit à restreindre notre étude pour la 

représentation des orbitales moléculaires frontières des deux composés (OEP)H2 et (OEP)2- en phase 

gazeuse qui est la plus active (figure 20). En effet, des informations utiles et nécessaires sur les 

structures électroniques de la molécule peuvent être obtenues à partir de l'analyse orbitalaire. 

 

 (OEP)H2 (OEP)2- 

HOMO 

  

 
 

 
 

LUMO 

  

Figure 20: Représentation schématique des orbitales frontalières pour (OEP)H2 et (OEP)2- 

L’analyse des densités électroniques nous permet de constater que les orbitales moléculaires 

frontières sont localisées comme suit : 

✓ HOMO :  

o pour (OEP)H2 sur les liaisons C-C des noyaux pyrroliques 

o pour (OEP)2- sur les atomes d’azotes et les quatre ponts méthyliques du macrocycle. 
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✓ LUMO : 

o pour (OEP)H2 sur les liaisons C-C des noyaux pyrroliques porteurs des azotes 

hydrogénés, les deux atomes d’azotes et les quatre atomes de carbone associés aux 

deux autres noyaux pyrroliques.  

o pour (OEP)2- sur les liaisons C-C des noyaux pyrroliques porteurs des azotes 

hydrogénés, les deux atomes d’azotes et les deux atomes de carbone adjacents 

associés aux deux autres noyaux pyrroliques.  

La porphyrine dianionique (OEP)2- se comportera donc comme une molécule dibasique qui 

contribuera certainement par son orbitale occupée HOMO lors d’une réaction de métallation. 

Dans la suite de ce travail, nous nous sommes intéressés au comportement général des 

octaéthylporphyrines base libre et dianionique via la détermination des paramètres globaux de 

réactivité dérivés de la DFT. 

1.6. Descripteurs globaux et locaux de réactivité 

Les grandeurs36,155 suivantes : potentiel chimique électronique (μ), dureté (η), indice global 

d’électrophilicité (ω), indice global de nucléophilicité (N) ont pu être évaluées grâce à l’étude 

orbitalaire réalisée ci-dessus. Les résultats obtenus sont regroupés dans le tableau 11. 

Tableau 11: Descripteurs globaux de la réactivité pour (OEP)H2 et (OEP)2- en eV 

 

 

 

Les valeurs de la dureté η et de l'indice du caractère électrophile ω pour (OEP)2- impliquent une plus 

grande réactivité pour ce composé par rapport à (OEP)H2. En effet, η((OEP)2-) < η((OEP)H2) de 0,48 

eV et ω ((OEP)2-) > ω ((OEP)H2) de 0,36 eV. Cette première conclusion nous permet d’avancer 

qu’une éventuelle complexation par un métal chargé +2 sera préférentiellement réalisée sur l’anion. 

Après avoir déterminé les paramètres globaux de la réactivité, il est intéressant de calculer les 

descripteurs locaux156,157 qui nous permettront de définir les sites les plus réactifs du composé vis à 

vis d’une attaque nucléophile ou électrophile. 

Les valeurs obtenues pour les diffèrents paramètres sont regroupées dans le tableau suivant où q(N), 

q(N+1) et q(N-1) désignent respectivement les charges atomiques de Mulliken pour les espèces 

Composé EHOMO ELUMO μ η ω N 

(OEP)H2 -4,88826 -1,94806 -3,41816 2,94019 1,98691 4,23174 

(OEP)2- 2,16712 4,62866 3,39789 2,46154 2,34520 11,28712 
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neutre (N), cationique (N + 1) et anionique (N−1). 

Tableau 12: Descripteurs locaux de réactivité pour (OEP)H2 et (OEP)2- 

Atome 

(OEP)H2 

q(N)  q(N 1)+  q(N 1)−  
kf +

 
kf −

 k  
kN  

N21 -0,52154 -0,51850 -0,53355 0,00304 0,01201 0,00604 0,05082 

N22 -0,57030 -0,60613 -0,58592 -0,03583 0,01562 -0,07119 0,06610 

N23 -0,52154 -0,51850 -0,53355 0,00304 0,01201 0,00604 0,05082 

N24 -0,57030 -0,60613 -0,58592 -0,03583 0,01562 -0,07119 0,06610 

H30 0,46938 0,46763 0,47143 -0,00175 -0,00205 -0,00348 -0,00868 

H29 0,46938 0,46763 0,47143 -0,00175 -0,00205 -0,00348 -0,00868 

Atome 

(OEP)2- 

q(N)  q(N 1)+  q(N 1)−  
kf +

 kf −
 k  kN  

N21 -0,43948 -0,47514 -0,38035 -0,03566 -0,05913 -0,08363 -0,66741 

N22 -0,43949 -0,43809 -0,38036 0,00140 -0,05913 0,00328 -0,66741 

N23 -0,43948 -0,47514 -0,38035 -0,03566 -0,05913 -0,08363 -0,66741 

N24 -0,43949 -0,43809 -0,38036 0,00140 -0,05913 0,00328 -0,66741 

En ce qui concerne (OEP)H2, on peut noter que les atomes d’azote présentent deux comportements 

différents. En effet on peut les séparer en deux groupes distincts de valeurs de Nk (0.051 et 0,066) 

correspondant à deux couples d’atomes : (N21, N23) et (N24, N22). 

Pour le dianion (OEP)2-, les quatre atomes d’azote sont équivalents. Ils présentent la même valeur 

pour l’indice de nucléophilie locale (-0.667) donc auront autant de chance de réagir. 

2. Oxyde de Vanadyle (VO)2+ 

L’atome de vanadium a la configuration électronique suivante : [Ar] 4s2 3d3.  

Dans l’ion vanadyle VO2+, le vanadium partage deux de ses électrons avec l'oxygène et la 

configuration résultante est donc de type 3d1. De ce fait, VO2+ est équivalent à V4+ puisque ce 

composé est chargé (2+). 

Le diagramme des niveaux énergétiques des orbitales d pour l'ion vanadyle est illustré à la figure 21.  
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Figure 21: Energie de l’orbitale d de l'ion vanadyle (VO2+) 

On peut noter que le seul électron d est situé sur une orbitale σ non liante. 

2.1. Paramètres structuraux et électroniques 

L’optimisation de cet ion nous a permis de déterminer la distance de liaison d(VO)=1.495Å, le 

moment dipolaire μ=4.28 Debye et des charges respectives de 1.93 sur V et 0.07 sur O.   

 

Figure 22: Charges électroniques de l'ion vanadyle 

2.2. Etude énergétique 

L’oxyde de vanadyle, système à couches ouvertes de 31 électrons, peut être soit à l’état doublet soit à 

l’état quadruplet. Nous avons tout d’abord défini l’état le plus stable avant de conduire notre étude, 

les résultats énergétiques sont reportés dans le tableau suivant.    

Tableau 13: Energie des différents états de l’oxyde de vanadyle en u.a 

 Doublet Quadruplet 

VO2+ -1018,246533 -1018,155814 

 

L'énergie totale de l'état doublet étant est plus faible que celle de l’état quadruplet d’environ 240 

KJ/mol, nous n’avons donc considéré que l’état doublet. 

2.3. Orbitales moléculaires frontières  

Les orbitales HOMO et LUMO ont été schématisées dans la figure 23 : 
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Figure 23: Orbitales moléculaires de (VO)2+ 

On peut remarquer que tout le champ électronique est concentré sur l'atome de vanadium et que la 

principale contribution de l'orbitale atomique pour l’HOMO est dxy alors que pour la LUMO c’est 

dx2-y2. Ce comportement explique le fait que le fragment (VO)2+ est une espèce capable de recevoir 

des électrons via l’orbitale moléculaire LUMO. 

3. Octaéthylporphyrine de vanadyle [OEP(VO)] 

3.1. Paramètres structuraux 

L’octaéthylporphyrine de vanadyle présente une structure d'équilibre pyramidale à base carrée où le 

métal est pentacoordonné, situé au-dessus du plan des quatre atomes d'azote et lié 

perpendiculairement à un atome d'oxygène terminal comme illustré sur la figure 24 avec le schéma 

de numérotation atomique. 

 

 

Figure 24: Structure de l’octaéthylporphyrine de vanadyle et esquisse latérale présentant 

l'orientation des atomes de vanadium et d'oxygène. 

Les principaux paramètres structuraux du composé étudié (OEP)VO en phase gazeuse et en présence 

de différents solvants : Benzonitrile, Chloroforme, Tétrachlorométhane, Benzène sont répertoriés 

dans le tableau suivant. 
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Tableau 14: Principaux paramètres structuraux 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Dans l’octaéthylporphyrine de vanadyle, à l’état gazeux, on remarque que les distances vanadium-

azote sont pratiquement égales de l’ordre de 2.10 Ǻ et que les anneaux pyrroliques conservent une 

structure quasi planaire. De plus, l’écart entre l’atome de vanadium et le plan moyen formé par les 

quatre atomes d’azote Δ(V-P4N) est de l’ordre de 0.53 Ǻ dans la direction VO. Ces données sont en 

bon accord avec les résultats théoriques et expérimentaux de la littérature158–160.  

De même, on peut noter que la valeur de l’écart entre V et le plan des quatre N est inférieure en 

phase solvatée. Ceci peut expliquer le phénomène d’absorption par exemple sur une surface d’apatite 

qui est plus favorable en solution et plus particulièrement dans le benzonitrile. 

Le tableau ci-dessous reporte tous les paramètres structuraux du composé étudié. 

