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Introduction et Bibliographie

Ce cours reprend quelques bases de chimie orbitalaire, exigibles au concours de
lagrégation de Sciences Physique option Physique. Les notions abordées sont ainsi
aux programmes des classes préparatoires aux grandes écoles PCSI et PC (Fig. 1).
Compte-tenu des contraintes de temps de la préparation a 'agrégation (4x 2h de
cours), il ne s’agira pas d’un cours de chimie quantique exhaustif, mais d’un cours-
TD synthétique autour des grandes notions clés a connaitre et de la résolution
d’exercices-type, tels que 'on trouve dans les compositions écrites de chimie de
I’agrégation de physique.

Ce cours se sera inspiré des livres et ressources suivantes :

e Chimie générale, Paul Arnaud. Excellent bouquin pour les bases de chimie
physique et chimie inorganique au niveau L1 et L2.

e Structure électronique des molécules, Yves Jean et Francois Volatron.
Un ouvrage complet de chimie quantique, approfondi sur la thématique et en deux
tomes. Vivement recommandé.

e Introduction a la chimie quantique, Claude Leforestier. Notions clés de
base introduites dans le formalisme de la mécanique quantique.

e Chimie Tout-en-Un, PC-PC*, Bruno Fosset, Jean-Bernard Baudin et Fré-
déric Lahitete. Un indispensable pour la prépa.

e Chimie Tout-en-Un, PCSI, Bruno Fosset, Jean-Bernard Baudin et Frédéric
Lahitete. Un indispensable pour la prépa.

e Introduction a la chimie quantique, Claude Leforestier. Pour tout ce qui
est détails calculatoires et de mécaniques quantiques.

¢ Physique quantique, de Michel Le Bellac, une alternative au Cohen-Tannoudji.

e Chimie orbitalaire et Les complexes, de Martin Vérot
http://agregationchimie.free.fr/fichiers/cours-orbitalaire-L3.pdf

http://agregationchimie.free.fr/fichiers/complexes_master.pdf

Des résumé sur ces thématiques pour l'agreg, avec d’autres points abordés, et
dont nous nous serons inspirés sous aimable autorisation de son auteur. Qu’il en soit
chaleureusement remercié ici.
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Figure 1 — La chimie orbitalaire dans les programmes de PCSI et PC.
ACe sont ceux du BO 2013, les programmes sont amenés a changer, et
c’est déja le cas de celui de PCSI, qui ne contient plus d’orbitalaire (voir
BO 2021). Celui de PC change et arrivera courant janvier. A\
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PREMIERE PARTIE :

Rappels d’atomistique

Si la notion d’atome apparait dés I’Antiquité avec Leucippe, Démocrite et Epi-
cure, il faut attendre la fin du XVIII® siecle pour voir se développer une théorie au-
tour de la structure de la matiere. De Lavoisier, qui introduisit la notion d’élément
chimique et de conservation de la masse au cours des réactions chimiques (1789),
jusqu’a Bohr et son modele atomique (1913), de grandes avancées et découvertes au-
ront ainsi ponctué I'histoire de I'atomistique moderne (telles que le premier modele
de I'atome par Dalton en 1803, la découverte de 1’électron par Thomson en 1897,
I’avénement de la mécanique quantique, le modele de Perrin-Rutherford en 1911, la
mise en lien de la chimie quantique avec le tableau de Mendeleiev de 1869...).

Nous reprendrons avant toute chose quelques définitions importantes :

e Un type d’atome est caractérisé par les valeurs de deux nombres : Z, le numéro
atomique (nombre de protons et également, dans le cas d'un atome électriquement
neutre, celui d’électrons) et N, le nombre de neutron. La somme Z+N = A donne le
nombre de masse de 'atome. Un couple de ces deux valeurs (Z, N) définit alors
un nucléide, que 'on note éX. Un nucléide est ainsi l'ensemble des atomes dont
les noyaux contiennent le méme nombre de protons et le méme nombre de neutrons.

e Un élément chimique est l'ensemble des atomes et des ions ayant le méme
numéro atomique Z.

e On appelle isotopes d’un élément des nucléides qui possédent le méme nombre
de protons (Z) mais un nombre de neutrons différent (N et donc A différents,
exemple de §2C et de son isotope radioactif {*C).

Désormais, nous nous attellerons a décrire ’atome a 1’aide des outils de la méca-
nique quantique. Seuls les principaux résultats seront donnés ici, et nous commen-
cerons par décrire I'atome d’hydrogene. Pour des détails d’obtention et de calculs de
ceux-ci, nous reportons le lecteur a la liste bibliographique précédemment élaborée.
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I L’atome d’hydrogeéne et les hydrogénoides

I.1 Résolution de I’équation de Schrodinger

Rappels : Fonction d’onde

L’état quantique d'un systeme a N particules chacune a des positions
r, (n=1, ..., N) - soit ’ensemble des informations sur le systéme - peut étre
représenté a un instant t par une fonction mathématique ¥ (r1,...,ry,t) appelé
fonction d’onde du systeme.

Le carré du module de la fonction d’onde donne la densité de
probabilité de présence E(ZTI: de I'état quantique, soit également la probabi-
lité dP de trouver le systeme considéré dans un volume donné dV.

(¥ (1, )2 = ¥4, ) X ¥, i) = W

Ce postulat est connu sous le nom de [’interprétation de Copenhague

(Bohr, Born, Heisenberg et al., 1926). En conséquence, il en résulte que

toutes les fonctions d’ondes sont normalisées, soit mathématiquement :

/ |‘F(7“1, e ,TN,t)|2 xdr =1
espace

En d’autres termes, cela traduit le fait que l'on doit forcément trouver le
systeme quelque part dans tout 1’espace.

L’évolution temporelle d'un état quantique |¥) pour des systemes non relativistes
décrits par un hamiltonien H est alors donnée par 1’équation de Schrodinger :

A 0
H|)Y)=:1h—|¥Y
) = it [¥)

En chimie, on s’intéresse surtout a des situations (stationnaire) ot ’hamiltonien
est indépendant du temps : on peut alors découpler partie spatiale et temporelle de
la fonction d’onde, de sorte que ¥(7.t) = (7 )¢(t). L'équation de Schrodinger
s’écrit alors :

5 9o A7)  ind
S(6).[HY(T)] = ity (7) 7 = — == = — L
ot () e(t)

Les deux membres étant égaux, ils doivent donc nécessairement étre égaux a
une constante indépendante du temps et de I'espace. On peut montrer que cette
constante est I’énergie E de I’état stationnaire. L.’équation de Schrodinger se scinde
alors en une équation stationnaire et une autre d’évolution temporelle :

H¥)=FEY) e ih— =E¢(t)

Si le systéme est dans Pétat [ (7)) & Uinstant initial t=0, avec [¥o (7)) solution
de I’équation de Schrédinger stationnaire, I’évolution du systeme peut alors s’écrire :
¥(7 1) = [Fo(7)) e it

Dans ce qui suit, on ne s’intéressera qu’au cas stationnaire (H [¥) = E|¥)) et
donc aux fonctions d’onde stationnaires.
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Le cas de I'atome d’hydrogene (Z=1) est relativement simple a traiter : s’agissant
d’un électron gravitant autour d’un proton (supposé fixe), la seule interaction a
prendre en compte est 'attraction coulombienne entre ces deux particules. Il en
sera de méme pour les systemes hydrogénoides, c’est a dire des ions de nucléides
(avec Z#1) qui ne contiennent qu’un seul électron (par ex. He™ (Z=2), Li>*(Z=3),
Be3T(Z=4)...). L’hamiltonien s’exprime alors (en unités atomiques) selon :

_ 1 1 A
H=-——Ay—-A-Y 2 1
oMy "N 2 ;n (1)

j:N j—\’e ‘7Ne

ou le premier terme désigne 1’énergie cinétique fN du noyau de masse My, le
second 1’énergie cinétique T. de l'électron et le troisitme les interactions coulom-
biennes ‘A/Ne entre I'électron et chacun des protons i du noyau N, distants de r; de
I’électron. En se placant dans le référentiel du noyau, le terme d’énergie cinétique
nucléaire devient nul.

Nous noterons que nous aurons ici exprimé I’hamiltonien en unités atomiques (a),

*¢"Unités atomiques (u.a.)

En effet, les unités usuelles (SI) nécessiteraient d’utiliser systématiquement
des puissances de 10 et ne sont donc pas adaptées pour décrire les systemes
quantiques. On exprimera ainsi :

e les longueurs en rayon de Bohr ag = :;6602 = 52,9 pm.

e les masses en masse de 1’électron me

e les moments cinétiques en unités de h

e I'énergie en Hartree, avec 1H = 4’6’5“”:2 = 2Ry =272 €V.

Exprimer un résultat en u.a. revient donc a prendre h =1, m, =1, a9 = 1 et

47350 = 1 dans le résultat initialement exprimé en unités SI.

La résolution analytique exacte de I’équation de Schrodinger est alors possible et
conduit & une infinité de couples solutions (¥;, E;).

Chaque solution ¥, ; ,, (r,0,¢) est alors le produit d’une fonction Ry, ;(r) (partie
radiale), et d'une fonction Yi,,, (6, ¢) nommée harmonique sphérique (partie angu-
laire), ou n, [ et my sont appelés nombres quantiques respectivement principal,
azimutal et magnétique.

Tn,l,ml(Tﬂ@) - Rn,l(r)-}/l,ml(eagb) (2)

L’énergie qui y est associée ne dépend que du nombre quantique principal n :

ZZ
ETL - _Ryﬁ

(3)

avec Ry, = 13,6 eV (constante de Rydberg exprimée en eV, correspondant au potentiel
d’ionisation de I'hydrogene dans son état fondamental).

(a). Sans quoi ce dernier s’écrirait en unités traditionnelles, par exemple pour 'atome d’hydrogéne

. 1s N . A hiPw2  Ze? 1
dont on considere le noyau fixe (cad premier terme nul) H = —5-V* — £ <T

7
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Ainsi I’énergie de I’électron dans un systeme hydrogénoide est quantifiée. Cette
énergie est d’autant plus basse que la charge du noyau est grande (I'interaction
électron-noyau est d’autant plus forte que le numéro atomique de I’hydrogénoide
est grand, c’est a dire que le noyau est gros : il est donc logique que 1’énergie de
I'électron y soit d’autant plus stabilisée (cad basse)). La dégénerescence d’'un ni-
veau d’énergie représentera alors le nombre de fonctions d’onde correspondant a ce
niveau d’énergie.

L’expression de la partie radiale Ry, ;(r) peut étre bien entendu mathématique-
ment calculée et exprimée a ’aide des polyndémes de Laguerre. La forme générale de
Ry, (1) repose en un produit d’un préfacteur, d’'un polynéme de Laguerre et d’une
exponentielle (Fig.2). Les expressions de la partie angulaire Y] ., (6,¢) sont établies
en Fig.2.

n| 1 Ry(r) I{m Yr(e, x)
xR
o] -2yt o] e
0 mw
»n -
0| = (Z)75 (2-Z) o| ¥e s
a9, 2L\, 1 2=
2
z i V3 ;
Z\® 1 & b sin 0 e*ix
H] P (a—) SR | e
0 Yg-—\/g (3cos? 6 —1
0| Rye= (Z)’” 1 (5_4_£+“_£’.g_’ e Jr )
a,/ 9.3 a, 9a, 1_ V15
& 2| =1 Y; = sin 6 cos 8 e*iX
Z\% 1 22 2:Zr:\5 o
|1 | e ()75t (-32) &
e e/ 9634, 3a, S +2 Yil= V15 sin? @ ¢*3ix
4 42w
2 Ry = (g)m 1 4z’r’a-,.,
%/ 930 9a: Vi
0 Y‘,’=74 ”_(Scos’o-scoso)
zZ\%1 182r 322 27\ - N
0 &,o-(—) —-(24____ 2L LT iy 1 Va2l 2 !
G 96 a, a? 8a} " x1 Y msm 0(5cos? 0 —1) e*ix
1 Ryiom (Z_)”z 1_2r (20 SZr 2'P\ iy *2 Yilm V105 sin? 0 cos 0 e*2ix
" \e /) 3% [i52e, %, " aq “\/_2”’
4 23| ¥ = 35 g erdir
Z\» 1 zip2 Zr -2 3 78 ”sm be
2 Riy= ( = 5 (6= .
%/ 965 4a: 22,
5 Reyw= ( z)m 1 3 ')e_‘l" Premiéres harmoniques sphériques
5 %/ 9635 8a;

Fonctions radiales de I'atome hydrogénoide

Figure 2 — Expression des parties radiales et angulaires des diverses fonctions d’onde pour les
atomes hydrogénoides

SiYy.1.m, (r,0,0) est normalisée et antisymétrique pour I'échange d’électrons (condi-
tions devant étre satisfaite de par la nature des électrons (fermions)), alors ¥, ; ,, (1,0,0)
est appelée orbitale atomique.
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1.2 Les nombres quantiques

Chaque fonction propre de 'atome d’hydrogene ou par extension d'un systeme
hydrogénoide est ainsi caractérisée par un ensemble de trois nombres quantiques (7,
I, my), avec :

e le nombre quantique principal n, entier naturel supérieur ou égal a 1 (n>1).
On associe n a la périodicité des propriétés des éléments et a chaque n est associé
une couche électronique, dénommeée souvent par des lettres majuscules : K, L, M,
N, O... pour respectivement n=1, 2, 3, 4, 5...

e le nombre quantique secondaire ou azimutal [, entier naturel tel que
0 <1 < m, qui définit la sous-couche électronique a laquelle appartient 1’électron.
La valeur de [ est indiquée par une lettre : s, p, d, f pour respectivement [ = 0, 1, 2,
3 (au-dela, on suit I'ordre alphabétique & partir de f). Physiquement, [ est relié a la
norme du moment cinétique de 1’électron.

