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3. Construction des OM par recombinaison des Of :

�i =
X

p2Of de A

f i
pOf (A)

p +
X

q2Of de B

f i
qOf (B)

q (3)

On peut bien sûr généraliser cette décomposition à plus de deux fragments, en regroupant les
Of sous le nom Ofp indépendamment du fragment auxquelles elles appartiennent :
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Un petit exemple pour clarifier les choses : construisons les OM ⇡ du butadiène à partir de celles
de l’éthylène :

construit à partir de

4
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2
1

+

Dans ce cas, les orbitales de fragments sont :
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2
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p3 + p4p
2

(5)
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2
Of4 =

p3 � p4p
2

(6)

Bien que cet exemple illustre une façon d’utiliser les fragments, il est souvent plus e�cace de
combiner l’utilisation de tous les outils dont on dispose, à savoir : symétrie et fragments. Ainsi,
lorsqu’on le peut, il est plus e�cace de combiner des fragments qui respectent la symétrie de la
molécule. Ainsi, on peut décomposer le naphtalène en trois fragments :

y

x

On connâıt les orbitales ⇡ du butadiène et de l’éthylène qu’on va utiliser pour construire celles
du naphtalène. Le plan (yz) est un plan de symétrie de la molécule, et il échange les deux fragments
butadiène. Les orbitales de fragment de symétrie s’obtiennent donc par somme et di↵érence des
OM des butadiènes, par exemple :

+ -
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to the carbonyl carbon atom. As the carbonyl carbon atom changes from sp2 to sp3, its bond angles
change from about 120° to about 109°—in other words, the substituents it carries move closer
together. This reduction in bond angle is not a problem for aldehydes, because one of the sub-
stituents is just a (very small) hydrogen atom, but for ketones, especially ones that carry larger alkyl
groups, this effect can disfavour the addition reaction. Effects that result from the size of substituents
and the repulsion between them are called steric effects, and we call the repulsive force experienced
by large substituents steric hindrance.

The angle of nucleophilic attack on aldehydes and ketones
Having introduced you to the sequence of events that makes up a nucleophilic attack at C=O (inter-
action of HOMO with LUMO, formation of new σ bond, breakage of π bond), we should now tell
you a little more about the direction from which the nucleophile approaches the carbonyl group. Not
only do nucleophiles always attack carbonyl groups at carbon, but they also always approach from a
particular angle. You may at first be surprised by this angle, since nucleophiles attack not from a
direction perpendicular to the plane of the carbonyl group but at about 107° to the C=O bond. This
approach route is known as the Bürgi–Dunitz trajectory after the authors of the elegant crystallo-
graphic methods that revealed it. You can think of the angle of attack as the result of a compromise
between maximum orbital overlap of the HOMO with π* and minimum repulsion of the HOMO by
the electron density in the carbonyl π bond.

Any other portions of the molecule that get in the way of (or, in other words, that cause steric hin-
drance to) the Bürgi–Dunitz trajectory will greatly reduce the rate of addition and this is another rea-
son why aldehydes are more reactive than ketones. The importance of the Bürgi–Dunitz trajectory
will become more evident later—particularly in Chapter 34.

Nucleophilic attack by ‘hydride’on aldehydes and ketones
Nucleophilic attack by the hydride ion, H–, is not a known reaction. This species, which is present in
the salt sodium hydride, NaH, is so small and has such a high charge density that it only ever reacts
as a base. The reason is that its filled 1s orbital is of an ideal size to interact with the hydrogen
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Introduction

Quelle est la différence entre la chimie théorique et la chimie orbitalaire? Ou se situe la fron-
tière?

La chimie orbitalaire représente le côté "appliqué" de la chimie théorique, le but de ce cours
va être de construire et manipuler "à la main" des orbitales pour expliquer les propriétés macrosco-
piques.

Il est important d’avoir lu le cours de chimie théorique de base, en particulier les notions de
théorie de perturbations, orbitales de symétrie, constructions d’orbitales moléculaires de type A-A,
ainsi que le principe de la méthode de Hückel.

La première partie de ce cours (Chapitres 1 et 2) concerne la construction d’orbitales molécu-
laires, à l’aide de la méthode de Hückel et la méthode des fragments, tandis que la suite sera une
vision orbitalaire de diverses réactions en chimie organique.

Ce cours est inspiré des précédents cours de chimie orbitalaire de Martin Vérot et Paul Fleurat-
Lessard (disponibles sur leurs sites internets respectifs), ainsi que d’ouvrages présentés dans la bi-
bliographie et précisés au fur et à mesure.
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Chapitre 1

Les systèmes π-conjugués

Vous avez vu dans le cours de chimie théorique de base comment déterminer l’ensemble des or-
bitales moléculaires sur des molécules simples. Pourtant les propriétés physico-chimiques sont géné-
ralement régies par les orbitales de valence seulement, et dans les cas des liaisons multiples carbone-
carbone, ces orbitales sont de type π (en effet les orbitales p du carbones sont à moitié remplies et
les orbitales π avant un recouvrement latéral donc plus faible seront moins éclatées et formeront les
OM de valence). Et lorsque l’on forme une chaîne d’interactions π on obtient un système π-conjugué,
dont les orbitales de valence seront uniquement constituées d’interactions π. Cela nous permet de
restreindre l’étude orbitalaire à l’étude du système π, soit une orbitale par atome, pratique !

CH2 CH2

FIGURE 1.1 – Exemples de systèmes π-conjugués.

1.1 Méthode de Hückel

Hückel a proposé dans les années 30 une méthode permettant d’évaluer les propriétés quantiques
des systèmes π des molécules. Cette méthode repose sur des hypothèses audacieuses, simplifiant
extrêmement les équations de la mécanique quantique. Malgré ces grandes simplifications, Hückel
a su garder le minimum d’ingrédients quantiques indispensables à la description de tels systèmes
pour faire de sa méthode un outil de prédiction étonnamment très puissant.

1.1.1 Rappel sur les approximations usuelles.

(tiré du cours de chimie théorique de base de Romain Réocreux)

La méthode de Hückel repose sur deux approximations usuelles en chimie quantique :
— L’hypothèse de BORN-OPPENHEIMER : les noyaux sont supposés fixes, leurs coordonnées sont de

simples paramètres optimisables,
— L’approximation monoélectronique : on écrit H = ∑i hi où hi est l’hamiltonien monoélectronique. Les

répulsions électron/électron sont moyennées via un champ moyen.
Comme on ne s’intéresse qu’au système π qui est d’une symétrie différente du système σ, on ne va de-

velopper les orbitales moléculaires par la méthode LCAO que sur les orbitales du système π. Ce sont en fait
les orbitales perpendiculaires au plan moyen de la molécule. Usuellement, l’axe perpendiculaire au plan de la
molécule est désigné par z. Comme on ne va pas s’amuser à faire une développement LCAO sur une infinité
d’orbitales, on ne va prendre que les orbitales pz de valence.

φi = ∑
j

cij pz
j (1.1)
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Pour avoir la meilleure approximation dans le cadre de ce développement il faut appliquer la méthode varia-
tionnelle aux coefficients cij. Il faut alors trouver les racines du déterminant séculaire pour obtenir les énergies
des OM :

det(Ĥ − EŜ) = 0 (1.2)

Exemple 1. Pour l’éthylène on peut écrire de déterminant séculaire :

∣∣∣∣
H11 − ES11 H12 − ES12
H12 − ES12 H22 − ES22

∣∣∣∣ = 0 (1.3)

H11, S11, S12, H12 et H22 sont autant d’intégrales à déterminer et pour les molécules plus compliquées il y en a
encore plus à évaluer. Pour simplifier encore le problème, on va paramétriser ces intégrales.

1.1.2 Paramétrisation

On introduit :
— α = Hii : l’intégrale coulombienne qui décrit l’énergie d’un électron dans l’orbitale pi supposée isolée.

Cette intégrale ne dépend que de la nature de l’atome dans la molécule étudiée, pas de la position de
l’atome dans le système.

— Hij = β (pour des atomes i et j adjacents et i 6= j) : l’intégrale de résonance qui décrit l’interaction entre
deux orbitales adjacentes.

— Hij = 0 (sinon) : on se place dans l’approximation où on ne prend en compte que l’interaction avec les
premiers voisins.

— Sij = δij (c’est-à-dire 1 si i = j et 0 sinon) : l’intégrale de recouvrement. Si i = j on retrouve 〈pi|pi〉 = 1.
Sinon on suppose simplement que le recouvrement est négligeable devant l’unité. C’est la plus grosse
approximation du modèle puisque si S = 0 il n’y a pas d’interaction. Cependant on a pris en compte
l’interaction avec l’intégrale de résonance. Ce n’est donc là qu’une hypothèse supplémentaire simplifi-
catrice.

Par défaut, α et β ne concerne que des atomes de carbones. On a donc α ' −10 eV et β ' −1 eV. Pour
l’éthylène le déterminant séculaire devient :

∣∣∣∣
α− E β

β α− E

∣∣∣∣ = 0 (1.4)

On trouve alors les énergies :
E± = α± β (1.5)

Remarque. Pour la résolution on pose souvent x = α−E
β . Pour l’éthylène :

∣∣∣∣
α− E β

β α− E

∣∣∣∣ = 0 ⇒ β

∣∣∣∣
x 1
1 x

∣∣∣∣ = 0 ⇒ x2 − 1 = 0 ⇒ x = ±1 (1.6)

Pour avoir les énergies on remplace E par E+ dans l’équation de Schrödinger :
(

α− E+ β
β α− E+

)(
c1
c2

)
= 0 ⇒

{
c1 = c2
c1 = c2

(1.7)

Les deux équations sont ÉVIDEMMENT équivalentes (on a posé le déterminant égal à 0). La condition de nor-
malisation nous donne finalement :

c1
1 + c2

2 = 2c2
1 = 1⇒ c1 = c2 =

1√
2

(1.8)

On fait de même avec E− et on trouve l’expression de l’orbitale π liante et de l’orbitale π∗ antiliante :

π =
p1 + p2√

2
π∗ =

p1 − p2√
2

(1.9)

Exemple 2. Intéressons-nous maintenant à l’éthanal. Dans le cadre de la méthode de Hückel, le déterminant
séculaire s’écrit dans la base (pO, oC, pMe) :

∣∣∣∣∣∣

αO − E βCO 0
βCO α− E βCMe

0 βCMe αMe − E

∣∣∣∣∣∣
= 0 (1.10)

Deux remarques importantes :

2
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LCAO sur une infinité d’orbitales, on ne va prendre que les orbitales pz de valence.

�i =
X

j

cijpj (5.25)

Pour avoir la meilleure approximation dans le cadre de ce développement il faut appliquer la méthode

variationnelle aux coefficients cij . Il faut alors trouver les racines du déterminant séculaire pour obtenir

les énergies des OM :

det(Ĥ � EŜ) = 0 (5.26)

Exemple 1. Pour l’éthylène on peut écrire de déterminant séculaire :

������
H11 � ES11 H12 � ES12

H12 � ES12 H22 � ES22

������
= 0 (5.27)

H11, S11, S12, H12 et H22 sont autant d’intégrales à déterminer et pour les molécules plus compliquées

il y en a encore plus à évaluer. Pour simplifier encore le problème, on va paramétriser ces intégrales.

5.2.2 Paramétrisation

On introduit :

— ↵ = Hii : l’intégrale coulombienne qui décrit l’énergie d’un électron dans l’orbitale pi supposée

isolée. Cette intégrale ne dépend que de la nature de l’atome dans la molécule étudiée, pas de

la position de l’atome dans le système.

— Hij = � (pour des atomes i et j adjacents et i 6= j) : l’intégrale de résonance qui décrit

l’interaction entre deux orbitales adjacentes.

— Hij = 0 (sinon) : on se place dans l’approximation où on ne prend en compte que l’interaction

avec les premiers voisins.

— Sij = �ij (c’est-à-dire 1 si i = j et 0 sinon) : l’intégrale de recouvrement. Si i = j on retrouve

hpi|pii = 1. Sinon on suppose simplement que le recouvrement en négligeable devant l’unité.

C’est la plus grosse approximation du modèle puisque si S = 0 il n’y a pas d’interaction.

Cependant on a pris en compte l’interaction avec l’intégrale de résonance. Ce n’est donc là

qu’une hypothèse supplémentaire simplificatrice.

Par défaut, ↵ et � ne concerne que des atomes de carbones. On a donc ↵ ' �10 eV et � ' �1 eV .

Pour l’éthylène le déterminant séculaire devient :

������
↵� E �

� ↵� E

������
= 0 (5.28)

On trouve alors les énergies :

E± = ↵± � (5.29)
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Remarque. Pour la résolution on pose souvent x = ↵�E
� . Pour l’éthylène :

������
↵� E �

� ↵� E

������
= 0 ) �

������
x 1

1 x

������
= 0 ) x2 � 1 = 0 ) x = ±1 (5.30)

Pour avoir les énergies on remplace E par E+ dans l’équation de Schrödinger :

0
@ ↵� E+ �

� ↵� E+

1
A
0
@ c1

c2

1
A = 0 )

8
<
:

c1 = c2

c1 = c2

(5.31)

Les deux équations sont évidemment équivalentes (on a posé le déterminant égal à 0). La condition

de normalisation nous donne finalement :

c1
1 + c2

2 = 2c2
1 = 1 ) c1 = c2 =

1p
2

(5.32)

On fait de même avec E� et on trouve l’expression de l’orbitale ⇡ liante et de l’orbitale ⇡⇤ antiliante :

⇡ =
p1 + p2p

2
⇡⇤ =

p1 � p2p
2

(5.33)

Exemple 2. Intéressons-nous maintenant à l’éthanal. Dans le cadre de la méthode de Hückel, le déter-

minant séculaire s’écrit dans la base (pO, oC , pMe) :

��������

↵O � E �CO 0

�CO ↵� E �CMe

0 �CMe ↵Me � E

��������
= 0 (5.34)

Deux remarques importantes :

— On a spécifié en indice la nature des atomes intervenant dans l’évaluation des intégrales comme

évoqué plus haut,

— Le méthyle intervient dans le calcul alors que d’après Lewis il n’intervient pas dans le système

⇡ : en fait il intervient un peu dans le système ⇡ via l’orbitale de fragment dessiné Figure 5.23.

On dit que le méthyle est décrit comme un hétéroatome en apportant un doublet au système ⇡

O

Figure 5.17: Hyperconjugaison sur l’éthanal

Quelles valeurs prendre ? Streitwieser a proposé dans les années 60 d’exprimer les intégrales des

hétéroatomes en fonction de celles de l’atome de carbone. La Table 5.3 en donne un aperçu. Il s’agit
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FIGURE 1.2 – Hyperconjugaison sur l’éthanal

— On a spécifié en indice la nature des atomes intervenant dans l’évaluation des intégrales comme évoqué
plus haut,

— Le méthyle intervient dans le calcul alors que d’après Lewis il n’intervient pas dans le système π : en
fait il intervient un peu dans le système π via l’orbitale de fragment dessiné FIGURE 3.3. On dit que le
méthyle est décrit comme un hétéroatome en apportant un doublet au système π

Quelles valeurs prendre? Streitwieser a proposé dans les années 60 d’exprimer les intégrales des hétéroa-
tomes en fonction de celles de l’atome de carbone. La TABLE 1.1 en donne un aperçu. Il s’agit de prendre pour
les atomes électronégatifs des intégrales coulombiennes plus négatives (souvenez-vous α et β sont négatifs).
Pour les intégrales de résonance, on choisit des paramètres qui reflètent la force de la liaison. Un oxygène à un
électron (type cétone) est engagé dans une liaison plus forte avec le carbone qu’un oxygène à deux électrons
(type alcool) : d’où le facteur 0,8.

αX βCX
O à 1 e− α + β β
O à 2 e− α + 2β 0, 8β
N à 1 e− α + 0, 5β β
N à 2 e− α + 1, 5β 0, 8β
Me α + 2β 0, 7β

TABLE 1.1 – Paramètres de Streitweiser.

Pour l’éthanal on a donc (dans la base (pO, pC, pMe)) :
∣∣∣∣∣∣

α + β− E β 0
β α− E 0, 7β
0 0, 7β α + 2β− E

∣∣∣∣∣∣
= 0 ⇒

∣∣∣∣∣∣

x + 1 1 0
1 x 0, 7
0 0, 7 x + 2

∣∣∣∣∣∣
= 0 (1.11)

La résolution (à la main, à la calculatrice, avec HuLiS 1) donne :

E1 = α + 2, 33β φ1 = 0, 322pO + 0, 405pC + 0, 856pMe
E2 = α + 1, 47β φ2 = 0, 807pO + 0, 356pC − 0, 472pMe
E3 = α− 0, 80β φ3 = 0, 495pO − 0, 842pC + 0, 213pMe

(1.12)

Maintenant qu’on a les énergies et la forme des OM, on va pouvoir pousser la méthode pour calculer d’autres
grandeurs pertinentes !