 Phase gazeuse 
Phase solvatée 

C7H5N CCl4 CHCl3 C6H6 

Distances (Å) 

V-O 1.571 1.584 1.576 1.580 1.576 

V-N 2.096 2.090 2.094 2.092 2.094 

C7-N3 1.376 1.378 1.377 1.378 1.377 

C8-C9 1.372 1.374 1.373 1.373 1.373 

C7-C8 1.450 1.449 1.450 1.449 1.450 

C10-C11 1.391 1.391 1.391 1.390 1.391 

Angles (°) 

N-V-N 86.2 86.4 86.3 86.3 86.3 

N-V-O 104.9 104.6 104.8 104.7 104.8 

C9-C8-C7 106.5 106.5 106.5 106.5 106.5 

C8-C7-N3 110.5 110.6 110.5 110.5 110.5 

C7-N3-C10 105.9 105.8 105.9 105.8 105.9 

C10-C11-C12 126.4 126.3 126.3 126.3 126.3 

Déplacement hors du plan moléculaire 

Δ(V-P4N) 0.543 0.528 0.536 0.530 0.536 
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Tableau 15: Paramètres structuraux de (OEP)VO en phase gazeuse et dans les différents solvants 

A=Benzonitrile, B=Tetrachloromethane, C=Chloroforme, D=Benzène 

  
Distance Gaz A B C D Distance Gaz A B C D Distance Gaz A B C D 

H28-C24 1,08 1,08 1,08 1,08 1,08 C21-C20 1,45 1,45 1,45 1,45 1,45 C10-C9 1,45 1,45 1,45 1,45 1,45 

H27-C23 1,08 1,08 1,08 1,08 1,08 C20-C19 1,37 1,37 1,37 1,37 1,37 C9-C8 1,37 1,37 1,37 1,37 1,37 

H26-C22 1,08 1,08 1,08 1,08 1,08 C19-C17 1,45 1,45 1,45 1,45 1,45 C8-C7 1,45 1,45 1,45 1,45 1,45 

H25-C6 1,08 1,08 1,08 1,08 1,08 N18-C17 1,38 1,38 1,38 1,38 1,38 C7-C6 1,39 1,39 1,39 1,39 1,39 

C24-C16 1,39 1,39 1,39 1,39 1,39 C16-N14 1,38 1,38 1,38 1,38 1,38 C6-C5 1,39 1,39 1,39 1,39 1,39 

C24-C17 1,39 1,39 1,39 1,39 1,39 C16-C15 1,45 1,45 1,45 1,45 1,45 C5-C1 1,45 1,45 1,45 1,45 1,45 

C23-C10 1,39 1,39 1,39 1,39 1,39 C15-C13 1,37 1,37 1,37 1,37 1,37 C5-N4 1,38 1,38 1,38 1,38 1,38 

C23-C12 1,39 1,39 1,39 1,39 1,39 N14-C12 1,38 1,38 1,38 1,38 1,38 N4-C3 1,38 1,38 1,38 1,38 1,38 

C22-C3 1,39 1,39 1,39 1,39 1,39 C13-C12 1,45 1,45 1,45 1,45 1,45 C3-C2 1,45 1,45 1,45 1,45 1,45 

C22-C21 1,39 1,39 1,39 1,39 1,39 N11-C7 1,38 1,38 1,38 1,38 1,38 C2-C1 1,37 1,37 1,37 1,37 1,37 

C21-N18 1,38 1,38 1,38 1,38 1,38 N11-C10 1,38 1,38 1,38 1,38 1,38 O86-V85 1,57 1,58 1,58 1,58 1,58 

Angle Gaz A B C D Angle Gaz A B C D Angle Gaz A B C D 

H28-C24-C16 116,8 116,8 116,8 116,9 116,8 C24-C17-N18 124,8 124,8 124,8 124,8 124,8 C9-C8-C7 106,5 106,5 106,5 106,5 106,5 

H28-C24-C17 116,8 116,9 116,8 116,8 116,8 C19-C17-N18 110,5 110,6 110,5 110,5 110,5 C6-C7-N11 124,8 124,8 124,8 124,8 124,8 

C16-C24-C17 126,4 126,3 126,3 126,3 126,3 N14-C16-C15 110,5 110,6 110,5 110,5 110,5 C6-C7-C8 124,7 124,6 124,7 124,7 124,7 

H27-C23-C10 116,8 116,8 116,8 116,9 116,8 C15-C16-C24 124,7 124,6 124,8 124,7 124,7 N11-C7-C8 110,5 110,6 110,5 110,5 110,5 

H27-C23-C12 116,8 116,9 116,8 116,8 116,8 N14-C16-C24 124,8 124,8 124,7 124,8 124,8 H25-C6-C7 116,8 116,9 116,8 116,8 116,8 

C10-C23-C12 126,4 126,3 126,3 126,3 126,3 C16-C15-C13 106,5 106,5 106,5 106,5 106,5 H25-C6-C5 116,8 116,8 116,8 116,9 116,8 

H26-C22-C3 116,8 116,9 116,8 116,8 116,8 C16-N14-C12 105,9 105,8 105,9 105,8 105,9 C7-C6-C5 126,4 126,3 126,3 126,3 126,3 

H26-C22-C21 116,8 116,8 116,8 116,9 116,8 C15-C13-C12 106,5 106,5 106,5 106,5 106,5 C1-C5-C6 124,7 124,6 124,7 124,7 124,7 

C21-C22-C3 126,4 126,3 126,3 126,3 126,3 C23-C12-N14 124,8 124,8 124,8 124,8 124,8 C1-C5-N4 110,5 110,6 110,5 110,5 110,5 

C20-C21-N18 110,5 110,6 110,5 110,5 110,5 C23-C12-C13 124,7 124,6 124,7 124,7 124,7 N4-C5-C6 124,8 124,8 124,8 124,8 124,8 

C20-C21-C22 124,7 124,6 124,7 124,7 124,7 N14-C12-C13 110,5 110,6 110,5 110,5 110,5 C5-N4-C3 105,9 105,8 105,9 105,8 105,9 

C22-C21-N18 124,8 124,8 124,8 124,8 124,8 C10-N11-C7 105,9 105,8 105,9 105,8 105,9 C22-C3-N4 124,8 124,8 124,8 124,8 124,8 

C21-C20-C19 106,5 106,5 106,5 106,5 106,5 N11-C10-C23 124,8 124,8 124,8 124,8 124,8 C22-C3-C2 124,7 124,6 124,7 124,7 124,7 

C20-C19-C17 106,5 106,5 106,5 106,5 106,5 C23-C10-C9 124,7 124,7 124,7 124,7 124,7 N4-C3-C2 110,5 110,6 110,5 110,5 110,5 

C21-N18-C17 105,9 105,8 105,9 105,8 105,9 N11-C10-C9 110,5 110,6 110,5 110,5 110,5 C3-C2-C1 106,5 106,5 106,5 106,5 106,5 

C24-C17-C19 124,7 124,6 124,7 124,7 124,7 C10-C9-C8 106,5 106,5 106,5 106,5 106,5 C5-C1-C2 106,5 106,5 106,5 106,5 106,5 

Angle dièdre Gaz A B C D Angle dièdre Gaz A B C D Angle dièdre Gaz A B C D 

C17-C24-C16-N14 1,1 1,0 1,1 1,0 1,1 C3-C22-C21-N18 1,1 1,0 1,1 1,0 1,1 C7-N11-C10-C23 -178,4 -178,6 -178,5 -178,5 -178,5 

C16-C24-C17-N18 -1,6 -1,4 -1,5 -1,5 -1,5 C21-N18-C17-C24 179,4 179,4 179,3 179,4 179,3 N11-C7-C6-C5 -1,6 -1,4 -1,5 -1,5 -1,5 

C12-C23-C10-N11 1,1 1,0 1,1 1,0 1,1 C24-C16-N14-C12 -178,4 -178,6 -178,5 -0,1 -178,5 C7-C6-C5-N4 1,1 1,0 1,1 1,0 1,1 

C10-C23-C12-N14 -1,6 -1,4 -1,5 -1,5 -1,5 C16-N14-C12-C23 179,4 179,4 179,3 179,4 179,3 H25-C6-C5-N4 179,8 179,6 179,8 179,7 179,8 

C21-C22-C3-N4 -1,6 -1,4 -1,5 -1,5 -1,5 C10-N11-C7-C6 179,4 179,4 179,3 179,4 179,3 C6-C5-N4-C3 -178,4 -178,6 -178,5 -178,5 -178,5 
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3.2. Etude énergétique 

Nous avons calculé les énergies relatives aux différentes espèces intervenant dans notre approche 

pour évaluer la stabilité thermodynamique du complexe métallé. Les résultats sont groupés dans le 

tableau 16. 

Tableau 16: Energies des différents composés 

 ET E(OEP)2-+E(VO)2+ E(OEP)VO ΔE(u.a) ΔE(kcal/mol) 

(OEP)2- -1617,301301 
-2635,547833 -2636,779119 -1,231286 -772,644077 

(VO)2+ -1018,246533 

L'analyse du tableau montre que le complexe (OEP)VO est énergétiquement plus stable que les 

réactifs à l’état isolé de l’ordre de -773 kcal/mole. 

3.3. Charges de Mulliken 

Les charges atomiques nettes de Mulliken calculées au niveau B3LYP/6-31G(d) sont regroupées 

dans le tableau 17. 

Tableau 17: Charges atomiques nettes de Mulliken de (OEP)VO 

(OEP)VO 

Atome Gaz C7H5N CCl4 CHCl3 C6H6 

N3 -0.78 -0.78 -0.78 -0.78 -0.78 

N4 -0.78 -0.78 -0.78 -0.78 -0.78 

N5 -0.78 -0.78 -0.78 -0.78 -0.78 

N6 -0.78 -0.78 -0.78 -0.78 -0.78 

V1 1.22 1.20 1.21 1.21 1.21 

O2 -0.45 -0.52 -0.48 -0.50 -0.48 

L’analyse montre que les atomes d’azote et d’oxygène possèdent des charges de Mulliken négatives 

et sont donc les sites préférentiels pour une attaque électrophile.  

Le transfert électronique du cycle porphyrinique vers l’ion vanadyle entraîne une réduction de la 

charge centrale de ce dernier par rapport à sa valeur formelle (+2). En fait, pour les espèces isolées 

(VO)2+ et (OEP)2-, la charge associée à l’atome de vanadium et aux quatre atomes d’azote est 

respectivement de 1.93 et -0.52. Pour le complexe (OEP) VO, les valeurs étant de 1,22 et -0.78 

révèlent l'existence d'un transfert de charge du cycle porphyrinique vers le groupe vanadyle. 

Dans ce qui suit, nous allons examiner les interactions donneur-accepteur entre l'atome de vanadium 



71  

et les quatre atomes d'azote équivalents du macrocycle porphyrinique par une analyse d'interaction 

orbitale (NBO) afin d’appréhender le phénomène de complexation. 

3.4. Analyse des orbitales naturelles (NBO) 

3.4.1. Configurations électroniques de OEP(VO) et VO2+ 

L’analyse NBO nous permet d’obtenir des précisions sur les charges électroniques portées par 

chacun des atomes et sur la nature des différentes liaisons caractéristique d’un état électronique pour 

un système donné. En effet, c’est une méthode utilisée pour analyser le transfert de charge, les 

liaisons intra et intermoléculaires ainsi que l’interaction conjugative dans les systèmes moléculaires. 

L'analyse de la distribution de la densité électronique en termes d'orbitale de liaison naturelle (NBO) 

montre que la configuration électronique dans OEP(VO) est [noyau]4s0,233d3,094p0,54d0,01 pour 

l'atome de vanadium et qu’elle varie par rapport à celle de VO2+: [noyau] 4s0,013d2,944p0,02. En ce qui 

concerne la charge naturelle associée à l'atome V, elle est de l'ordre de 1,20 dans OEP(VO) et 2 dans 

VO2+.  

Les quatre atomes d'azote étant équivalents de configuration : [noyau] 2s1,352p4,233p0,01 ont une 

charge naturelle de -0,78 invariante avec l’introduction d’un solvant.  

Toutes ces données correspondant aux états isolés et complexés pourraient être une indication quant 

à l’existence éventuelle d’une liaison dative V-N. 

Pour décrire avec précision la distribution électroniques dans les différentes sous-couches des 

orbitales atomiques afin de confirmer ou d’infirmer les résultats précédents, nous avons réalisé une 

analyse de populations naturelles sur la structure électronique de l’octaéthylporphyrine de vanadyle.  