Ce nombre [ déterminera ainsi la forme de 'orbitale atomique, que 1'on repré-
sentera schématiquement et arbitrairement comme le volume particulier de I’espace
ou l'on a 95% de chance de rencontrer un électron. Le caractere directionnel ainsi
marqué de certaines orbitales (exemple des orbitales p) entrainera alors des consé-
quences importantes lors de 'explication de la formation de certaines liaisons chi-
miques (Fig.4).

e Le nombre quantique magnétique m; est lui un entier relatif pouvant
prendre les valeurs comprises entre -l et +[ : -l < m < +1 . Il quantifie la valeur
de la projection du moment cinétique de 1’électron suivant I’axe de quantification
principal. Il déterminera 'orientation de I’orbitale par rapport a une direction don-
née (exemple des orbitales p;, p, ou p;).
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On notera alors les noms des différentes orbitales atomiques OA (fonctions solu-
tions de Schrodinger) d’apres le modele présenté dans le tableau suivant :

Valeur de n Valeur de 1 Valeur de m; Nom de 'OA
n=1 1=0 m;=0 1s
n=>2 1=0 m;=0 2s

1=1 m;=-1 2p_1
m;=0 2po
m;=1 2p1
n=3 1=0 m;=0 3s
1=1 m;=-1 3p—1
m;=0 3po
mlzl 3p1
1=2 m;=-2 3d_o
ml:—l Sd_l
ml:() 3d0
ml:1 3d1
ml:2 3d2

NB : Selon le repeére choisit et la valeur de my;, on substituera plutot le chiffre
correspondant par la direction de l'orbitale, par ex. (2ps, 2py, 2p.) au lieu de
(2p—1,2po,2p1) (voir Fig.3).

e La connaissance des trois nombres n,l,m; (et donc de ¥) ne suffit cependant pas
pour donner une caractérisation complete de I’électron : en effet, outre ses grandeurs
classiques de masse et de charge, I’électron se décrit aussi par une grandeur purement
quantique, le moment magnétique permanent p. Cette grandeur est quantifiée et ne
peut prendre que deux valeurs possibles que 'on exprime généralement en fonction
d’une unité de mesure du moment magnétique pp appelée magnéton de Bohr : y =
-2.mg.[4p avec mg = :I:%, le nombre quantique magnétique de spin. Le moment
magnétique de spin de I’électron a été mis expérimentalement en évidence par Stern
et Gerlach en 1921.

1.3 Densité radiale

La densité de probabilité de présence d'un électron est une notion importante
mais parfois difficile a représenter : on pourra ainsi plutét utiliser la densité de
probabilité radiale D(r), qui correspond a la probabilité d’avoir un électron a la
distance r du noyau et qui est définie par ’expression :

D(r) = rz.Rnyl(r)z (4)

Le tracé de D(r) pour plusieurs valeurs de n (Fig.3) permet de tirer les observa-
tions suivantes :
e La densité est nulle pour r=0 et tend vers 0 lorsque r tend vers I'infini.
e Pour une orbitale s, il y a (n-1) annulations de la densité radiale.
e Chaque courbe présente un maximum absolu, qui correspond a la distance la
plus probable de trouver 1’électron. Il caractérise ’expansion spatiale de la fonction
d’onde, ou encore son "rayon'. Plus la valeur de n est grande, plus ce maximum est
situé loin du noyau, les orbitales sont donc de plus en plus diffuses, ou autrement
dit le rayon de la fonction d’onde croit avec la valeur de n (et ne dépend que peu
de la valeur de [ en général).
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D(r)

r

ap

5 10 15 20

Figure 3 — Distribution radiale pour les orbitales s et différentes valeurs de n. L’abscisse est
donnée en fonction de r/ag ol ag est le rayon de Bohr, constante valant 52,9 pm.

1.4 Distribution angulaire

Mais plus que la densité radiale, ce sera la partie angulaire qui différenciera les
différentes orbitales. Il est ainsi courant de les représenter (Fig.4) en ne donnant
qu'une forme simplifiée de I'expression réelle de la distribution angulaire. Le signe
de cette derniére pouvant étre aussi bien négatif que positif, il est indiqué avec une
couleur et de maniere relative.

Nous rappellerons qu’une surface ou une fonction d’onde s’annule est appelée
surface nodale, et que la fonction d’onde change de signe quand on traverse la
surface nodale. Ainsi les orbitales ont [ plans nodaux, de sorte qu'une orbitale s
n’ait pas de plan nodal, une orbitale p en ait un et une orbitale d en ait deux.

Figure 4 — Représentation schématique des orbitales atomiques s, p et d.

La représentation des orbitales atomiques réelles (cad en tenant compte de n,
Fig. 5) montre que 'allure de celles-ci pour des valeurs de n élevées peut différer
de la représentation classique donnée Fig.4. Cependant, ’allure globale et surtout
la symétrie sont conservées.
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Figure 5 — Représentation de différentes orbitales pour des valeurs de n différentes

Ce qu’il faut retenir - L’hydrogéne et les hydrogénoides

e Une orbitale atomique est une fonction d’onde mono-électronique solution
de I'équation de Schrédinger atomique mono-électronique.

e Le carré de la fonction d’onde représente la densité de probabilité de
présence de 1’électron.

e [l faut quatres nombres quantiques n, [, n; et mg, dits principal, azimutal,
magnétique et magnétique de spin, pour caractériser completement 1’électron
de 'atome d’hydrogene ou d’un systeme hydrogénoide.

e La représentation de la partie angulaire de la fonction d’onde donne lieu aux
représentations connues pour les orbitales atomiques (Fig.4)

12
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II Atomes polyélectroniques

Pour un atome polyélectronique - soit un noyau de charge Ze autour duquel gra-
vitent Z électrons - il devient impossible de trouver les fonctions propres analytiques
exactes de 'opérateur hamiltonien lui correspondant, notamment du fait de I’appa-
rition de termes de répulsion électrostatique V.o entre électrons. L’hamiltonien du
systeme s’exprime alors :

- 1 1 Z 7z 12 1
H=——— Ay—A-S" 24+ - 5
oMy N 2 Z.:erl- QZ.Jz_:l rij ©)
PN ~ E/\/—/ %,_/
TN © VN@ ‘765

Il devient alors nécessaire de faire des approximations pour déterminer des fonc-
tions d’onde approchées du systeme.

I1.1 Approximation de Born-Oppenheimer

La premiere approximation consiste a séparer les variables positionnelles du noyaux
et des électrons : les noyaux se déplacant en effet tres lentement par rapport aux élec-
trons, on peut en effet négliger toute corrélation entre leurs positions respectives. On
peut alors réécrire 'hamiltonien comme une somme d’un hamiltonien électronique
H. et d’un hamiltonien nucléaire Hy, tel que H = H, + Hy.

On pourra donc ne s’intéresser qu’a ’hamiltonien électronique, qui correspond
aux énergies de transition électronique et négliger la contribution de ’hamiltonien
nucléaire qui correspond aux énergies rotationnelles et vibrationnelles de la molécule

(négligeables devant les énergies de transition électronique), de sorte que H ~ H,
par la suite.

I1.2 Approximation orbitalaire ou monoélectronique

Soit e; I'ensemble des trois coordonnées d’espace (z;,y;,2;) de 1’électron 7. Alors
la fonction propre (solution de ’équation de Schrodinger) décrivant I'ensemble des
7 électrons de I'atome polyélectronique considéré est une fonction polyélectronique
de la forme ¥ (ey,ea,...,6i,...,67). L’idée derriere I'approximation orbitalaire est alors
d’exprimer cette fonction d’onde polyélectronique ¥ (eq,e2,...,6;,...,z) en un produit
(de Hartree) de fonction monoélectronique x;(e;), qui sont les orbitales atomiques
de 'atome polyélectronique considéré (b)

Z

Y(e1,62,...,€15..67) = H xi(€e;) (6)
=1

Néanmoins, pour respecter le principe d’antisymétrie de la fonction d’onde par
échange de deux électrons, on prendra plutot un déterminant de Slater :

1
T(617€27“'7€’i7"'7€Z) = ﬁ’xl(elﬂ (7)

(b). En quelque sorte on cherche & décorreler les électrons les uns des autres et les interactions
mutuelles qu’ils pourraient avoir entre eux, et cela revient a considérer qu'un électron donné baigne
en fait dans un champ moyen généré par les autres.
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L’hamiltonien d’un systeme polyélectronique peut dans le cadre de cette approxi-
mation se ré-écrire comme une somme d’hamiltoniens mono-électroniques h; :

A
H=Yh (8)
=1

De sorte que les orbitales atomiques sont solutions de I’équation de Schrodinger
mono-€électronique :

hixi(ei) = €.xi(e;) 9)

Il y a ainsi une infinité de solutions y; auxquels sont associées les valeurs propres
€; qui sont les énergies des orbitales atomiques y;. Par analogie avec les fonctions
propres des atomes hydrogénoides, chaque orbitale atomique y; est écrite comme le
produit d’une partie radiale Ry, ;(r) et d’'une partie angulaire Y} ,,,, (6,0). (c)

L’énergie totale d’un systeme polyélectronique est alors la somme des différentes
énergies orbitalaires :

Z
E=Y¢ (10)
i=1

Si pour les hydrogénoides, I’énergie des fonctions propres ne dépend que de n,
la situation est plus complexe pour les atomes polyélectroniques et 1'énergie ¢; de
chaque orbitale atomique (OA) x; dépend a la fois de n et de [ (par ex. les orbitales 2s
et 2p ne sont plus dégénérées comme cela était le cas pour un systéme hydrogénoide).

En conséquence, les OA ayant les mémes valeurs de n et [ sont dégénérées (ex.
des trois orbitales 2p ou des cing orbitales 3d). Nous pourrons classer relativement
les énergies des OA selon quelques regles simples :

e Pour une méme valeur de [, I'énergie de 1'orbitale est d’autant plus haute que n
est grand : €15 < €25 < €35 < ... OU encore € < €3, < €4p < ...

e Pour une méme valeur de n, ’énergie de 'orbitale est d’autant plus haute que [
est grand : €35 < €3 < €34

Une estimation plus précise de la valeur énergétique d’'un atome polyélectronique
et/ou d’un de ses électrons dans une de ses OA sera donnée par la suite dans le cadre
du modele de Slater : mais auparavant, il nous est nécessaire de nous interroger sur
I'organisation des électrons au sein des différentes orbitales atomiques de I'atome.

I1.3 Configuration électronique

Etablir la configuration électronique d’un atome consiste a donner la répartition
des électrons dans les différentes sous-couches 1s, 2s, 2p, etc... Le nombre d’électron
dans la sous-couche électronique est alors noté sous forme d’exposant derriére le nom
de celle-ci : par exemple, écrire 1s? consiste a indiquer que lorbitale 1s est occu-
pée par deux électrons. Afin de déterminer la configuration électronique de chaque

(c). Nous noterons que, rigoureusement, on ne peut parler d’orbitale atomique qu’une fois ’ap-
proximation orbitalaire réalisée, donc qu’uniquement dans le cadre d’atomes polyélectroniques :
néanmoins, par abus de langage et compte-tenu des grandes similitudes entre les fonctions propres
des hydrogénoides et les orbitales atomiques d’un atome polyélectronique, on nomme également
orbitale atomique les fonctions propres des systemes hydrogénoides.

14



Agrégation de physique - Chimie orbitalaire Lilian Guillemeney

atome a 1’état fondamental, un ensemble de regles est a respecter :

e Le principe de stabilité maximale : Les électrons d’un atome polyélectro-
nique occuperont les différents états d’énergie possibles de la configuration de sorte
que l’énergie totale de [’édifice soit minimale dans son état fondamental.

e Le principe d’exclusion de Pauli : 2 électrons d’une méme configuration
ne peuvent se trouver dans un état énergétique caractérisé par les 4 mémes nombres
quantiques.

Cela entraine le fait qu'une méme orbitale ne peut contenir au plus que deux
électrons, dont le spin est opposé.

e Regle de Klechkowski : L’ordre de remplissage des niveaux d’énergie est ca-
ractérisé par la somme (n+l) croissante. Si on a plusieurs possibilités, la priorité
est donnée aux n croissants (Fig. 6). Attention il s’agit de 'ordre de remplissage
électronique : lorsqu’il y a ionisation, les électrons sont retirés progressivement des
orbitales les plus hautes en énergie occupées vers les plus basses en énergies occupées.

Figure 6 — Illustration de la régle de Klechkowski et de 'ordre de remplissage des orbitales ato-
miques

¢ Regle de Hund ou du spin maximum : Chaque sous-niveau energétique est
peuplé du mazimum d’électrons de méme spin. Si I'on prend l'exemple des orbitales
2p, dans lesquelles on devrait placer deux électrons, trois possibilités s’offrent en ef-
fet a nous (Fig.7). Seule la configuration n°3 est a retenir d’apres la régle de Hund,
puisque c’est celle qui en fait correspond a la plus grande stabilité. En effet, dans
la configuration n°1, les deux électrons occupant la méme orbitale, cette configu-
ration ajoute énergétiquement un terme de forte répulsion électrostatique. Enfin,si
I'on s’intéresse a la différence d’énergie entre les configuration n°2 et n°3, que l'on
appelle énergie d’échange, alors on peut montrer que la configuration n°3 est plus
stable que la n°2.

Configuration 1 Configuration 2 Configuration 3
4 [ | (
1 ¥ T |

2 2y 22, | 2 20y 20, | 2p, 20y 2p

Figure 7 — Illustration de la régle de Hund
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e A cela il faut ajouter un critere énergétique, pouvant entrainer quelques ex-
ceptions a la regle de Klechkowski. En effet, la stabilité d’'un atome est souvent
renforcée lorsqu’une sous-couche est rempie ou demi-remplie. Ainsi, si 'on prend
I'exemple du cuivre (Z=29), la régle de Klechkowski privilégierait la configuration
suivante : 1522s%2p%3s23p%4s23d”. Néanmoins, c’est la configuration suivante, plus
stable énergétiquement, qui est retenue : 1s22s22p83s23p64st3d10.

On distinguera alors les électrons de valence - ceux occupant les OA de plus
haute énergie, le plus souvent ceux qui ont le nombre quantique principal n le plus
grand additionnés & ceux de la sous-couche (n-1) uniquement dans le cas ou cette
derniére ne serait pas pleine - des électrons de coeur - ceux occupant les OA
d’énergies les plus basses.

Les électrons de valence seront ceux impliqués dans les liaisons chimiques et qui
seront a l'origine des propriétés chimiques des éléments.

Application 1 - Configurations électroniques :

1. Donner la configuration électronique de ’atome d’oxygene, du chrome, du zirco-
nium et du tungstene.

2. Donner le nombre d’électrons de valence de ces éléments.

9: M /T7:1z7 /9:1) /[ eousea op SUOIIRP 9 : ) *G

PGy 37 S9[0X] 1O PGy 7 899dG )1 PT 759G T 01 PE ST A€ 75942 ,5,5T ¢ (FL=Z) M
PYSG[I] M0 PYSG oA (1 PELST odE;5€0dT5TST © (07=72) 1Z

PESP[IV] 10 P 5Tode,864dT,ST,ST : (F6=27) 1D / 3dz,Sc[oH] no ;dg,sg,81 : (8=Z) O °T

I1.4 Modeéle de Slater

?_l:;:u;m] < Modélisation
?l:;: l;on 2 monoélectronique
Gty Clectron éwdi noyau fictif Q) glectron éwdié
Charge Ze Clcc.lr(g édié :> Charge (Z-0)e -
électron 3
(-e) ©

Figure 8 — Principe de 'approximation de Slater.