1.1.3 Exploitation.

(inspiré de Romain Réocreux et Nicolas Chéron)

Soit φi = ∑j cij pj une OM développée sur l’orbitales p des atomes j. On définit les grandeurs suivantes :

Énergie totale du système π. On somme sur chaque OM φi d’énergie Ei et contenant ni électrons. L’énergie
Eπ du système π s’écrit :

Eπ = ∑
i

niEi (1.13)

Énergie de liaison. C’est la la différence entre l’énergie totale π et l’énergie des électrons pris dans les
atomes isolés :

EL = Eπ −∑
i

αi (1.14)

1. Le résultat est légèrement différent sur HuLis car dans ce cas certains paramètres de Streiweiser sont différents
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Énergie de délocalisation (ou de résonance). Cette fois on compare l’énergie du système avec l’énergie du
même système où les liaisons sont localisées, i.e. avec plusieurs fragments éthylène ayant une énergie 2(α+ β) :

Eres = n× (α + β)− Eπ (1.15)

Population nette (ou charge globale électronique) d’un atome. Cette fois on se place sur un atome j et
on somme les contributions de chaque orbitale moléculaire pour savoir le "nombre" absolu d’électrons (appelé
population nette) qui seront portés par cet atome. On peut alors calculer la population électronique à partir
des carrés des coefficients cij :

Qj = ∑
i

nic2
ij (1.16)

Charge nette d’un atome. C’est l’équivalent des δ+,δ− (en ne prenant toujours en compte que le système
π), on va donc s’affranchir du nombre Nj d’électrons apportés initialement par l’atome j (1 pour un carbone, 2
pour un oxygène à 2 électrons, ...)

qj = Nj −Qj (1.17)

Remarque : Il existe différente définitions de charges, ici on calcule une charge de Mulliken car on attribue
les électrons dans le cadre de la méthode LCAO (on parle d’analyse de population de Mulliken), mais d’autres
définitions existent (on peut par exemple tracer la carte de densité électronique totale et faire une attribution
géométrique des électrons). La charge n’est pas une observable mais un modèle pour comparer facilement
l’environnement électronique des atomes.

Indice de liaison. Ici on va sommer encore une fois sur les OM mais en se plaçant sur 2 atomes j et k.
L’indice de liaison est alors :

Ijk = ∑
i

nicijcik (1.18)

1.1.4 Applications?

1.1.4.1 Liaisons simples ou liaisons doubles?

Les calculs de Hückel donnent le diagramme orbitalaire suivant pour le butadiène :

Chimie Théorique de Base. Romain Réocreux

de prendre pour les atomes électronégatifs des intégrales coulombiennes plus négatives (souvenez-vous

↵ et � sont négatifs). Pour les intégrales de résonance, on choisit des paramètres qui reflètent la force

de la liaison. Un oxygène à un électron (type cétone) est engagé dans une liaison plus forte avec le

carbone qu’un oxygène à deux électrons (type alcool) : d’où le facteur 0,8.

↵X �CX

O à 1 e� ↵+ � �
O à 2 e� ↵+ 2� 0, 8�
N à 1 e� ↵+ 0, 5� �
N à 2 e� ↵+ 1, 5� 0, 8�
Me ↵+ 2� 0, 7�

Table 5.3: Paramètres de Streitwieser.

Pour l’éthanal on a donc (dans la base (pO, pC , pMe)) :

��������

↵+ � � E � 0

� ↵� E 0, 7�

0 0, 7� ↵+ 2� � E

��������
= 0 )

��������

x + 1 1 0

1 x 0, 7

0 0, 7 x + 2

��������
= 0 (5.35)

La résolution (à la main, à la calculatrice, avec HuLiS) donne :

E1 = ↵+ 2, 33� �1 = 0, 322pO + 0, 405pC + 0, 856pMe

E2 = ↵+ 1, 47� �2 = 0, 807pO + 0, 356pC � 0, 472pMe

E3 = ↵� 0, 80� �3 = 0, 495pO � 0, 842pC + 0, 213pMe

(5.36)

Super ! On en fait quoi de tout ça ?

5.2.3 Exploitation.

Soit �i =
P

j cijpj une OM développée sur les orbitales pj . Plusieurs grandeurs sont calculables

avec la méthode Hückel.

L’énergie du système ⇡. Soit ni le nombre d’électrons occupant l’OM �i d’énergie Ei. L’énergie

E⇡ du système ⇡ s’écrit :

E⇡ =
X

i

niEi (5.37)

La charge. La population électronique pj correspond au nombre d’électrons distribués sur l’atome

j. On a alors :

pj =
X

i

nic
2
ij (5.38)

La charge électronique associée est �pj (en unité de charge élémentaire e). Enfin la charge cj

de l’atome j (aussi appelée charge nette) correspond à la variation entre le nombre d’électons p0
j
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effectivement apporté par l’atome j au système ⇡ et le nombre d’électrons qui lui a été redistribué :

cj = p0
j � pj (5.39)

Indice de liaison. Soit Ijk l’indice de liaison entre les atomes j et k. On a :

Ijk =
X

i

nicijcik (5.40)

5.2.4 Applications ?

Autour du butadiène.

Les calculs de Hückel donnent le diagramme orbitalaire suivant :

Ψ1=0,372p1+0,602p2+0,602p3+0,372p4

Ψ4=0,372p1−0,602p2+0,602p3−0,372p4

Ψ2=0,602p1+0,372p2−0,372p3−0,602p4

Ψ3=0,602p1−0,372p2−0,372p3+0,602p4

E

α−1,618β

α−0,618β

α+0,618β

α+1,618β

1 2 3 4

Figure 5.18: Diagramme d’OM du butadiene.

On peut calculer les indices de liaison :

I12 = I34 = 0, 894 I23 = 0, 447 (5.41)

On voit qu’il y a quasiment une demi liaison ⇡ entre les atomes 2 et 3. La théorie de Lewis ne le

prévoit pas, c’est avec la mésomérie qu’on s’en rend compte. Bref, ici les électrons du système ⇡ sont

délocalisés sur l’ensemble de la structure. Si les électrons ont plus d’espace, il devrait y avoir un

abaissement d’énergie (rappelez-vous du modèle du puits infini et de l’influence de la dimension du

puits) par rapport à la situation où les deux systèmes ⇡ sont indépendants et ne se voient pas (deux
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FIGURE 1.3 – Diagramme d’OM du butadiene

On peut calculer les indices de liaison :

I12 = I34 = 0, 894 I23 = 0, 447 (1.19)

On voit qu’il y a quasiment une demi liaison π entre les atomes 2 et 3. La théorie de Lewis ne le prévoit pas, c’est
avec la mésomérie qu’on s’en rend compte. Bref, ici les électrons du système π sont délocalisés sur l’ensemble
de la structure. Si les électrons ont plus d’espace, il devrait y avoir un abaissement d’énergie par rapport à la
situation où les deux systèmes π sont indépendants et ne se voient pas (deux éthylènes ici). On a :

∆E = 2(α + 1, 62β) + 2(α− 0, 62β)− 4(α + β) = 0, 47β < 0 (1.20)

On a bien une stabilisation par délocalisation des électrons. C’est cette délocalisation qui est responsable de
la planéité de la molécule, car si les deux doubles liaisons étaient perpendiculaires l’énergie du système π
correspondrait à celle de deux éthylènes.
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1.1.4.2 Energie de résonance aromatique

Pour le cyclobutadiène et le benzène la méthode de Hückel donne :

Chimie Théorique de Base. Romain Réocreux

éthylènes ici). On a :

�E = 2(↵+ 1, 62�) + 2(↵� 0, 62�) � 4(↵+ �) = 0, 47� < 0 (5.42)

On a bien une stabilisation par délocalisation des électrons. C’est cette délocalisation qui est responsable

de la planéité de la molécule, car si les deux doubles liaisons étaient perpendiculaires l’énergie du

système ⇡ correspondrait à celle de deux éthylènes. On a vu que c’était moins stable.

Cyclobutadiène vs. Benzène.

Pour le cyclobutadiène et le benzène la méthode de Hückel donne :

α+2β

α−2β

α+β

α

α−β

E

Figure 5.19: Diagrammes d’OM du cyclobutadiene et du benzène.

On peut calculer l’énergie de délocalisation :

�E = 2(↵+ 2�) + 2↵� 4(↵+ �) = 0 (5.43)

Ici, malgré l’augmentation de l’espace pour les électrons, l’énergie de délocalisation est nulle. C’est une

propriété générale des composés cycliques plans à 4n électrons délocalisés appelés composé antiaroma-

tiques.

L’énergie de délocalisation du benzène est donnée par :

�E = 2(↵+ 2�) + 2(↵+ �) � 4(↵+ �) = 2� < 0 (5.44)

On retrouve une forte stabilité pour les composés cycliques plans à 4n + 2 électrons ⇡.

Règle de Hückel : On appelle composés aromatiques les composés cycliques possédant 4n + 2
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électron ⇡ délocalisable sur l’ensemble du cycle. Ces composés présentent une stabilité particulière. Les

composés cycliques possédant 4n sont quant à eux appelés composés antiaromatiques.

Effet Jahn-Teller : Les composés possédant des orbitales dégénérés non saturés (c’est-à-dire en

cours de remplissage) subissent une déformation pour gagner en stabilité par levée de dégénérescence

de ces orbitales.

Entre autres, les composés antiaromatiques subissent l’effet Jahn-Teller. Pour le cyclobutadiène, la

levée de dégénérescence donne :

α+2β

α−2β

α+β

α

α−β

E

Figure 5.20: Levée de dégénérescence des orbitales du butadiène par effet Jahn-Teller.

Les polyènes linéaires : spectroscopie UV-vis.

Coulson a démontré que pour un polyène linéaire possédant N atomes de carbones, l’énergie de la

ime orbitale est donnée par la formule suivante :

Ei = ↵+ 2� cos

✓
i⇡

N + 1

◆
(5.45)

Soit un polyène possédant un nombre pair d’atomes. On peut calculer l’énergie associée à la transition

HO/BV :

�E = EN
2

+1 � EN
2

= 2�

"
cos

 �
N
2 + 1

�
⇡

N + 1

!
� cos

 
N
2 ⇡

N + 1

!#
(5.46)

Avec de la trigonométrie on arrive à :

�E = ��

sin
⇣⇡

2

⌘
sin

✓
⇡

2(N + 1)

◆�
= �� sin

✓
⇡

2(N + 1)

◆
⇠

N�1
� �⇡

2N
(5.47)
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FIGURE 1.4 – Diagrammes d’OM du cyclobutadiene et du benzène.

On peut calculer l’énergie de délocalisation :

∆E = 2(α + 2β) + 2α− 4(α + β) = 0 (1.21)

Ici, malgré l’augmentation de l’espace pour les électrons, l’énergie de délocalisation est nulle. C’est une pro-
priété générale des composés cycliques plans à 4n électrons délocalisés appelés composés antiaromatiques.
L’énergie de délocalisation du benzène est donnée par :

∆E = 2(α + 2β) + 2(α + β)− 4(α + β) = 2β < 0 (1.22)

On retrouve une forte stabilité pour les composés cycliques plans à 4n + 2 électrons π.

1.1.4.3 Effet Jahn-Teller

Les composés possédant des orbitales dégénérés non saturés (c’est-à-dire en cours de remplissage) su-
bissent une déformation pour gagner en stabilité par levée de dégénérescence de ces orbitales.
Entre autres, les composés antiaromatiques subissent l’effet Jahn-Teller. Pour le cyclobutadiène, la levée de
dégénérescence donne :
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éthylènes ici). On a :

�E = 2(↵+ 1, 62�) + 2(↵� 0, 62�) � 4(↵+ �) = 0, 47� < 0 (5.42)

On a bien une stabilisation par délocalisation des électrons. C’est cette délocalisation qui est responsable

de la planéité de la molécule, car si les deux doubles liaisons étaient perpendiculaires l’énergie du

système ⇡ correspondrait à celle de deux éthylènes. On a vu que c’était moins stable.

Cyclobutadiène vs. Benzène.

Pour le cyclobutadiène et le benzène la méthode de Hückel donne :

α+2β

α−2β

α+β

α

α−β

E

Figure 5.19: Diagrammes d’OM du cyclobutadiene et du benzène.

On peut calculer l’énergie de délocalisation :

�E = 2(↵+ 2�) + 2↵� 4(↵+ �) = 0 (5.43)

Ici, malgré l’augmentation de l’espace pour les électrons, l’énergie de délocalisation est nulle. C’est une

propriété générale des composés cycliques plans à 4n électrons délocalisés appelés composé antiaroma-

tiques.

L’énergie de délocalisation du benzène est donnée par :

�E = 2(↵+ 2�) + 2(↵+ �) � 4(↵+ �) = 2� < 0 (5.44)

On retrouve une forte stabilité pour les composés cycliques plans à 4n + 2 électrons ⇡.

Règle de Hückel : On appelle composés aromatiques les composés cycliques possédant 4n + 2
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électron ⇡ délocalisable sur l’ensemble du cycle. Ces composés présentent une stabilité particulière. Les

composés cycliques possédant 4n sont quant à eux appelés composés antiaromatiques.

Effet Jahn-Teller : Les composés possédant des orbitales dégénérés non saturés (c’est-à-dire en

cours de remplissage) subissent une déformation pour gagner en stabilité par levée de dégénérescence

de ces orbitales.

Entre autres, les composés antiaromatiques subissent l’effet Jahn-Teller. Pour le cyclobutadiène, la

levée de dégénérescence donne :

α+2β

α−2β

α+β

α

α−β

E

Figure 5.20: Levée de dégénérescence des orbitales du butadiène par effet Jahn-Teller.

Les polyènes linéaires : spectroscopie UV-vis.

Coulson a démontré que pour un polyène linéaire possédant N atomes de carbones, l’énergie de la

ime orbitale est donnée par la formule suivante :

Ei = ↵+ 2� cos

✓
i⇡

N + 1

◆
(5.45)

Soit un polyène possédant un nombre pair d’atomes. On peut calculer l’énergie associée à la transition

HO/BV :

�E = EN
2

+1 � EN
2

= 2�

"
cos

 �
N
2 + 1

�
⇡

N + 1

!
� cos

 
N
2 ⇡

N + 1

!#
(5.46)

Avec de la trigonométrie on arrive à :

�E = ��

sin
⇣⇡

2

⌘
sin

✓
⇡

2(N + 1)

◆�
= �� sin

✓
⇡

2(N + 1)

◆
⇠

N�1
� �⇡

2N
(5.47)
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FIGURE 1.5 – Levée de dégénérescence des orbitales du butadiène par effet Jahn-Teller.

1.1.5 Un exemple complet : le benzène

Maintenant que le formalisme est posé, place à la pratique ! On prendra dans la suite un exemple classique :
le benzène.
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1

2

3

4

5

6

Voici donc la recette :
— On détermine le nombre d’électrons apportés par chaque élément : Ici c’est le cas classique : 1
— On écrit le déterminant séculaire :
∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣

α− E β 0 0 0 β
β α− E β 0 0 0
0 β α− E β 0 0
0 0 β α− E β 0
0 0 0 β α− E β
β 0 0 0 β α− E

∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣

= β6 ·

∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣

x 1 0 0 0 1
1 x 1 0 0 0
0 1 x 1 0 0
0 0 1 x 1 0
0 0 0 1 x 1
1 0 0 0 1 x

∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣

avec x = α−E
β

— On le résout, directement à la main (pour les déterminants 2× 2), à la calculatrice (cf Annexe B), ou en
utilisant les propriétés de symétrie (cf suite) :




x1 = −2
x2 = x3 = −1
x4 = x5 = 1

x6 = 2

⇒





E1 = α + 2β
E2 = E3 = α + β
E4 = E5 = α− β

E6 = α− 2β
— Pour chaque énergie Ei, on détermine les jeux de coefficients (c1, c2, ...) tels que :




xi 1 0 0 0 1
1 xi 1 0 0 0
0 1 xi 1 0 0
0 0 1 xi 1 0
0 0 0 1 xi 1
1 0 0 0 1 xi



·




c1
c2
c3
c4
c5
c6




= 0

Seule une partie des équations obtenues sera utile car le système est lié. Dans le cas de valeurs propres
non dégénérées, l’espace des solutions sera de dimension 1, et les coefficients sont résolus par la condition de
normalisation. Prenons l’exemple de E6 :




2 1 0 0 0 1
1 2 1 0 0 0
0 1 2 1 0 0
0 0 1 2 1 0
0 0 0 1 2 1
1 0 0 0 1 2



·




c1
c2
c3
c4
c5
c6




= 0⇔





2c1 + c2 + c6 = 0
c1 + 2c2 + c3 = 0
c2 + 2c3 + c4 = 0
c3 + 2c4 + c5 = 0
c4 + 2c5 + c6 = 0
c1 + c5 + 2c6 = 0

Une des 6 équations est redondante avec les autres, et la résolution des 5 autres donne c1 = c3 = c5 =
−c2 = −c4 = −c6 = c. L’espace des solutions est bien de dimension 1, le paramètre c étant le seul degré de
liberté. C’est là que la condition de normalisation intervient : 6 · c2 = 1, on en déduit la décomposition de l’OM
φ6 :

φ6 = 1√
6
(pz

1 − pz
2 + pz

3 − pz
4 + pz

5 − pz
6)

Dans le cas de valeurs propres dégénérées, l’espace des solutions sera de dimension 2 ou plus, et il faudra
déterminer un jeu d’orbitales moléculaires qui forme une base orthonormée de cet espace. Comment fait-on?
Exemple pour E4 et E5 :




1 1 0 0 0 1
1 1 1 0 0 0
0 1 1 1 0 0
0 0 1 1 1 0
0 0 0 1 1 1
1 0 0 0 1 1



·




c1
c2
c3
c4
c5
c6




= 0⇔





c1 + c2 + c6 = 0
c1 + c2 + c3 = 0
c2 + c3 + c4 = 0
c3 + c4 + c5 = 0
c4 + c5 + c6 = 0
c1 + c5 + c6 = 0

⇔





c1 + c2 + c3 = 0
c4 = c1
c5 = c2
c6 = c3
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ce qui donne en notant a = c1 et b = c2 :





c3 = −a− b
c4 = a
c5 = b
c6 = −a− b

On a bien 2 degrés de libertés, l’espace des solutions est en fait le plan c1 + c2 + c3 = 0. Il reste à déterminer
2 vecteurs orthogonaux dans ce plan. On peut choisir le premier "au pif" en imposant une condition sur a et b,
tant qu’à faire quelque chose de simple (a=0, a=b, a=-b, ...). Il ne reste plus qu’à normaliser et on a notre OM.

a = 0⇒





c1 = c4 = 0
c2 = c5 = b

c3 = c6 = −b

Normalisation : 4b2 = 1⇒ φ4 = 1
2 (pz

2 − pz
3 + pz

5 − pz
6)

α + 2β 

α − β  

α + β 

α − 2β 

Pour le dernier vecteur, la condition sur les degrés de libertés (appelés a’ et b’) est imposée par le fait qu’il
doit être orthogonal au précédent :

1
2 ·




0
1
−1
0
1
−1



·




a′

b′

−a′ − b′

a′

b′

−a′ − b′




= 0⇒ a′ = −2b′

φ5 = 1√
12
(2pz

1 − pz
2 − pz

3 + 2pz
4 − pz

5 − pz
6)

α +
 2β 

α − β  

α +
 β 

α −
 2β 

S’il y avait eu trois orbitales dégénérées, il aurait fallu fixer arbitrairement un jeu de coefficients respectant
les contraintes, puis un second en vérifiant qu’il soit orthogonal au premier (il reste encore 2 degrès de libertés),
pour enfin déterminer le dernier qui doit être orthogonal aux deux autres.