3.4.2. Distributions électroniques de OEP(VO) et VO2+ 

Une analyse orbitalaire est réalisée en considérant toutes les interactions possibles entre les NBO (i) 

de type Lewis "remplis" (donneur) et les NBO (j) de type non-Lewis "vides" (accepteur) tout en 

estimant leur importance énergétique par la théorie de perturbations du second ordre. Ces 

interactions, appelées corrections de "délocalisation" de la structure de Lewis naturelle de l'ordre 

zéro, conduisent à une donation des NBO remplies de la structure de Lewis vers les orbitales vides 

non-Lewis. Pour chaque NBO (i) et NBO (j), l'énergie de stabilisation E(2) associée à la 

délocalisation de i vers j  (i → j) est estimée par :   

2

ij i

j i

F(i, j)
E(2) E q=  =

 − 
 

où  
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• qi est l'occupation de l’orbitale NBO (i), 

• i, j sont des éléments diagonaux (énergies des orbitales), 

• F(i,j) est l'élément non diagonale de la matrice Fock NBO.  

Pour les deux composés, la composition orbitalaire correspondant à la distribution d'électrons dans 

les sous-couches de valence et de Rydberg ainsi que la population électronique associée aux deux 

atomes N et V sont reportées dans le tableau 18. 

Tableau 18: Composition des orbitales en interaction sélectionnées (spin α et β) des atomes V et N 

avec leurs populations pour (OEP)VO 

Atome Orbitales  Composition orbitalaire Population 

V 

Valence 

spin α 
0.12(4s) + 0.63(3dxy) + 0.27(3dxz) + 0.27(3dyz) + 0.57(3dx2-y2) + 

0.38(3dz2) 
2.489 

Spin β 
0.11(4s) + 0.09(3dxy) + 0.22(3dxz) + 0.22(3dyz) + 0.11(3dx2-y2) + 

0.33(3dz2) 
1.324 

Rydberg 

spin α 
0.002(3dxy) + 0.0003(3dxz) + 0.0003(3dyz) + 0.002(3dx2-y2) + 

0.001(3dz2) 
0.011 

spin β 
0.001(3dxy) + 0.0004(3dxz) + 0.0004(3dyz) + 0.001(3dx2-y2) + 

0.001(3dz2) 
0.009 

N 

Valence 

spin α 0.66(2s) + 0.75(2px) + 0.62(2py) + 0.72(2pz) 2.768 

spin β 0.66(2s) + 0.75(2px) + 0.64(2py) + 0.72(2pz) 2.781 

Rydberg 

spin α 0.001(3s) + 0.002(3px) + 0.001(3py) + 0.001(3pz) 0.007 

spin β 0.001(3s) + 0.002(3px) + 0.002(3py) + 0.001(3pz) 0.007 

L’analyse des données a montré que les orbitales de Rydberg n’interagissent pas dans l’interaction 

entre les quatre azotes avec le vanadium puisque les coefficients associés à ces orbitales tendent vers 

0. De ce fait, le transfert électronique aura certainement lieu des atomes d’azote du macrocycle vers 

le vanadium de l'ion vanadyle (VO)2+. 

Dans le tableau suivant sont regroupés les valeurs obtenues pour l'énergie de stabilisation E(2),  la 

différence d'énergie entre les orbitales NBO (i) et NBO (j) ainsi que celles associées aux éléments 

non diagonaux de la matrice de Fock F(i,j) : les paires isolées sont numérotées et   notées (LP) ou 
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(LP *) (1 pour une LP, 2 pour deux LP…), les NBO (j) sont les orbitales Rydberg (RY *) non Lewis. 

Tableau 19: Principales interactions NBO. 

a énergie de stabilisation du second ordre. b différence d'énergie entre les NBO donneurs (i) et 

accepteurs (j). c éléments non diagonaux de la matrice de Fock.  

LP : Paire libre, RY : Orbital Rydberg 

NBO donneur (i) NBO accepteur (j) 
E(2)a 

(Kcal/mol) 

E(j)-E(i)b 

(u.a) 

F(i,j)c 

(u.a) 

LP (1) N LP (2) V 12.75 0.35 0.087 

LP (1) N LP* (3) V 15.45 0.56 0.118 

LP (1) N LP* (4) V 2.70 0.66 0.055 

LP (1) N LP* (5) V 17.62 0.66 0.140 

LP (1) N LP* (6) V 3.16 0.59 0.056 

LP (1) N RY* (1) V 0.23 1.08 0.021 

LP (1) N RY* (3) V 0.06 1.34 0.012 

LP (1) N RY* (4) V 0.39 1.34 0.031 

LP (1) N RY* (5) V 0.05 1.11 0.010 

LP (1) N RY* (6) V 0.31 1.94 0.033 

LP (1) N RY* (13) V 0.05 2.74 0.016 

LP (1) N RY* (16) V 0.05 2.88 0.016 

On peut noter que les principales interactions donnant la plus forte stabilisation se font de la paire 

libre de l'azote LP (1) N vers LP* (5) V, LP* (3) V et LP (2) V pour des énergies de 17.6, 15.5 et 

12.8 kcal/mol. On sait que plus la valeur de E(2) est grande et plus l'interaction entre les donneurs 

d'électrons et l'accepteur est importante et plus le degré de conjugaison de l'ensemble du système est 

important161. 

De ce fait, on peut conclure que la stabilité du complexe OEP(VO) est principalement déterminée, 

par donation directe, entre les orbitales occupées des quatre atomes d'azote et les orbitales vacantes 

du vanadium. 

L'énergie totale d'interaction donneur-accepteur obtenue pour une seule liaison V-N est comparable à 

celle relevée dans la littérature pour des composés analogues de l’octaméthylporphyrine de cuivre et 

d’étain  : CuOMP162 et SnOMP163.  
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3.5. Analyse orbitalaire 

Des informations utiles sur les structures électroniques de la molécule peuvent être obtenues à partir 

de l'analyse orbitalaire. La métalloporphyrine étudiée est formée d'un groupement métallique à l'état 

d'oxydation +II faisant intervenir son orbitale vacante LUMO et d'une porphyrine dianionique se 

comportant comme une molécule dibasique qui contribue avec son orbitale occupée HOMO 

rapportée dans la figure suivante.  

                         

HOMO de (OEP)2-       LUMO du (VO)2+ 

isovalue de la densité moléculaire : 0.02 

Figure 25: Représentation des orbitales moléculaires intervenant lors de la complexation 

On peut noter que dans le plan xôy, la densité électronique du dianion est située au-dessus des quatre 

atomes d'azote et que l'ion vanadium intervient avec son orbitale dx2-y2 induisant la formation de 

liaisons V-N. 

Pour déterminer la contribution dominante des orbitales moléculaires, nous nous sommes intéressés 

pour le complexe à l'état gazeux et à l'état solvaté de celles allant de l’HOMO - 1 à la LUMO + 1 que 

nous avons reporté sur la figure 26. 
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Orbitales 

moléculaires 
Gas C7H5N CCl4 CHCl3 C6H6 

      

LUMO+1 

     

      

LUMO 

     

      

HOMO 

     

      

HOMO-1 

     

Figure 26: Représentation des orbitales moléculaires de (OEP)VO – Isovalue : 0.02 

L’analyse montre que la contribution prépondérante dans l’HOMO - 1 se situe sur l’atome de 

vanadium, les atomes d’azote, les quatre ponts méthyle et les doubles liaisons C=C des noyaux 

pyrroles tandis que pour l’HOMO elle est localisée sur les liaisons C-C des cycles pyrroliques. En ce 

qui concerne la représentation des premières orbitales moléculaires vacantes, on peut distinguer deux 

groupes : dans la LUMO, la participation concerne deux atomes d’azote opposés alors que dans la 

LUMO+1 elle se situe sur les deux autres atomes d’azote.  

Ces données peuvent suggérer que l’approche de l’ion vanadyle sur l’octaéthylporphyrine 

dianionique sera certainement réalisée en deux étapes : dans un premier temps, recouvrement des 

orbitales atomiques pz de deux atomes d’azote opposés avec l’orbitale atomique d du vanadium 

formant les deux premières liaisons V-N puis, dans un deuxième temps, interaction conduisant à la 

formation des deux autres liaisons. 
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3.6. Carte d’isodensité 

Le potentiel électrostatique moléculaire est une propriété que les électrons et les noyaux d’une 

molécule génèrent un potentiel électrique en chaque point de l'espace et fournir une visualisation 

pour évaluer la polarité d’une molécule. L'isosurface de densité électronique pour (OEP)VO révèle 

sur la figure 27 que les électrons des paires libres sont répartis de manière sphérique autour du 

groupement vanadyle. 

 
Figure 27: Potentiel électrostatique moléculaire du complexe (OEP)VO 

La zone rouge, située au centre du macrocycle, correspond à une région à faible potentiel 

électrostatique caractérisée par un excès électronique associé à l'oxygène du groupement vanadyle ; 

ceci est certainement dû à sa forte électronégativité. Les zones en vert foncé correspondent aux 

régions à potentiel négatif donc aux centres nucléophiles. Ces données, permettent d’établir que l'ion 

vanadyle possède une charge positive induisant un ligand porphyrinique chargé négativement, 

expliquant ainsi l’interaction électrostatique attractive entre ces deux groupements. 

3.7. Spectre IR 

Une analyse vibrationnelle du complexe OEP(VO) a été réalisée afin de comparer les fréquences 

harmoniques déterminées au niveau B3LYP/6-31G(d) et celles enregistrées expérimentalement.   

Les spectres IR sont reportés dans la figure suivante 
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Figure 28: Spectres IR expérimental (a) et calculé (b) du (OEP)VO 

Dans la région comprise entre 600 cm-1 et 2000 cm-1, les fréquences les plus fortes correspondent 

aux valeurs 1640 cm-1, 1260 cm-1 et 1110 cm-1 associées respectivement à l'étirement symétrique de 

C = C du noyau pyrrolique, à la torsion CH des ponts méthyliques et à l’étirement de la liaison V=O. 
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La seule fréquence rapportée expérimentalement est celle associée à l’étirement de la liaison V=O 

(1000 cm-1)164. La différence est certainement dûe à l’effet de corrélation électronique et à la base 

utilisée 6-31G(d)162. Pour y remédier, nous avons introduit un facteur d’échelle de l’ordre de 0,96 qui 

nous a conduit à une fréquence ν(VO)= 1068cm-1 en bon accord avec l’expérience. 

3.8. Caractérisation par spectroscopie d'absorption UV-Visible 

La spectroscopie ultraviolet-visible est une technique d’analyse utilisée pour l’identification et la 

quantification des porphyrines en raison de sa forte intensité, de la sensibilité des porphyrines à 

l’absorption électronique du rayonnement UV-visible. La conjugaison du macrocycle des 

porphyrines laisse prévoir une forte absorption de la lumière dans le domaine proche ultraviolet et 

visible.  

Dans notre étude, le spectre UV-Visible théorique du composé étudié supposé à l'état gazeux a été 

calculé en utilisant la théorie de la fonctionnelle de la densité dépendant du temps (TDDFT) qui est 

une approche alternative aux calculs des spectres165–168. 