Fort de tout cela, il nous reste a estimer d'une maniere simple 1’énergie d’un atome
polyélectronique, et nous utiliserons pour cela 'approximation de Slater. L’idée étant
toujours de s’abstraire des interactions interélectroniques, Slater proposa de rempla-
cer les termes de répulsion interélectronique par un champ moyen central (Fig.8) :
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ainsi, pour un électron donné i, tout se passe comme s’il était seul en interaction
avec un noyau fictif de charge (Z-0;)e. Introduire un tel noyau fictif permet de rendre
compte le fait que les électrons entre le noyau et cet électron i considéré écrantent,
du point de vue de ’électron i, la charge du noyau. On obtient alors une charge
effective Z*, ressentie par 1’électron i, définie telle que :

7" =7 —o0; (11)

avec o; la constante d’écran, qui peut se décomposer en somme de constantes d’écran
dont la valeur est (empiriquement) déterminée selon la position de I’électron i et celle
des électrons j lui faisant écran, et telles que décrites dans le tableau en Fig.9 :

o; = Zaz‘j
J

(12)

Etat de I'électron j faisant écran

Gij 1s 2s;2p 3s,3p 3d 4s;4p 4d 4f 5s;5p
1s 0,31
2s;2p 0,85 0,35
3s,3p 1 0,85 0,35
Etat de
I'électron i 3d 1 1 1 0,35
considéré
4s;4p 1 1 0,85 0,85 0,35
4d 1 1 1 1 1 0,35
4f 1 1 1 i 1 1 0,35
5s;5p 1 1 1 1 0,85 0,85 0,85 0,35

Figure 9 — Reégles de Slater pour le calcul de la constante d’écran o a partir des différentes
contributions o;;. Les électrons s et p d'une méme couche électronique sont regroupés
en un méme ensemble.

L’énergie en eV d'un électron de 'atome polyélectronique au sein d'une orbitale
atomique donnée (ou énergie orbitalaire) pourra alors s’exprimer ainsi :

2
(Z34)
(n*)?
Dans le modele de Slater et toujours du fait des corrections ainsi appliquées par
rapport au modele hydrogénoide, n* représente le nombre quantique effectif :

n*= n- 0 avec J le défaut quantique. La correspondance (empirique) entre n et n*
est ainsi donné dans le tableau suivant :

n 1 2 3 4 5 6
n* 1,0 2.0 3,0 3.7 40 42

— —13,6. (13)

€n,l

L’énergie total de ’atome est alors obtenue selon 1’équation 10.
Le rayon p d’une orbitale sera alors donné, en notant ag le rayon de Bohr (ag =
52,9 pm), par :
(n*)?
Z*
On montre ainsi que les orbitales de valence sont en général beaucoup plus diffuses

que les OA de ceeur : par exemple, dans le cas du phosphore (1822822[)63823])3), Pls
= 3,6 pm, p2s = p2p = 19,6 pm, p3s = p3p = 99,5 pm.

(14)

P = .ag
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Application 2 - Application du modéle de Slater :

1. Calculer I'énergie en eV associée a 'atome d’oxygene, en détaillant les calculs des
énergies des différentes orbitales d’apres le modele de Slater.

2. Calculer I’énergie de premiere ionisation de 'oxygene.

3. La valeur trouvée dans la littérature est de 13,6 €V : comparez et justifier.

"9JUAWIBNE SUOIPIR[, P dIquiou o puenb soxoiduwos snid ue snid op 10fe US JUOS SUOIFIID
9IJUS SUOIJORIDIUI SO "OIUSWISNR 77 9ND SIP 9SIGAIP J0 SI9FY[ sjuowd[e sop Inod uolq
QUUOI}DOUO] I)R[G 9P S[APOW S] oNb IIe] NP 2INJRIIIII] R OP S[[8D OP JUSIIPIP 1S9 INS[eA ®T €
AT = (AT (dg'se)d 9 - (s1)Ee + (dg'se)d ¢ = (0)d - (+0)d = '@ duop e uQ
A2 7E9'T8- = (dg'sg) [ 10 67 = ¢8°0°C - G°0F - 8 = (dg'sg) 4 Z © 4O Mmod

"A° 6°0L- =(dg'sg)d duop 1 66y = 68'0°¢ - 6€'0°¢-8 = (dg'sg).Z : O Mmod ‘g

A9 780602~ = (dg'sg)d'9 + (S1)A'C = (0) ' stofe © uQ

"A9 6€°0L- =(0dg‘Osg)d duop 10 GGy = 68°0°¢ - ¢€'0°¢-8 = (0dg'0sg),7

"A® GgF08- = (OST)d no.p ‘69°L = (O81),Z : O Mmod T

I1.5 Mise en lien avec le tableau périodique

La structure de la classification périodique est directement liée au remplis-
sage successif des différentes sous-couches électroniques, donné par la regle de Kle-
chkowski : on pourra alors découper le tableau périodique en différents blocs, cor-
respondant au remplissage de différentes sous-couches électroniques (s, p, d ou f,
Fig.10) puis diverses familles et groupe d’éléments au sein de ce tableau :

e les alcalins (Li,Na,K...) et les alcalino-terreux (Be, Mg,Ca...) pour les deux
premiéres colonnes du bloc s (métaux) ;
e : les métaux de transition du bloc d;
e les semi-conducteurs (Al, Zn, Ga, Cd, In, Sn, Hg, T1, Pb...) les chalcogénes (O,
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S, Se...), les halogenes (F, Cl, Br, I, At), les gaz rares (He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn)
dans le bloc p;

e les lanthanides ou les actinides selon respectivement chacune des périodes du
bloc f, ces deux derniéres formant les terres rares.

Bloc s Bloc p
2
He
i
s 1] 7 s * 0
B |c| n|o| F | N
wi | o | s | e | e | me
o “ " » ” "
Bloc d A s |e | s | ict| A
el Mo B == e e
I 2 a » kd » | = ‘ » l % 0 n b n B ¥» %
MV cr omn ‘ N Cu 20 Ga Ge As Se Br Kr
| " L 1 nie "w L 2] no ez ne e "
< o s o & - | el = E 2 2 “
Mo Rh  Pd  Ag | i |sn| 8| | U | X
1 == i W-jw., -5‘10* e " LE) e S "
| n | n » " = o 4 " L
w ¥ Pt Au M P B Po At Rn
| wm MR | WO | ww o 3 MM ge g ey
- 0 1% " |"m " " " w 1"
| Mt Ds
|| Lo [ o | =% C R - b

Bloc f

Figure 10 — Découpage du tableau périodique en différents blocs
Les considérations suivantes seront déduites des équations 13 et 14.

Evolution de la charge effective :

Compte-tenu des valeurs des constantes d’écrantage, lorsque Z augmente alors
la charge effective Z* augmente également. Ainsi, Z* augmente en se déplacant de
gauche a droite sur une période du tableau périodique ainsi que lorsque le déplace-
ment se fait de haut en bas d’une colonne. Il en résulte entre autre que les énergies
des orbitales de valence s et p s’abaissent quand on se déplace de la gauche
vers la droite d’'une méme période ou de haut en bas d’une colonne : cela
a une grande influence sur la réactivité chimique des différents éléments.

Rayon atomique :

On associe le rayon de 'atome (rayon atomique) a la valeur du rayon p de 'orbitale
peuplée électroniquement qui est la plus diffuse, pour laquelle n est maximal.

Puisque Z* augmente de gauche a droite d’une période, alors le rayon p
de cette orbitale atomique associée diminue également (n* étant constant).
De méme, le rayon diminue sur une colonne lorsqu’elle est parcourue de bas en haut
(n* diminue). Il en est donc de méme pour le rayon atomique.

En outre, plus le rayon atomique est élevé, plus I'atome sera polarisable : le nuage
électronique étant d’autant plus plus éloigné du noyau de ’atome, il est en effet plus
aisé de le déformer.

Rayon ionique :

Pour un cation, du fait du départ d’un électron par rapport a I’édifice neutre,
I’écrantage subi par les électrons de valence dans le cation diminue : la charge effec-
tive Z* est donc plus grande et donc le rayon ionique (du cation) est inférieur
au rayon atomique (cad le rayon de I’atome neutre). Par le méme raisonnement,
le rayon ionique d’un anion sera plus grand que le rayon atomique de
I’atome neutre correspondant.
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Energie d’ionisation :

L’énergie de premiére ionisation Ei (ou potentiel d’ionisation) est I’énergie néces-
saire pour arracher a I’état gazeux un premier électron de la couche la plus externe de
I’atome. Elle peut donc étre assimilée a l'opposé de la valeur de I’énergie de 'orbitale
atomique contenant cet électron des plus externes. Comme l’énergie d’une orbitale
est d’autant plus petite que Z* est grand, alors I’énergie d’ionisation augmente
en allant de gauche a droite d'une période du tableau périodique, et il en est de
méme en allant de bas en haut (n* diminuant).

Electronégativité :

L’électronégativité y donne une idée sur la capacité de l’atome a attirer des élec-
trons lorsqu’il est a 'intérieur d’une molécule. Plus un atome est électronégatif,
plus il attire les électrons et garde les siens, ce qui est une notion importante
en vue de connaitre la réactivité des composés.

Cette grandeur sans dimension peut s’évaluer selon trois échelles :
e ’échelle de Mulliken, ou I’électronégativité est définie comme la moyenne arith-
métique entre 1’énergie de premiere ionisation Ei et I'affinité électronique Ae de
I’atome. L’affinité électronique Ae est une grandeur qui mesure la capacité d’'un
atome a accepter un électron excédentaire.
e I’échelle de Allred-Rochow ou I'électronégativité est proportionnelle a la force
d’attraction qu’exerce le noyau sur 1’électron le plus externe.
e ’échelle de Pauling, la plus couramment utilisée, ou, en considérant deux atomes
A et B, I'électronégativité de A ou B est calculée a partir des valeurs expérimentales
des énergies de liaison des molécules A-A, A-B et B-B.

Quoiqu’il en soit, I’électronégativité croit lorsque 1’on se déplace de la
gauche vers la droite et du bas vers le haut du tableau périodique. L’énergie
des orbitales s ou p évolue de fagon parallele a ’électronégativité de I'atome.

L’énergie ¢; d’une orbitale est d’autant plus faible que ’atome est élec-
tronégatif. En effet, plus les électrons sont proches du noyau (par définition de
I'électronégativité), moins ils ressentent ’écrantage des autres électrons, donc plus
7* est grand et donc plus ¢; est faible.
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Ce qu’il faut retenir - Les atomes polyélectroniques

e L’approximation orbitalaire permet le traitement du cas de ’atome po-
lyélectronique, en découplant 1'hamiltonien du systeme polyélectronique en
une somme d’hamiltoniens monoélectroniques.

e La configuration des atomes polyélectroniques est régie par un ensemble de
regles :

Le principe de stabilité maximale :

Les électrons d’un atome polyélectronique occuperont les différents états
d’énergie possibles de la configuration de sorte que l’énergie totale de [’édi-
fice soit minimale dans son état fondamental.

Le principe d’exclusion de Pauli :

2 électrons d’une méme configuration ne peuvent se trouver dans un état éner-
gétique caractérisé par les 4 mémes nombres quantiques.

La regle de Klechkowsky :

L’ordre de remplissage des niveauxr d’énergie est caractérisé par la somme
(n+l) croissante. Si on a plusieurs possibilités, la priorité est donnée auzx n
croissants (Fig. 6).

Regle de Hund ou du spin maximum :

Chaque sous-niveau energétique est peuplé du maximum d’électrons de méme
Spin.

e Le modele de Slater permet d’estimer 1’énergie des électrons au sein des
orbitales atomiques €, ;, et donc I'énergie de I'atome E :

Z* 2
€ng = -13,6 . ((nyﬁ;l))Q avec la charge effective Z*=7-0; ou o; est la constante

d’écran.

Le rayon atomique est assimilé a la valeur du rayon p de l'orbitale peuplée
électroniquement et qui est la plus diffuse (soit pour laquelle n* est maximal) :

(n*)?

p = ~—.ag avec ag le rayon de Bohr, valant 52,9 pm.
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DEUXIEME PARTIE :

Diagrammes d’orbitales moléculaires

L’intérét de la chimie quantique réside en l'explication de nombreux faits de
réactivité et de propriétés des molécules chimiques. Par molécule on entendra tout
édifice chimique électriquement neutre résultant de l’association de plusieurs atomes
reliés entre eux par des liaisons covalentes.

Le systeme a décrire se complexifie alors d’avantage, puisqu’en plus de la répulsion
inter-électronique s’ajoute la présence de plusieurs noyaux en interaction les uns avec
les autres au sein de I’édifice moléculaire.

III De I’équation de Schrodinger au déterminant
séculaire

III.1 Hamiltonien du systéme moléculaire

En unité atomique et en prenant la notation A ou B pour désigner des noyaux
de nucléides de numéros atomiques Z 4 et Zpg, de masse M 4 et Mp, distants d’une
distance r4p; i ou j pour désigner des électrons distants entre eux d’une distance
r;j; ;4 la distance entre I'électron i et le noyau A ; N le nombre total de noyaux; n
le nombre total d’électrons du systeme, 'hamiltonien du systeme moléculaire peut
s’écrire comme la somme de différents termes :

N N n n n N
_ Lol ZiZp 1 74
== 53704 5 Z —5 2Bt Z*—Z — (19
A=1 A B=1 "AB i=1 1] 1 i=1A=1"iA
fN ‘7NN f@ ‘765 ‘/}Ne

avec :
- Ty est I’énergie cinétique des noyaux;

- VNN représente la répulsion inter-nucléaire ;

- T, est I’énergie cinétique des électrons;

- Vee représente la répulsion inter-électronique ;
- ‘A/Ne représente 'attraction électron-noyau.

Pour résoudre un tel systeme, il est nécessaire de réaliser plusieurs approxima-
tions :

I1I.2 Approximation de Born-Oppenheimer

Cette premiere approximation consiste a considérer que les mouvements des
noyaux sont beaucoup plus lents que ceux des électrons et que, en conséquence, les
électrons se meuvent dans le champ des noyaux immobiles. On peut alors découpler
partie électronique et partie nucléaire de la fonction d’onde du systeme :

T(Tl,...,rn,Rl,...,RN) = ‘I’e(rl,...,rn) X TN(RL...,RN) (16)

ou r; et Ry représentent respectivement les coordonnées d’espace d’'un électron i et
d’un noyau A.