Au final, on obtient le diagramme des orbitales π du benzène :
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α + 2β 

α − β  

α + β 

α − 2β 

En conclusion, ça marche (à condition de pouvoir résoudre un déterminant n×n en toutes circonstances...)
mais c’est long et bourrin. Dans toutes la suite nous allons détailler différentes astuces (symétrie, formules
toutes faites), qui amèneront au même résultat en vous évitant de passer toute l’épreuve écrite sur votre
brouillon à diagonaliser des matrices pour répondre à la question 2.a...

1.2 Hückel et la symétrie

1.2.1 Utilisation de plans de symétrie

Cette partie est tirée du Jean et Volatron tome 2. C’est un moyen d’utiliser la symétrie de façon intuitive
sans faire appel à la toute puissance de la théorie des groupes. Retournons à notre benzène. Nous utiliserons
deux plans de symétrie pertinents P1 et P2 :

1

2

3

4

5

6

P2

P1

Tout repose sur un principe : Lorsque le système possède un élément de symétrie, les propriétés de ce
système, la densité électronique par exemple, sont symétriques. Le module au carré d’une orbitale moléculaire
sera alors symétrique (ben oui c’est égal à la densité électronique), ce qui implique que les OM π seront soit
symétriques (S) soit antisymétriques (A) par rapport à cet élément de symétrie.

Dans notre cas on a deux plans de symétrie, on peut alors diviser les OM en quatre groupes : SS, SA, AS
et AA, que l’on traitera indépendamment. On peut déjà voir quelque chose qui va nous faciliter la tâche si
on jette un coup d’oeil à la réponse : les OM φ4 et φ5 qui ont été fatiguants à résoudre car dégénérés, ont une
symétrie différente ! La séparation par symétrie va nous éviter l’espace des solutions à deux dimensions. C’est
parti.

1.2.1.1 OM SS

Cette double symétrie des OM impose :
{

S/P1 : c4 = c1, c3 = c2, c6 = c5
S/P2 : c6 = c2, c5 = c3

On a donc c4 = c1 et c6 = c2 = c5 = c3. Autrement dit en une ligne on a pu réduire le système
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


x 1 0 0 0 1
1 x 1 0 0 0
0 1 x 1 0 0
0 0 1 x 1 0
0 0 0 1 x 1
1 0 0 0 1 x



·




c1
c2
c3
c4
c5
c6




= 0 (1.23)

à{
xc1 + 2c2 = 0

c1 + (x + 1)c2 = 0 soit
(

x 2
1 x + 1

)
·
(

c1
c2

)
= 0

Et ça on sait résoudre les yeux fermés :
∣∣∣∣
x 2
1 x + 1

∣∣∣∣ = 0⇔ x2 + x− 2 = 0⇔
{

x1 = −2
x5 = 1 ⇔

{
E1 = α + 2β
E5 = α− β

— Pour φ1 : {
(−2)c1 + 2c2 = 0

c1
2 + c2

2 + c3
2 + c4

2 + c5
2 + c6

2 = 1 ⇔ c1 = c2 = c3 = c4 = c5 = c6 = 1√
6

φ1 = 1√
6
(pz

1 + pz
2 + pz

3 + pz
4 + pz

5 + pz
6)

— Pour φ5, de la même manière on obtient :
φ5 = 1√

12
(2pz

1 − pz
2 − pz

3 + 2pz
4 − pz

5 − pz
6)

1.2.1.2 OM SA

Cette fois la symétrie impose :
{

S/P1 : c4 = c1, c3 = c2, c6 = c5
A/P2 : c6 = −c2, c5 = −c3, c1 = c4 = 0

On a donc c4 = c1 = 0 et c6 = c5 = −c3 = −c2. C’est encore plus simple, il n’y a qu’une inconnue. L’équation
1.23 s’écrit (x + 1)c2 = 0, et donne x2 = −1 soit E2 = α + β.

La relation entre coefficients est déjà toute trouvée, et on obtient après normalisation :

φ2 = 1
2 (pz

2 + pz
3 − pz

5 − pz
6)

1.2.1.3 OM AS

La symétrie impose :
{

A/P1 : c4 = −c1, c3 = −c2, c6 = −c5
S/P2 : c6 = c2, c5 = c3

On a donc c4 = −c1 et c6 = −c5 = −c3 = c2. Il y aura deux coefficients (c1 et c2)à déterminer, ce qui donnera
deux OM de symétrie AS. La suite ressemble furieusement au cas SS. L’équation 1.23 s’écrit :

{
xc1 + 2c2 = 0

c1 + (x− 1)c2 = 0

On obtient finalement :
{

E3 = α + β
E6 = α− 2β

φ3 = 1
2 (2pz

1 + pz
2 − pz

3 − 2pz
4 − pz

5 + pz
6)

φ6 = 1√
12
(2pz

1 + pz
2 − pz

3 − 2pz
4 − pz

5 + pz
6)

1.2.1.4 OM AA

Il ne reste qu’une orbitale :
{

A/P1 : c4 = −c1, c3 = −c2, c6 = −c5
A/P2 : c6 = −c2, c5 = −c3, c1 = c4 = 0

On a donc c4 = c1 = 0 et c6 = −c5 = c3 = −c2. L’équation 1.23 s’écrit (x − 1)c2 = 0, et donne x4 = 1 soit
E4 = α− β.

D’où

φ4 = 1
2 (pz

2 − pz
3 + pz

5 − pz
6)

9



1.2.2 Utilisation de la théorie des groupes

Parfois, il est difficile de prévoir quels seront les éléments de symétrie utiles, nous pouvons alors faire
appel à un outil infaillible pour trouver les orbitales de symétrie : la théorie des groupes. Les concepts ayant
déjà été vus dans le cours précédent, appliquons-les à notre cas du benzène. Le but est d’établir des orbitales
de symétrie

Le groupe de symétrie du benzène est D6h. Il faut établir une convention d’axe qu’on gardera tout le temps.
A l’écrit regardez bien l’énoncé qui peut proposer une convention, suivez la car c’est très désagréable de douter
de ses résultats à cause des étiquettes de symétrie qui sont toutes décalées 2. En général on appelle z l’axe de
plus haute symétrie, ici l’axe C6, et dans notre cas on prendra l’axe C1-C4 comme axe y. La représentation
réductible, en prenant comme base les orbitales 2pz de chaque carbone, est :

D6h E 2C6 2C3 C2 3C2’ 3C2” i 2S3 2S6 σh 3σd 3σv
Γ2pz 6 0 0 0 -2 0 0 0 0 -6 0 2

La formule d’orthogonalité donne la réduction suivante Γ2pz = B2g
⊕

A2u
⊕

E1g
⊕

E2u. Remarque : On
peut gagner du temps à cette étape en cherchant des astuces. Dans ce cas par exemple le caractère -6 sur σh
signifie forcément que chaque RI a un caractère négatif pour cette opération, il est donc inutile de chercher la
présence des RI symétriques A1g, A2g, E2g, B1u, B2u, et E1u (on sait bien qu’un système ne contenant que des
orbitales pz ne présentera que des OM antisymétriques par rapport au plan π). Attention tout de même à ne
pas passer trop de temps à chercher des astuces en vain...

On peut ensuite appliquer la méthode des projecteurs pour déterminer les orbitales de symétrie. Ici encore
on peut gagner du temps si on a l’intuition des allures qu’auront les orbitales (là ça devrait aller vu qu’on a déjà
résolu ce système 2 fois depuis le début du chapitre...). Notamment, l’utilisation des deux dernières colonnes
peut s’avérer très utile. La RI A2u par exemple, est associée à Tz, ce qui signifie que l’orbitale associée aura la
même symétrie que le vecteur ez (ou encore qu’une orbitale pz) : Il s’agit de l’orbitale π entièrement liante (φ1).
De même, les OM de symétrie E1g ont la symétrie d’orbitales xy et yz, on peut donc directement les associer
aux OM φ2 et φ3.

C’est bien, maintenant on a les orbitales de symétrie, qui correspondent aux orbitales moléculaires de notre
système, mais il nous manque les énergies associées. Tout ça pour repartir de 0 avec Hückel? Maintenant qu’on
a une maîtrise totale de la symétrie de notre système, on va pouvoir aborder notre déterminant 6× 6 de façon
un peu plus habile : On va écrire l’Hamiltonien dans la base des orbitales de symétrie. Il va pour cela falloir
écrire l’action de l’opérateur hamiltonien sur chaque orbitale de la nouvelle base (φ1, φ2, ...).

Attention à ne pas confondre l’hamiltonien et la matrice de Hückel. L’hamiltonien est, dans la base des
orbitales pz :

H =




α β 0 0 0 β
β α β 0 0 0
0 β α β 0 0
0 0 β α β 0
0 0 0 β α β
β 0 0 0 β α




Détaillons le cas de l’orbitale φ2.

Hφ2 = H( 1
2 (pz

2 + pz
3 − pz

5 − pz
6))

= 1
2 [(βpz

1 + αpz
2 + βpz

3) + (βpz
2 + αpz

3 + βpz
4)− (βpz

4 + αpz
5 + βpz

6)− (βpz
1 + βpz

5 + αpz
6)]

= 1
2 [α(pz

2 + pz
3 − pz

5 − pz
6) + β(pz

2 + pz
3 − pz

5 − pz
6)]

= 1
2 (α + β)φ2

Ce résultat signifie que dans la nouvelle base, la colonne 2 de H sera : 1
2




0
α + β

0
0
0
0




.

Si l’on répète la procédure pour les autres OMs, on obtient la matrice H dans la base des orbitales de
symétrie :

2. Même si le résultat est tout aussi juste quelque soit la convention d’axes.
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1
2




α + 2β 0 0 0 0 0
0 α + β 0 0 0 0
0 0 α + β 0 0 0
0 0 0 α− β 0 0
0 0 0 0 α− β 0
0 0 0 0 0 α− 2β




Tadam! On a toutes les énergies qui apparaissent dans notre matrice. En fait on pouvait s’arrêter aux résultats
du type Hφ2 = 1

2 (α + β)φ2 qui sont des équations aux valeurs propres et donnent directement le résultat.
Dans notre cas on est chanceux car chaque niveau a une étiquette de symétrie différente, je vous invite à

étudier le cas du naphtalène ou du pentalène (cf TD), car dans le cas général l’hamiltonien dans la base des
orbitales de symétrie n’est pas diagonal mais seulement diagonal par bloc. Mais même dans ces cas le change-
ment de base permet de simplifier le problème, en se ramenant à la résolution de déterminants plus petits.

Maintenant, est-ce qu’on pourrait généraliser à tous les polyènes cycliques? C’est ce qu’a fait Coulson, avec
... les formules de Coulson !
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1.3 Formules de Coulson

Il y a deux formules, pour les polyènes linéaires et les polyènes cycliques.

1.3.1 Polyènes cycliques (ou annulènes)

0

1 2

3

-1

-2

n/2

-n/2-1

Pour un polyène cyclique de formule CnHn, l’énergie de l’OM i s’écrit 3 :

εi = α + 2β cos
2iπ
n

avec
{
− n−1

2 ≤ i ≤ n−1
2 si n est impair

− n
2 ≤ i < n

2 si n est pair

Ces énergies peuvent être représentés de manière graphique à l’aide du cercle de Frost : on place le po-
lygone régulier dans un cercle centré en α et de rayon 2β, une pointe en bas : la projection orthogonale des
sommets du polygone sur l’axe des énergies nous donne les valeurs des énergies des orbitales.

α + 2β 

α + β 
α   

α − 2β 

α − β  

n

3 4 5 6 7 8

Le coefficient cj
i de l’OA ϕj dans l’OM i s’écrit :

cj
i =





√
2
n sin 2ijπ

n pour j > 0√
2
n cos 2ijπ

n pour j ≤ 0

1.3.2 Polyènes linéaires

1

2

3

4

5

n-1

n

Pour un polyène linéaire de formule CnHn+2, l’énergie de l’OM i s’écrit :

εi = α + 2β cos
iπ

n + 1
, i = 1, ..., n

On peut réutiliser la représentation graphique de Frost pour les polyènes linéaires, cette fois un demi-cercle
suffira : On relie le haut et le bas à l’aide d’une ligne brisée régulière longeant le demi-cercle. Les intersections
avec le demi-cercle donneront les énergies.

α + 2β 
α + β 
α   

α − 2β 
α − β  

3 4 5

3. On peut numéroter plus simplement i de 1 à n, mais l’ordre des orbitales ne correspondra plus à l’équation suivante
avec les coefficients
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Une conséquence est que plus une chaîne allylique sera grande, plus ses orbitales seront proches en éner-
gie, la HO et la BV en particulier. C’est pour cette raison que les longs systèmes conjugués sont colorés : ils
absorbent dans le visible.

Le coefficient cj
i de l’OA ϕj dans l’OM i s’écrit :

cj
i =

√
2

n + 1
sin

ijπ
n + 1

Pour la démonstration des formules de Coulson je vous invite à jeter un oeil à l’annale 2006C (corrigée dans
un BUP il me semble). Ces formules restant vraies pour n aussi grand que l’on veut, vous pourrez aussi retrou-
ver ce calcul en chimie du solide pour une chaîne polyène infinie (à ce moment l’approche par les polyènes
cycliques et linéaires donnent le même résultat).

Pour ceux qui sont devenus accros à la construction des OM du benzène rassurez-vous, nous verrons une
dernière façon de la faire en utilisant la méthode des fragments (Partie 2.4.4)

1.4 Aromaticité de Hückel, Aromaticité de Möbius (NTA rose)

On ne pouvait pas terminer ce chapitre avec autant de benzènes sans parler d’aromaticité ! Dans le cas
général des annulènes (polyènes monocycliques) :

Définition : Un annulène est dit aromatique, non aromatique ou antiaromatique si son système π est
respectivement plus stable, aussi stable ou moins stable que celui du polyène correspondant.

Dans le cas des annulènes plans (99,9% des cas), la fameuse règle de Hückel est vérifiée :
Règle de Hückel : Les annulènes (neutres ou ioniques) à 4n+2 électrons sont aromatiques, ceux à 4n

électrons sont antiaromatiques. Les annulènes radicalaires sont non aromatiques
Pour démontrer ce résultat, je vous renvoie au TD, ou encore au NTA Rose qui propose une approche plus

ou moins claire par les hydrocarbures alternants (vus plus loin).

Et les 1% restants? Il existe des annulènes ayant une topologie dite de Möbius, que l’on peut voir comme
un anneau vrillé, obtenu en appliquant une rotation d’un demi-tour avant de refermer l’annulène sur lui même
(évidemment sur le benzène ce n’est pas vraiment envisageable) :

Recueil d’exercices de chimie théorique. Romain Réocreux

que son énergie soit minimale, soit E0
2(�0), puis émet un photon qui le désexcite jusqu’à l’énergie

E1(�0), avant de reprendre sa forme initiale et son énergie fondamentale E(� = 1).

(a) Que devient l’énergie perdue lors des phases de déformation 2� et 4� ?

(b) Calculer l’énergie du photon émis lors de la désexcitation. Calculer le rapport des énergies du

photon absorbé et du photon émis, ✏abs/✏em et comparer aux résultats expérimentaux de la

Figure 5.

(c) Parmi les différents cristaux de la Figure 3, y en a-t-il pour lesquels la raie d’émission serait

dans le domaine du visible ?

8. La Figure 7 montre le déplacement du maximum d’absorption des centres F dans KBr sous l’effet

de la température. Quel changement structural, induit par la température, pourrait expliquer cet

effet bathochrome ?

Figure 7: Déplacement du spectre d’absorption des centres F dans KBr sous l’effet de la température.

Exercice 6 : Aromaticité de Hückel et Aromaticité de Möbius.

On considère le problème des électrons ⇡, de masse m, libres de se déplacer sur une structure circulaire

(par exemple le benzene) de rayon R.

1. Bien qu’on ne considère habituellement qu’un seul type de structure circulaire, il en existe, en

pratique (cf figure ci-dessus), différentes réalisations appelées topologies :

— la topologie de Hückel, aussi notée T0, 2⇡-périodique, avec un plan de symétrie,

— la topologie de Möbius, aussi notée T1, présentant une torsion le long du cercle, par conséquent

4⇡-périodique, avec un axe de symétrie d’ordre 2,

9

On peut montrer (cf TD) que la règle de Hückel est inversée pour les anneaux de type Möbius, et on peut
généraliser :

Règle d’aromaticité généralisée : Un annulène à 4n+2 électrons sera aromatiques s’il contient un nombre
pair de demi-tours, et antiaromatique s’il contient un nombre impair de demi-tours. Un annulène à
4n électrons sera aromatiques s’il contient un nombre impair de demi-tours, et antiaromatique s’il
contient un nombre pair de demi-tours.