Les spectres UV-Vis de (OEP)VO, obtenus au niveau B3LYP/6-31G(d) et reportés dans la littérature 

sont transcrits dans la figure suivante. 
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Figure 29: Spectres UV-Visible de (OEP)VO – (a) calculé ; (b) expérimental 

On peut noter la présence de trois bandes B et Q dont les valeurs sont respectivement de 525.31, 

609.47 et 707.53 nm. La première bande ou bande d'absorption de Soret située à 525 nm 

correspondant à la transition π–π*. Les deux autres bandes ou bandes Q correspondant aux 
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transitions intra-ligand π-π * sont d’intensité beaucoup plus faible et sont situées à 610 nm et 708 

nm. 

Le spectre d’absorption obtenu pour (OEP)VO est différent de celui reporté dans la littérature164,169 ; 

ceci est certainement due à la paramétrisation du métal de vanadium dans l’approche TD-DFT. 

Les spectres UV-Visible étant liés aux différences d'énergie des orbitales moléculaires, pour se 

rapprocher de l’expérience, un facteur de correction a été utilisé pour compenser l'approximation 

harmonique, la dimension de la base et la corrélation électronique. En effet, les valeurs obtenues sont 

mises à l’échelle par l’utilisation d’un facteur de l’ordre de 0.80 en bon rapport avec celui utilisé par 

Veinardi Suendo et collaborateurs pour l’étude de la chlorophylle a dans le méthanol (0.8435 à l’état 

gazeux et de 0.84 en présence du méthanol)170. Après correction, les valeurs attribuées aux bandes 

d’absorption sont regroupées ci-dessous. 

Tableau 20: Caractéristiques des bandes d’absorption pour (OEP)VO (nm) 

 Gaz [164] [169] 

Bande B 419 409 407 

Bande Q1 486 535 533 

Bande Q2 565 572 571 

 

Ces résultats sont en bon accord avec les résultats rapportés antérieurement139,171,172, où les spectres 

d'absorption UV-Visible présentent deux régions principales d'absorption représentant les bandes de 

Soret et Q qui peuvent être attribuées respectivement aux transitions entre les orbitales moléculaires 

HOMO-1/LUMO+1, HOMO/LUMO+1, HOMO/LUMO et HOMO-1/LUMO.  

Ainsi, on peut schématiser les transitions électroniques par quatre transitions principales assignées 

aux bandes d'absorption B et Q : 
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Figure 30: Principales transitions électroniques (Bandes B et Q) 

Ces bandes sont sensibles aux modifications de structure et de l’environnement se traduisant sur le 

spectre au niveau du positionnement des bandes et de leurs intensités relatives. 

En effet, Freeman et collaborateurs173 ont étudié l’effet du solvant sur les porphyrines et ont conclu 

que ce dernier a une influence sur l’emplacement et l’amplitude des pics d’absorption. 

Ces données nous ont conduit à nous intéresser à un des facteurs pouvant avoir un impact sur la 

détermination du spectre UV-visible tel que le solvant173,174. L’absorption de VO(OEP) dans 

différents solvants a été réalisée pour nous rapprocher des conditions expérimentales et les résultats 

recueillis sont regroupés dans le tableau 21. Les solvant utilisés sont le benzonitrile, le chloroforme 

et le tétrachlorométhane.   

Tableau 21: Caractéristiques des bandes d’absorption pour différents solvants (nm) 

 C7H5N CCl4 CHCl3 

Bande B 526.29 524.68 526.18 

Bande Q1 605.28 607.65 606.51 

Bande Q2 704.86 706.58 705.83 

On peut constater que les différentes bandes se sont légèrement déplacées avec l’utilisation des 

divers solvants.   
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Conclusion 

Dans ce chapitre, le complexe octaéthylporphyrine de vanadyle (OEP)VO a été étudié au niveau 

DFT/B3LYP/6-31G(d). L'analyse structurale montre que ce complexe présente une géométrie 

pyramidale à base carrée avec le groupement vanadyle au-dessus du macrocycle d’environ 0,54 Å. 

La distribution de la densité de charge a permis de déterminer l'isosurface de densité électronique où 

les électrons sont répartis de manière sphérique au centre du macrocycle de l’octaéthylporphyrine ; 

ceci est certainement dû à la forte électronégativité de l'atome d'oxygène. Les fréquences de vibration 

infrarouge des modes fondamentaux ont été attribuées et comparées aux résultats expérimentaux 

rapportés dans la littérature. L'existence des quatre liaisons datives entre les atomes de vanadium et 

d'azote a été identifiée par des calculs de charge atomique relatifs aux deux fragments (OEP)2- et 

(VO)2+ et par une analyse des orbitales naturelles du complexe métallé (OEP)VO. 
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PARTIE C 

 

ÉTUDE THÉORIQUE DE LA RÉGIOSÉLECTIVITÉ 

DE LA RÉACTION DE CYCLOADDITION 1,3 -

DIPOLAIRE ENTRE LA C-P-TOLYL N-

PHENYLNITRILIMINE ET LE N-BENZOYLE 

BENZOXAZINE 1,4 CARBOXYLATE-2 ÉTHYLE  
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1. Introduction  

La cycloaddition 1,3-dipolaire de la nitrilimine avec le 1,4-oxazine-2-carboxylate constitue un choix 

idéal pour la synthèse d'une large gamme de dérivés pyrazoliques qui occupent une place   

importante   dans   l’industrie   pharmaceutique   et   dans   la   chimie   des   pesticides.   Ce type de 

molécules présentent un large domaine d’activité : anti-inflammatoire175, analgésique176, 

antagoniste177, antidépresseur   et   anticonvulsif 178, anti tumoral179, antioxydant et antimicrobien180. 

Grâce à la grande utilité biologique des pyrazolines, elles sont   devenues   des   cibles   synthétiques   

très répandues181–184.  Des   efforts   de   recherche   approfondis   sont   continuellement   consacrés   

à la découverte de nouveaux hétérocycles ayant des effets pharmacologiques appropriés. Plusieurs 

études antérieures sur les réactions de la cycloaddition 1,3-dipôles sont rapportées dans la 

littérature185–191. 

La réaction chimique entre le composé  R1 : le N-benzoyle   benzoxazine1, 4carboxylate-2 éthyle 

(C18H15NO4) et le composé R2 : la C-P-tolyl N-phénylnitrilimine (C14H12N2) a été partiellement 

étudiée pour la première fois expérimentalement par Hlimi et collaborateurs en 1988192. Les auteurs 

ont proposé un schéma réactionnel conduisant au phényl-1p-tolyl-3benzoyl-4dihydro-3a,9a-pyrazolo 

[4,5-6] benzoxazinel,4 carboxylate -9a d'éthyle reproduit dans la figure suivante : 

 

Figure 31: Réaction de cycloaddition proposée par Hlimi et collaborateurs. 

Les résultats expérimentaux de l'analyse quantitative élémentaire de la réaction objet de notre étude 

théorique, sur la base des propriétés spectroscopiques et chimiques, ont permis d’établir que cette 

réaction est régiospécifique avec la formation d'un seul régioisomère en position ortho qui peut subir 

par la suite des ouvertures de cycle.  

Dans ce travail, pour mieux comprendre la réactivité de la N-benzoyle benzoxazine 1,4 carboxylate-

2 éthyle (dipolarophile) vis-à-vis de la C-P-tolyl N-phénylnitrilimine (dipôle), nous nous sommes 

intéressés particulièrement à l’étude de la régiosélectivité de cette réaction qui conduit à priori à deux 

régioisomères en positions ortho et méta (figure 32)  
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Figure 32: Mécanisme de la réaction de cycloaddition 1, 3 – dipolaire entre la N-benzoyle 

benzoxazine 1,4 carboxylate-2 éthyle et la C-P-tolyl N-phénylnitrilimine 

Actuellement, les outils quantiques193 nous permettent non seulement d’élaborer les mécanismes 

réactionnels et les profils énergétiques mais également de justifier et prédire les chimio sélectivités, 

les stéréosélectivités et les régiosélectivités expérimentales. 

Dans cette étude, nous avons analysé les interactions entre les centres les plus réactifs, discuté les 

mécanismes réactionnels les plus probables puis traité les profils réactionnels associés aux différents 

points stationnaires de la surface d'énergie potentielle. Les résultats obtenus ont été confronté aux 

résultats expérimentaux afin de prouver la fiabilité des approches théoriques. appliquées : la théorie 

des orbitales moléculaires frontières194, les indices de la réactivité dérivant de la DFT 

conceptuelle195, la théorie de l’état de transition196 et une analyse topologique de la densité 

électronique197 pour différent points du profil réactionnel afin d’établir le mécanisme régissant cette 

cycloaddition.  

2. Méthodologie 

Les calculs quantiques réalisés sont basés sur la théorie de la fonctionnelle de la densité (DFT) qui 

utilise la fonctionnelle corrigée du gradient à trois paramètres de Becke (B3)198 et la fonction de 

corrélation Lee-Yang-Parr (LYP)199 combinée à la base 6-31G(d) implémenté dans le progiciel 

Gaussian 09200.  Le choix de cette méthode est justifié par le fait qu’elle tient compte d’une part de la 

corrélation électronique et par le fait qu’elle est moins coûteuse en temps de calcul par comparaison 

avec d’autres méthodes de corrélation (IC, MP2,…)201. Nous avons tout d’abord réalisé une 

optimisation complète de la géométrie des points stationnaires de la surface d’énergie potentielle en 
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utilisant la méthode d’optimisation du gradient analytique de Berny. Des calculs de fréquence de 

vibration ont permis de vérifier l’existence et la nature des points stationnaires minimum (zéro 

fréquence imaginaire) et des structures de transition caractérisées par les vecteurs de transition 

correspondant au vecteur propre associé à l’unique valeur propre négative de la matrice des 

constantes de force (une seule fréquence imaginaire). L’analyse des interactions des orbitales 

moléculaires frontières et le calcul des indices de réactivité issus de la DFT conceptuelle195 utilisant 

l’analyse NPA202 nous a permis d’expliquer la régiosélectivité de la réaction étudiée. Par la suite, 

nous avons effectuée des calculs IRC203,204 pour vérifier si d’autres points stationnaires autres que 

ceux déjà déterminés existent sur la surface d’énergie potentielle. Les structures électroniques des 

points stationnaires ont été analysées par la méthode NBO (Natural bond orbital)205,206. Dans le but 

d’expliquer la nature de mécanisme réactionnel associé à notre réaction, une analyse topologique de 

la fonction de localisation électronique ELF207 a été effectuée pour les différents points stationnaires 

du profile IRC relatif à la réaction étudiée. 

L’analyse topologique de la fonction de localisation électronique (ELF) du N-benzoyle benzoxazine 

1,4 carboxylate-2 éthyle et de la C-P-tolyl N-phénylnitrilimine nous a donnée des informations 

complémentaires sur l'évolution de la densité électronique lors de la réaction et ainsi comprendre la 

nature électronique et le réarrangement des charges le long de ce processus de cycloaddition. Les 

populations électroniques des bassins de valence les plus pertinents associées à ces structures ont été 

déterminées et une représentation schématique de l'évolution de ces populations électroniques a été 

illustrée. 