22



Agrégation de physique - Chimie orbitalaire Lilian Guillemeney

On peut alors limiter 'étude a la fonction d’onde électronique ¥e(r1,...,r5) et
donc a I'hamiltonien électronique correspondant H =T, + Ve + VN6

III.3 Approximation orbitalaire et champ moyen

A ce stade, il est alors intéressant pour simplifier encore plus le systeme de
faire 'approximation orbitalaire (dite encore monoélectronique) rencontrée précé-
demment, avec une approche de champ moyen.

Un électron i sera alors considéré comme un électron se mouvant dans un champ
moyen généré par les noyaux et par les autres électrons, de sorte que 1'on puisse
réécrire H, en un hamiltonien électronique de la forme :

n n
HezTe—f-Z eff Tz Zh 7"1 (17)
i=1 i=1

Cela revient donc a écrire ¥ (ry,...,r,) sous la forme d’un déterminant de Slater
de fonctions d’onde monoélectroniques ¢;(r;) associées chacune & un électron i du
systeme moléculaire.

Ye(ry,..,r (18)

1
n) = ﬁl@(n)l
Les fonctions d’ondes monoélectroniques ¢;(r;) sont alors appelées orbitales mo-
léculaires (OM) et sont solutions de 1'équation de Schrédinger moléculaire mono-
électronique :

higi(ri) = €i(r7) (19)

L’énergie E de la fonction d’onde décrivant le systeme moléculaire est alors la
somme des énergies ¢; des orbitales moléculaires :

E = Z €; (20)

I11.4 Méthode LCAO

Il reste désormais a donner une expression des OM, et pour cela n’importe quelle
base complete de fonctions peut servir de base. En pratique, on prendra les OA
X, puisqu’elles permettent de donner un "sens chimique" a I'expression de I'OM :
on lit ainsi directement la contribution d’un atome au sein de ’'OM considérée via
la valeur des coefficients de ses orbitales atomiques dans I’expression de 'orbitale
moléculaire.

Il en résulte que 'OM est alors une combinaison linéaire des OA des atomes
constituants la molécules : c’est la théorie LCAO, pour Linear Combination of Ato-
mic Orbitals :

bi =D CijX; (21)
J
cij sont les coefficients des OA x; dans 'OM ¢;
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En projetant 1’équation de Schrodinger moléculaire monoélectronique sur une
orbitale atomique xy, alors :

l

qui peut se réécrire :

h

Zcz-m> =€ <Xk:

J

Z cz-jxj> (22)

J

S alhlxg) =3 eije (xelx;) (23)
hkj Skj

Si l'on considére une base infinie (complete) d’orbitales atomiques pour déve-
lopper les orbitales moléculaires, la méthode LCAO est exacte. En pratique, on se
limite & un sous-ensemble d’orbitales qui puisse suffisamment décrire les propriétés
du systemes : ainsi, on ne prendra par exemple par forcément en compte les orbitales
décrivant les électrons de coeur (on retrouve alors d’un point de vue quantique la
théorie de Lewis ou l'on ne considére que les électrons de valence pour décrire les
liaisons), et on retiendra pour chaque atome les OA de valence (de méme n). C'est
ainsi cette troncature de la base d’orbitales atomiques qui fait de cette
méthode une approximation.

I11.5 Déterminant séculaire

Comme seules les solutions autres que la solution nulle pour laquelle ¢; = 0 nous
intéressent, il est possible de reformuler le probleme sous la forme d’un détermi-
nant lorsque I'équation de Schrédinger moléculaire monoélectronique est projetée
sur chaque orbitale atomique. Le déterminant ainsi obtenu est appelé déterminant
séculaire :

|hij — €Skj| =0 (24)

dont la résolution donne les énergies ¢; pour toutes les orbitales moléculaires
du systeme. Dans ce systeme, la matrice de I'hamiltonien est donnée par hy; =
(xx|hlx;) et est nommé intégrale de résonance lorsque i # j, et intégrale
coulombienne si i = j. S; = (x&|X;) est appelée intégrale de recouvrement.

Une fois les énergies trouvées, les différents coefficients sont connus en résolvant
I’équation dans laquelle I’énergie est maintenant numériquement connue. Enfin, les
orbitales doivent également étre normées, ce qui mene a la relation :

> > cijeinSik =1 (25)
7k

Donnons un exemple concret d’un tel calcul quant a la molécule de dihydrogene
Ho.
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IV Construction d’un diagramme d’OM : cas des
diatomiques

IV.1 Interaction entre deux orbitales atomiques iden-
tiques

Cela peut étre le cas par exemple de la molécule de dihydrogene Ho, ot deux
orbitales 1s de deux atomes d’hydrogene entrent en interaction.

Pour cet exemple, on notera de fagon générique les orbitales atomiques par ¥,
et par ¢ les orbitales moléculaires. Une fonction d’onde sera notée 1. On note Hy
I'intégrale de résonance existant entre deux orbitales atomiques (lesquelles seront
supposées réelles dans tous les calculs demandés) : x, (associée a un atome A) et y
(associée a un atome B), interagissant par un hamiltonien H. On note S, lintégrale
de recouvrement entre ces deux orbitales atomiques.

On rappelle que ces intégrales et notations sont mathématiquement définies par les
deux relations :

Hap = (cal Bl = [ b dv (26)

Sav = (Xalxe) = [ Xixp v (27)

Rappelons d’abord le cadre de I’étude, décrit plus en détails a la section précé-
dente : on considere donc un systeme moléculaire décrit par un hamiltonien molé-
culaire dont les fonctions et valeurs propres seront notées respectivement ¢ et €. Les
fonctions propres sont développées sur une base de deux orbitales atomiques x, et
Xp, réelles mais a priori non normées. De fagon générique, on peut écrire :
® = Cq Xa + Cp Xp OU Cq €t ¢p sont deux coefficients numériques supposés réels.

Equation de Schrodinger :
On repart de I'équation de Schrodinger : I|¢) =¢|¢).
Puis (¢|H[¢) = £ (¢]) -

L’énergie du systeme ¢ s’écrit donc :

H
(9]9)
_ <CaXa + CbXb|H|CaXa + CbXb> (29)
<CaXa + CbXb|caXa + CbXb)
. C%Haa + 2cqcpHyp + C%be (3())

- 2840 + 2¢qcpSap + chbb
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Déduction, a partir de cette expression de ¢, de celle du dé-
terminant séculaire :

En minimisant ¢ par rapport a ¢, d'une part et a ¢; d’autre part, on peut montrer
que l'on arrive au systéme d’équations (r = a,b) :

Z cs|Hyps —eSys]) = 0 (31)

s=a,b

Pour cela, il suffit de repartir de la relation précédente de € que l'on peut réécrire
sous la forme :

CgHaa + 2¢cqcpHyp + C%be = X (cﬁSaa + 2¢qCpSap + C%Sbb) (32)

Pour minimiser 1’énergie par rapport a c,, il suffit de dériver la derniere relation par
rapport a ce coefficient et d’annuler la dérivée partielle 5975. En effet on aura :
a

0
2caHyo + 2c,Hypy = a%(czsaa + 2¢aCpSap + c%Sbb) + &(2¢4Saa + 2¢Sa) (33)
a
Ce qui donne :
Ca(Haa - 6Saa) + Cb(]—-rab - 5Sab) =0 (34)

Une équation semblable est obtenue en minimisant € par rapport a c¢.
co(Hyp — €Spp) + ca(Hap — €Sap) =0 (35)

On obtient donc le systéeme d’équation précédemment cité. Ce systeme d’équations
admet des solutions non nulles si et seulement si son déterminant est nul :

|Hyp — €Sap| = 0. On aboutit ainsi a l'expression du déterminant séculaire du sys-
teme.

Résolution du déterminant séculaire :
e On considére ici une interaction entre deux orbitales atomiques dégénérées (cas
de Ha avec les deux OA 1s des hydrogene), avec
H.o = Hppy = «, appelée intégrale coulombienne
H,, = Hy, = 5, appelée intégrale de résonance
Saa = Spp = 1 (intégrale de recouvrement)
Sab = Spa =S # 0
a et [ sont des valeurs négatives
e Avec ces nouvelles notations, le déterminant séculaire associé au systeme est le
suivant :

a—e [—¢&S
f—eS a—c¢
, a—e [B—eS| _
On résout donc B—eS a—c =0.

Dot (@ —¢)2— (8—¢eS5)? = 0soit (0 —e—B+eS)(a—e+—eS) =0.0nen
déduit alors les valeurs des énergies, respectivement la plus haute et la plus basse :

- _ a—f + _ atp
€ =1=g|et|e" = 113
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On peut alors en déduire 'expression des deux orbitales moléculaires associées

O et ¢

e On repart pour ce faire du systeme d’équation obtenu précédemment
( Cb(be — 5Sbb) + Ca(Hab — 5Sab) =0et Ca( ESaa) + Cb( 5Sab) =0)et
appliqué a notre systeme a deux orbitales atomlques.
On a alors (entre autre) la relation (o —¢)cg + (8 —£S5)cp = 0 & vérifier soit

Ca = —
Les valeurs des coefficients sont alors trouvées en résolvant le systéme pour les va-
leurs ¢~ et et de I'énergie.

_ _Q*QS
Pour 7, on a donc ¢, = —Ba__gs,scb_ S L5 c, = g ggcb_
—1=5
Donc finalement |c, = —¢, .

On utilise alors la condition de normalisation (1[1)) = 1 <= c2 + ¢} + 2c4cpS = 1.

Decefait (cg)?+(cp)*+2c50, 8 =1 <= (cg )+ (cg)?+2(c;)*S =1
—\2 - _ _ 1 .
(c;)* = (1 5y Et donc Cq = —C = 7305 (choix arbltralre du signe de ¢, , qui
doit juste étre relatif a ¢ ).
On fait pareil +t = _bctS.y _ _P-TES 4+ _ _ b d
n fait pareil avec € 1 ¢, = =70 = — a_?%g ¢ = 5+aScb et donc

cf = c,f . En utilisant de nouveau la condition de normalisation :

()2 + ()2 +2(chH)?S =1+ (cF)? = 2(115), soit ¢f = ¢ = 72(1+S)'

e En résumé, on trouve alors les deux couples de coefficients suivants :

% = 2(1-5)
et

=L

‘i \/2(%+S)

% = /20+9)

Cela mene aux expressions des orbitales moléculaires ¢~ et ¢T (puisque ¢' = ¢ xq +
chxp avec i =-ou +) :

—_— 1 o

0" = =g (Xa —x0)
+ 1

" = Zars (Xa + xb)
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Il ne nous reste donc plus qu’a reporter ces résultats sur un diagramme énergétique
(Fig.11) :

O al o O
00

Figure 11 — Diagramme orbitalaire pour la molécule de Ho

e On voit ainsi que I'on a formé autant d’orbitales moléculaires qu’il y
a eu d’orbitales atomiques mises en jeu.

e Parmi ces OM, l'une se retrouve abaissée en énergie (par rapport a 1’énergie
de I'électron dans l'orbitale 1s de I’hydrogene), 'autre se retrouve déstabilisée.
La déstabilisation est plus importante que la stabilisation. Cet écart
énergétique entre OM stabilisée et OM destabilisée est fonction du recouvrement

S.

e Si 'on s’intéresse a la densité de probabilité de présence électronique dans
les OM créées (en prenant le carré du module de leur fonction d’onde), on
remarque que pour la fonction d’onde ¢T il y a un accroissement de celle-ci dans
la région internucléaire : dans cette zone, chaque OA possede une amplitude
de méme signe et 'amplitude totale de la fonction d’onde y est importante,
car résultant de l'addition de deux fonctions d’onde d’OA de méme signe.
Pour ces raisons, l'orbitale stabilisée en énergie de fonction d’onde ¢ est
qualifiée d’orbitale liante, car elle est sujette a décrire le comportement des
électrons suceptible de lier les deux atomes entre eux (on rappelle qu'une liai-
son covalente résulte en la mise en commun de deux électrons entre deux atomes).

e A Tlinverse, la fonction d’onde de 'OM haute en énergie ¢~ se caractérise
par une faible amplitude dans la région internucléaire : elle résulte de 1’addition
de fonctions d’onde d’OA de signe opposé. La probabilité de présence dans
la région internucléaire est méme nulle (plan nodal). Cette OM ne peut pas
conduire a la formation d’une liaison chimique puisqu’aucun électron ne peut
se trouver entre les deux atomes : on appelle alors I’'OM de fonction d’onde ¢~
orbitale antiliante Peupler électroniquement une telle orbitale entrainerait
indéniablement a la destabilisation énergétique de I’édifice moléculaire.

e Au vue de cela et puisque les OM se remplissent par ordre d’énergie
croissante et que chaque OM peut accueillir au plus deux électrons de spin
opposé, on peut entrevoir le résultat général suivant : une interaction a deux

28



Agrégation de physique - Chimie orbitalaire Lilian Guillemeney

orbitales est toujours stabilisante lorsque deux électrons sont mis en jeu et
destabilisante lorsqu’il y en a quatre (puisque 'on peuple une antiliante
dont la destabilisation est énergétiquement plus élevée que la stabilisation de
I’OM liante peuplée également).

e On a ainsi formé autant d’OM liantes que d’OM antiliantes.

IV.2 Principe de combinaison des orbitales atomiques
(généralisation)

Nous pouvons ensuite étendre ces résultats a des systéemes moléculaires plus com-
plexe, cad a la combinaison d’OA différentes, tant en forme qu’en énergie. Nous
dégagerons ainsi quelques regles générales a appliquer pour pouvoir combiner (ou
non) deux OA et ainsi tracer le diagramme orbitalaire résultant :

Ce qu’il faut retenir - Combinaison d’orbitales ato-
miques différentes

e Dans le tracé du diagramme orbitalaire, il doit y avoir autant d’OM que
d’OA mises en jeu.

e LLa combinaison de 2 OA conduit a la formation d’une OM liante
et d’une OM antiliante. La stabilisation de I’'OM liante est plus faible que
la destabilisation de 'OM antiliante ©.

e Le coefficient le plus grand dans I’OM liante est celui de 'OA de départ
la plus basse en énergie. Dans I’OM antiliante, c’est le coefficient de ’OA de
départ la plus haute en énergie.

e La combinaison de 2 OA est d’autant plus favorable que leurs
énergies sont proches.

e Le recouvrement entre OA doit étre non nul .

a. On peut montrer qu’elles sont chacune proportionnelles & S2/Ae avec Ae la différence
d’énergie entre les deux OA

Nous donnerons enfin quelques notions tres utiles dans l'interprétation des dia-
grammes orbitalaires :

Symétrie et recouvrement :

Nous venons de dire que deux OA x1 et x2 de recouvrement nul ne se combinent
pas, ou autrement dit que deux orbitales centrées sur des atomes différents qui ne
se recouvrent pas (S=0), et qui sont alors dites orthogonales, ne peuvent interagir
ensemble. Pour analyser et juger du recouvrement entre deux orbitales, trois mé-
thodes s’offrent a nous :

e calculer I'intégrale de recouvrement S
e Analyser les zones de I'espace ou 1 et o2 sont simultanément non nulles.
e Analyser la symétrie de 1 et xa.
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En effet, Si des OA présentent le méme comportement de parité par rapport
a des opérations de symétrie (réflexion par rapport d un plan de symétrie, rota-
tion autour d’un aze, centre de symétrie...), alors elles sont de méme symétrie :
elles engendrent un recouvrement non nul et peuvent intervenir dans une méme
combinaison linéaire.