Nous verrons dans la partie 5.4 une application beaucoup plus intéressante des annulènes de Hückel et
Möbius, qui nous permettront d’interpréter des états de transition.

1.5 Pour aller plus loin sur les systèmes π-conjugués

1.5.1 Hydrocarbures alternants (Rivail, NTA rose)

Clairement, cette partie ne sert pas à grand chose, mais vous pouvez toujours la lire rapidement si mettre
des étoiles sur des carbones vous intéresse.

On appelle alternant un hydrocarbure conjugué dont les cycles éventuels comportent un nombre pair
d’atomes de carbone. Autrement dit, si on arrive à marquer d’une étoile un atome de carbone sur deux sans
se retrouver avec deux étoiles côte-à-côte, on est en présence d’un hydrocarbure alternant. Voici quelques
exemples d’hydrocarbures alternants ou non :
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Notre cher benzène est lui aussi alternant. Et alors?

Théorème de Coulson et Rushbrooke (ou théorème d’appariement) : Dans les hydrocarbures alternants :

— À tout niveau liant d’énergie α + mβ correspond un niveau antiliant d’énergie α−mβ (m peut valoir 0)
— Les coefficients des orbitales atomiques de l’orbitale antiliante se déduisent de ceux de l’orbitale liante

qui lui est associée en changeant le signe d’un coefficient sur deux dans l’ordre d’enchaînement des
atomes (on peut utiliser nos étoiles).

— Si le système a un nombre pair de carbones, la population électronique π de chaque atome de carbone
est strictement égale à 1 (la charge nette est strictement égale à 0).

(la démonstration de ce théorème est faite dans le Rivail)
Imaginons qu’on connaisse seulement les orbitales liantes du benzène (φ1, φ2 et φ3). On peut alors retrouver

les énergies des trois autres orbitales car elles sont symétriques aux trois premières par rapport à α, et les
coefficients s’obtiennent bien en multipliant par (−1) un coefficient sur deux.

En pratique ces propriétés peuvent permettre de vérifier rapidement si un diagramme d’OM est juste, et
s’appliquent à une famille plus large que les polyènes linéaires et cycliques.

1.5.2 Utilisation du logiciel HuLiS

Pour l’oral vous avez accès à un logiciel java très pratique : HuLiS. Il est disponible gratuitement sur
http ://www.hulis.free.fr, et marche sur Windows, Mac et Linux. Je vous laisse consulter le manuel sur le site
mais il est très simple d’utilisation, en quelques clics vous pouvez déterminer les orbitales, charges partielles,
etc. dans le cadre de Hückel simple.

1.5.3 Méthode de Hückel étendue

Premièrement un petit rappel : la méthode de Hückel simple pourrait s’appliquer à d’autres systèmes que
les systèmes π conjugués (rien dans la méthode ne mentionne les orbitales p), c’est juste que les résultats sont
catastrophiques car la paramétrisation (introduction des constantes α et β) est inadéquate.

La méthode de Hückel étendue, mise au point par Hoffmann en 1963, ne présente pas cette paramétrisation,
le reste des approximations (Born Oppenheimer, champ moyen, LCAO) étant conservé. On revient donc aux
Hii, Hij et Sij (Sii vaut 1 par définition). On sait calculer les Sij à partir de l’expression des OA, il reste à calculer
Hii et Hij. Pour cela on va faire des approximations, un peu moins radicales que dans le cadre Hückel simple :

1. Chaque intégrale Hii est assimilée à la valeur de l’énergie de l’orbitale atomique ϕi (soit l’opposé de
l’énergie d’ionisation de l’électron de la couche externe)

2. Les intégrales Hij sont calculées à partir de la relation empirique de Wolfsberg-Helmholtz :

Hij = K
Hii+Hjj

2 Sij, avec K = 1.75 comme valeur optimale.

On connait maintenant tous les paramètres à mettre dans le déterminant séculaire, on peut donc le résoudre
(plus facile à dire qu’à faire). Pour plus de détails vous pouvez aller voir dans le Rivail. On pourra noter que les
orbitales liantes et antiliantes ne sont plus symétriques par rapport à α (du fait des Sij non nuls), et on retrouve
dans ce cas que les interactions à 2 orbitales et 4 électrons sont déstabilisantes (ce qui n’est pas le cas dans le
cadre Hückel simple).

Ce qu’il faut retenir est que dans la méthode de Hückel étendue les intégrales Hii et Hij sont encore ap-
proximées, mais de façon plus raisonnable, ce qui lui donne une plus grande légitimité.
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Chapitre 2

La méthode des fragments

Nous avons vu dans le chapitre précédent que la méthode de Hückel permet de déterminer les OM de
"grands" systèmes, en simplifiant le hamiltonien, mais il existe une autre façon de le simplifier, en utilisant la
théorie de perturbation que vous avez déjà vue.

2.1 Théorie de perturbation (Hiberty)

On écrit le hamiltonien sous la forme suivante :

Ĥ = Ĥ0 + Ŵ, avec Ĥ0 le hamiltonien d’un système similaire et qui est connu, et Ŵ l’hamiltonien de
perturbation.

Quoi prendre comme système connu et comme perturbation?
— On peut substituer un atome par un autre (cf TD) :

O

— On peut songer à séparer le système en deux fragments, Ĥ0 sera alors la somme des hamiltoniens des
deux fragments séparés, et Ŵ correspondra à l’interaction entre les deux fragments : c’est la méthode
des fragments, que l’on utilisera dans tout le reste du chapitre.

MeO

Voyons comment on peut retrouver des diagrammes d’OM rapidement avec cette technique !

2.1.1 Guide du parfait fragmenteur

Avant de se lancer dans les cas concrets, quelques remarques concernant cette méthode :
— On maximise la symétrie pour gagner du temps.
— On ne cherchera jamais à faire interagir plus de deux fragments en même temps. Si l’envie nous prend

de fragmenter le système en 3, il faudra appliquer la méthode sur les deux premiers fragments et
combiner le résultat avec le dernier fragment.

— Par contre, un fragment n’est pas forcément connexe ! Pour la molécule d’eau par exemple, on peut
traiter d’une part l’atome d’oxygène et d’autre part les deux hydrogènes, cette fragmentation ayant
l’avantage de conserver la symétrie C2v de la molécule. Dans ce cas on fera interagir les orbitales ato-
miques de O avec les orbitales de symétrie du fragment H...H dans le groupe C2v. Une remarque sur
les orbitales de symétrie dans un fragment disjoint : On sait les tracer, mais comment les placer sur un
diagramme d’énergie? L’interaction entre les différentes parties du fragments (interaction H-H dans
notre cas) va pouvoir être négligée, donc l’énergie du fragment multiple sera celle de ses constituants.
Une autre façon de voir les choses dans notre exemple est une perturbation latérale de la molécule H2
par l’atome d’oxygène. Les orbitales moléculaires de H2 ont la même allure que les orbitales de sy-
métrie de H...H, et vont se rapprocher en énergie lors de l’allongement de la liaison H-H pour obtenir
l’eau, ce qui revient bien au même.

— La méthode des fragments n’est pas incompatible avec la méthode de Hückel. On peut faire interagir
des systèmes π de fragments obtenus par la méthode de Hückel pour en obtenir d’autres (voir section
2.4). En plus comme on ne considère que les orbitales π, on peut faire des trucs géniaux comme du
butadiène à partir de deux fragments éthylène sans s’embêter à compter les hydrogènes.
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— Le remplissage électronique ne nous intéresse pas pour construire le diagramme d’orbitales molécu-
laires (conséquence de l’approximation monoélectronique, en passant), du coup il n’y a pas besoin de
se poser de question de si le fragment est neutre, ionique ou radicalaire, il faut juste prendre des frag-
ments qui respectent la symétrie de la molécule finale.

Maintenant qu’on dispose de tous les outils, on va pouvoir faire interagir les orbitales des deux fragments.
Ça fait beaucoup de possibilités, mais on verra par la suite que beaucoup d’orbitales n’interagiront pas (ou de
façon négligeable). On envisagera 3 cas :

— Cas ou on fait interagir une orbitale de chaque fragment, d’énergies différentes. C’est le cas le plus
classique.

— Cas ou on fait interagir une orbitale de chaque fragment, de même énergie
— Cas d’une interaction à 3 orbitales

2.1.2 Interaction entre 2 orbitales d’énergies différentes

On va faire interagir 2 orbitales qui proviennent des deux fragments, que l’on appellera φA et φB, d’énergies
E0

A et E0
B (avec E0

A < E0
B par convention). Ces orbitales peuvent être des orbitales atomiques, mais aussi mo-

léculaires ou encore des orbitales de symétrie. Ce qui compte ici est qu’on en prend une par fragment. Après
perturbation, nous obtiendrons deux OM Ψ1 et Ψ2 d’énergie E1 et E2.

On a Ĥ =

(
H11 H12
H21 H22

)
, Ĥ0 =

(
H11 0

0 H22

)
et Ŵ =

(
0 H12

H21 0

)
, avec H11 = E0

A, H22 = E0
B et H12 = H21

que l’on notera PAB.
A l’ordre 1, la théorie des perturbations nous dit que :

Ψ1 = φA +
PAB

E0
A − E0

B
φB E1 = E0

A + W11 = E0
A

Ψ2 = φB +
PAB

E0
B − E0

A
φA E2 = E0

B + W22 = E0
B

On voit qu’on est obligés d’aller à l’ordre 2 pour les énergies :

E1 = E0
A +

P2
AB

E0
A − E0

B

E2 = E0
B −

P2
AB

E0
A − E0

B

Quelques remarques :
— PAB étant petit, l’OM Ψ1 est développée majoritairement sur φA et Ψ2 sur φB

— On retrouve le résultat classique ∆E ∝ S2

∆E0 en utilisant la relation de Wolfsberg/Helmholtz qui relie
Hij à Sij (voir p.14). Conséquence importante : Si les orbitales de chaque fragment sont trop éloignées
en énergie ou ont un recouvrement nul, on négligera la perturbation. Cela restreindra grandement le
nombre d’interactions à considérer !

— Ça ne marche pas pour E0
A = E0

B ! (d’où le paragraphe suivant)
On pourra alors construire des orbitales perturbées graphiquement, en abaissant/augmentant les éner-

gies selon le cas, et en mettant un gros coefficient sur l’orbitale perturbée et un petit coefficient sur l’orbitale
perturbante.

16



2.1.3 Interaction entre 2 orbitales de même énergie

Lorsque les orbitales φA et φB ont une même énergie E0, on ne peut pas utiliser la méthode précédente,

mais l’hamiltonien s’écrit : Ĥ =

(
H11 H12
H21 H22

)
= Ĥ =

(
E0 PAB

PAB E0

)
.

C’est l’équivalent du problème diatomique homonucléaire avec S = 0, la diagonalisation donne :

Ψ1 =
1√
2
(φA + φB) E1 = E0

A + PAB

Ψ2 =
1√
2
(φA − φB) E2 = E0

B − PAB

 φA φB

ψ1

ψ
2

2.1.4 Interaction à 3 orbitales (J&V, Hiberty)

Prenons le cas d’interaction entre deux orbitales φA1 et φA2 du fragement A et une orbitale φB du fragment
B, avec EA1 < EB < EA2 (pour tous les autres cas, on pourra approximer la perturbation par une interaction à
deux orbitales en négligeant l’orbitale du fragment A la plus éloignée de φB). Chacune des trois sera perturbée
par les deux autres, et on s’arrêtera comme précédemment à l’ordre 1 pour les fonctions d’onde et à l’ordre 2
pour les energies. Commençons par φB : la perturbation par φA1 et φA2 sera cumulative et on écrira :

ΨB = φB +
PA1B

E0
B − E0

A1

φA1 +
PA2B

E0
B − E0

A2

φA2 EB = E0
B +

P2
A1B

E0
B − E0

A1

+
P2

A2B

E0
B − E0

A2

Le problème se réduit donc à deux fois une interaction à deux orbitales, ce qui a été vu précédemment. Gra-
phiquement, il suffira d’opérer en deux étapes, sachant que quel que soit l’ordre des perturbations le résultats
sera le même.

Pour φA1 et φA2 , c’est encore plus simple, car PA1 A2 = 0, φA1 et φA2 étant initialement orthogonaux. Il s’agit
donc d’interactions à deux orbitales :

ΨA1 = φA1 +
PA1B

E0
A1
− E0

B
φB EA1 = E0

A1
+

P2
A1B

E0
A1
− E0

B

ΨA2 = φA2 +
PA2B

E0
A2
− E0

B
φB EA2 = E0

A2
+

P2
A2B

E0
A2
− E0

B

Quand on fait ça graphiquement, on peut croire, pour φA1 par exemple, que l’ordre de perturbation φB
puis φA2 donnerait un résultat différent, car φA2 et ΨA1 ne semblent pas orthogonales. En fait le terme non
orthogonal est le petit lobe centré en φB, qui est proportionnel à PA1B, donc très petit. L’interaction entre φA2 et
ΨA1 est alors une perturbation d’ordre 2, que nous ne considérons pas.
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φB

φA1

φA2

ψA1

ψB

ψA2

Remarque : On pourrait croire voir une orbitale hybride sur ΨB (je vous invite à jeter un coup d’oeil sur
l’annexe A sur l’hybridation), mais ici le "mélange" entre φA1 et φA2 a lieu dans l’orbitale moléculaire et non au
stade d’orbitales atomiques.

Pour l’agrégation vous serez rarement amenés à ces considérations de hamiltoniens, mais il faut savoir
que la méthode des fragments repose sur cette théorie rigoureuse. Par la suite nous construirons à la main les
diagrammes en se basant sur ces règles de perturbations.

2.2 Un exemple complet : l’éthane (Rivail, J&V 2)

2.2.1 Stratégie de fragmentation

L’éthane comporte huit atomes, c’est déjà beaucoup! Si on cherche à utiliser la symétrie pour fragmenter,
on voit que le plan de symétrie coupant la liaison C-C est très intéressant on aurait deux fragments identiques
de type CH3

•. Et comment connaitre les orbitales du fragment CH3
•? On peut envisager deux façons :

— En fragmentant encore : On peut construire le diagramme d’OM du radical CH3
• de la même ma-

nière que la molécule NH3, en considérant l’interaction de l’atome lourd (C,N,...) avec les orbitales de
symétrie du fragment H3 (dans le groupe C3v).

— En partant d’une molécule fictive CH3 plane et en opérant une déformation géométrique qui se traduira
par une descente en symétrie, du groupe D3h vers C3v.

2.2.2 Le fragment CH3•

La deuxième façon sera présentée dans ce cours, en commençant par l’obtention de CH3 plan.

2.2.2.1 Fragment CH3 plan

Le fragment CH3 plan s’obtient en combinant les OA de C et les orbitales de symétrie du fragment H3 (seule
fragmentation qui respecte la symétrie D3h). Chaque fragment a une orbitale de symétrie a1’, deux orbitales de
symétrie e’, et seul le fragment C a une orbitale de symétrie a1". Les orbitales associées à deux représentations
irréductibles différentes n’intéragiront pas car celles ci sont toutes orthogonales entre elles. De plus l’élément
de symétrie σv par rapport au plan de la feuille (voir figure 2.1) permet de différentier deux couples d’orbitales
E’. Au final nous aurons trois couples d’orbitales à faire intéragir, et l’orbitale pz de C sera antiliante.

2.2.2.2 Fragment CH3 coudé : Diagramme de corrélation

Nous allons partir du diagramme précédent et faire évoluer les OM suivant une distorsion progressive vers
une géométrie pyramidale, la longueur de liaison C-H étant fixée (on ne "tire" pas le carbone avec H3 fixé). Le
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2a'1

2e

1a'1

1e

1a"1
e

a'1

a'1

a"1

e

FIGURE 2.1 – Diagramme de construction des orbitales moléculaires de AH3 plan.

diagramme obtenu (figure 2.2) est appelé diagramme de corrélation (ou encore diagramme de Walsh dans ce
cas précis de distorsion géométrique).

L’évolution des orbitales 1e et 2e se comprennent facilement, car le recouvrement (respectivement positif
et négatif) diminue lors de la distorsion.

Pour comprendre l’évolution de l’allure de 1a’1, 2a’1 et 1a"1, il faut garder en tête le diagramme précédent :
On avait dit que l’orbitale pz, de symétrie a1" dans D3h, n’interagissait pas, mais ce n’est plus vrai dans la géo-
métrie pyramidale : Dans le nouveau groupe C3v, cette orbitale a une symétrie a1, et interagira avec l’orbitale
de symétrie liante de H3, donnant lieu à une interaction à trois orbitales, d’ou l’allure des lobes (ici à l’ordre 2).
Les variations d’énergie s’expliquent ensuite par des considérations de recouvrement.

2.2.2.3 Interaction entre deux fragments CH3•

Il ne reste maintenant plus qu’à rassembler deux fragments CH3
•, de la même façon que l’on tracerait le

diagramme d’OM d’une molécule diatomique homonucléaire :
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1a

2a

1e

3a1
2e

1a'1

1a"1

1e

2a'1

2e

1

1

FIGURE 2.2 – Diagramme de construction des orbitales moléculaires de AH3 coudé.