3. Résultats et discussion  

3.1. Propriétés structurales de la N-benzoyle benzoxazine 1, 4 carboxylate-2 éthyle 

et de la C-P-tolyl N-phénylnitrilimine 

Les géométries des structures optimisées au niveau DFT/B3LYP/6-31G(d) et la numérotation des 

atomes sont indiqués ci-dessous : 
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R1 : N-benzoyle benzoxazine 1, 4 carboxylate-2 éthyle 

 

R2 : C-P-tolyl N-phénylnitrilimine 

Figure 33: Structures des conformères optimisées au niveau B3LYP/6-31G(d). 

La géométrie optimale obtenue est un minimum sur la surface de potentielle puisque le calcul de 

fréquence ne révèle aucune fréquence négative. Les distances interatomiques, les angles de valence 

et les angles dièdres dans les tableaux 22 et 23. 
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Tableau 22: Paramètres géométriques optimisés (en Angströms et en Degrés) pour le réactif R1 

Réactif R1 

Paramètres Définition Valeur Paramètres Définition Valeur 

Distances 

C21-C17 1,5036 

Angles de valence 

N15-C17-C21 117,645 

O20-C17 1,2244 C11-C16-O18 124,0784 

O19-C16 1,3544 C11-C16-O19 111,5437 

O18-C16 1,212 C17-N15-C12 120,7712 

C17-N15 1,4019 C3-N15-C12 115,1148 

C16-C11 1,4807 C4-O14-C11 115,3913 

N15-C12 1,4059 H13-C12-N15 117,4637 

O14-C11 1,3742 N15-C12-C11 121,8755 

H13-C12 1,0783 C16-C11-O14 113,2283 

C12-C11 1,3414 O14-C11-C12 122,2148 

Angles dièdres 

C21-C17-N15-C12 -21,2054 

Angles dièdres 

C3-N15-C12-H13 159,5315 

O20-C17-N15-C12 159,9094 C17-N15-C12-C11 166,8712 

O19-C16-C11-C12 1,6673 C4-O14-C11-C12 19,7084 

O19-C16-C11-O14 -178,8095 N15-C12-C11-O14 -1,5011 

O18-C16-C11-C12 -179,1496 N15-C12-C11-C16 177,9809 

O18-C16-C11-O14 0,3735 H13-C12-C11-O14 -179,1152 

C3-N15-C12-C11 -18,1545 H13-C12-C11-C16 0,3669 

Tableau 23: Paramètres géométriques optimisés (en Angströms et en Degrés) pour le réactif R2 

Réactif R2 

Paramètres Définition Valeur Paramètres Définition Valeur 

Distances 
C18-N17 1,404 

Distances 
N16-C15 1,1738 

N17-N16 1,2645 C15-C3 1,4159 

Angles de valence 

N17-C18-C19 115,9873 

Angles dièdres 

C19-C18-N17-N16 -179,9696 

N16-N17-C18 117,0489 C20-C18-N17-N16 0,035 

C15-N16-N17 172,613 C18-N17-N16-C15 -179,9375 

C3-C15-N16 178,3279 N17-N16-C15-C3 0,4685 

C15-C3-C4 120,3534 N16-C15-C3-C2 179,9099 

C15-C3-C2 120,7968 N16-C15-C3-C4 -0,3355 
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Les valeurs obtenues pour les angles dièdres relatives aux deux réactifs nous permettent de montrer 

que leurs conformations sont quasi-planes. 

3.2. Théorie OMF et indices globaux de la réactivité 

3.2.1. Prédiction du caractère NED/IED.  

La méthode des orbitales moléculaires frontières (OMF) développée par le chimiste japonais 

Fukui208 affirme que, dans une réaction chimique, des interactions énergétiquement positives se 

produisent entre l’orbitale moléculaire la plus haute occupée d’un réactif et l’orbitale moléculaire la 

plus basse vacante de l’autre réactif. Les caractères NED (Demande électronique normale) ou IED 

(Demande électronique inverse) ont été déterminés en établissant le diagramme des principales 

interactions entre les orbitales moléculaires frontières HOMO et LUMO des deux réactifs reportés à 

la figure 4. Pour une réaction de type NED, l’interaction inter orbitalaire a lieu entre l’HOMO du 

dipôle et la LUMO du dipolarophile alors que pour une réaction de type IED, l’interaction a lieu 

entre l’HOMO du dipolarophile et la LUMO du dipôle. Plus la différence entre les OMF des réactifs 

est faible, plus la réaction sera favorisée. 

Nous avons par la suite calculé les écarts énergétiques ΔE1 et ΔE2 relatifs aux deux combinaisons 

possibles selon les expressions suivantes. 

  

1 HOMO LUMO

2 HOMO LUMO

E E (dipôle) E (dipolarophile)

E E (dipolarophile) E (dipôle)

 = −

 = −
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Figure 34: Interactions des OMF au niveau B3LYP/ 6-31G(d) 

Le calcul de l’écart énergétique nous a permis de prédire le caractère de la réaction étudiée. En effet, 

la valeur obtenue pour |HOMO (dipôle) - LUMO (dipolarophile)| est de 3,42 eV, elle est inférieure à 

la valeur de 4.11 eV correspondante à l’écart |HOMO (dipolarophile) - LUMO (dipôle)|. De ce fait, 

le dipôle se comportera comme un nucléophile alors que le dipolarophile agira comme un 

électrophile. Par conséquent, le caractère lié à la réaction précitée est de type NED. 

3.2.2. Indices globaux  

Des études récentes sur les réactions de type donneur-accepteur (DA) ont montré que les indices de 

réactivité dérivant de la DFT constituent un outil précieux pour expliquer leur caractère polaire ou 

non polaire209. Pour mettre en évidence ce caractère, nous avons calculé le potentiel chimique 

électronique, l’indice d’électrophilie , l’indice de nucléophilie N, la dureté chimique η, la mollesse 

S ainsi que le transfert de charge maximal global établi à partir de la différence des indices 
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d’électrophilie global des deux réactifs. 

Dans le tableau 24 sont regroupées les valeurs obtenues pour les différents paramètres. 

Tableau 24: Paramétres globaux de réactivité et transfert de charge Δnmax en (eV). 

Réactifs μ η S ω N Δnmax 

Dipolarophile -3,46 3,97 0,25 1,51 3,68 0,87 

Dipôle -3,11 3,56 0,28 1,36 4,23 0,87 

E HOMO (TCE)= -9.12eV calculée au niveau DFT/B3LYP/6-31G(d) 

L'analyse montre que le potentiel chimique du dipôle et du dipolarophile sont respectivement de -

3.11eV et -3.46 eV. Ceci conduit à conclure que le flux du transfert de charge sera faible et se fera du 

dipôle vers le dipolarophile (réaction non polaire). 

Les valeurs de la nucléophilie N et de l’électrophilie ω montrent que le dipôle a la plus grande valeur 

de N (4.23eV) alors que le dipolarophile possède la plus grande valeur de  (1,51eV). Ceci nous 

permet de confirmer que le dipôle va agir comme un nucléophile et le dipolarophile comme un 

électrophile. Ces résultats sont en bon accord avec ceux obtenus précédemment dans l’analyse OMF. 

3.3.  Étude de la régiosélectivité de la réaction de cycloaddition 

3.3.1. Indices locaux : prévision de la régiosélectivité  

Afin de mettre en évidence le mode de cyclisation préférentiel et par conséquent le régioisomère 

majoritaire de la réaction étudiée, nous avons distingué les deux éventualités possibles de 

cycloaddition en position ortho ou méta.  

Lors de notre étude, les prédictions théoriques de la régiosélectivité sont basées sur la détermination 

des indices locaux de réactivité dérivant de la DFT. Nous avons ainsi calculé les indices de 

nucléophilie locale Nk et les indices d’électrophilie locale ωk pour les sites actifs associés aux réactifs 

donc les couples (C3, N1) pour le dipôle et (C4, C5) pour le dipolarophile. Pour se faire, nous avons 

utilisé les indices de Fukui kf +
 et kf −

qui permettent la caractérisation des sites favorables lors de la 

formation de nouvelles liaisons sigma.  

Les caractères électrophile et nucléophile de l'atome k sont désignés respectivement par une valeur 

élevée de l’indice kf +
 et kf −

 qui indiquent les sites actifs lors d’une attaque nucléophile ou 

électrophile. Dans le tableau 25, nous avons regroupé les valeurs des fonctions de Fukui et les 

indices locaux. 
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Tableau 25: Indices de Fukui, de nucléophilie locale (Nk) et d’électrophilie locale (ωk) pour le 

dipôle et le dipolarophile via une analyse NPA en eV 

  
kf +

 
kf −

 k  
kN  

Dipôle 
C3 0,021 0,175 0,029 0,741 

N1 0,075 0,186 0,102 0,789 

Dipolarophile 
C4 0,070 0,080 0,101 0,295 

C5 0,067 0,046 0,103 0,170 

On peut constater que dans le cas du dipôle le site le plus favorable lors d’une attaque électrophile est 

l’atome N1 par rapport à C3 (0.79 eV > 0.74 eV). En ce qui concerne le dipolarophile, la valeur 

d’électrophilie locale relative aux deux sites réactionnel C4 et C5 est de l’ordre de 0.10 eV. De ce 

fait, il nous est impossible de prédire le site privilégié lors d’une attaque nucléophile donc les deux 

atomes sont des candidats éventuels.  

L’utilisation de ces descripteurs locaux de la réactivité n’ont pas pu permettre une détermination 

précise du site actif pour le dipolarophile et donc la prévision de la régiosélectivité de la réaction 

étudiée. Pour y remédier, nous avons utilisé de nouveaux descripteurs à savoir le descripteur dual et 

le descripteur multiphilique. 

3.3.2. Prévision de la régiochimie : descripteurs dual et multiphilique  

Toro-Labbé et collaborateurs210,211 ont suggéré un descripteur dual Δfk pour spécifier le site actif d'un 

composé comme suit :  

k k kf f f+ −  = −   

Sur la base du descripteur dual, Padmanabhan et collaborateurs212 ont proposé un descripteur 

multiphilique Δωk, indice de sélectivité, dont l'expression est la suivante : 

 k k k kf+ −  =  −  =     

Ce descripteur multiphilique utilise le concept de philicité unifiée213 caractérisant à la fois la nature 

nucléophile et la nature électrophilique d'une espèce chimique.  