Ce sera cette derniere méthode que I'on privilégiera en général, méme si le second
point peut convenir dans le cas d’interactions entre orbitales simples a traiter.

Types de recouvrements :

Lorsque deux orbitales se recouvrent de maniere axiale, on parle de recouvre-
ment de type o.

Lorsque deux orbitales se recouvrent de maniere latérale, on parle de recouvre-
ment de type 7.

L’OM résultant d’un recouvrement 7 est dénommée orbitale 7, celle issue d'un re-
couvrement o, orbitale o.

Dans le cas ou de telles orbitales sont liantes et remplies, 1'orbitale o sera en
général plus basse en énergie qu’'une orbitale 7 et il en résulte qu’une liaison 7 est
moins forte énergétiquement parlant qu’une liaison . Autrement dit, un recouvre-
ment axial est toujours plus important énergétiquement parlant quun recouvrement
latéral.

Indice de liaison :
Pour caractériser la force d’une liaison au sein d’un édifice chimique entre deux
atomes, on définit I'indice de liaison I :

1
I = *(nliant - nantiliant) (36)

2
Ol Nyjgnt €6 Nantiliant SONt les nombres d’électrons respectivement liants et antiliants
dans la molécule (diatomique). Plus il est élevé, plus la molécule est stable. On peut
le mettre en lien avec le modeéle de Lewis d’'une molécule (un ordre de liaison de 1
indique une liaison simple, un indice de deux, une liaison double, etc.).

Orbitales frontieres : HO et BV

Apres avoir réalisé le remplissage des OM avec les électrons provenant des deux
atomes, on distinguera deux orbitales moléculaires particulieres : I’orbitale la plus
haute en énergie occupée (HO pour haute occupée ou en anglais HOMO pour Hi-
ghest Occupied Molecular Orbital) et I’orbitale la plus basse en énergie vacante
(BV pour basse vacante ou en anglais LUMO pour Lowest Unoccupied Molecular
Orbital).

Ces deux orbitales, que 1'on appelle orbitales frontieres, sont d'une impor-
tance cruciale en chimie, car comme nous le verrons dans la partie suivante, on peut
décrire et expliquer la réactivité entre deux molécules différentes par la seule inter-
action entre leur orbitales frontieres, a savoir la HO de I'une et la BV de l'autre
(hypothese dite de Fukui).

Nous proposons maintenant de mettre en application ces concepts et regles dans
I’exercice suivant sur le cas de la molécule de dioxygene Oa.
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Exercice 1 : Diagramme d’orbitales moléculaires de O :

1. Construire le diagramme d’orbitales moléculaires de Os.

2. Donner la configuration électronique de Oz dans son état fondamental. Calculer I'indice
de liaison de la molécule. Cet indice est-il en accord avec le schéma de Lewis de la
molécule 7

3. La molécule de O est-elle paramagnétique ou diamagnétique d’apres le diagramme
d’orbitales moléculaires 7 Commenter.

4. Discuter de la différence entre les énergies de liaison et les longueurs de liaison des
especes suivantes :
Espece O35 O Oy
Energie de liaison (kJ.mol™') | 625 494 395
Longueur de liaison (A) 1,116 1,208 1,35

5. On observe expérimentalement une fréquence de vibration de 1580 cm™! pour O; et de
1876 cm ™! pour O5 . Commenter.

Voir en annexe.
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Corrélation électronique :

Parfois, lorsque 1'écart énergétique entre orbitales s et p est faible (une dizaine
d’eV), alors il faut considérer l'interaction entre orbitale s d'un atome et orbitale p
de l'autre atome. Ainsi, pour une molécule A-B telle que les éléments A ou B sont
a gauche de l'oxygene (voir tableau ci-dessous des valeurs des énergies des orbitales
2s et 2p des éléments de la seconde période du tableau périodique), il faut envisager
'interaction entre orbitales 2s de 'atome A et 2p, de 'autre atome B (et vice-versa).
En effet, moins I'élément est électronégatif, plus I’écart énergétique entre orbitales
s et p est faible et plus ces derniéres peuvent interagir entre elles. On a alors une
interaction entre 4 orbitales atomiques. On parle parfois d’hybridation sp, puisque
les OM résultantes sont un mélange de ces deux types d’OA.

Elément ‘ Li Be B C N @) F Ne
B(2s) (V) | 54 94 -14,7 -194 256 324 40,1 -484
E(2p) (eV) | -3,5 -5,2 -57 -10,7 -129 -159 -18,6 -21,6

On a une montée en énergie de l'orbitale 20, passant au-dessus des orbitales
1m. C’est ainsi le cas pour les molécules Lis, Beg, Bo, Cao, N9, qui présentent des
diagrammes corrélés (Fig.12)

Diagramme non corrélé Diagramme corrélé
(dioxygéne) (diazote)
E(2p)-E(2s) 1,7eV  34eV 90eV 87eV 12,7eV 185eV 215eV 268eV
E} U Be, B, C, N, 0, F, No,

40 — s

. T e : V—'~~.—.,____ 2 “

%, | =——... —J-"T:&""‘f‘i%-: ._*r".‘ 3 i
” ASRASN LS Lo

L R S L

PN N e N T T

] —%;* [Ty | B
%N NS
Diagramme corrélé Diagramme non corrélé

Figure 12 — Haut : Différence entre diagramme non-corrélé (O2 & gauche) et corrélé (Na & droite)
Bas : Diagrammes orbitalaires de Lia, Bea, B, Ca, Na, O2, Fo et Nes.
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Exercice 2 : Diagramme d’orbitales moléculaires de CO :

1. On donne ci-dessous ['énergie des orbitales 2s et 2p des éléments de la
deuxieme période. Justifier que les énergies des orbitales 2p et 2s sont plus
basses pour latome d’oxygene que pour l'atome de carbone. En outre, préci-
ser si le diagramme orbitalaire du monoxyde de carbone sera corrélé ou non.
Elément | i Be B € N O F Ne
E(2s) (eV) | -54 -94 -147 -194 -256 -324 -40,1 -484
E(2p) (eV) | -3,5 -52 -57 -10,7 -12)9 -159 -18,6 -21,6

2. On donne ci-dessous le diagramme d’orbitales moléculaires du monoxyde de carbone,
en ayant choisi un repere tel que 'axe z corresponde a l’axe internucléaire. Commenter
le tracé effectué, en indiquant notamment quelles orbitales atomiques du carbone et de
I'oxygene se sont combinées pour donner naissance aux différentes orbitales moléculaires.
On pourra s’aider pour ce faire de considération de symétrie des orbitales atomiques par
rapport aux plans (yOz) et (xOz).

E CcC—O0

A D‘D« 40
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3. Calculer le nombre d’électrons de valence dans la molécule CO. En déduire la
configuration électronique de la molécule de monoxyde de carbone dans son état fonda-
mental. Compléter le diagramme précédent. La molécule CO est-elle paramagnétique ou
diamagnétique ?

4. La distance C-O dans 'ion CO™" vaut 111,5 pm contre 112,8 pm pour la molécule de
CO. Que peut-on en conclure concernant la nature de la H.O. de la molécule de monoxyde
de carbone?

5. Comparer brievement la stabilité et la réactivité de No et de CO (si I'on veut pour
cette derniere molécule calculer un indice de liaison, on prendra l'orbitale 20 comme
non-liante). En utilisant les questions précédentes, citer deux grands types généraux
de réactivité auxquels on peut s’attendre pour la molécule de monoxyde de carbone.
Justifier.

6. Donner la structure de Lewis de la molécule CO respectant la régle de Poctet. Etablir
I’analogie entre le diagramme et cette structure de Lewis.

Voir en annexe.

On voit ainsi que les choses se compliquent des qu’il y a plus de deux orbitales
en interaction et qu’il devient compliqué d’intuiter la forme et le positionnement
relatif en énergie des orbitales. S’il existe encore des regles permettant de traiter
une interaction a trois orbitales, cela peut devenir tres compliqué lorsque quatre
orbitales et plus interagissent ensemble. Il faut alors trouver une astuce pour passer
outre ce probléme, et c’est 1a que la méthode des fragments nous sera utile.
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V  Vers des molécules plus complexes : méthode
des fragments

V.1 Principe

Le but de la méthode des fragments est de décomposer une molécule complexe
en deux parties plus simples dont les orbitales moléculaires sont connues (orbitales
de fragments), et que I'on peut faire interagir ensuite ensemble pour obtenir les or-
bitales moléculaires de la molécule complexe en question. On ramene ainsi au
maximum le probléme a des interactions a deux orbitales, et les mémes
regles que celles utilisées précédemment pour construire un diagramme d’orbitales
s’appliquent avec les orbitales de fragment.

Cette méthode repose en fait sur la théorie des groupes et la théorie des perturba-
tions. La théorie des groupes d’abord, qui permet de savoir si 'interaction entre les
différentes orbitales est nulle ou non. La théorie des perturbations ensuite, puisque
I'on part de systémes connus que 'on met en interaction (que 'on perturbe) pour
obtenir le systeme final.

Ainsi, si 'on a deux fragments A et B dont on connait les caractéristiques et
les hamiltoniens associés H4 et Hp, les fonctions d’ondes et énergies respectives
{“P%>,E%} et {"I’%>,E%}. A tres grande distance, les deux fragments sont sans

interaction et forment un systeme dont I'hamiltonien peut s’écrire simplement HO =
H 4+ Hp. Pour cet hamiltonien de référence, on dispose d’un jeu connu de fonctions
d’ondes et d’énergies propres associées {“P?>,E9} (i=A,B), réunion de celles des
fragments A et B, et qui vérifie I’équation de Schrodinger :

[ = £

¥7) (37)

Au fur et a mesure que 'on rapprochera les fragments, nous aurons un nouveau

. . N . . N ==/
terme d’interaction a prendre en compte, et I’hamiltonien du systeme H sera alors
la somme de I'hamiltonien de référence H° et de I'hamiltonien P de perturbation :

H =H4+\P (38)

ol A est un parametre permettant de décomposer 'effet de la perturbation P
(Papproche plus ou moins grande des deux fragments A et B, de linfini (A=0)
jusqu’a la distance pour réunir ces deux derniers et former la molécule A-B (A=1). A
est donc associé a l'intensité de la perturbation). Pour résoudre la nouvelle équation
de Schrodinger, cad prenant en compte l'interaction entre les fragments, on pourra
exprimer les nouvelles fonctions d’ondes du systeme ¥; et énergies E; comme un
développement polynomial :

= k
) = 3 ¥ (39)
k=0
(o.@)
k

Ei =Y Mp® (40)

k=0
ou E,Ek) et ‘I’Ek)> sont les corrections d’ordre k de I’énergie et des fonctions d’ondes

qui, puisque la base des “I’?> peut servir de décomposition des

‘I’Z(k) >, peuvent se
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réécrire sous la forme :
k k
) =y ¥ (1)
J

Ainsi, le traitement mathématique pour obtenir les solutions de I’hamiltonien
perturbé (A=1) amene aux formules suivantes des fonctions d’ondes ¥; et énergies
E; des orbitales moléculaires ¢ considérées :

ORDRE 1 :
B =E5Y+EY (42)
i) = o) +[el) (13)
Avec :
- Ei(O) et ‘YZ(O)> les énergies (valeurs propres) et fonctions d’ondes du systéme non-

perturbé

- Les corrections a ’ordre 1 des fonctions d’onde |¥;
A

‘I’(l)> et énergies Ei(l) des orbitales

moléculaires 4 du systéme considéré, en notant P;; = <‘I’§O) P ‘Y;O)>
BV = <‘I’(O)‘P ‘If(o)> =P, (44)
<1>>_ Fij ‘ <o>>
Y, )= b & (45)
‘ J; O _ EJ(O) J
ORDRE 2 :
B =EY +EY + EP (46)
= [0 + ) ¢ y19) an
Avec :

- Les corrections a ’ordre 2 des fonctions d’onde
1

‘I’§2)> et énergies £ @) ges orbitales

moléculaires 7 du systeme considéré

2) _ (Py)?
5P =Yy (48)
755
<2>> _ Pij-P; ‘ (0)
v = y (49)
‘ 2 50 (505 | )

ki

Pour plus de détails sur la méthode des perturbations, nous reportons le lecteur a
la liste bibliographique faite au début de ce cours : en effet, nous nous limiterons ici
a I'application qualitative de la méthode des fragments, et ’on ne s’intéressera qu’au
placement énergétique relatif des OM obtenues les unes par rapport aux autres, avec
un soin tout particulier pour la HO et la BV sur lesquelles peuvent se concentrer la
réactivité entre composés (1'ordre énergétique de placement des OM que I'on choisit
n’importe donc que peu, si ce n’est pour la HO et la BV).

36



Agrégation de physique - Chimie orbitalaire Lilian Guillemeney

V.2 Méthodologie

Le mieux pour cela est de réaliser les exercices applicatifs que nous proposons
ici : les régles de construction de diagrammes orbitalaires étant les mémes pour les
orbitales de fragments qu’avec les orbitales atomiques.

Ezxercice 3 : L’éthyléne (D’aprés Agrégation Physique 2008) :

On considere 'éthylene (CoHy), dont on donne les OM : o™, o7, ", ... (Figure
suivante). Ces derniéres sont construites a partir des orbitales de fragments des
entités CHs : op, g, n,, ... Ces orbitales appelées orbitales de fragment sont elles-
mémes des combinaisons d’orbitales atomiques : 1s pour les atomes d’hydrogene et

2s, 2Pz, 2py, 2p. pour les atomes de carbone. On ne tient compte que des orbitales
de valence.

1. Donner le caractere (liant, non liant ou antiliant) de chaque orbitale de fragment
par rapport aux liaisons C-H, exceptée n,.

Tg* - — TE*
- -

G F*

~. OF

R Qoo 0
1] |
|2

-
o
-
4
3

Orbitales oM Orbitales
de fragment de fragment

2. A quelle orbitale atomique correspond l'orbitale de fragment appelée ny, 7
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3. Quelles orbitales atomiques doit-on combiner pour obtenir le fragment n, 7
Pourquoi considere-t-on que n, est une orbitale non liante ?