1a

2a

1e

3a1
2e

1

1

1a

2a

1e

3a1

1

1

2e

H

C C

H

H
H

H H

FIGURE 2.3 – Diagramme d’OM de l’éthane à partir des orbitales des fragments.
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2.3 Quelques fragments classiques de type AHn (Rivail)

2.3.1 AH2 linéaire et coudé

1a1

1b2

2a1
1b1

3a1

2b2

a1

b2

a1

b1

b2

a1

FIGURE 2.4 – Diagramme de construction des orbitales moléculaires de AH2 linéaire.

On obtient ensuite le fragment AH2 coudé par distorsion du fragment AH2 linéaire.

1a1

1b2

2a1
1b1

3a1

2b2

1a1

1b2

2a1

1b1

3a1

2b2

FIGURE 2.5 – Diagramme de construction des orbitales moléculaires de AH2 coudé.

Ce fragment peut être utilisé pour tracer le diagramme d’OM complet de l’éthylène, on verrait alors que le
système π est indépendant.

2.3.2 AH3 plan et pyramidal

Cf. section 2.2.2.
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2.3.3 AH4 tétraédrique et plan-carré

1a1

2a1

1t2

2t2

a1

t2

a1

t2

FIGURE 2.6 – Diagramme de construction des orbitales moléculaires de AH4 tétraédrique.

eg

eg a2u

1a2u

1eg

2eg

a1g

1a1g

a1g

2a1g

b2g 1b2g

FIGURE 2.7 – Diagramme de construction des orbitales moléculaires de AH4 plan-carré.

2.4 Quelques fragments classiques de type Hückel

2.4.1 2 carbones : l’éthylène

Est-ce nécessaire de le tracer?
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2.4.2 3 carbones : Le propène et le cyclopropène

α + 1,41β 

α   

α − 1,41β 

FIGURE 2.8 – Orbitales du propène en théorie de Hückel simple.

2.4.3 4 carbones : Le butadiène et le cyclobutadiène (Hiberty)

On peut construire le diagramme du butadiène en faisant interagir deux fragments de type ethylène, mais
attention à respecter la symétrie (C2v ici) : Le premier fragment éthylène étant placé au centre, on le fait interagir
avec un fragment éthylène "étiré".

α + 1,62β 

α − 0,62β 

α +0,62β 

α − 1,62β 

FIGURE 2.9 – Orbitales du butadiène en théorie de Hückel simple.

2.4.4 6 carbones : Le benzène

On pourrait le construire en faisant interagir deux fragments propyl, ou encore en alternant deux fragments
cyclopropène.
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α + 2β 

α − β  

α + β 

α − 2β 

FIGURE 2.10 – Orbitales du benzène en théorie de Hückel simple.

Si vous voulez encore des orbitales π, le NTA rose présente une trentaine de pages de tableaux d’énergies et
coefficients d’orbitales, pour la plupart déterminées à l’aide de la méthode de Hückel (ou bien utilisez logiciel
HuLiS, beaucoup plus visuel).

2.5 Fragments donneurs et fragments accepteurs

Sans construire des diagrammes d’OM complets, la méthode des fragments peut être utilisée en chimie
organique pour déterminer l’influence d’un groupe particulier de la molécule, sur ce qui nous intéresse le plus
dans ce domaine et sera détaillé plus tard : les orbitales frontières. On distingue alors deux familles :

— Fragments donneurs : On dira d’un fragment qu’il est donneur si sa HO est haute en énergie, et qu’il
augmente l’énergie de la HO du fragment avec lequel il interagit. C’est le cas de -NR2, -OR, -SH, Cl, ...

— Fragments accepteurs : On dira d’un fragment qu’il est accepteur si sa BV est basse en énergie, et qu’il
baisse l’énergie de la BV du fragment avec lequel il interagit. C’est le cas de -BR2, -C(=O)R, -C(=O)OR,
-NO2, -CN, ...

2.6 Application à l’hyperconjuguaison (J&V 2, NTA Blanc)

Le phénomène d’hyperconjuguaison est un exemple typique de phénomène qu’il n’est pas possible d’ex-
pliquer sans considérations orbitalaires : bien que le carbone soit plus électrophile que l’hydrogène, le groupe
-CH3 semblera plus donneur d’électrons que le groupe -H. Attention, j’ai bien précisé semblera, car il y a un
piège : Les calculs de charge sur les OM montrent que le groupe méthyl sera à l’inverse légèrement attracteur
comparé au groupe -H. L’effet d’hyperconjuguaison s’explique par la distorsion de la fonction d’onde : la den-
sité électronique sur le reste de la molécule correspondant aux électrons π sera augmentée par la présence du
groupe méthyle, tandis que celle correspondant aux électrons σ sera diminuée. On dira que le groupe méthyle
est σ-attracteur et π-donneur. C’est l’effet π-donneur (souvent minoritaire) du méthyle qui sera responsable
de l’effet d’hyperconjuguaison, pour des raisons orbitalaires et non électrostatiques. Je vous conseille a lecture
du NTA blanc page 244 qui est très détaillé à ce sujet.

Étudions le cas du cation éthyle CH3CH+
2 : c’est le cas le plus simple de cation stabilisé par hyperconju-

guaison, et on sait le construire facilement à partir d’un fragment -CH2 et un fragment -CH3 :
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FIGURE 2.11 – Construction des OM du cation éthyle, avec indication du remplissage électronique.
En gras l’interaction stabilisante responsable du phénomène d’hyperconjuguaison

On constate la levée de dégénerescence des deux orbitales 1e1 : L’une crée une interaction à 4 électrons, avec
l’orbitale 1b2, et l’autre crée une interaction à 2 électrons avec l’orbitale 1b1. Cette dernière est responsable de
l’effet d’hyperconjuguaison : le cation méthyle met en jeu deux électrons dans ce qui pourrait correspondre
à une "liaison π". Bien sur on ne pourrait pas la représenter en Lewis car les électrons en question sont aussi
dans une liaison σ au sein du groupe méthyle.

Dernière remarque : les orbitales 1e1 étant dégénérées, l’interaction d’hyperconjuguaison est invariante
par rotation du méthyle autour de l’axe C-C : Quelque soit l’orientation relative du groupe méthyl et éthyl, on
pourra toujours construire par combinaisons linéaires pertinentes un jeu d’orbitales 1e1 qui donnera exacte-
ment le même diagramme.
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Chapitre 3

Chimie orbitalaire et réactivité

Maintenant qu’on a étudié en détail différentes molécules en construisant leur diagramme d’OM, on va
pouvoir les sortir au grand jour et attaquer l’étape suivante : la réaction chimique. Plusieurs questions se
posent lorsqu’on étudie une réaction chimique sur une molécule A :

1. Une molécule B réagira-t-elle avec la molécule A? (réactivité absolue)

2. Si deux réactifs B1 et B2 sont susceptibles de réagir avec A, lequel donnera le produit majoritaire?
(réactivité relative)

3. Si A présente plusieurs sites réactifs, lequel sera attaqué préférentiellement par A? (régioselectivité)

4. Si pour un site d’attaque donné, plusieurs chemins peuvent être envisagés, lequel sera le plus favo-
rable? (stéréosélectivité)

Nous mettrons la question de la réactivité absolue de côté et supposerons que la réaction a lieu. Qu’en
est-il de la réaction inverse? Nous allons soit la négliger (contrôle cinétique), soit considérer la réaction et son
inverse dans un équilibre stationnaire (contrôle thermodynamique).

3.1 Généralités

En contrôle thermodynamique, le produit majoritaire sera le plus stable. Pour répondre aux questions
précédentes, il suffira alors de déterminer les énergies relatives des différents produits possibles : il n’y a
même pas besoin d’étudier la réaction en elle même, c’est presque décevant...

En contrôle cinétique par contre, le produit majoritaire sera le plus rapidement formé, et la cinétique nous
dit qu’il faudra comparer les énergies des états de transition de l’étape cinétiquement déterminante. C’est
beaucoup plus compliqué, car on ne connait pas sa structure a priori. Pour cela on peut utiliser deux méthodes :

1. On peut supposer que l’état de transition sera semblable au(x) réactif(s) (état de transition précoce)
ou aux produits (état de transition tardif) : c’est le postulat de Hammond. Dans le cas d’un état de
transition tardif, il suffira alors de comparer les énergies des différents produits ou intermédiaires ré-
actionnels (c’est ce qu’on fait avec les intermédiaires de Wheland pour les SEAr). Dans le cas d’un
état de transition précoce, on ne peut pas faire de même, on utilisera alors la théorie des perturbations
pour prédire le début des différents mécanisme, et on extrapolera le résultat pour déterminer l’état de
transition le plus stable. Pour la plupart des états de transition (même tardifs), cette méthode s’avère
convenable car il n’y a pas de croisement dans le profil énergétique. Dans ce cas il faut bien préciser
que l’on fait l’hypothèse de non croisement.

(a) (b) (c)

FIGURE 3.1 – Profils énergétiques à état de transition précoce (a) et tardif (b). (c) : Cas ou l’hypothèse
de non croisement n’est pas vérifiée, c’est le cas par exemple de l’attaque d’un nucléophile sur

différents dérivés carbonylés
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2. Une autre méthode peut être de simuler l’évolution en énergie des OM du système lors de la réaction.
Si on connait les OM des réactifs et des produits, c’est quelque chose qu’on sait déjà faire, en traçant un
diagramme de corrélation.

Dans la suite de ce chapitre nous détaillerons l’approche perturbative (première méthode). Les diagrammes
de corrélations appliqués à la réactivité seront vus dans le chapitre sur les réactions péricycliques.

3.2 Équation de Klopman-Salem

Klopman et Salem 1 ont calculé l’évolution énergétique lors de l’approche de deux molécules en interaction,
en utilisant une approche perturbative à l’ordre 2. La variation d’énergie s’écrit, lorsque le recouvrement est
faible :

∆E = −∑
a,b
(qa + qb)βabSab

︸ ︷︷ ︸
terme de répulsion "stérique"

+ ∑
k<l

QkQl
εRkl︸ ︷︷ ︸

terme électrostatique

+
OM occupées

∑
r

OM vacantes

∑
s

−
OM occ.

∑
s

OM vac.

∑
r

2(∑
a,b

cr,acs,bβa,b)
2

εr − εs︸ ︷︷ ︸
terme orbitalaire

(3.1)
Dans cette équation qa et qb sont les populations électroniques des OA ϕa et ϕb (notées a et b dans l’équation

précédente), Rkl est la distance entre les deux OA, β est l’intégrale de résonance et Sab le recouvrement entre
ces OA, Qk et Ql sont les charges des atomes k et l, ε est la constante diélectrique du milieu, cr,a est le coefficient
de l’OA ϕa dans l’OM φr.

Le premier terme correspond à la répulsion entre les nuages électroniques lorsque deux molécules s’ap-
prochent l’une de l’autre (interactions à 4 électrons entre toutes les orbitales occupées) : c’est ce que l’on appelle
la répulsion stérique en chimie organique. Sa valeur est importante (et justifie la forte élévation d’énergie en
début de réaction dans le profil énergétique), mais il varie très peu en fonction du site d’attaque : on le laisse
généralement de côté.

Le second terme est purement électrostatique, on le considèrera seulement pour des composés ioniques ou
polaires.

Le troisième terme est purement orbitalaire, on d’ailleurs reconnaitre la forme de type P2

∆E qui vient de la
perturbation à l’ordre 2, et qui explique l’approximation des orbitales frontières que nous verrons dans la suite.

Il faut savoir que certains facteurs expérimentaux, comme les effets entropiques et les effets de solvant, qui
ne sont pas pris en compte dans l’équation de Klopman Salem, peuvent jouer un rôle non négligeable lors de
l’approche des réactifs.

3.3 Le modèle des orbitales frontières (hypothèse de Fukui)

La quadruple somme du terme orbitalaire de l’équation précédente peut faire peur, mais le terme en 1
εr−εs

montre que l’interaction entre deux orbitales sera d’autant plus faible que leurs énergies sont éloignées. Ainsi
Fukui a proposé en 1952 (16 ans avant la parution de l’équation de Klopman-Salem), de limiter l’étude de la
réactivité aux deux interactions HO-BV des réactifs (figure 3.2). Ces quatre orbitales sont appelées orbitales
frontières.

Parmi les deux interactions HO/BV considérées, une est généralement plus forte, et correspond à l’écart
HO-BV le plus faible. On définira alors deux classes de molécules :

— Les nucléophiles, qui sont des molécules ayant une HO haute en énergie. Ils sont riche en électrons,
portent généralement des groupes donneurs, et agissent comme bases de Lewis.

— Les électrophiles ont une BV basse en énergie. Ils sont pauvres en électrons, portent des groupes attrac-
teurs, et sont des acides de Lewis.

Attention, les notions de nucléophile et d’électrophile (tout comme les notions de réactif, donneur, attracteur,
...) est relative ! La notion d’OM "haute" ou "basse" en énergie est un abus de langage, il faudrait toujours dire
"haute devant" ou "basse devant".

La plupart des réaction mettent en jeu un électrophile et un nucléophile, dans ce cas on ne considèrera plus
qu’une interaction HO-BV et l’équation de Klopman-Salem s’écrira :

∆E = −QNuQEl
εR

+

2(∑
a,b

cHO
Nu,acBV

El,bβab)
2

εHO
Nu − εBV

El
(3.2)

avec cHO
Nu,a les coefficients de la HO du nucléophile (Nu) et cBV

El,b les coefficients de la BV de l’électrophile (El).

1. Pour la petite histoire leurs travaux étaient indépendants et ont été publiés dans le même numéro du JACS!
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HO1

BV1

HO2

BV2

interactions à 4 électrons

interactions à 2 électrons

FIGURE 3.2 – Interactions orbitalaires entre deux réactifs en approche. Les interactions entre couches
pleines correspondent au premier terme de l’équation de Klopman-Salem. Parmi les interactions à 2

électrons correspondant au terme orbitalaire, seules les interactions HO/BV seront considérées.

À partir de cette équation nous pouvons répondre aux questions abordées en début de chapitre, en contrôle
cinétique :

1. Réactivité relative : Nu réagira préférentiellement avec la molécule dont la BV est la plus semblable à sa
HO, en terme d’énergie mais aussi de coefficients.

2. Régiosélectivité : Le site d’attaque préférentiel sur Nu correspond au plus gros coefficient sur sa HO.

3. Stéréosélectivité : Le chemin le plus favorable est celui qui va conduire à la meilleure interaction fronta-
lière.

Une petite précision sur l’approximation des orbitales frontières : si elle a su faire ses preuves expéri-
mentalement, elle n’est pas a priori mathématiquement correcte, en effet on ne peut pas négliger une somme
d’interactions devant les interactions entre OF, car mêmes si les interactions entre OF sont plus fortes, l’ordre
de grandeur reste le même. La validité de cette approximation est due à un phénomène supplémentaire : Lors
de l’approche entre les réactifs, la structure des réactifs sera perturbée, ce qui entraînera un déplacement de
leurs orbitales frontières, qui se retrouveront de plus en plus proches (alors que les autres orbitales varient
peu). Voir le NTA blanc p.143 pour plus de précisions.

3.4 La théorie HSAB

L’équation de Klopman-Salem permet de justifier la théorie HSAB (Hard and Soft Acids and Bases) de
Pearson, basée sur des observations expérimentales. Dans cette théorie on distingue les réactifs "mous" des
réactifs "durs" :

— Un acide est dit dur s’il est fortement électropositif, peu polarisable et possède une BV haute en énergie
(exemples 2 : H+, Li+, Al3+, Mg2+), et mou dans le cas inverse (exemples d’acides mous : Cu+, I2, Ag+).

— Une base est dite dure si elle est fortement électronégative, peu polarisable et possède une HO basse
en énergie (exemples : F−, HO−, Cl−), et molle dans le cas inverse (exemples de bases molles : RS−, I−,
R3P).

En résumé la dureté croît avec le rapport charge/volume.
Cette classification permet d’énoncer la règle empirique de Pearson :

Un acide et une base de même type réagissent préférentiellement entre eux.

Cette règle peut s’expliquer à l’aide des considérations précédentes, en distinguants les trois cas :
— Les deux réactifs sont durs : L’écart HO-BV sera grand mais le terme électrostatique va être fortement

stabilisant ce qui favorise la réaction. On parlera alors de contrôle de charge.

2. Vous pouvez trouver un tableau plus complet d’acides et de bases classés par dureté dans le Hiberty p. 170

29



— Les deux réactifs sont mous : l’écart HO-BV sera faible et le terme orbitalaire va stabiliser l’approche.
On parlera de contrôle orbitalaire.

— Un réactif est dur et l’autre mou : Les deux termes seront faibles et la réaction défavorisée.

3.5 Application à la réactivité des carbonyles

3.5.1 Le groupe carbonyle

Pour modéliser les orbitales frontières des composés carbonylés, construisons le diagramme d’OM de
l’éthanal :

1a1

1b2

2a1

1b1

3a1

2b2

OCH2

FIGURE 3.3 – Orbitales de l’éthanal. La HO est centrée sur l’oxygène et la BV est l’orbitale π∗(CO)

3.5.2 Assistance électrophile

La réactivité du groupe carbonyle peut être modifiée par l’action d’un composé électrophile (ion H+, ions
métalliques comme Li+). L’électrophile aura tendance à se coordiner sur l’oxygène et la perturbation associée
sera telle que représentée figure 3.4.

M
+

M
+

M
+

FIGURE 3.4 – Influence d’un électrophile sur l’énergie de la BV

On constate deux effets :
— L’énergie de la BV est abaissée, ce qui signifie que la réactivité électrophile sera exaltée.
— La BV se centre plus sur le carbone, l’attaque majoritaire se fera donc sur le carbone.
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3.5.3 Additions 1-2 et 1-4

L’étude de l’orbitale BV d’une α-énone par la méthode de Hückel donne le résultat suivant :

O

0,21

− 0,03

0,32

− 0,49
O

Charges partielles BV

− 0,66

0,25

0,56

− 0,44

2

4

3

O1

FIGURE 3.5 – Charges partielles et BV calculées par la méthode de Hückel simple.