Dans notre étude, nous nous sommes intéressés à la caractérisation des centres actifs au niveau du 

dipôle et du dipolarophile et la confirmation pour le dipôle des résultats précédents réalisés par la 

détermination des descripteurs locaux. Les valeurs obtenues pour le descripteur dual kf  et le 

descripteur multiphilique k  sont regroupées dans le tableau 26. 
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Tableau 26: Descripteur dual et descripteur multiphilique du dipolarophile et du dipôle 

Réactifs kf +
 

kf −
 kf  

k

+  
k

−  k  

Dipolarophile 
C4 -0.067 0.013 -0.08 -0.101 -0.109 0.008 

C5 -0.069 -0.022 -0.046 -0.103 -0.063 -0.041 

Dipôle 
C3 -0.021 0.154 -0.175 -0.029 -0.237 0.208 

N1 -0.075 0.111 -0.186 -0.102 -0.253 0.148 

Les formations des nouvelles liaisons de type σ se font par interaction entre le site le plus 

nucléophile du dipôle (plus grande valeur positive de Δωk) et le site le plus électrophile du 

dipolarophile (plus grande valeur négative de Δωk).  

L'analyse des résultats obtenus au niveau DFT montre que la valeur de 0,21 est associée à l’atome 

C3 du dipôle indiquant qu’il s’agit du centre le plus favorable pour une attaque nucléophile. Quant 

au dipolarophile, l'atome C5 possède une valeur de -0,04 induisant une attaque électrophile. Par 

conséquent, la première liaison formée aura lieu entre l’atome C5 du dipolarophile et l’atome C3 du 

dipôle alors que la seconde liaison s’établira entre les sites atomiques N1 du dipôle et C4 du 

dipolarophile.  

On peut donc conclure que ces résultats DFT sont en bon accord avec la régiosélectivité observée 

expérimentalement pour cette cycloaddition192 à savoir la formation du régioisomère en position 

ortho représenté dans la figure 35. 

 

Figure 35: Mode de cyclisation possible 

 

3.4.  Étude cinétique et thermodynamique  

3.4.1. Détermination des états de transition  

Notre objectif est la détermination du régioisomère le plus favorable lors de la réaction du N-

benzoyle benzoxazine 1, 4 carboxylate-2 éthyle avec la C-P-tolyl N-phénylnitrilimine qui conduit, à 

priori, à deux produits soit en position ortho (P1) soit en position méta (P2) par l’intermédiaire de 
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structures de transition uniques TS1 et TS2 comme reproduit ci-dessous (figure 36). 

 

Figure 36: Régioisomères associés à la réaction étudiée 

Dans un premier temps, nous avons localisé les états de transition sur la surface d’énergie potentielle 

suivant les chemins réactionnels conduisant aux produits ortho et méta en utilisant la méthode QST2 

et en vérifiant qu’une seule fréquence imaginaire est obtenue. Dans un deuxième temps, nous avons 

évalué les écarts énergétiques soit entre les réactifs et les produits soit entre les réactifs et les états de 

transitions conduisant à la détermination des barrières d’activation ΔE, des variations d’enthalpie ΔH 

et des variations d’enthalpie libre ΔG. Les résultats obtenus sont reportés dans le tableau 27 et 

schématisé sur la figure 37. 
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Tableau 27: Paramètres énergétiques en (kJ∕mol) 

 

 

 

 

Figure 37: Profils énergétiques pour la réaction de cycloaddition 1,3 - dipolaire en (KJ/mol) 

 

 

 E (u.a) 
E 

(kJ/mol) 

Réactifs 

Dipôle -650.141981 - 

Dipolarophile -1050.593328 - 

Etats de transition 

TS 1 -1700.714230 55.3 

TS 2 -1700.720120 39.9 

Produits 

P1 : Chemin ortho -1700.793112 -151.8 

P2 : Chemin méta -1700.792619 -150.5 
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On peut noter que : 

➢ les énergies d’activation associées respectivement aux chemins réactionnels méta et ortho 

sont de 39,9 et 55,3 KJ/mol 

➢ l’état de transition correspondant à la formation du régioisomère méta est situé à 16,3 KJ/mol 

au-dessous de celui en position ortho induisant que la formation du régioisomère méta est 

cinétiquement la plus favorisée.  

➢ l’écart énergétique entre les cycloadduits sensés se former ne dépasse pas 1,3 KJ/mol donc 

thermodynamiquement aucun de ces deux produits n’est favorisé. 

3.5. Géométries optimisées des états de transition 

Les géométries correspondant aux TS de la réaction de cycloaddition sont représentées dans la figure 

38 et le degré d’asynchronicité associé aux liaisons formées est reporté dans le tableau 28 

 

 

Figure 38: Distances des liaisons formées pour les TS en angströms 

Le paramètre géométrique Δd, défini comme étant la différence entre les deux liaisons en formation 

(N-C) et (C-C), va nous permettre d’étudier le degré d'asynchronicité de la réaction. Les valeurs 

obtenues sont regroupées dans le tableau 28. 
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Tableau 28: Degré d'asynchronicité pour les deux profils réactionnels 

Chemin ortho TS1 Chemin méta TS2 

d(N1-C1) d(C3-C2) Δd d(N1-C2) d(C3-C1) Δd 

2.389 2.186 0.203 2.249 2.335 0.086 

On peut noter que la variation est respectivement de 0,203 Å et 0,086 Å pour TS1 et TS2 indiquant 

que le mécanisme réactionnel relatif au premier conduisant au cycloadduit ortho est un processus 

asynchrone alors que celui associé au cycloadduit méta est synchrone. 

3.6. Analyse des vecteurs de transition et des fréquences harmoniques 

Afin de comprendre le processus lié à chaque structure de transition, une analyse des vecteurs de 

transition (VT) a été effectuée. Les fréquences imaginaires, les composantes des vecteurs de 

transition ainsi que les paramètres géométriques sont reportés dans le tableau 29. 

Tableau 29: Fréquences imaginaires, valeurs propres des vecteurs de transition 

Chemin ortho 

TS1 

358.35i 

Chemin méta 

TS2 

364.74i 

C3-C5 0.516 C3-C4 0.643 

N1-C4 0.325 N1-C5 0.297 

N1N2C3 0.181 
N1N2C3 0.214 

N2C3C4 -0.175 

Les composants dominants pour le chemin conduisant au produit ortho sont les liaisons C3-C5 et 

N1-C4 associés respectivement aux valeurs 0.52 et 0.33 correspondant aux liaisons σ nouvellement 

formées. Pour l'autre cycloadduit en position méta, les valeurs 0.64 et 0.30 sont associées 

respectivement aux liaisons sigma C3-C4 et N1-C5. Toutes ces données confirment que la réaction 

de cycloaddition étudiée procède de manière asynchrone.  

De plus, d’autres composantes participent aux vecteurs de transition notamment les angles N1N2C3 

et N2C3C4 dont les valeurs sont respectivement de 0.181 et -0.175 traduisant un changement 

d’hybridation (sp → sp2) au niveau des atomes N2 et C3 du dipôle en passant des réactifs aux 

produits. 
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3.7. Ordre de liaisons  

Afin d’appréhender l’aspect d’asynchronicité observé au niveau du processus de formation des 

liaisons σ pour les deux états de transition, nous avons calculé les valeurs des ordres de liaisons à 

partir des indices de liaison de Wiberg en utilisant l’analyse d’orbitale naturelle de liaison NBO 

implantée dans le programme Gaussian 09. Cette approche nous permettera d’effectuer une analyse 

plus approfondie de la formation ou de la rupture des liaisons le long du chemin réactionnel.  

Les résultats obtenus sont reportés dans le tableau 30. 

Tableau 30: Ordre de liaisons des états de transition 

 TS1 TS2 

N1-N2 1.3812 1.3478 

N2-C3 1.9253 1.9393 

C4-C5 1.4222 1.4118 

N1-C4 0.2039 - 

N1-C5 - 0.2457 

C3-C4 - 0.2922 

C3-C5 0.3682 - 

L’analyse des données relatives aux ordres de liaisons pour l’état de transition TS1 montre que les 

liaisons nouvellement formées N1-C4 et C3-C5 ont des valeurs respectives de 0.20 et 0.37 montrant 

que le processus régissant leurs formations est un processus asynchrone. En ce qui concerne le 

deuxième état de transition TS2, les valeurs des ordres de liaisons N1-C5 et C3-C4 sont relativement 

proche indiquant que le processus de formation est plus au moins synchrone.  

On peut également noter que, dans les deux cas, la valeur de la liaison N2-C3 est élevée expliquant le 

changement d’hybridation au niveau des atomes et donc la formation d’une double liaison à partir de 

la triple liaison du dipôle. 

D’autre part, les valeurs des ordres de liaisons N-C et C-C en cours de formation pour les deux états 

de transition sont comprises entre 0.20 et 0.37 ; ces valeurs sont inférieures à celles des réactions de 

cycloaddition de Diels Alder (0.50). Ainsi, on peut conclure qu’il s’agit d’un processus précoce 

puisque les structures des TS ressemblent d’avantage aux réactifs qu’aux cycloadduits.  

Cette étude NBO des ordres de liaisons confirment les résultats déterminés précédemment.  

3.8. Détermination du chemin réactionnel 

Pour chaque état de transition déterminé sur la surface de potentiel, un calcul IRC a été effectué pour 

les deux chemins réactionnels conduisant aux produits en position ortho (P1) et méta (P2).  
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Dans la figure 39, nous avons reproduit les deux courbes correspondant à l’évolution de l’énergie E 

en fonction des coordonnées réactionnelles intrinsèques :  E=f (RC). 

 

Figure 39: Profil IRC associé à la réaction de cycloaddition 1,3 - dipolaire 

L’analyse des données du calcul IRC en direction du cycloadduit indique que, pour les deux chemins 

réactionnels, la cycloaddition étudiée suit un mécanisme concerté en une seule étape (one-step) mais 

en deux phases (two-stage). La première phase correspond à la formation de la liaison C-C, la 

deuxième phase est associée à la formation de la liaison C-N. On peut noter de même que la structure 

de mi-chemin HP (half-path) pour la création de la liaison est située du côté des produits sur la 

courbe IRC et que la formation de la liaison C-C est précoce pendant que celle associée à la 

liaison C-N est tardive.  