4. Dessiner 'allure des 7 orbitales moléculaires de CoHy les plus basses en énergie,
en y placant les électrons de maniere adéquate pour I'état fondamental. On adoptera
par exemple le méme type de représentation que pour les orbitales de fragment.

5. Expliquer les différences de dénomination des orbitales moléculaires : o ou © d'une
part, la présence ou I'absence de * d’autre part.

6. D’apres ce qui précede, déduire I'indice de liaison entre les deux atomes de carbone
de I’éthylene.

Voir en annexe.

38



Agrégation de physique - Chimie orbitalaire Lilian Guillemeney

Passons maintenant a un exercice type ou l'on construit pour de bon un dia-
gramme orbitalaire a ’aide de la méthode des fragments.

Exercice 4 : Du fragment H; a PHj :

On s’intéresse au diagramme d’orbitales moléculaires de molécules du type AHs,
dont la géométrie varie de plane a pyramidale. On considere dans un premier temps
les trois atomes d’hydrogene, placés aux sommets d’un triangle équilatéral, au centre
duquel est placé le repere (O, x, v, 7).

¥

HE=—H

Par la suite, on considérera les éléments de symétrie suivants : le plan (O, x, y) noté
op, laxe ternaire (O, z) (c’est-a-dire une rotation d’angle 27/3 autour de laxe),
ainsi qu’'un plan (O, y, z) noté g,. On appellera orbitale non symétrique (NS) une
orbitale atomique ou moléculaire qui ne se transforme ni en elle-méme ni en son
opposée par une opération de symétrie donnée.

1. Construire le diagramme d’orbitales moléculaires du fragment Hg triangle équi-
latéral par combinaison linéaire des orbitales atomiques 1s des atomes d’hydrogene.
Vous procéderez par la méthode des fragments (fragment H-H et fragment H). Vous
admettrez que les deux orbitales les moins stables sont rencontrées a la méme éner-
gie (niveau dégénéré).
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2. Analyser les propriétés de symétrie de chacune de ces orbitales moléculaires
par rapport aux trois éléments de symétrie retenus : orbitale symétrique (S), anti-
symétrique (AS) ou non symétrique (NS).

3. L’atome de phosphore est maintenant placé au centre du repere d’espace. Il in-
teragit avec les orbitales du fragment Hs (méthode des fragments). Quelles orbitales
doit-on considérer pour I'atome de phosphore ?

4. Analyser les propriétés de symétrie de chacune des orbitales retenues pour le
phosphore par rapport aux trois éléments de symétrie retenus : orbitale symétrique
(S), antisymétrique (AS) ou non symétrique (NS). En déduire quune orbitale du
phosphore se trouve isolée.

5. Combiner les orbitales du fragment P et du fragment Hs. On admettra que les
orbitales moléculaires de PH3 plan issues des orbitales moléculaires énergétiquement
dégénérées de H3 restent dégénérées et on completera le diagramme suivant. Pro-

céder au remplissage du diagramme. Quelle orbitale constitue le doublet libre de
PH3?

E E

3 3

Il
|

35T
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On étire progressivement la molécule en faisant bouger ’atome de phosphore le
long de I'axe z. Le nouveau diagramme d’orbitales moléculaires est proposé dans la
figure suivante.

E

A

O

~
o

H w "P
H

6. Procéder au remplissage électronique du diagramme et déterminer les orbitales
frontalieres de PH3 distordu. Quelle orbitale vous semble le mieux correspondre au
doublet porté par 'atome de phosphore dans la représentation de LEWIS? Cette
orbitale est-elle seulement localisée sur I’atome de phosphore ?

Voir en annexe.

41



Agrégation de physique - Chimie orbitalaire Lilian Guillemeney

V.3 Quelques fragments classiques

On voit donc que le probleme réside en fait a connaitre ou identifier les fragments
que 'on peut mettre en interaction pour obtenir la molécule visée. De la méme
manieére que nous avions construit le diagramme orbitalaire de Ho précédemment,
qui représente un fragment en soi, on peut mathématiquement construire d’autres
fragments de base (par exemple Hs triangulaire) ou les déduire qualitativement par
interactions successives avec d’autres fragments connus (comme nous l'avons fait a
I'instant a partir de Hy et d’une orbitale 1s de I'hydrogene).

Afin de pouvoir donner directement et sans perte de temps les diagrammes orbi-
talaires de molécules complexes, il est donc intéressant de connaitre les orbitales des
fragments suivants : Hy, H3 plan, Hy tétraédrique, Hy plan carré et des fragments
de molécules classiques comme 1’éthyléne ou le butadiéne.

Connaissant ces fragments de base, on peut déja obtenir toutes les molécules de
type AH; (x = 2,...,6 et A un élément chimique ayant dans ce qui suit des orbitales
s et p en orbitales de valence). Nous nous proposons a titre d’exemples de construire
les diagrammes orbitalaires (orbitales de valence) de ce type de molécules a partir
des orbitales des fragments de base évoqués ci-dessus.

AH, linéaire
Le diagramme orbitalaire pour AHs linéaire est relativement simple :

v 4

g M
f — ,—- b,
" < (@b
— 2
/. /. N
a
cCce® A @
1b2—"
la;

/.o @

Figure 13 — Diagramme de construction des OM de AHjy linéaire
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AH> coudé

On peut déduire le diagramme de AHs coudé de celui de AHs linéaire par une
distorsion de ce fragment, en raisonnant sur la stabilité énergétique des orbitales
distordues obtenues : si 'on considere une méme orbitale du fragment linéaire que
I’on coude, une perte de recouvrements liants entre les différents lobes orbitalaires
en son sein déstabilisera cette derniere énergétiquement, et 'orbitale du fragment
coudé ainsi obtenue se retrouvera supérieure en énergie. A 'inverse, si la distorsion
diminue des recouvrements anti-liants de I’orbitale du fragment linéaire, I’orbitale du
fragment coudée résultante sera stabilisée et plus basse en énergie qu’elle ne 1’était
dans le fragment linéaire.

La représentation qui suit (Fig.14), ou I’évolution énergétique des orbitales est re-
présentée en fonction d’un parametre expérimental (ici 'angle appliqué pour couder
la molécule) s’appelle diagramme de corrélation ou diagramme de Walsh.
Cela peut étre tres utile pour prévoir la géométrie préférentielle de certaines molé-
cules, comme nous le verrons dans la partie suivante.

€
A
e 2by—-.__ ,«&\\
—3a, O
,"‘:i _2b2
~

: o &
.7 v

~ N 30—

—0— .

/g 2a, 1b1__:::: -------------- e 1 b

o o
Bt _1b2
A~ p 1D e <~ -
W/ 2

P laym e — i e

Figure 14 — Diagramme de corrélation d’OM d’une molécule AHy
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AHj; plan
Le diagramme orbitalaire pour AHs plan est le suivant :

Figure 15 — Diagramme de construction des OM de AHgs plan

AH3; pyramidal
De la méme maniere qu’avec AHo, on peut établir un diagramme de Walsh entre

les configurations linéaire et pyramidale de AHs.

€
° @ *
o) %
¢ )
) 3ay;

% )

Figure 16 — Diagramme de corrélation d’OM d’une molécule AH3
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AH, tétradrique

Le diagramme orbitalaire pour AHy tétraédrique est le suivant :

Figure 17 — Diagramme de construction des OM de AHy tétradrique

AH, plan carré

Le diagramme orbitalaire pour AHy plan carré est le suivant :

O g

/IT
M Y Y
U

e )

.
)
O o

2a;4

Figure 18 — Diagramme de construction des OM de AH4 plan carré
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L’éthyléne
Le diagramme orbitalaire pour 1’éthyléne est on ne peut plus simple (a nouveau,
on ne s’intéresse qu’aux orbitales de valence ici)...

A A

3k

o _T_l_q)l %_K

Figure 19 — Diagramme d’OM de I’éthylene

€

Le propéne
Le diagramme d’OM du propene se construit a partir de celui de ’éthylene et
d’une orbitale p, du carbone.

€

b — a3

— X

— a+ V2P

Figure 20 — Diagramme d’OM du propene
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Le butadiene
Le diagramme d’OM du butadiéne peut se construire a partir de deux fragments
éthylene entrant en interaction.

— x—1,628
a—0,620

— a+1,620

EEEE

Figure 21 — Diagramme d’OM du propéne

Le benzéne
Le diagramme d’OM du benzeéne peut se construire a partir de deux fragments
propyl entrant en interaction.

R
$883| - —

$333 |-~ .
SSCH

Figure 22 — Diagramme d’OM du benzene

Cette liste n’est bien entendu pas exhaustive, et il nous faudra citer un cas im-
portant : celui de la molécule AHg octaédrique. Nous nous proposons d’étudier ce
cas dans la partie suivante d’applications de la théorie orbitalaire, puisque entrant
pleinement dans la description des complexes de métaux de transition.
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TROISIEME PARTIE :

Applications du modele orbitalaire

Nous axerons cette partie sur trois themes : la prévision de la géométrie la plus
favorable d'une espeéce, la prévision de sa réactivité, avant de parler enfin des com-
plexes de métaux de transition.

VI Prévision de géométrie : diagramme de Walsh
et regle de la HO

Nous avons déja entrevu dans la partie précédente, lors de 1’élaboration de dia-
grammes orbitalaires pour des molécules de type AH, que I'on pouvait déduire une
conformation géométrique d’une autre (par ex. AHy coudée a partir de AHy plan)
en établissant un diagramme de corrélation, ou diagramme de Walsh. Ce
dernier représentait I’évolution en position des différents niveaux énergétiques des
orbitales en fonction de la variation d’'un parameétre (un allongement de la distance
d’une liaison, un changement d’angle entre atomes, etc).

En remplissant les différentes orbitales électroniquement, on peut méme déduire
la conformation géométrique la plus stable d’une molécule. C’est ce qu’on appelle la
regle de la HO :

Une molécule adopte en général la géométrie pour laquelle I’énergie de l’orbitale la
plus haute occupée (HO) est la plus basse.

En effet, on a ainsi minimisation de I’énergie totale du systeme étudié. Nous pro-
posons d’illustrer ces deux notions a travers l’exercice suivant :

Ezxercice 5 : Géométries en T ou en Y pour les molécules AHs :

On s’intéresse a nouveau au diagramme d’orbitales moléculaires d’une molécule du
type AHgs trigonale..

— 7 —T

1. Donner I’évolution énergétique des quatres orbitales moléculaires les plus basses
d’une molécule AHj trigonale lorsqu'un des angles («) s’ouvre (géométrie en T) ou
se referme (géométrie en Y). On pourra repartir pour cela du diagramme d’orbitales
moléculaires de la molécule de PH3 trigonale plane établi a 'exercice 6. On analysera
alors I'évolution des recouvrements a l'intérieur de chaque orbitale moléculaire.
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2. Quelle conclusion peut-on tirer pour les especes AHg ayant trois ou quatre élec-
trons de valence? (dans ce dernier cas, on supposera tous les électrons appariés)

3. Prévoir la géométrie du dication NH%Jr. Justifier la géométrie observée pour le
trication SiHS' (a=160°).

Voir en annexe.
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Nous venons de voir que dans le cas d’espece AHg a trois ou quatre électrons de
valence, les géométries en T ou en Y sont les plus favorables. L’édifice se distort
donc géométriquement afin d’acquérir une meilleure stabilité énergétique : c’est ce
qu’on appelle 'effet Jahn-Teller, que I'on pourra aussi rencontrer lors de 1’étude
de certains complexes de métaux de transition.

L’effet Jahn-Teller consiste en une levée de dégénérescence d’un niveau électronique
dégénéré, non plein ou demi-rempli, due a une distorsion de la géométrie de
I’édifice moléculaire et amenant a un abaissement de [’énergie du systéme.

VII Prévision de la réactivité entre entités chi-
miques

VII.1 Hypothese de Fukui

Connaitre les diagrammes orbitalaires de molécules peut se révéler tres utile dans
la compréhension de la réactivité entre composés. Fukui a ainsi exprimé en 1952 une
hypothése permettant de prévoir simplement la réactivité entre deux composés en
analysant la position énergétique de leurs orbitales HO et BV.

Hypothese de Fukui (1952) :

Dans le cas de réactions sous controle orbitalaire, toute la réactivité d’une réaction
peut étre étudiée a partir de l’examen des interactions entre orbitales hautes
occupées HO et orbitales basses vacantes BV des entités chimiques mises en jeu
lors de la réaction.

En effet, les orbitales HO et BV sont les plus proches en énergies et seront donc
celles dont I'interaction conduit a la plus grande énergie de stabilisation.

On préférera toujours le produit de réaction issu de l'interaction entre HO et
BV pour laquelle I’écart énergétique est le plus faible (cf régle du meilleur
recouvrement entre orbitales si I'écart énergétique est faible).

En outre, une fois identifié les orbitales a 1'origine de la réactivité entre les deux
molécules, il est possible de prévoir quel atome de la premiere molécule interagira
avec quel atome de la seconde molécule, en regardant les coefficients portés par
chacun des atomes des différentes orbitales frontieres mises en jeu : le produit ma-
joritairement formé est alors obtenu en créant une liaison entre les deux atomes
présentant les coefficients les plus forts (en valeur absolue).
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Exercice 6 : Prévision de la réactivité - Agrégation 2018 :

44. A I'aide des données regroupées dans le tableau 3, prévoir s’il sera aisé de préparer un sel d’ammonium
quaternaire selon une réaction d’alkylation. La HO est I’orbitale moléculaire occupée la plus haute en
énergie de 'espece considérée, et la BV 'orbitale vacante la plus basse en énergie.

Espéces considérées CHsl NH;3 CH3NH. (CH3):NH (CHs)sN
Energie de la HO / eV -10,51 -10,58 -9,76 -9,39 -9,12
Energie delaBV /eV 0,52 4,19 3,81 3,48 3,19

Voir en annexe.

Tableau 3 : Orbitales frontaliéres de I'iodométhane et de différentes espéces azotées

Donnons un autre exemple centré sur une réaction de Diels-Alder :
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Exercice 7 : Comparaison de réactivité entre deux entités :

On considere la réaction de Diels-Alder entre le diéne A et le diénophile B représen-
tés ci-dessous

. 0
\\/OEEi 6rﬂ\o/
I |

4 5

1. Montrer que 'on peut observer deux produits de réaction, isomeres de constitu-
tion.

2. On donne, pour A et B les niveaux d’énergie des OM HO et BV de chaque mo-

lécule :
OM Molécule A Molécule B
BV a— 0,644 a— 0,280
HO a4+ 0,596 a—+ 1,156

Quelle est I'interaction entre orbitales frontieres apportant la plus grande stabilisa-
tion de I'état de transition ? Ce résultat pouvait-il étre qualitativement prédit ?