On constate que le site ayant la plus forte charge partielle est différent du site correspondant au plus gros
coefficient sur la BV. L’équation de Klopman-Salem montre que l’attaque d’un nucléophile sur le carbone 2 est
favorisée par le terme électrostatique, tandis que l’attaque sur le carbone 4 est favorisée par le terme orbitalaire.
On en déduit, dans le cadre de la théorie HSAB, que les nucléophiles mous attaqueront préférentiellement la
position 1,4 tandis que les nucléophiles durs réagiront en 1,2.

3.5.4 Angle de Bürgi-Dunitz

Voir TD (Annale 1994C).
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Chapitre 4

Réactions radicalaires (Chaquin, Fossey,
Fleming)

Il y aurait beaucoup à dire sur la chimie radicalaire (elle représente une des trois grandes familles de réac-
tivité avec les réactivités ioniques et concertées), ce chapitre se focalisera sur la vision orbitalaire des radicaux
(le cours ne s’appelle par "Chimie Orbitalaire" pour rien). Pour plus d’informations sur les radicaux je vous
conseille d’aller voir le Fossey

4.1 OM des radicaux

Tous les raisonnements d’orbitales frontières vus précédemment sous-entendent que les molécules étudiées
sont à couches fermées (i.e. contiennent un nombre pair d’électrons, tous appariés). Dans le cas de radicaux
(molécules à couches ouvertes), une orbitale à moitié peuplée marquera la frontière entre les orbitales peuplées
et les orbitales vacantes : les termes d’orbitales HO et BV sont alors désuètes et on parlera d’orbitale Semi
Occupée, notée SO (ou SOMO pour Semi-Occupied Molecular Orbital).

4.1.1 Radicaux électrophiles et radicaux nucléophiles

L’approximation des orbitales frontières pourra être étendue au cas des radicaux : considérons l’approche
entre un radical R· et une molécule à couche fermée S :

LUMO

SOMO

HOMO

Radical R. Substrat S

A

B

Les interactions principales à considérer sont celles entre les orbitales de plus proche énergie, à savoir
l’interaction SOMO-HO et la SOMO-BV. La réactivité d’un radical peut donc être décrite en première approxi-
mation par la position de son orbitale SOMO.

FIGURE 4.1 – Radical électrophile (à gauche) et radical nucléophile (à droite).

Un radical dont la SOMO est basse en énergie sera donc électrophile, tandis qu’un radical dont la SOMO
est haute en énergie sera nucléophile. Un point intéressant est que l’on peut prévoir la nucléophilie par l’élec-
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tronégativité des atomes portant l’électron célibataire. Par exemple les halogènes ou les dérivés oxygénés sont
nucléophiles, tandis que les organometalliques comme R3Sn· sont plutôt électrophiles.

Cependant la frontière entre nucléophilie et l’électrophilie est assez floue et de nombreux radicaux seront
ambidents (ni nucléophiles ni électrophiles), dans ce cas là il faudra regarder la nature de l’autre réactif.

4.1.2 Effet d’un substituant

4.1.2.1 Substituant accepteur

Si on perturbe le radical par un accepteur, on fait apparaitre une interaction à 1 électron toujours stabili-
sante :

II.3.1 OM d’un radical

Une châıne alkyle radicalaire, comme par exemple CH3CH•CH2CH2CH3 n’admet qu’une or-
bitale moléculaire pour son système ⇡, que l’on appelle ’single occupied’ (SO), et si l’on néglige
le rôle des substituants alkyles, son énergie sera ESO = ↵. Un radical interagit préférentiellement
par la SO. Ainsi, il peut être soit électrophile, soit nucléophile. Pour savoir si un radical est plutot
nucléophile ou électrophile, il faut considérer deux points :

1. un nucléophile est une espèce ayant sa dernière orbitale occupée haute en énergie, et un
électrophile est un espèce ayant sa première orbitale vacante basse en énergie.

2. Les interactions à 1 électron dans 2 orbitales sont toujours stabilisantes. Les interactions à
3 électrons sont stabilisantes si la di↵érence d’énergie �✏ entre les deux orbitales est faible,
déstabilisante sinon.

En utilisant ces deux arguments pour la réaction R• + S, on voit que le caractère nucléophile d’un
radical provient de l’interaction à 1 électron SO $ LUMO alors que le caractère électrophile vient
de l’interaction à trois électrons SO $ HOMO. Pour un subtrat S donné, le caractère nucléophile
de R• augmente lorsqu’il possède une SO haute en énergie, et le caractère électrophile augment
lorsque la SO est basse en énergie.
Petit exercice : Vérifier cette définition en considérant les interactions entre OF lors de la réaction
d’un radical avec une molécule à couche fermée.

Les radicaux seront donc nucléophiles ou électrophiles selon l’électronégativité des atomes por-
tant l’électron célibataire. Par exemple, les halogènes X• et les dérivé oxygénés RO• sont élec-
trophiles car X et O ont une électronégativité élevée. Inversement, les organométalliques sont plutot
nucléophiles car les métaux sont électropositifs. Les dérivés de l’étain R3Sn• constituent un exemple
classique.5

Un point important à noter : on voit que la frontière entre radical nucléophile et électrophile
est assez flou car c’est toujours la SO qui intervient. Ainsi, un grand nombre de radicaux seront
ambidents et leur comportement dépendra de la nature de l’autre réactif (cf. exercice). Par exemple,
le radical R2N

• est un électrophile pour le transfert de H• sur le toluène, mais se comporte comme
un nucléophile pour l’addition sur le styrène !

Lorsque le radical est substitué par un donneur, la SO va monter en énergie, et donc le radical
devient davantage nucléophile. Lorsqu’il est substitué par un groupement attracteur, l’énergie de
la SO va baisser, et donc le radical va se comporter comme un électrophile.

Finalement, lorsque l’on considère des espèces substituées, le caractère nucléophile du radical est
favorisé si R• porte des donneurs et/ou S porte des accepteurs. À l’inverse le caractère électrophile
est favorisé si R• porte des accepteurs et/ou S porte des donneurs.

5C’est la fameuse réaction de Barton.
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Le radical sera donc stabilisé par un substituant accepteur, et sa SOMO diminuant en énergie, son électro-
philie sera exaltée et sa nucléophilie affaiblie.

4.1.2.2 Substituant donneur

La perturbation par un substituant donneur met en jeu une interaction à 3 électrons :

II.3.1 OM d’un radical

Une châıne alkyle radicalaire, comme par exemple CH3CH•CH2CH2CH3 n’admet qu’une or-
bitale moléculaire pour son système ⇡, que l’on appelle ’single occupied’ (SO), et si l’on néglige
le rôle des substituants alkyles, son énergie sera ESO = ↵. Un radical interagit préférentiellement
par la SO. Ainsi, il peut être soit électrophile, soit nucléophile. Pour savoir si un radical est plutot
nucléophile ou électrophile, il faut considérer deux points :

1. un nucléophile est une espèce ayant sa dernière orbitale occupée haute en énergie, et un
électrophile est un espèce ayant sa première orbitale vacante basse en énergie.

2. Les interactions à 1 électron dans 2 orbitales sont toujours stabilisantes. Les interactions à
3 électrons sont stabilisantes si la di↵érence d’énergie �✏ entre les deux orbitales est faible,
déstabilisante sinon.

En utilisant ces deux arguments pour la réaction R• + S, on voit que le caractère nucléophile d’un
radical provient de l’interaction à 1 électron SO $ LUMO alors que le caractère électrophile vient
de l’interaction à trois électrons SO $ HOMO. Pour un subtrat S donné, le caractère nucléophile
de R• augmente lorsqu’il possède une SO haute en énergie, et le caractère électrophile augment
lorsque la SO est basse en énergie.
Petit exercice : Vérifier cette définition en considérant les interactions entre OF lors de la réaction
d’un radical avec une molécule à couche fermée.

Les radicaux seront donc nucléophiles ou électrophiles selon l’électronégativité des atomes por-
tant l’électron célibataire. Par exemple, les halogènes X• et les dérivé oxygénés RO• sont élec-
trophiles car X et O ont une électronégativité élevée. Inversement, les organométalliques sont plutot
nucléophiles car les métaux sont électropositifs. Les dérivés de l’étain R3Sn• constituent un exemple
classique.5

Un point important à noter : on voit que la frontière entre radical nucléophile et électrophile
est assez flou car c’est toujours la SO qui intervient. Ainsi, un grand nombre de radicaux seront
ambidents et leur comportement dépendra de la nature de l’autre réactif (cf. exercice). Par exemple,
le radical R2N

• est un électrophile pour le transfert de H• sur le toluène, mais se comporte comme
un nucléophile pour l’addition sur le styrène !

Lorsque le radical est substitué par un donneur, la SO va monter en énergie, et donc le radical
devient davantage nucléophile. Lorsqu’il est substitué par un groupement attracteur, l’énergie de
la SO va baisser, et donc le radical va se comporter comme un électrophile.

Finalement, lorsque l’on considère des espèces substituées, le caractère nucléophile du radical est
favorisé si R• porte des donneurs et/ou S porte des accepteurs. À l’inverse le caractère électrophile
est favorisé si R• porte des accepteurs et/ou S porte des donneurs.

5C’est la fameuse réaction de Barton.
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Cette interaction n’est pas forcément stabilisante, elle le sera si les deux orbitales représentées sont suffi-
sament proches en énergie. Par contre un substituant donneur exalte la nucléophilie et affaiblit l’électrophilie
d’un radical.

4.1.2.3 Effet capto-datif

Lorsque l’on considère la présence de plusieurs substituants, la stabilisation apportée n’est pas additive. Si
les deux substituants sont de même nature (donneurs ou accepteurs), l’énergie de stabilisation est plus faible
que la somme des deux effets pris séparément (effet antagoniste). Par contre si les substituants sont de nature
différente la stabilisation est plus forte : c’est l’effet capto-datif (effet de synergie), souvent observé chez les
radicaux les plus stables.

Pour comprendre ce effet, il suffit de combiner les deux diagrammes précédents : L’interaction à trois
électrons stabilise la HO du donneur et déstabilise la SO : celle-ci se trouve plus proche de la BV du groupe
accepteur, et la stabilisation qui en découle sera plus grande.

L’effet capto-datif peut être aussi observé au sein d’un seul substituant, car vis-à-vis d’un radical un sub-
stituant peut être donneur par sa HO et accepteur par sa BV. Étudions deux cas particuliers :

— Hyperconjugaison : Considérons la construction du système π du radical CH3CH·2 :
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L’effet capto-datif se résume à l’interaction à 3 orbitales et à 3 électrons. Dans le cas de carboradicaux,
le groupe méthyle peut être vu comme π-donneur et π-accepteur, l’effet d’hyperconjuguaison est alors
très stabilisant, ce qui conduit la règle suivante : Les radicaux les plus substitués sont les plus stables.

— Radical allylique stabilisé par mésomérie : On peut apporter une explication quantique à la stabi-
lisation des radicaux par mésomérie, par le même raisonnement que pour l’hyperconjuguaison, en
considérant l’interaction entre un carboradical et une chaine allylique. On obtiendrait un diagramme
d’interaction similaire au précédent. De plus les formules de Coulson nous indiquent que plus la chaîne
allylique est longue, plus l’écart HO/BV sera faible, par conséquent l’écart à la SOMO sera plus faible
et la stabilisation plus grande : on retrouve les mêmes conclusions que par des considérations de mé-
somérie.

4.2 Étude de quelques réactions radicalaires classiques (Chaquin)

Le but n’étant pas de remplacer un cours de mécanistique, on mentionnera seulement les réactions radica-
laires les plus courantes. On peut distinguer trois familles : les réactions monomoléculaires, les réactions entre
un radical et une molécule à couche fermée, et le couplage entre deux radicaux.

4.2.1 Exemple de réactivité relative : Polymérisation radicalaire

Nous aborderons seulement 1 un aspect particulièrement intéressant : La copolymérisation alternée.

Expérimentalement la copolymérisation entre le fumarate et l’acétate de vinyle donne lieu a un polymère
alterné :

COOMe

COOMe

OAc

+

COOMe

OAcMeOOC

( )
n

polymérisation radicalaire

Cette observation s’explique par l’étude de la réactivité du radical en bout de chaine lors de l’étape de
propagation :

1. Le Fontanille (Fontanille M. et Gnanou Y., Chimie et physico-chimie des polymères) consacre un chapitre (p239) à la
polymérisation radicalaire
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COOMe

COOMe

R

OAc

R

COOMe

COOMe

OAc

+ 0,23β

α   

α + β 

α − β  − 1,07β  

+ 0,84β

− 0,39β  
− 0,11β  

+ 0,99β

FIGURE 4.2 – Énergies des différents réactifs et intermédiaires calculés par la méthode de Hückel.
Les énergies relatives peuvent s’expliquer par les substituants OAc (donneur) et COOMe

(attracteur)

On a donc ici un bel exemple de la dualité des radicaux entre nucléophile et électrophile.

4.2.2 Exemple de régiosélectivité : Réduction de Birch

La réaction de dérivés aromatiques avec le sodium métallique en présence de donneurs de protons, appelée
réaction de Birch, se fait selon le mécanisme suivant :

Nous nous intéresserons à la régiosélectivité de la réaction lorsque le benzène est substitué (la régiosé-
lectivité "relative" imposant les deux H en para ne nous intéresse pas ici). L’expérience montre que lorsque
le benzène est monosubstitué par un groupe donneur, la réaction est orientée en ortho et en méta, tandis que
lorsque le groupe est accepteur, elle est orientée en para.

Nous sommes sous contrôle cinétique (sinon le diène obtenu à la fin serait conjugué car plus stable), et
l’étape-clé permettant de justifier la régiosélectivité est l’étape de premier transfert de proton (étape 2→ 3). Il
faut donc étudier la réactivité du radical anion formé à l’étape 1.

L’orbitale SOMO de ce radical est de type π∗ (cf OM du benzène au chapitre 2). Dans le cas du benzène non
substitué, la SOMO est dégénérée. La présence de substituant va perturber cette dégénérescence. Une orbitale,
appelée π4, n’interagira pas avec le substituant (recouvrement nul) donc son énergie ne variera pas. L’orbitale
π5, elle, interagira avec le substituant : Un diagramme d’interaction simple avec la HO du donneur et la BV de
l’accepteur montrerait que π5 monte en énergie en présence d’un donneur et diminue en énergie en présence
d’un accepteur :
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sans substituant substituant
donneur

substituant
accepteur

D A

π4
π4 π4

π5

π5
π5

Le point intéressant ici est que pour étudier la réactivité de la SOMO, ce n’est pas son énergie mais sa
forme qui sera importante. Lors de l’approche du proton sur la SOMO, le chemin réactionnel le plus favorable
sera celui qui maximise le recouvrement (on compare deux S2

∆E , sachant que le ∆E est le même quelle que soit
l’approche). La SOMO étant respectivement la π4 et la π5 dans le cas donneur et accepteur, on en déduit alors
la régiosélectivité.

4.2.3 Pour aller plus loin : représentation restreinte et non restreinte

Pour caractériser entièrement un électron dans un atome ou une molécule, la connaissance de l’orbitale
qu’il occupe ne suffit pas : il faut préciser son spin. On peut ainsi en mécanique quantique introduire la notion
de spin-orbitale, produit d’une fonction spatiale et d’une fonction de spin. Chaque orbitale se décompose alors
en deux spin-orbitales α et β. Dans une molécule à couches fermées ces deux spin-orbitales ont la même énergie
(d’où le fait qu’on n’en parle jamais), mais ce n’est plus le cas dans une molécule à couche ouverte ! En effet
la spin-orbitale α-SOMO étant peuplée (par convention) et la β-SOMO non peuplée, les électrons α auront
une énergie différente des électrons β (attention on sort ici du cadre de l’approximation monoélectronique,
en supposant que l’énergie des spin-orbitales dépend du remplissage électronique). Cette différence est faible,
sauf pour les orbitales α-SOMO et β-SOMO.

β

α-SOMO

β-SOMO

α

SOMO

restreinte non-restreinte

L’approximation des orbitales frontières donnera alors le schéma suivant :

α-LUMO

β-HOMO

α-SOMO

β-SOMO

α-HOMO

β-LUMO

2β

1β

1α

2α

Radical R. Substrat S

Ce schéma présente une analogie avec le cas à couche fermée. La β-SOMO sera responsable du caractère
électrophile du radical et la α-SOMO du caractère nucléophile. Par ailleurs si on compare ce diagramme au cas
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restreint, on voit que l’interaction SOMO-HOMO dans ce dernier correspond à 1β + 2α sur la figure, et que
l’interaction SOMO-LUMO correspond à 1α + 2β.

Dans le cadre de l’agrégation, la représentation restreinte convient tout à fait pour justifier toutes les consi-
dérations de réactivité radicalaires.
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Chapitre 5

Réactions péricycliques (Hiberty, NTA
blanc, Chaquin, OCP 67)

Les réactions péricycliques font partie d’une troisième famille de réactions dont nous n’avons pas encore
parlé : les réactions concertées. Ces réactions ont beaucoup intrigué avant l’introduction des concepts orbita-
laires 1, ce qui leur valait l’appellation de "réaction sans mécanismes". La réaction consiste en une seule étape
élémentaire, l’état de transition étant cyclique (d’ou le nom "péricyclique").