3.9. Transfert de charge 

La théorie NBO nous a permis de déterminer les charges naturelles entre le dipôle et le dipolarophile 

et de calculer le transfert de la densité électronique globale (TDEG) entre les deux fragments qui 

constitue l’état de transition (fragment1 : dipôle, fragment2 : dipolarophile). Les résultats sont 

reproduits dans les tableaux 30, 31 et 32.  
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Tableau 31: Densité électronique des atomes au niveau des TS du dipôle en e 

Composé Atome 
qA 

TS1 TS2 

Dipôle 

N    1 -0.23568 -0.27452 

N    2 -0.12333 -0.12854 

C    3 0.26294 0.27056 

C    4 -0.15827 -0.16401 

C    5 -0.18383 -0.17447 

C    6 -0.23546 -0.23508 

C    7 -0.00808 -0.00878 

C    8 -0.22991 -0.23562 

C    9 -0.17623 -0.17464 

C   10 -0.69112 -0.6915 

C   11 0.10995 0.11996 

C   12 -0.2231 -0.23716 

C   13 -0.23218 -0.22846 

C   14 -0.24195 -0.24637 

C   15 -0.23296 -0.22867 

C   16 -0.25211 -0.25691 

H   17 0.24688 0.24749 

H   18 0.23721 0.23778 

H   19 0.26198 0.26868 

H   20 0.23927 0.2387 

H   21 0.24942 0.24806 

H   22 0.24108 0.2439 

H   23 0.24184 0.24045 

H   24 0.25975 0.24277 

H   25 0.2399 0.23655 

H   26 0.23563 0.2352 

H   27 0.2366 0.23601 

H   28 0.24374 0.24252  
Charge totale  0.08198 0.0239 
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Tableau 32: Densité électronique des atomes au niveau des TS du dipolarophile en e 

Composé Atome 
qA 

TS1 TS2 

Dipolarophile 

C   29 0.20825 0.11465 

C   30 -0.11417 -0.01729 

N   31 -0.46307 -0.43805 

C   32 0.10252 0.10282 

C   33 -0.2493 -0.22844 

C   34 -0.24036 -0.24284 

C   35 -0.23425 -0.22692 

C   36 -0.25739 -0.26335 

C   37 0.29694 0.29605 

O   38 -0.48658 -0.50318 

C   39 0.77371 0.80038 

O   40 -0.59456 -0.60831 

O   41 -0.56794 -0.56546 

C   42 -0.1108 -0.11014 

C   43 -0.69856 -0.701 

C   44 0.70454 0.70018 

O   45 -0.59547 -0.58657 

C   46 -0.15551 -0.15101 

C   47 -0.19673 -0.18771 

C   48 -0.23388 -0.23141 

C   49 -0.21792 -0.21575 

C   50 -0.23619 -0.23244 

C   51 -0.19038 -0.2128 

H   52 0.3005 0.28775 

H   53 0.24991 0.27576 

H   54 0.2399 0.23992 

H   55 0.24036 0.23897 

H   56 0.25583 0.25338 

H   57 0.21992 0.22587 

H   58 0.23276 0.22315 

H   59 0.23451 0.23702 

H   60 0.23778 0.24197 

H   61 0.23642 0.23779 

H   62 0.25151 0.2534 

H   63 0.24101 0.24121 

H   64 0.23893 0.23971 

H   65 0.2409 0.24153 

H   66 0.2549 0.24727  

Charge totale  -0.08196 -0.02389 
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Tableau 33: Transfert de densité électronique globale en e 

TDEG 
TS1 TS2 

0.082 0.024 

La valeur du transfert de densité électronique entre les deux fragments pour les états de transitions 

est positive, faible et varie entre 0.02e et 0.08e. Ces données confirment l’existence éventuelle d’un 

flux électronique se déplaçant du dipôle vers le dipolarophile et sont en bon accord avec les résultats 

obtenus précédemment dans le cas de la détermination du potentiel chimique et de l’analyse FMO. 

3.10.  Analyse topologique de la densité électronique 

Dans cette partie, une analyse topologique de la fonction de localisation électronique (ELF) a été 

réalisée permettant de cartographier en 3D les densités électroniques pour un système chimique214. 

Les notations suivantes ont été considérées pour le dipôle et le dipolarophile :  

• MPT : dipôle (méthanide de phényldiazène-1-ium-1-ylidène-p-tolyle 

• BOC : dipolarophile (4-benzoyl-4H-benzo [1,4] oxazine-2-carboxylate d'éthyle. 

3.10.1. Analyse ELF des structures électroniques 

À partir des structures optimisées des deux composés MPT et BOC, une analyse topologique des 

attracteurs de valence ELF a été réalisée au niveau B3LYP/6-31G(d).  

Les bassins de valence de la population électronique caractérisés par cette analyse et les structures de 

Lewis des deux composés étudiés ont été reportées sur la figure 40. Les valeurs relatives aux 

principaux bassins de valence sont regroupées dans le tableau 33. 
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Figure 40: Bassins monosynaptiques et disynaptiques des composés MPT et BOC et structures de 

Lewis associées 

Tableau 34: Principaux bassins de valence des composés MPT et BOC 

MPT BOC 

Bassin Population Bassin Population 

V(Cb,C3) 3,126 V(C4,C5) 1,869 

V(C3,N2) 2,408 V'(C4,C5) 1,892 

V'(C3,N2) 2,851 V(Oa) 1,947 

V(N2,N1) 1,979 V'(Oa) 2,689 

V(N1,Ca) 1,892 V(Nb) 0,860 

V(N1) 3,429 V'(Nb) 1,060 

  V(O) 2,676 

  V'(O) 2,641 

  V(O) 4,636 
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D’après les résultats ci-dessus, on peut noter la présence de deux types de bassins :  les bassins 

monosynaptiques et les bassins disynaptiques. 

L’analyse topologique de la localisation électronique pour le dipôle (MPT) révèle l’existence d’un 

seul bassin monosynaptique V(N1) sur l'atome d'azote N1 contenant 3.43e qui indique la présence 

d’un doublet non-liant (2e) et d’un radical (1.43e) induisant le caractère donneur de ce centre. Il est 

très important de noter la non présence d’un bassin monosynaptique V(N2) sur l’atome d’azote N2 

expliquant clairement l’absence d’un doublet non liant certainement dû à la délocalisation sur les 

liaisons adjacentes concernées et qui est aussi engagé dans la formation éventuelle d’une nouvelle 

liaison. La présence d’un bassin disynaptique V(N1,N2) entre les deux atomes d’azotes N1 et N2 

possédant une population électronique de valence de 1.98e (valeur proche de 2e) confirme fortement 

le caractère covalent de cette liaison N1-N2. L'apparition de deux bassins disynaptiques V(N2,C3) et 

V'(N2,C3) liés à la liaison N2-C3 de population électronique respective 2.41e et 2.85e conduit à une 

population électronique cumulée des 2 bassins disynaptiques de 5.26e qui confirme que cette région 

est caractérisée par un caractère de pseudo triple liaison affaiblie. Etant donné que l’atome d’azote 

N2 ne possède pas de paire libre, il se comportera comme un électro-attracteur. Le bassin 

disynaptique V(N1,Ca), associé à la liaison N1-Ca, possède une population électronique de valence de 

1.82e lui conférant un caractère de liaison simple. D'autre part, le bassin disynaptique V(C3,Cb) 

rattaché à la liaison N1-Cb, on peut noter une valeur de 3.13e supérieure à 2e certainement due à la 

présence du groupement méthylique donneur en position para sur le noyau phénylique.  

En ce qui concerne l’analyse ELF du dipolarophile (BOC), l'existence de deux bassins disynaptiques 

V(C4,C5) et V'(C4,C5) associés à la liaison C4-C5 a été établie pour des valeurs respectives de 1.87e 

et 1.89e. La population électronique globale est donc évaluée à 3.76e, valeur proche de 4e, indiquant 

l’existence possible d’une double liaison.  

Ces analyses topologiques ont permis d’établir les structures de Lewis proposant que la réaction de 

cycloaddition 1-3 dipolaire entre les réactifs se fera entre les atomes C4 et C5 du dipolarophile et N1 

et C3 du dipôle.  

3.10.2. Analyse topologique ELF de la réaction entre MPT et BOC 

Suite aux travaux antérieurs sur la réactivité de ces composés215 et pour mieux interpréter le 

mécanisme réactionnel déjà proposé, la méthode ELF a été utilisée pour suivre l’évolution de la 

formation des nouvelles liaisons qui participe à la cyclisation.  

Pour se faire, une trentaine de points ont été étudiés et seuls 18 points significatifs ont été considérés 

permettant de mieux suivre l’évolution de la densité électronique le long de la réaction CA13 entre 

les composés MPT et BOC dans différentes régions de ce processus (avant, pendant et après la 
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formation des liaisons sigma C5-C3 et C4-N1). La fonction de localisation électronique (ELF) a 

permis de cartographier des densités électroniques de valence pour ces deux liaisons comme 

illustrées dans la figure 41. Ces populations ainsi que les transferts globaux de la densité électronique 

sont regroupées dans le tableau 34. 
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Figure 41: Bassins attracteurs de valence ELF pour les points sélectionnés 
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Tableau 35: Populations électroniques des bassins de valence, transferts globaux de densité électronique en e 

 

Points 1 2 3 4 =TS 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 

d(C5-C3) (Å) 3.11 2.84 2.41 2.19 2.13 1.95 1.79 1.70 1.66 1.64 1.62 1.58 1.57 1.56 1.55 1.54 

d(C4-N1) (Å) 2.93 2.76 2.51 2.39 2.36 2.27 2.17 2.10 2.05 2.00 1.95 1.79 1.70 1.66 1.57 1.55 

GEDT 0,029 0.048 0.086 0,082 0,076 0,048 0,007 0,022 0,037 0,050 0,062 0,091 0,102 0,105 0,108 0,109 

V(N1) 3.425 3.276 3.176 3.129 3.115 3.094 3.081 3.077 3.072 3.032 2.959 2.186 2.091 2.054 1.949 1.929 

V’(N1) - - - -       - 0.670 - - 0.622 0.641 

V(N2) - 1.055 1.917 2.209 2.269 2.433 2.548 2.611 2.630 2.651 2.676 2.733 2.765 2.779 2.793 2.805 

V(C3) 1.336 1.378 1.456 1.489 1.488 1.484 1.779 - - - - - - - - - 

V’(C3) - - - - - - 0.450 0.404 - - - - - - - - 

V(C4) - - - - - - 0.407 0.477 0.507 0.528 0.549 0.583 - - - - 

V(C5) - - - 0.344 0.476 0.663 - - - - - - - - - - 

V(C5-C3) - - - - - - - 1.842 1.863 1.891 1.914 1.963 1.983 1.991 2.004 2.011 

V(C4-N1) - - - - - - - - - - - - 1.370 1.404 1.534 1.556 

V(N1-Ca) 1.929 1.946 1.985 2.010 2.017 2.028 2.031 2.064 2.057 2.104 2.186 2.312 2.352 2.370 1.771 1.767 

V(N1-N2) 2.019 2.001 1.890 1.803 1.781 1.730 1.682 1.653 1.628 1.604 1.584 1.516 1.469 1.447 1.413 1.413 

V(N2-C3) 2.704 2.634 3.113 2.957 2.939 2.900 2.911 2.923 3.320 3.304 2.291 3.247 3.224 3.217 3.202 3.185 

V’(N2-C3) 2.164 1.194 - - - - - - - - - - - - - - 

V(C3-Cb) 2.242 2.244 2.214 2.185 2.180 2.155 2.156 2.156 2.156 2.164 2.165 2.183 2.196 2.196 2.203 2.206 

V(C4-C5) 1.898 1.899 3.593 3.051 2.864 2.555 2.347 2.255 2.224 2.200 2.171 2.124 1.996 2.080 2.061 2.052 

V’(C4-C5) 1.812 1.781 - - - - - - - - - - - - - - 
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Les résultats reportés ci-dessus permettent de monter que pour les points P1, P2, P3 aucun bassin 

monosynaptique n’apparait sur l’atome de carbone C5 du fragment BOC, ceci est dû au fait qu’il n’y 

a pas encore naissance de la liaison C3-C5. Au point P4, état de transition sur la surface de 

potentielle, on constate l’apparition d’un bassin monosynaptique V(C5) sur l’atome C5 du fragment 

BOC nouvellement formé d’une population de 0.34e qui croit régulièrement le long du chemin 

réactionnel jusqu'à 0.66e au point P6. A partir de ce dernier point, on note un transfert de densité de 

population électronique de valence de C5 vers C3 entrainant l’apparition d’un bassin 

monosynaptique V’(C3) sur l’atome C3 de 0.45e. La variation la plus notable le long de l’IRC est 

observé en P8 où on voit apparaitre un nouveau bassin disynaptique V(C3,C5) possédant 1.84e. Ce 

dernier est associé à la création de la première liaison sigma C3-C5 entre les deux réactifs. La 

participation du bassin monosynaptique V(C3) dans la formation de cette liaison est une indication 

très claire de la nature carbénoïdique du mécanisme associé à la réaction que nous nous sommes 

proposés d’étudier.  