3. On donne les coefficients relatifs aux OA centrées sur C1, C4, C5 et C6 dans la
HO de A et la BV de B :

HO de A BV de B
0,64 0
~.© OJT)L P
o)
N |
0,57 0,69

Sachant que le produit majoritairement formé est obtenu en créant une liaison C-C
entre les deux atomes présentant les coefficients les plus forts (en valeurs absolue),
donner I'isomere de constitution obtenu de fagon prépondérante.

Voir en annexe.
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VII.2 Calculs dA’OM par la méthode de Hiickel

Nous pouvons désormais nous questionner sur une méthode simple pour calculer
facilement les énergies et expressions d’OM d’une molécule.

Dans le cadre de molécules conjuguées présentant un systéme 7 comme dans le cas
de 'exercice précédent, la méthode de Hiickel peut s’avérer un outils tres facile
et efficace pour cela (Fig.23). Si cette méthode n’est plus au programme des classes
préparatoires, elle est a la base de logiciels de modélisation et de calculs d’orbitales
atomiques et d’énergie, dont 'application HulLis, tres utile pédagogiquement et
qui peut étre présentée aux éleves pour satisfaire 'encart '3.2 OM et réactivité -
approche numérique" du programme de PC.

On peut ainsi tres aisément calculer les expressions et énergies des OM 7 de la
molécule en appliquant une série d’hypotheses supplémentaires sur le déterminant
séculaire, pour faciliter la résolution de celui-ci. Ces hypotheses sont les suivantes :

e On nomme a = H;; Pintégrale coulombienne, qui représente 1’ énergie d’un
électron occupant 1’orbitale considérée de ’atome isolé.
e 3, lintégrale de résonance, vaut H;; si les atomes i et j sont adjacents, et 0
sinon. C’est la mesure de la force de la liaison entre deux atomes, reliée au recou-
vrement par I'approximation de Mullikeng ~ k.S;;
e o et [ sont des valeurs négatives.

e Enfin on prend pour ’intégrale de recouvrement S;;=0d;;, o J;; est le symbole
de Kronecker (S;;=1 si i=j, 0 sinon)

Appuyons bien sur le fait que formulée ainsi, la méthode de Hiickel ne peut
s’appliquer qu’a I’étude d’un systéeme 7 d’une molécule conjuguée : on
parle de méthode de Hiickel simple.

Pour inclure I’étude du systéme o (en plus du systéme 7) d’une molécule, il fau-
dra alors modifier la méthode et ne plus considérer les termes de recouvrements S;;
comme nul lorsque i#j. L’approximation de Wolfsberg-Helmholtz est alors utilisée
(hij = %Sij(hii + hj;) avec K la constante de Wolfsberg-Helmholz) et on parle de
méthode de Hiickel étendue.

Enfin, pour plus de précision, on peut pousser la modélisation et les calculs a
I’aide d’outils de chimie théorique : c¢’est ce que propose la base de données d’'OM
en ligne Orbimol, qui utilise la méthode de Hatree-Fock pour le calcul d’'OM, et
on pourra ensuite faire appel a la théorie de la fonctionnelle de la densité (DFT)
pour plus de précision (inclusion de corrélation électronique).
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Figure 23 — Utilisation de I’application HuLis pour calculer et visualiser les OM 7 (ici la HO) de
I’éthen-1-ol.

FExercice 8 : Prévision de la réactivité de ’éthén-1-0l :

L’utilisation de I'application Hulis (Fig.23) nous permet d’obtenir le systéme 7 de
énol C'Hy=C?HO®H :

Y1 = 0,14¢1 + 0,33¢2 + 0,93¢3; 1 = a + 2,32 8

P9 = -0,72¢1 - 0,612 + 0,32¢3; Fr = a4+ 0,84 3

Y3 =-0,67¢1 + 0,72¢9 - 0,15¢3; F3 = a - 1,07

Quel est 'atome le plus susceptible d’étre attaqué par un électrophile ?

Voir en annexe.

Donnons le cas du formaldéhyde comme dernier exemple : pour les plus curieux,
nous proposons en annexe (avec la correction de tous les exercices) la détermination-
type et résolution de son déterminant séculaire a I’aide de la méthode de Hiickel.
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Exercice 9 : Prévision de la réactivité du formaldéhyde :

Sur la base des deux OA x¢ et xo du carbone et de 'oxygene, les deux OM v et
Yo de symétrie m du formaldéhyde ont pour expressions et énergies respectives :

Y1 = 0,54 xo + 0,84 xo; Fi=a + 1,62 5

Yo =-0,84 xc + 0,54 xo; F2 = a-0,62 [

1. Préciser quelle est l'orbitale liante et 'orbitale antiliante.

2.Dans l'approximation des orbitales frontieres, quelle est I'interaction orbitalaire
prédominante a prendre en compte lors de 'addition sur le formaldéhyde d’un nu-
cléophile caractérisé par sa plus haute orbitale occupée d’énergie o ?

3.Justifier en utilisant les résultats des calculs précédents que le carbone du carbo-
nyle soit le site d’attaque du nucléophile.

4. On s’intéresse maintenant a la directionalité, c’est-a-dire a la direction préféren-
tielle d’approche du réactif. Soit 6 'angle d’attaque d’un réactif nucléophile, repré-
senté par un ion hydrure, sur le site électrophile du groupe carbonyle. En analysant
la nature des interactions entre les orbitales m du groupe carbonyle et I'orbitale 1s
de I’hydrure, justifier qualitativement le fait que I’approche de l’ion hydrure ne se
fasse pas perpendiculairement au plan du groupe carbonyle (=90°) mais pour un
angle 0 voisin de 103°.

Voir en annexe.
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Ce qu’il faut retenir - Applications du modéle orbitalaire

e Reégle de la HO : Une molécule adopte en général la géométrie pour
laquelle I’énergie de I'orbitale la plus haute occupée (HO) est la plus basse.

e Hypothése de Fukui : Dans le cas de réactions sous contrdle orbitalaire,
toute la réactivité d’une réaction peut étre étudiée a partir de 'examen des
interactions entre orbitales hautes occupées HO et orbitales basses vacantes
BV des entités chimiques mises en jeu lors de la réaction.

e Connaitre les coefficients portés par chaque atomes (cad la contribution de
chaque OA) au sein d’une orbitale frontiere permet de 'localiser" la réactivité
de la molécule : pour deux molécules réagissant ensemble, les interactions se
font entre les atomes portant les plus forts coefficients (en valeur absolue) au
sein des orbitales frontieres mises en jeu. Ces orbitales frontieres sont choisies
de sorte que 'écart énergétique entre elles soit minimal).

e La méthode de Hiickel simple permet de trouver facilement les éner-
gies et expression des orbitales moléculaires d'un systeme 7 d’une molécule
conjuguée.

VIII Les complexes de métaux de transition

Le dernier cas que nous traiterons dans ce cours est celui des complexes des mé-
taux de transition, sujet tres courant dans les compositions écrites de chimie de
l'agrégation de physique, tant par le tracé de leur diagramme orbitalaire (que nous
traiterons ici) que de leur utilisation en tant que catalyseurs (les cycles catalytiques
seront ainsi traités en cours de chimie organique).

VIII.1 Généralités sur les complexes

Définitions

e Au sens le plus général du terme, un complexe se définit comme [’association
réversible entre deux ou plusieurs entités (ions, molécules...). D’une maniére plus
restrictive, ¢’est [’association entre une ou plusieurs bases de Lewis (espéces riches
en électrons) et un acide de Lewis (espéce pauvre en électrons). Dans ce qui suit,
on ne s’intéresse qu’a l'association d’un ion métallique (métal de transition) et de
ligands (organiques), et donc aux complexes de métaux de transition.

Au sein des complexes, I’énergie d’association entre especes est de 'ordre de 100
kJ/mol, soit plus que ’énergie d’une liaison hydrogene (10 kJ/mol) mais moins
qu’une liaison covalente (500 kJ/mol).

e Un élément de transition est un élément chimique dont ’'atome a une sous-
couche électronique d incompléte, ou qui peut donner lieuw a des cations avec une
sous-couche électronique d incompléte .

(d). Ainsi, les éléments de la colonne du zinc Zn ne sont pas des éléments de transition !
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e Pour désigner le nombre de sites de coordination que possede un ligand (soit le
nombre de différents atomes non contigus du ligand qui forment une liaison avec le
métal), on utilise le terme de denticité ou de chélation. On parlera alors de ligand
mono, bi, tri, tetra, penta, hexa,... poly-dentate (Fig.25).

(e}
o [¢]
el
1—{;.\}\/\ .\\/\
NH; N
[¢)
[e) [e]
le)

Figure 24 — CHELATION : A gauche : éthylénediamine (en), un ligand bidentate et & droite I’ion
éthylénediaminetétraacétate (EDTA), un ligand hexadentate.

e Lorsque plusieurs atomes contigus forment une liaison avec un métal, on parle
d’hapticité. Cela est possible en général lorsque le ligand a un systeme 7. Pour
les ligands polyhapto, on précise I’hapticité avec la notation ™ ou n est I'hapticité

(Fig.26).
g8 T Q

K | PGz | * <H0 Fe
CH,

Figure 25 — HAPTICITE : A gauche, le sel de Zeise, a droite le ferrocene.

Géométries des complexes
De nombreuses géométries peuvent ainsi étre définies pour les complexes de coor-
dination, et voici celles usuellement rencontrées :

OHy

D 2 2
cl “ OH, o *
| Hgo,,,,,_F| WOH: Cltt, oy 0Ol Hy0y,, | wOH:
Co.., e Cu

o \Nel H.0" | “NoH, HN NH; odl | “VoH,

Cl OH;
OH,
tétraédrique octaédrique plan carré bipyramide base carrée

Figure 26 — Géométries usuelles pour les complexes de métaux de transition.
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Nomenclature des complexes

Quelques regles doivent étre respectées dans 'écriture et la nomenclature des
complexes.

e Ainsi, pour écrire la formule d’un complexe, on note entre crochets,
d’abord le symbole de I’élément métallique, que 1’on fait suivre par la formule brute
des ligands anioniques qui lui sont coordinés, puis de celle des ligands neutres, et
ce en respectant a chaque fois 'ordre alphabétique si plusieurs ligands d’une méme
classe sont coordinés au métal. La charge totale du complexe est enfin notée en
exposant, a 'extérieur des crochets.

Par exemple : [CO(CI)Q(NH:&)Q(NOQ}Q}—F

e Pour désormais nommer un complexe, la méthodologie suivante est a adopter :

1. On nomme les ligands par ordre alphabétique (indépendamment de la charge
ou des préfixes). La multiplicité du ligand est donnée par un préfixe : di, tri, quadri,
penta ou bis-, tris-, tétrakis-, pentakis- si le ligand a déja un préfixe multiplicateur.
Les ligands anioniques se terminent par "-o". Les ligands neutres prennent des noms
particuliers : HoO : aqua, NH3 : amine, CO : carbonyle, NO : nitrosyl...

2. On donne le nom du centre métallique avec le suffixe «-ate» si le complexe est
chargé négativement, tel quel sinon.

3. On note le degré d’oxydation en chiffre romain et entres parenthéses sans espace
avec le métal.

On rappelle que le degré d’oxydation (DO) d’une espéce représente le gain ou
la perte d’électrons d’une entité chimique par rapport a l’élément neutre. On rappelle
que la somme des DO de tous les éléments composant le complexe doit étre égale
a la charge de ce dernier. Par exemple, dans le cas de [Co(Cl)2(NHz)2(NOz2)2] 7, les
ligands nitrito NO5 et chloro Cl™ sont anioniques et "apportent" 4 charges néga-
tives a I’édifice, le ligand ammine NH3 n’en apporte pas puisqu’il s’agit d’un ligand
neutre. Comme le complexe est chargé une fois négativement, alors nécessairement
le cobalt "est chargé" 3+, et a donc un DO de (+I11).

4. Lorsqu’il s’agit d’un sel complexe, on cite I'anion avant le cation.

Par exemple, [Co(Cl)2(NH3)2(NOz2)2]™ est la formule de diamminedichlorodini-
tritocobaltate(I11).

Pour des complexes polymétalliques, certains ligands peuvent étre liés a plusieurs
métaux. Il s’agit alors de ligands pontants, que 'on doit indiquer dans la formule
du complexe par le symbole 1, ot n est le nombre de métaux auxquels est relié le
ligand. Il n’est pas nécessaire de préciser n quand ce dernier vaut 2 (ce qui constitue
la majorité des cas).
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Application 3 : Nomenclature des complexes :

Nommer les complexes suivants : [Fe(CN)g]*~; [CoCly(NH3)4]Cl, Ka[PtCly],
[(Cr(NH3)5)2(u-OH)|Cl5

(01727 op 29m)d D] D 14pDND UISUYN 1SSND INAd UO QUDINOD SUIOUL 1D UD 7§9,0 1S DULUL)
(I11) eqo20I0[UPIPoUTIIIIER}2) Op dIIO[YD © [D[V(EHN) 0D
((111)9woayourmureejuad)siq-oxo1pAy-rf op omoyd : SID[(HO-)E(S(EHN)1D)]
(24puaidusod 3] unod uffns O np 29UUOP D) 4DD “WNISSDIOALP 42519940 9P 2)13NUL)

wnssejod op (J1)eyeuryeidotoqyoraie) : [F[D3]eN /// (11)eretsejouesoexsy = _ [9(ND)ad]

Voyons maintenant comment décrire orbitalairement parlant un complexe de mé-
tal de transition.

VIII.2 Modele du champ cristallin

Hans Bethe et John Hasbrouck Van Vleck ont mis au point la théorie du champ
cristallin dans les années 1930. Elle a d’abord été utilisée en chimie du solide avant
d’étre appliquée en chimie de coordination une vingtaine d’années plus tard. Ce
premier modele explique déja un certain nombre de propriétés physico-chimiques
des complexes.

Hypothéses du modele

Dans la théorie du champ cristallin, les complexes sont considérés comme le fruit
d’une interaction purement électrostatique entre le métal et les ligands. Ces der-
niers sont assimilés a des charges électrostatiques ponctuelles qui vont venir per-
turber la structure électronique de l'ion métallique libre, a savoir notamment le
positionnement énergétique de ses orbitales d de valence, dont on rappelle la forme
en Fig.28.

Ces deux hypotheéses du champ cristallin vont alors entrainer plusieurs consé-
quences :

e D’abord, la structure électronique du complexe va dépendre de sa géométrie,
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Figure 27 — Formes des orbitales d d’'un métal.

car la disposition des charges autour de lui est importante.

e Ensuite, la liaison est considérée comme purement ionique car il n'y a aucun
partage entre les électrons du ligand et ceux du métal.

e Enfin, les phénomenes dus principalement au métal seront plus facilement expli-
qués que ceux liés aux ligands, qui ne sont dans cette théorie qu’approximativement
décrit.