Dans ce chapitre nous détaillerons les trois familles de réactions péricycliques les plus grandes :

cycloaddition

cycloélimination

électrocyclisation transposition

sigmatropique

1. Les cycloadditions : La réaction est bimoléculaire et il y a globalement rupture de deux liaisons π
et création de deux liaisons σ. L’exemple le plus commun est la réaction de Diels-Alder. La réaction
inverse, appelée cycloélimination, est très rarement observée.

2. Les réactions électrocycliques : La réaction est unimoléculaire et il y a un échange entre une liaison π
et une liaison σ. La majorité de ces réactions sont des électrocyclisations (création de cycle), même si
les réactions d’ouverture de cycle peuvent être observées chez les cycles ayant une contrainte stérique
forte.

3. Les transpositions sigmatropiques : La réaction est aussi unimoléculaire avec rupture et création de
liaison σ, et réarrangement du système π.

Une dernière famille dont on ne parlera pas est la famille des réactions de transfert de groupe, comme là
ene-reaction qui peut être vue comme un "mélange" de transposition sigmatropique et de cycloaddition (pour
plus d’informations allez voir l’OCP 67 qui y consacre un chapitre).

O

O

O+
H

O

O

O

H

1. Jusqu’en 1965, les organiciens justifiaient la réactivité à l’aide de facteurs électrostatiques et stériques seulement, en
faisant appel à quelques concepts quantiques : covalence, résonance, aromaticité.
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5.1 Cycloadditions

Les cycloadditions sont caractérisés par la notation [n+m] avec n et m le nombre d’électrons impliqués dans
la réaction. De plus l’approche d’un réactif peut se faire de deux façons : suprafaciale (notée s), ou antarafaciale
(notée a).

COOMe

O

O

O

P

Ph

Ph
Ph

FIGURE 5.1 – Exemples de cycloadditions. À gauche, cycloaddition [4+2] par une approche
supra-supra (réaction de Diels-Alder). À droite, cycloaddition [2+2] par une approche supra-antara
(réaction de Wittig). Les approches antara-antara sont trop encombrées et n’ont jamais été mises en

évidence

5.1.1 Règles de Woodward-Hoffmann

En 1965, Woodward et Hoffmann ont publié dans une série d’article une théorie levant le voile entre la
mécanique quantique et la chimie expérimentale, en justifiant par des règles simples les stéréosélectivités des
réactions péricycliques 2. Dans le cas des cycloadditions, ces règles relient la quantité n + m aux approches
supra et antara :

Processus thermique Processus photochimique
n + m = 4p + 2 s-s, (a-a) s-a, a-s
n + m = 4p s-a, a-s s-s, (a-a)

Pour retenir le tableau il suffit de se souvenir que les réactions de Diels-Alder, qui sont [4+2], sont supra-
supra (voir section 5.1.4.1). Pour démontrer ces règles (ou du moins une partie), on peut procéder de trois
manières différentes :

1. En étudiant l’approche des réactifs par la méthode des orbitales frontières (section 5.1.2). On retrouvera
les résultats dans le cas thermique seulement.

2. En modélisant la réaction à l’aide d’un diagramme de corrélation entre réactifs et produit (section 5.1.3).
C’est la justification classique qui permet de retrouver toutes les règles.

3. En assimilant l’état des transition à un annulène et en discutant de son aromaticité (section 5.4), on
retrouvera la partie thermique des règles de Woodward-Hoffmann pour toutes les réactions péricy-
cliques.

Ces règles sont valables pour des systèmes π symétriques, sachant qu’en présence de substituants dissy-
métrisants elles restent généralement respectées 3. Nous supposerons dans la suite que les réactifs sont des
molécules π-conjuguées symétriques.

5.1.2 Approche perturbative par les orbitales frontières

C’est la méthode d’étude de réactivité que l’on utilise depuis le début de ce cours : On va étudier l’approche
des deux réactifs à l’aide de l’équation de Klopman-Salem. La perturbation se fera au niveau des atomes 1 et
1′, ainsi que n′ et m des réactifs :

2. Vous trouverez quelques pages intéressantes sur les vies de R.B Woodward et R. Hoffmann dans le NTA blanc p.92
3. Il existe des cas, comme la réaction de Wittig, ou la dissymétrie est très forte (liaison P=O par exemple) et les règles

de Woodward-Hoffmann ne sont pas toujours vérifiées
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β11

βnm

2'3'

12
3

1'

n'

m

Dans l’approximation des orbitales frontières, le terme orbitalaire de l’équation de Klopman-Salem sera
alors proportionnel au carré de la somme des recouvrements entre les lobes terminaux des OF. Si on modélise
les deux réactifs par des polyènes linéaires, les formules de Coulson (section 1.3) donnent la symétrie de ces
OF selon la nature de n’ et m :

m (ou n′)= 4p m (ou n′)= 4p + 2

BV

HO

Dans l’approche supra-supra, on distingue alors deux cas :
— Soit m et n’ sont de même nature (4p ou 4p + 2), dans ce cas les recouvrement S1−1′ et Sm−n′ seront

opposés : le terme orbitalaire de l’équation de Klopman-Salem sera nul et la reaction thermiquement
interdite.

— Soit m et n’ sont de nature différente, dans ce cas les recouvrement S1−1′ et Sm−n′ seront tous les deux
positifs : le terme orbitalaire de l’équation de Klopman-Salem sera stabilisant et la reaction thermique-
ment permise.

Dans l’approche supra-antara, un raisonnement équivalent conduit à la conclusion inverse. On en déduit
bien les règles de Woodward-Hoffmann dans le cas d’une réaction thermique. Pour le cas photochimique, les
considérations d’OM ne conviennent pas car il faudra considérer les états excités. Dans la partie suivante nous
serons en mesure de tracer des diagrammes d’états et donc de parler de photochimie.

5.1.3 Approche par les diagrammes de corrélation (Chaquin, Hiberty)

Dans la section 3.1 nous avions vu qu’une autre approche pour étudier l’état de transition était de modéliser
un profil énergétique complet de la réaction. Comme l’énergie (électronique) du système s’obtient en sommant
l’énergie de tous les électrons dans les orbitales qu’ils occupent, on cherchera à modéliser le diagramme d’OM
du système à tout moment de la réaction, à partir de la connaissance des OM des réactifs et des produits. Pour
cela, nous considèrerons le chemin réactionnel qui conserve l’élément de symétrie du système initial et final,
par exemple dans le cas de la cycloaddition supra-supra entre la butadiène et l’éthylène, il s’agit du plan de
symétrie représenté Figure 5.2.

1
2

3

4

 σ

FIGURE 5.2 – Élément de symétrie conservé

Les étapes pour obtenir le profil énergétique sont alors :
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1. Déterminer les OM des réactifs et les OM des produits (dans le cas de plusieurs réactifs ou produits, il
suffira de fusionner plusieurs diagrammes d’OM). On pourra se contenter des OM correspondant aux
liaisons σ et π créées / détruites.

2. Déterminer les OM symétriques (notées S) et antisymétriques (notées A) par rapport aux éléments de
symétrie considérés.

3. Corréler linéairement les OM deux à deux en respectant la symmétrie du système : on ne corrélera que
des orbitales de même symétrie. De plus on applique la règle de non-croisement : deux OM de même
symétrie ne peuvent pas se croiser pendant la réaction. On obtient alors un diagramme de corrélation
orbitalaire.

α + 1,62β 

α − 0,62β 

α + 0,62β 

α − 1,62β 

α + β 

α − β  

1

23

4
1

23

4

π 1

π 2

π 3

π 4

π 5

π6

σ1

σ2

σ3

σ4

π 1

π 2

S

A

A

A

S

S

S

A

A

A

S

S

FIGURE 5.3 – Diagramme de corrélation orbitalaire de la réaction entre le butadiène et l’éthylène

4. Tracer un diagramme de corrélation entre états électroniques 4. Pour une réaction thermique, on peut
se contenter du/des états correspondant aux états fondamentaux des réactifs et des produits, pour
une réaction photochimique, il faudra également considérer le premier état excité. Il faudra de plus
veiller à respecter la règle de non-croisements entre états de même symétrie. C’est ce diagramme qui
va correspondre au profil énergétique de la réaction.

4. Pour rappel un état électronique correspond à la fonction d’onde électronique totale, qui est le produit de toutes les
OM occupées (en comptant bien sur 2 fois les orbitales doublement occupées). La symétrie d’un état sera donc le produit
de la symétrie des électrons des OM. L’énergie de cet état, somme des énergies de chaque électron dans la configuration
électronique considérée, correspond à l’énergie du système dans cette configuration. Attention, placer des électrons dans
un diagramme d’états est une horreur sans nom qui montre que vous n’avez pas compris de quoi vous parlez !
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E

croisement évité

A

S

A
A

A

S

réactifs produits

(π1)
2(π2)(π3)

2(π5)

(π1)
2(π2)

2(π3)(π4)

(π1)
2(π2)

2(π3)
2

(σ1)
2(σ2)(π1)

2(σ3)

(σ1)
2(σ2)

2(π1)(π2)

(σ1)
2(σ2)

2(π1)
2

FIGURE 5.4 – Diagramme de corrélation d’états pour une cycloaddition [4 + 2].

Ce diagramme montre l’absence de barrière d’activation pour une réaction thermique (étude de l’état fon-
damental) : on retrouve le fait que la réaction sera thermiquement permise. Par contre, le premier état excité
présente une barrière énergétique au cours de la réaction : elle sera photochimiquement interdite. Ces résultats
s’observent pour toutes les cycloadditions à 4n+2 électrons (le diagramme de corrélation aura la même allure).

Le même raisonnement sur les cycloadditions supra-supra [2+2] (et à 4n électrons en général), donnera les
diagrammes suivants :

E

croisement évité

A

S

S
S

A

S

réactifs produits

(π1)
2(π3)

2

(π1)
2(π2)(π3)

(π1)
2(π2)

2

(σ1)
2(π1)

2

(σ1)
2(σ2)(σ3)

(σ1)
2(σ2)

2

α + β 

α − β  

π 1

π 2

π 3

π 4

σ1

σ2

σ3

σ4

SS

SA

AS

AA

1

2

SS

AS

SA

AA

FIGURE 5.5 – Diagramme de corrélation d’orbitales et d’états pour une cycloaddition [2 + 2]. Ici
deux plan de symétrie sont conservés pendant la réaction.

Cette fois, on voit une barrière d’activation à l’état fondamental : la réaction sera thermiquement interdite.
Le premier état excité, par contre, ne présente pas de barrière, la réaction sera photochimiquement permise.

Considérons maintenant l’approche supra-antara. Le plan σ de la figure 5.2 n’est plus un plan de symétrie,
le nouvel élement de symétrie sera un axe C2 :
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1

23

4

C2

FIGURE 5.6 – Élément de symétrie conservé

En adaptant le raisonnement précédent avec les nouvelles symétries, on obtient dans le cas [2+2] :

E

S

S

A
S

A

S

réactifs produits

(π1)(π2)(π3)
2

(π1)
2(π2)(π3)

(π1)
2(π2)

2

(σ1)(σ2)
2(σ3)

(σ1)
2(σ2)(σ3)

(σ1)
2(σ2)

2α + β 

α − β  

π 1

π 2

π 3

π 4

σ1

σ2

σ3

σ4

A

S

S

A

S

A

S

A

H
H

H
H

H

H
H

H

A (σ1)(σ2)
2(σ4)

A(π1)
2(π2)(π4)

FIGURE 5.7 – Diagramme de corrélation d’orbitales et d’états pour une cycloaddition [2 + 2]
supra-antara

Les cycloadditions [2+2] supra-antara sont donc bien permises thermiquement et interdites photochimi-
quement. Toujours par le même raisonnement on trouve les règles de Woodward-Hoffmann pour le cas [4+2]
supra-antara.

En pratique, on pourra se contenter de l’étude des diagrammes de corrélation d’orbitales, en disant qu’un
croisement entre orbitales occupées et vacantes conduira à une réaction interdite thermiquement, et permise
thermiquement dans le cas inverse.
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α + 1,62β 
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FIGURE 5.8 – Diagramme de corrélation d’orbitales et d’états pour une cycloaddition [4 + 2]
supra-antara

Cette approche par les diagrammes de corrélation est assez fastidieuse, il est déconseillé d’en parler en
leçon, mais il faut avoir compris le principe de construction pour l’écrit et les questions à l’oral. Une approche
beaucoup plus rapide pour justifier les règles de Woodward-Hoffmann est l’utilisation des règles de Dewar-
Zimmermann, qui seront vues dans la partie 5.4.

5.1.4 Exemples de cycloadditions

Cette partie ne remplace pas un cours de chimie organique, mais nous passerons en revue quelques cy-
cloadditions classiques.

5.1.4.1 Réaction de Diels-Alder

Les réactions de Diels-Alder 5 sont des cycloadditions de type [4+2], mettant en jeu un diène (4 électrons
π mis en jeu), et un diénophile (2 électrons π mis en jeu). La réactivité est gouvernée par la règle d’Alder,
conséquence directe de l’approximation des orbitales frontières :

Règle d’Alder Il est plus favorable sur le plan cinétique d’avoir une HO haute en énergie sur le diène et
une BV basse sur le diénophile.

Dans certains cas particuliers cette règle n’est pas respectée, on parle alors de réaction de Diels-Alder à
demande inverse.

Par ailleurs les réactions de Diels-Alder sont très intéressantes du point de vue de la régiosélectivité et
stéréosélectivité :

Régiosélectivité Si les deux créations de liaisons σ ont lieu au cours du même acte élémentaire (réaction
concertée), les termes d’interaction qui mènent à leur création peuvent être différents (réaction asyn-
chrone, qui se traduit par des longueurs de liaisons en création différentes dans l’état de transition).
Parmi les deux approches supra-supra possibles, (figure 5.9), la plus favorable sera celle qui maximise
le recouvrement orbitalaire, en faisant interagir le plus gros coefficient de la HO du diène avec le plus
gros coefficient de la BV du diénophile. La régiosélectivité peut donc être contrôlée en agissant sur
l’allure des orbitales frontières qui vont interagir.

5. Qui leur ont valu le prix Nobel en 1950
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FIGURE 5.9 – Exemple de réaction de Diels-Alder régiosélective

Stéréosélectivité Lorsque le diénophile n’est pas symétrique, deux approches sont possibles : l’approche
endo et l’approche exo.

COOMe

O

O

COOMe

O

O
endo exo

FIGURE 5.10 – Orientations endo et exo.

Malgré une gène stérique plus importante, c’est souvent le produit de l’approche endo qui est majoritaire
(règle de l’endo). Ce phénomène est généralement 6 justifié en considérant les interactions orbitalaires secon-
daires entre les lobes intérieurs du diène et le diénophile.

Vous pouvez aussi rencontrer la notion de périsélectivité : elle concerne l’attribution des rôles du diène et
du diénophile aux différents candidats. Par exemple, la réaction entre le butadiène et l’éthylène est purement
fictive, car en réalité le diénophile le plus réactif sera le butadiène. On obtient expérimentalement un mélange
entre le produit attendu et le produit de dimérisation du butadiène : la réaction n’est pas périsélective (pour
éviter cela des substituants sont ajoutés pour enrichir le diénophile en électrons, et appauvrir le diène).

5.1.4.2 Réaction de Wittig

Bien qu’il s’agisse d’une cycloaddition, l’absence de symétrie fait que les règles de Woodward-Hoffmann ne
sont pas respectées (contrairement à ce qui a été longtemps pensé et encore plus longtemps enseigné, l’addition
semble être supra-supra). De plus, la nature supra-supra ou supra-antara n’a aucune influence sur la stéréochi-
mie du produit, donc il faudra accorder plus d’importance à la suite du mécanisme (cf. vos cours de chimie
organique) qu’à cette étape de cycloaddition.

5.1.4.3 Réactions chélétropiques

Ce sont des cycloadditions où un des deux réactifs n’intervient que par un seul atome. Les règles de
Woordward-Hoffmann (qui concernent un nombre de carbone pair pour chaque réactif) ne peuvent alors plus
s’appliquer. Le cas le plus classique, que vous pouvez rencontrer à l’agrégation, est celui de l’addition des
carbènes, même si la réactivité étant assez unique ça n’apporte pas grand chose de les considérer comme des
cycloadditions. Pour plus d’informations jetez un oeil à l’OCP 67 p.28.

5.1.4.4 Additions 1,3-dipolaires

Dans le cas un dipôle 1,3 (ylure ayant un système π délocalisé sur 3 atomes) réagira de façon nucléophile
sur un alcène ou un alcyne. Le cas le plus connu est l’ozonolyse (cf exercices).

+

O

O

O

+
O

O

O O

O
O

O

O

O cycloaddition cycloadditioncycloélimination

1,3-dipôle dipolarophile

6. Cette justification est remise en question car dans l’état de transition les interactions secondaires semblent être de
trop longue portée pour être déterminantes
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Si vous avez pris la peine d’aller chercher l’OCP 67, autant aller page 10 lire la partie sur les cycloadditions
dipolaires.

5.2 Réactions électrocycliques

Les réactions électrocycliques sont des réactions d’ouverture ou de fermeture de cycles, consistant en une
transformation d’une liaison σ en liaison π ou inversement. L’ouverture ou la fermeture du cycle peut se
faire selon deux modes : conrotatoire (rotations des liaisons dans le même sens) ou disrotatoire (rotations des
liaisons dans des sens opposés).

CO2Me

CO2Me

CO2Me

CO2Me

CO2Me

CO2Me

CO2Me

CO2MeCO2MeMeO2C
CO2Me

MeO2C

FIGURE 5.11 – Exemples de réactions électrocycliques thermiques.

5.2.1 Règles de Woodward-Hoffmann

Les règles de Woordward-Hoffmann concernant les réactions électrocycliques ont été les premières à pa-
raître. Elles distinguent les réactifs selon le nombre n d’électrons impliqués dans la réaction.