En ce qui concerne la deuxième liaison (N1-C4) formée lors de la cyclisation, on peut remarquer 

l’apparition d’un bassin monosynaptique V(C4) de population électronique variant de 0.41e à 0.55e 

entre les points P7 et P11.  Le bassin monosynaptique V(N1) voit sa valeur pratiquement constante 

de l’ordre de 3.0e.  Au point P12, un nouveau bassin monosynaptique V’(N1) est révélé (0.67e) 

entrainant une augmentation de la population électronique globale sur l’atome N1. Au-delà de cette 

région, le bassin monosynaptique V(C4) disparait et un bassin disynaptique V(N1-C4) apparait 

permettant ainsi d’expliquer la formation de la nouvelle liaison sigma N1-C4 créée. 

Ainsi, le mécanisme associé à la formation de ces deux liaisons C3-C5 et N1-C4 est un mécanisme 

asynchrone. En effet, ces dernières se situent au-delà de l’état de transition qui est caractérisée par un 

transfert de densité électronique globale faible de l’ordre de 0,08e, valeur inférieure à 0.20e qui 

correspondrait à un processus non polaire suivant Luis R. Domingo et collaborateurs209.  

L’analyse ELF de cette réaction de cycloaddition proposée dans notre travail nous a conduit aux 

conclusions suivantes :  

• au stade de la création de la première liaison C3-C5 :  

o deux bassins monosynaptiques V(C3) et V(C5) apparaissent au point P4 pour une 

population électronique de 1.84e  

o conception au point P8 d’un bassin disynaptique V(C3,C5) à partir de V(C3) et V(C5) 

• au stade de la deuxième liaison N1-C4 : 

o  apparition au point P7 d’un nouveau bassin monosynaptique V(C4) pendant que 

V(N1) existait auparavant, 
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o conception au point P14 d’un bassin disynaptique V(N1,C4) à partir de V(N1) et 

V(C4) , 

• mécanisme réactionnel asynchrone puisque les deux liaisons C3-C5 et N1-C4 ne se forment 

pas simultanément, 

Conclusion 

Dans cette partie de notre travail, nous avons étudié la réaction de cycloaddition 1,3- dipolaire entre 

le N-benzoyle   benzoxazine1, 4carboxylate-2 éthyle et la C-P-tolyl N-phénylnitrilimine au niveau 

DFT/B3LYP/6-31g(d). Nous avons réalisé trois approches différentes pour cette étude : 

• Dans un premier temps, nous avons utilisé la théorie des orbitales moléculaires frontières 

pour prédire le caractère NED lié à la réaction qui a été confirmé par les descripteurs globaux 

issus de la DFT conceptuelle. Puis, les descripteurs locaux de la réactivité qui dérivent des 

fonctions de Fukui ont été utilisés mais n’ont pas pu confirmer le site actif du dipolarophile. 

De ce fait, les descripteurs dual et multiphilique ont servi à la prédiction de la régiosélectivité 

observée expérimentalement, 

• Dans un deuxième temps, nous avons établi les profils énergétiques conduisant à deux 

régioisomères via un mécanisme concerté. Les géométries de différents points stationnaires 

ont été optimisées et vérifiées comme étant des minimums sur la surface de potentiel. Ainsi, 

les états de transitions ont été localisés, optimisés et vérifiés par un calcul vibrationnel de 

fréquence montrant qu’ils possèdent une fréquence imaginaire unique associée à une seule 

valeur propre négative de la matrice Hessienne. Nous avons pu constater que la formation des 

nouvelles liaisons sigma se fait de manière asynchrone pour TS1 et plus au moins asynchrone 

pour TS2. Les énergies relatives aux structures de transition et aux produits ont montré que le 

régioisomère méta est le plus favorisé cinétiquement alors qu’aucun de deux produits 

réactionnels n’est favorisé thermodynamiquement. Pour les deux structures de transition nous 

avons constaté que le transfert de charge du dipôle vers le dipolarophile est faible, 

• Dans un troisième temps, nous avons adopté une approche topologique de la liaison 

chimique, approche basée sur l’analyse des propriétés des fonctions de la densité électronique 

à savoir la fonction de localisation électronique ELF. Ceci est un excellent outil pour évaluer 

la localisation électronique dans les liaisons chimiques le long du profil réactionnel 

conduisant au cycloadduit ortho. Les résultats ont permis de conclure que le mécanisme 

associé à la formation des deux liaisons C3-C5 et N1-C4 est un mécanisme carbénoïdique, 

asynchrone avec formation tout d’abord de C3-C5 au point P8 suivi de N1-C4 au point P14. 
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Le travail présenté dans ce mémoire de thèse s’inscrit dans le cadre des applications des méthodes de 

calcul de la chimie quantique à la détermination du mécanisme de la complexation de l’ion vanadyl 

avec les sites de coordination de l’octaéthylporphyrine ainsi qu’à l’étude de la régiosélectivité et à la 

recherche des chemins réactionnels associés à la cycloaddition 1,3 dipolaire du N-benzoyle 

benzoxazine 1,4 carboxylate 2 éthyle avec la C-P-tolyl N-phénylnitrilimine. Cette dernière réaction 

conduit à un dérivé pyrazolique intéressant pour son large spectre d’application dans l’industrie 

phytosanitaire et pharmaceutique. 

Tous les calculs ont été réalisés en utilisant la méthode DFT/B3LYP/6-31G(d) choisie sur la base de 

calculs préliminaires de potentiels d’ionisation atomiques trouvés en bon accord avec les valeurs 

expérimentales. 

Dans la première partie de ce mémoire, l’étude de l’octaéthylporphyrine base libre (OEP)H2, des 

espèces anionique (OEP)H- et dianionique (OEP)2- et du complexe (OEP)VO a été effectuée en phase 

gazeuse et solvatée. Toutes les structure sont été optimisées et le complexe, stable 

thermodynamiquement, présente une géométrie pyramidale à base carré avec l’atome du vanadium 

coordonné aux quatre azotes des cycles pyrroliques. Les gaps énergétiques HOMO-LUMO, les 

descripteurs de réactivité associés et la carte de potentiel électrostatique obtenus ont montré que la 

forme déprotonée (OEP)2-est plus réactive que la base libre en phase gazeuse et que les quatre 

atomes d’azote sont les centres nucléophiles privilégiés pour la coordination du vanadium. L’étude 

de la répartition de la densité électronique des orbitales moléculaires frontières de 

l’octaethylporphyrine déprotonée et de l’oxyde de vanadyl a permis de justifier que dans le processus 

de coordination, les orbitales moléculaires impliquées sont la HOMO(OEP)2-et la LUMO(VO)2+ avec un 

transfert de charge du ligand octaéthylporphyrine dianionique vers le métal de vanadium. Une 

analyse NBO associée à la délocalisation électronique donneur-accepteur a été réalisée pour 

confirmer que ce transfert se fait depuis les paires libres des atomes d’azote vers les orbitales d 

vacantes du métal, conduisant à la formation de liaisons datives. L’analyse des orbitales moléculaires 

du complexe (OEP)VO a montré que la formation des deux premières liaisons fait intervenir 

l’orbitale moléculaire LUMO alors que pour les deux autres liaisons c’est la LUMO+1. Ceci permet 

de suggérer que le processus de complexation s’effectue en deux étapes : recouvrement des orbitales 

pz de deux atomes d’azote opposés avec l’orbitale d du vanadium formant les deux premières liaisons 

suivies de la formation des deux autres liaisons. Une analyse par spectroscopie UV-Visible utilisant 

la théorie TDDFTa permis d’identifier dans différents solvants les principales transitions assignées 

aux bandes d’absorption B (Soret) et Q ; l’emplacement et l’amplitude des pics d’absorption sont en 

bon accord avec les résultats expérimentaux. 
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La deuxième partie concerne l’étude de la régiosélectivité de la réaction de cycloaddition 1,3-

dipolaire entre un dipolarophile (N-benzoyle benzoxazine 1, 4 carboxylate-2 éthyle) et un dipôle (C-

P-tolyl N-phénylnitrilimine). La recherche et l’identification des structures optimales pour les 

réactifs, les produits et les états de transition pour les deux types d’interaction ortho et méta ont été 

réalisées. L’application de la théorie des orbitales moléculaires frontières et l’évaluation des indices 

globaux de réactivité ont montré que cette cycloaddition est à demande électronique normale avec un 

transfert électronique du dipôle vers le dipolarophile. La détermination des indices locaux et des 

descripteurs multiphiliques ont permis de confirmer que le cycloadduit en position ortho est le 

régioisomère le plus favorable ; ceci en bon accord avec les résultats expérimentaux. Les 

mécanismes réactionnels les plus probables pour la formation des deux cycloadduits ortho et méta 

ainsi que les profils réactionnels IRC associés ont été discutés montrant que ces réactions se 

déroulent via un mécanisme concerté en une seule étape. Pour le cycloadduit ortho, le processus de 

formation des nouvelles liaisons C-C et C-N dans la structure de transition est asynchrone alors qu’il 

est plus au moins synchrone dans le cas du cycloadduit méta. Le transfert électronique global dans 

les deux structures de transitions confirme les conclusions faites dans l’analyse FMO, c'est-à-dire 

l’existence d’un faible flux électronique du dipôle vers le dipolarophile. Tous ces résultats ont été 

confirmés par l’analyse des vecteurs de transition et par l’analyse topologique de la fonction de 

localisation électronique (ELF). 

Dans les perspectives envisagées, concernant les méthodologies, en plus de tous les aspects 

thermodynamique et électronique nous désirons considérer la cinétique réactionnelle et cela de 

manière plus complète. Nous souhaitons aussi étudier à l’aide de calculs quantiques précis, 

l’approche des réactions1,3-dipolaires entre les azométhylines, les diazoalcanes, les nitrones, les 

nitrilimines avec des dérivés de la porphyrine conduisant à des chlorines et à des bactériochlorines 

recherchées comme photosensibilisateurs dans la thérapie du cancer. 
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