Processus thermique Processus photochimique
n = 4p conrotatoire disrotatoire
n = 4p + 2 disrotatoire conrotatoire

Pour retrouver ces règles, nous pouvons adapter les trois approches présentées pour les cycloadditions

5.2.2 Approche par les orbitalaires frontières (Chaquin)

Dans le cas d’une réaction monomoléculaire comme c’est le cas ici, on ne peut plus utiliser le principe de
Fukui car il n’y a pas d’interaction intermoléculaire. Nous utiliserons une autre règle, la règle de Walsh.

Règle de Walsh Lorsqu’une molécule est susceptible de se déformer (variations angulaires, conforma-
tions), la variation de son énergie totale est généralement régie par celle de la HO.

On cherche l’état de transition le plus bas en énergie, donc celui ayant l’orbitale HO la plus stable. Effec-
tuons l’hypothèse de non-croisement et étudions la HO du réactif dans le cas d’une électrocyclisation, à partir
des formules de Coulson :

n=4p n=4p+2

FIGURE 5.12 – Lobes terminaux de l’orbitale HO en fonction du nombre d’électrons du polyène.
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À partir de cette figure, nous pouvons appliquer une perturbation conrotatoire ou disrotatoire et suivre
l’évolution du recouvrement. Les règles de Woodward-Hoffmann s’obtiennent immédiatement : Dans le cas
n=4p conrotatoire par exemple, le recouvrement au départ très faiblement négatif, augmente lors de la rotation
des bouts de chaîne permettant la cyclisation. Le terme orbitalaire de l’équation de Klopman-Salem sera alors
stabilisant, et la réaction permise.

Cette démonstration peut servir d’aide mémoire si vous êtes incapables comme moi de retenir des tableaux
à deux entrées.

5.2.3 Approche par les diagrammes de corrélation

La méthode présentée dans le cas des cycloadditions s’adapte très facilement. L’élément de symétrie conservé
se trouve en traçant les flèches de rotation comme dans la figure 5.11 : il s’agit d’un plan σ dans le cas conrota-
toire et d’un axe C2 dans le cas conrotatoire. Voici les diagrammes obtenus sur l’exemple de l’électrocyclisation
du butadiène :
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α + 1,62β 

α − 0,62β 

α + 0,62β 

α − 1,62β 
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23
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π1
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A
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S

A
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2
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π2

C2

FIGURE 5.13 – Diagramme de corrélation orbitalaire de l’électrocyclisation conrotatoire du butadiène
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FIGURE 5.14 – Diagramme de corrélation d’états de l’électrocyclisation conrotatoire du butadiène
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FIGURE 5.15 – Diagramme de corrélation orbitalaire de l’électrocyclisation disrotatoire du butadiène
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FIGURE 5.16 – Diagramme de corrélation d’états de l’électrocyclisation disrotatoire du butadiène

5.3 Transpositions sigmatropiques (Hiberty)

Les transpositions 7 sigmatropiques sont des réactions monomoléculaires consistant à rompre et créer une
liaison sigma en déplaçant le système π. Si on numérote les atomes de part et d’autre de la liaison rompue
(1,...,n) et (1’,..., m), la transposition est notée [n,m].

7. le terme "réarrangement" est un anglicisme, et le jury d’agreg n’aime pas les anglicismes...
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FIGURE 5.17 – Exemple de transposition [3,3] (en haut, première étape de la transposition de
Claisen), et exemple de transposition [1,7] (en bas, dernière étape de la biosynthèse de la vitamine

D, Clayden p.956)

Les transpositions ne peuvent avoir lieu que pour des liaisons vinyliques : ce sont les liaisons σ au contact
du système π :

liaison vinylique

liaison allylique

La rupture de la liaison allylique est accompagnée par sa "migration", et la formation d’une nouvelle liai-
son. Prenons l’exemple d’une migration [1,m], la liaison peut se reformer de deux différentes manières :

H

H

1

1'
n

H

1

1'
n

H

nsupra antara

On utilisera le terme suprafacial si la liaison rompue et formée sont du même côté du fragment considéré,
et antarafacial dans le cas inverse. Dans les cas ou n, m > 1, on parlera de transpositions supra-supra, supra-
antarara, etc.

5.3.1 Règles de Woodward-Hoffmann

Les transpositions sont classées selon le nombre d’électrons mis en jeu, à savoir la totalité des électrons
du système π (penser à compter des éventuels doublets non liants) et les deux électrons impliqués dans la
formation de la liaison σ.

Les règles de Woodward-Hoffmann s’écrivent :

Processus thermique Processus photochimique
n = 4p s-a s-s
n = 4p + 2 s-s s-a

Pour changer, nous allons démontrer ces règles. Cette fois ci il n’y a plus d’élément de symétrie conservé,
donc nous ne pourrons pas utiliser les diagrammes de corrélation.

5.3.2 Approche par les orbitales frontières (Hiberty)

Cette fois on ne va pas raisonner sur l’évolution du réactif mais directement sur l’état de transition. Comme
la réaction est monomoléculaire on pourra utiliser la règle de Walsh et s’intéresser à l’orbitale HO. Dans cet
état de transition, la liaison σ1−1′ est en train de se rompre et la liaison σn−m n’est pas encore créée. On peut
donc modéliser cet état à l’aide de la méthode des fragments, la fragmentation se faisant au niveau des liaisons
σ mentionnées. Chaque fragment sera alors un radical, et la HO finale sera issue de l’interaction entre les deux
SOMO de ces radicaux. Cherchons donc les interactions SOMO-SOMO stabilisantes entre deux fragments de
longueur i et j, dans le cas supra-supra :
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FIGURE 5.18 – Interaction supra-supra entre deux orbitales SOMO

Pour avoir une interaction stabilisante, il faut simultanément un recouvrement en phase entre les lobes 1
et 1’ d’une part, et i et j d’autre part. On distingue deux cas :

1. C1 = C1′ = Ci = Cj (autrement dit chaque fragment est symétrique), ce qui implique 8 que i = 4p + 1
et j = 4q + 1

2. C1 = C1′ = −Ci = −Cj (autrement dit chaque fragment est antisymétrique), ce qui implique que
i = 4p− 1 et j = 4q− 1

Dans tous les cas, on a bien i + j = 4n+ 2 pour que la reaction supra-supra soit thermiquement favorisée. Le
raisonnement inverse doit être mené pour l’approche supra-antara, car il faut inverser le signe du lobe terminal
d’un des fragments par rapport au raisonnement précédent. Malheureusement, on ne pourra pas justifier les
règles photochimiques cette fois-ci...

5.4 Approche par les règles de Dewar Zimmerman (NTA rose, Actualité
chimique)

Dewar et Zimmermann ont proposé dans les années 70 un modèle assez élégant d’interprétation des règles
de Woodward-Hoffmann. Le point commun entre toutes les réactions péricycliques étant qu’elles présentent
un état de transition cyclique conjugué (chaque atome met en jeu une seule OA au cours de la réaction), ils ont
eu l’idée d’appliquer les règles d’aromaticité à cet état de transition. On pourra alors associer à chaque état de
transition un annulène 9 équivalent, c’est à dire ayant le même déterminant séculaire aux valeurs de β près.
Pour discuter de l’énergie de l’état de transition, il suffira alors d’étudier l’aromaticité de l’annulène !

Règle de Dewar-Zimmermann : Les réactions péricycliques thermiques sont permises quand leurs états
de transition sont aromatiques, et interdites quand elles sont antiaromatiques.

Il suffit alors de rappeler le résultat du chapitre 1.4 :

Règle d’aromaticité généralisée : Un annulène à 4n+2 électrons sera aromatiques s’il contient un nombre
pair de demi-tours, et antiaromatique s’il contient un nombre impair de demi-tours. Un annulène à
4n électrons sera aromatiques s’il contient un nombre impair de demi-tours, et antiaromatique s’il
contient un nombre pair de demi-tours.

En pratique on comptera les demi-tours au niveau des formations/ruptures de liaisons de l’état de transi-
tion, comme dans les exemples ci-dessous :

8. D’après les formules de Coulson, les coefficients des orbitales SOMO considérées sont de même signe 4 à 4, autrement
dit on peut assimiler l’OA 4p+1 à l’orbitale 5 et l’OA 4p-1 à l’orbitale 3

9. Si ce mot ne vous évoque que de vagues souvenirs, retournez à la case 1.4 !
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FIGURE 5.19 – Exemples de détermination d’annulènes
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Annexe A

Quelques mots sur l’hybridation (Hiberty)

Une orbitale atomique hybride est une combinaison d’orbitales atomiques de natures différentes, par
exemples 2s et 2p dans le cas du carbone. On l’utilise très souvent en chimie organique pour expliquer des
différences de réactivité (alcène/alcyne, effet anomère, ...). Je vous conseille de faire attention quand vous
abordez le concept d’hybridation, pour une raison simple : il est utilisé dans un cadre qui n’est pas la théorie
des OM (autrement dit 99% de la chimie orbitalaire...). Ça peut donner au jury l’occasion de vous faire douter
de tout si vous vous sentez fragiles dans ce domaine. Selon votre motivation, vous pouvez vous arrêter là
et éviter au maximum leur utilisation, lire les prochaines lignes pour avoir quelque chose à dire si on vous
embête dessus, ou consulter les dernières pages du Hiberty qui portent sur ce sujet.

A.1 Pourquoi on n’a pas le droit d’hybrider dans la théorie des OM

Ce qu’on fait dans tout ce cours, c’est combiner des orbitales en respectant la symétrie pour obtenir un jeu
d’orbitales qui sont pour la plupart orthogonales entre elles

Si on peut appliquer un changement de base à un jeu d’orbitales dégénérées, on ne combine jamais deux
orbitales atomiques d’énergies différentes qui sont orthogonales entre elles (cas des OA 2p et 2s). Les orbitales
hybrides que l’on obtiendrait ne seraient pas orthogonales, leur énergie pas définie, donc on ne pourrait pas
les utiliser pour construire des OMs.

A.2 Pourquoi on le fait quand même

Le principe des orbitales hybrides est d’apporter une vision orbitalaire qui s’approche du concept des
liaisons covalentes, qui n’existe pas dans la théorie des OM. Cependant, en parallèle une autre théorie, la
théorie Valence Bond, a été développée dans ce but.

A.2.1 La théorie valence bond

Je ne vais pas m’attarder dessus car ce n’est pas du tout au programme de l’agrégation et en toute honnêteté
je n’y connais pas grand chose...

Dans cette théorie, les atomes gardent leur identité au sein de molécules, et les électrons occupent des or-
bitales atomiques. Comment les liaison peuvent être modélisées alors? Les électrons sont localisés sur chaque
OA, ce qui ne les empêchent pas de pouvoir échanger leur spin : On parlera alors de liaisons covalentes, qui
sont localisées. Cette théorie constitue ainsi une formulation quantique du concept classique de liaison chi-
mique que vous connaissez (Lewis, VSEPR).

C’est dans ce contexte qu’on utilise des orbitales hybrides : Par exemple dans CH4, pour modéliser quatre
liaisons équivalentes, il faut que le carbone dispose de quatre OA équivalentes, que l’on obtient par le change-
ment de base suivant :

τ1 =
1
2
(2s + 2px + 2py + 2pz)

τ2 =
1
2
(2s− 2px + 2py + 2pz)

τ3 =
1
2
(2s + 2px − 2py + 2pz)

τ4 =
1
2
(2s + 2px + 2py − 2pz)

On parle d’hybridation "sp3" car chaque orbitale hybride est constituée d’une orbitale s et de trois orbitales
p. On peut construire de la même manière des orbitales sp2 dans le cas AH3 et des orbitales sp dans le cas AH2.
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Orbitales hybrides sp3, sp2 et sp

A.2.2 Où est la vérité dans tout ça?

La théorie valence bond, ainsi que la théorie des orbitales moléculaires, permettent d’obtenir des fonctions
d’ondes approchées qui semblent très différentes, et il n’y en a pas une plus "juste" que l’autre. De plus, on peut
montrer qu’en élevant le degré de sophistication de ces modèles (prise en compte des configurations excitées
pour la théorie des OM, ajout d’un terme ionique pour la théorie VB), ces fonctions d’onde convergent vers la
même fonction d’onde exacte.

En conclusion, les orbitales hybrides peuvent être utilisées, en chimie organique par exemple, mais il faut
avoir conscience qu’on se place dans un cadre différent de la chimie orbitalaire habituelle. Cependant, il ne faut
surtout pas les utiliser dans des raisonnements d’OM comme les calculs de Hückel, interactions entre orbitales
frontières, etc.
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Annexe B

Résoudre les déterminants de Hückel à la
calculatrice

Cette partie concerne ceux qui ont une calculatrice assez sophistiquée, qui sait diagonaliser une matrice. Je
vous partage une astuce que j’avais trouvé quand j’e préparais l’agrégation pour vérifier facilement le résultat
d’une résolution de déterminant de Hückel. Prenons l’exemple du furane, les équations à résoudre sont :

|S(x)| =

∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣

x + 2 0.8 0 0 0.8
0.8 x 1 0 0
0 1 x 1 0
0 0 1 x 1

0.8 0 0 1 x

∣∣∣∣∣∣∣∣∣∣

= 0 et




x + 2 0.8 0 0 0.8
0.8 x 1 0 0
0 1 x 1 0
0 0 1 x 1

0.8 0 0 1 x



·




c1
c2
c3
c4
c5




= 0 (B.1)

On pourrait utiliser le solveur de la calculatrice, mais ça serait très long et compliqué à mettre en oeuvre,
et ne marcherait pas pour les systèmes dégénérés. On va plutôt utiliser le formidable outil de diagonalisation,
beaucoup plus performant dans notre cas. L’astuce consiste à ramener l’équation à une équation aux valeurs
propres. On peut écrire :




2 0.8 0 0 0.8
0.8 0 1 0 0
0 1 0 1 0
0 0 1 0 1

0.8 0 0 1 0



·




c1
c2
c3
c4
c5




= −x ·




c1
c2
c3
c4
c5




(B.2)

En pratique, il suffit alors d’entrer la matrice S(0) dans sa calculatrice, determiner ses valeurs propres et
vecteurs propres. Attention les valeurs propres données par la calculatrices correspondent à −x !

Voici quelques screenshots de la manip à faire sur TI-89, dans le cas du butadiène :

55


	Les systèmes -conjugués
	Méthode de Hückel
	Rappel sur les approximations usuelles.
	Paramétrisation
	Exploitation.
	Applications?
	Un exemple complet : le benzène

	Hückel et la symétrie
	Utilisation de plans de symétrie
	Utilisation de la théorie des groupes

	Formules de Coulson
	Polyènes cycliques (ou annulènes)
	Polyènes linéaires

	Aromaticité de Hückel, Aromaticité de Möbius (NTA rose)
	Pour aller plus loin sur les systèmes -conjugués
	Hydrocarbures alternants (Rivail, NTA rose)
	Utilisation du logiciel HuLiS
	Méthode de Hückel étendue


	La méthode des fragments
	Théorie de perturbation (Hiberty)
	Guide du parfait fragmenteur
	Interaction entre 2 orbitales d'énergies différentes
	Interaction entre 2 orbitales de même énergie
	Interaction à 3 orbitales (J&V, Hiberty)

	Un exemple complet : l'éthane (Rivail, J&V 2)
	Stratégie de fragmentation
	Le fragment CH3

	Quelques fragments classiques de type AHn (Rivail)
	AH2 linéaire et coudé
	AH3 plan et pyramidal
	AH4 tétraédrique et plan-carré

	Quelques fragments classiques de type Hückel
	2 carbones : l'éthylène
	3 carbones : Le propène et le cyclopropène
	4 carbones : Le butadiène et le cyclobutadiène (Hiberty)
	6 carbones : Le benzène

	Fragments donneurs et fragments accepteurs
	Application à l'hyperconjuguaison (J&V 2, NTA Blanc)

	Chimie orbitalaire et réactivité
	Généralités
	Équation de Klopman-Salem
	Le modèle des orbitales frontières (hypothèse de Fukui)
	La théorie HSAB
	Application à la réactivité des carbonyles
	Le groupe carbonyle
	Assistance électrophile
	Additions 1-2 et 1-4
	Angle de Bürgi-Dunitz


	Réactions radicalaires (Chaquin, Fossey, Fleming)
	OM des radicaux
	Radicaux électrophiles et radicaux nucléophiles
	Effet d'un substituant

	Étude de quelques réactions radicalaires classiques (Chaquin)
	Exemple de réactivité relative : Polymérisation radicalaire
	Exemple de régiosélectivité : Réduction de Birch
	Pour aller plus loin : représentation restreinte et non restreinte


	Réactions péricycliques (Hiberty, NTA blanc, Chaquin, OCP 67)
	Cycloadditions
	Règles de Woodward-Hoffmann
	Approche perturbative par les orbitales frontières
	Approche par les diagrammes de corrélation (Chaquin, Hiberty)
	Exemples de cycloadditions

	Réactions électrocycliques
	Règles de Woodward-Hoffmann
	Approche par les orbitalaires frontières (Chaquin)
	Approche par les diagrammes de corrélation

	Transpositions sigmatropiques (Hiberty)
	Règles de Woodward-Hoffmann
	Approche par les orbitales frontières (Hiberty)

	Approche par les règles de Dewar Zimmerman (NTA rose, Actualité chimique)

	Quelques mots sur l'hybridation (Hiberty)
	Pourquoi on n'a pas le droit d'hybrider dans la théorie des OM
	Pourquoi on le fait quand même
	La théorie valence bond
	Où est la vérité dans tout ça ?


	Résoudre les déterminants de Hückel à la calculatrice