Environnement octaédrique
Dans le cadre du champ cristallin, on modélise donc les doublets des ligands qui
créent la liaison avec le métal comme une charge ponctuelle négative.

Supposons d’abord que la charge des ligands soit répartie uniformément sur une
sphere centrée sur 'ion métallique. Ses orbitales d sont alors énergétiquement dé-
stabilisées par répulsion électronique. Si 'on corrige ensuite 1'arrangement spatial
des ligands en une géométrie non plus sphérique mais octaédrique, alors il y a levée
de dégénérescence des orbitales d : en effet, I'énergie des orbitales dgy, dz. et dy.
diminue car ces orbitales pointent désormais entre les ligands, ce qui diminue donc
la répulsion électronique. A inverse, ’énergie des orbitales d,2 et dj2_ 2 augmente
car ces orbitales pointent en direction des ligands, ce qui a pour effet d’augmenter
la répulsion électronique (Fig.28).
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12e- 2e”
| ‘\\\\Ze’
Mt 2e” —M+t—2e"
v
2e
2e”

Figure 28 — Levée de dégénérescence des orbitales d du cation métallique dans un complexe a
symétrie octaédrique.

De cette perturbation en géométrie octaédrique et la levée de dégénérescence
qu’elle engendre, nous retiendrons plusieurs choses :

e D’abord, il y a deux groupes d’orbitales que I'on nomme d’apres la théorie des
groupes, selon leur étiquette de symétrie dans le groupe Oh. Les orbitales dgy, ds.
et dy, appartiennent a la représentation irréductible to, et les orbitales d 2 et d 2
a la représentation irréductible e,.

y2

e La différence d’énergie entre les orbitales to, et e, est notée A,, c’est ’éclate-
ment du champ cristallin.

e Etant donné que Pensemble des orbitales d ont une symétrie sphérique, I'énergie
totale est conservée lors de la correction octaédrique.

e On définira I’énergie de stabilisation du champ cristallin (Egc¢) comme
la différence d’énergie entre I’énergie totale du complexe en symétrie octaédrique (ou
toute autre considérée) et I’énergie qu’il aurait si ses orbitales d étaient au barycentre
des niveaux tog et e, (sphere ionique) :

ESCC’ - Eoctaedrique - Espherique (50)

On notera que la Fig.28 laisserait a penser que le complexe est moins stable que
I'ion libre : il n’en est rien, car il y a en fait une interaction toujours stabilisante
entre un acide et une base de Lewis. L’origine de cette stabilisation ne peut étre
prise en compte que si 'on considere d’un peu plus pres l'effet des ligands vis-a-vis
du complexe et leur structure électronique : ce sera 1’objet du second modele que
nous présenterons un peu plus tard, celui du champ des ligands.
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Remplissage électronique et magnétisme

Maintenant que le diagramme énergétique est établi, il reste a remplir électroni-
quement les différentes orbitales d du cation métallique. On applique alors les regles
usuelles de remplissage électronique (Pauli, Hund...). Le nombre d’électrons appor-
tés par le métal correspond au numéro de la colonne du tableau périodique ou se
trouve cet élément : en effet, il faut considérer les électrons s de valence comme des
électrons d, car ils sont en fait plus hauts en énergie. On dira alors qu'un métal
contenant n électrons autour de lui est d” (n correspond ainsi au nombre d’électrons
apportés par le métal moins son degré d’oxydation, soit ceux qu’il a "perdu" dans
les liaisons au sein du complexe). Par exemple, le fer (0) est d®, tandis que le fer(I1I)

est d° et le fer (II) dS.

Pour les configurations d'-d? et d®-d'0, il n’y a ainsi aucune ambiguité sur la ma-
niére de placer les électrons. Néanmoins, pour les configurations d* a d7, différentes
configurations sont possibles (Fig.29).

+4+-

(R S S S I ¥ I S
T T T T

Figure 29 — Configuration électronique possible pour un métal d® : & gauche, la configuration
champ faible/haut spin - a droite la configuration champ fort/bas spin.

E

Pour discriminer laquelle des deux configurations sera adoptée préférentiellement
par I’édifice, il faudra comparer deux valeurs d’énergies : la valeur du champ cris-
tallin A, et ’énergie d’appariement électronique P, qui représente 1’énergie a
dépenser pour apparier deux électrons dans une méme orbitale.

e Si A, << P, on est en champ faible ou spin fort ou encore haut spin. Le
colit a payer pour aller peupler les orbitales e, est compensé par une interaction
d’échange plus élevée (qui est liée a la regle de Hund).

e Si A, >> P, on est en champ fort ou spin faible ou encore bas spin. Le cofit
énergétique a payer pour apparier des électrons dans une orbitale to, est plus faible
que celui nécessaire pour aller peupler une orbitale e,.

En géométrie octaédrique, 'Egoc s’écrit alors :

2
Escc = —n.ng + m.ng + P(octaédrique) — P(sphérique) (51)

avec n et m le nombre d’électrons peuplant respectivement les orbitales to, et e,.

Il en résulte que 'Egoc est différente selon la configuration : par exemple, pour
un complexe octaédrique d* bas spin, Egcc = —%AO + P tandis que pour un com-
plexe d* haut spin, Egco = —%Ao. Connaissant A, et 'énergie d’appariement P
(accessible par mesures spectroscopiques), calculer 'Egoe est alors un moyen de
déterminer si le complexe est haut-spin ou bas-spin, la configuration adoptée étant
celle pour laquelle 'Ego¢ est la plus importante.
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Par exemple, pour le complexe octaédrique d* [Cr(H20)g]>", Ay= 170 kJ/mol
et P = 245kJ/mol. Egoe(haut spin) = —%Ao = -102 kJ/mol et Egcc(bas spin) =
—%AO + P = -27 kJ/mol : c’est donc la configuration haut spin qui est favorisée.

Une autre méthode permettant parfois de discriminer la configuration bas spin
de la configuration haut spin réside en 1’évaluation des propriétés magnétiques
du complexe, d’autant plus forte qu’il y a d’électrons célibataires (qui entrainent
du paramagnétisme). En effet, ces électrons non appariés entrainent 1’existence d’un
moment magnétique permanent pour le complexe. Si I'on se limite au cas ou leurs
spins sont paralleles (soit a 1’état fondamental), la moyenne du moment magnétique
de spin, noté p, est donné par la relation :

0= 25 /S(S+ 1) (52)

avec S = N.mg le spin, N le nombre d’électrons non appariés, mg le moment magné-
tique de spin (ms=1/2 pour un électron de spin «) et up le magnéton de Bohr. On
déduit de cette relation la formule du spin seul :

p=ppyN(N+2) (53)

La mesure expérimentale de u permet alors de déterminer le nombre d’électrons non
appariés et ainsi la nature du champ fort ou faible du complexe.

Par exemple, on mesure pour le complexe [Cr(NH3)g]?~ un moment magnétiques
de 4,85 pup. Le Cr est au DO (411I) et est donc d* et a donc soit 4 électrons céliba-

taires (configuration haut spin(HS) t3,e, ; pu(théo, HS)=1/4(4 +2) = 4,90up) soit 2

électrons célibataires (configuration bas spin (BS) t%geg; p(théo, BS)=4/2(2 +2) =
2,83up). En comparant valeurs théoriques et expérimentales de p, on en déduit que
le complexe est haut spin (ou champ faible).

Facteur influencant A,

e Nature du ligand : Il existe une série empirique qui permet de classer les
ligands par valeurs de A, croissantes. C’est la série spectrochimique.
I~ <Br~ < 8% <SCN™ < ClI~ < N3, F~ < 0?~ < Hy0 < NCS™ < py,NH3 <
en < bipy < phen < NO, < CN™ < CO

e Degré d’oxydation du métal : Plus le métal est chargé positivement, plus
les ligands seront proches et plus A, sera grand (car les orbitales e, seront encore
plus déstabilisées).

Complexe A, (cm™1)
[Cr(H50)6] 27 11 000
[Cr(H20)g] 3T 20 500

e Nature de l’ion central : A, diminue quand on monte dans une colonne et
diminue sur une ligne. Les métaux 4d et 5d sont donc en général bas spin.

Complexe A, (em™1)
[Cr(H20)6] 2T 11 000
[W(H20)g] 2T 20 500
[Mn(H0)g] 2 8 000
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On notera a l'inverse que 1’énergie d’appariement diminue en descendant une
colonne. En effet, les orbitales d sont de plus en plus diffuses ce qui diminue la
répulsion électrostatique. Cela favorise également le fait que les métaux d4 et db
soient bas spin.

Environnement tétraédrique

En géométrie tétraédrique (groupe Ty), la situation entre les orbitales dgy, ds. et
dyz et les orbitales d 2 et d,2_,2 est inversée car ce sont maintenant les orbitales to
qui pointent vers les ligands (Fig.30).
Les charges étant moins proches des lobes des orbitales, le champ cristallin est plus
faible en géométrie tétraédrique qu’en géométrie octaédrique et on prend A; = %AO
pour valeur du champ tétraédrique A; par rapport a celle du champ cristallin octa-
édrique A,.
Les complexes tétraédrique sont ainsi en général & champ faible (haut-spin).
De plus, il n’y a plus d’étiquette g pour les deux groupes d’orbitales car le complexe
n’est plus centrosymétrique...

—~—
o N
I's
S

o w
s

®

Figure 30 — Levée de dégénérescence des orbitales d du cation métallique dans un complexe a
symétrie tétraédrique.

En outre, calculer 'Egoc peut permettre d’expliquer la géométrie préférentielle
adoptée par un complexe. Si 'on prend le cas des complexes de chrome (III) par
exemple, ol 'ion métallique est alors d3, et que 'on calcule I'énergie de stabilisation
respectivement en environnement tétraédrique Td (champ faible) et en environne-
ment octaédrique Oh :

Esco(d® Td) =—2x 20, + 2A; = —2 x 3A, = -0,364,

Escc(d?’ Oh) =—3 x %AO = -1,2A,

On voit que les complexes octaédriques de Cr(III) sont beaucoup plus stables que
les complexes tétraédriques et de ce fait, cela explique que les complexes de Cr(I11)
soient toujours octaédriques expérimentalement.

Environnement plan carré

L’environnement plan carré peut facilement de déduire de 1’environnement octa-
édrique en lui 6tant les deux ligands qui sont suivant 1'axe z.

Ainsi, toute orbitale pointant le long de cet axe subira moins de répulsions élec-
trostatiques et sea ainsi stabilisée : c’est notamment le cas de I'orbitale d,s.

Les orbitales d;, et dy, seront également stabilisées mais moins que d,2 car elles
ne pointent pas directement le long de 'axe z.

Enfin, les ligands se rapprocheront en conséquence dans le plan xOy, de sorte que

les orbitales dans ce plan, dgy et d,2_,2, seront destabilisées.
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Le diagramme orbitalaire suivant est alors obtenu (Fig.31) :

d>¢2-y2

E
4 d22 dx2-y2
; . - - i? — dxy
AI)
— dp
dXY dxz dyz
ion en géométrie dy, dy;
octaédrique

Figure 31 — Diagramme de corrélation entre orbitales d du cation métallique dans un complexe
a symeétrie octaédrique (gauche) et les mémes en symétrie plan carré (droite).

Limites du champ cristallin

Malgré de nombreuses avancées dans la description des complexes grace a la théo-
rie du champ cristallin, le déséquilibre entre la description du métal et des ligands
ne permet que de décrire les propriétés essentiellement dues au métal — le
magnétisme, la couleur. Mais :

e Le fait que le complexe soit un édifice stable ne ressort pas encore distinctement
et on ne peut expliquer d’ou vient cette stabilisation avec la théorie du champ
cristallin.

e La théorie du champ cristallin ne permet pas de calculer A, et P, qui permettent
pourtant de prédire la valeur du spin pour le métal.

e Le modele ne permet pas d’expliquer la série spectrochimique qui est liée a la
nature des ligands.

e Si la couleur des complexes est en partie expliquée comme provenant de ’exci-
tation d'un électron d'une orbitale ta, vers une orbitale e, suite a I’absorption d’un
photon (transition d-d, la valeur de A, correspondant a une énergie de photon
ayant une longueur d’onde dans le visible), il subsiste certains cas incompatible avec
cette explication : pour le complexe MnOj , le manganese est au degré VII, et il n’y
a donc aucun électron dans les orbitales d! On ne peut donc pas expliquer la couleur
violette intense de ce complexe avec la théorie du champ cristallin.

Pour cela, il faut utiliser la théorie du champ des ligands...
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Ce qu’il faut retenir - Champ cristallin

e Dans un complexe de métal de transition en géométrie octaédrique (6
ligands coordinés), il y a levée de dégénérescence des orbitales d du métal
pour donner deux groupes d’orbitales : les orbitales to, (duy, dyz, di2) et les
orbitales e, (d,2 et d2_,2).

e La différence d’énergie entre les orbitales tg, et les orbitales e, donne le
parametre du champ cristallin A,.

e Le remplissage des niveaux énergétiques peut conduire a deux types de
configurations électroniques : celle & haut spin/champ faible, ou celle a
bas spin/champ fort, qui peuvent se discriminer selon les valeurs de A,
et de 'énergie d’appariement P (resp. A, << P et A, >> P). Les calculs
d’énergie de stabilisation du champ cristallin et la mesure de moments
magnétiques p (comparée aux valeurs théoriques obtenues par la formule du

spin seul p = ppy/N(N + 2)) permettent expérimentalement de discriminer
les deux situations.

VIII.3 Théorie du champ des ligands

Dans la théorie du champ des ligands, la description quantique du complexe est
¢largie a celle des ligands, de sorte a rétablir ’équilibre entre la description des
ligands et celle du métal. On considere donc l'interaction entre les orbitales des
ligands et les orbitales d du métal afin de former le diagramme orbitalaire com-
plet. A nouveau, seules les orbitales de méme symétrie interagiront entre elles, et
le modele du champ des ligands repose fondamentalement sur la théorie des groupes.

e Pour le métal, nous ne prendrons en compte que les orbitales de valence nd,
(n+1)p et (n+1)s, ses orbitales de coeurs étant trop basses en énergie pour interagir
avec celles des ligands.

e En ce qui concerne les ligands, on se limitera a la prise en compte de ses
orbitales frontieres (HO-1, HO, BV, BV+1). Selon leur positionnement énergétique
vis-a vis de celui des orbitales du métal, nous pouvons considérer trois grands types
de ligands.

Ligands o-donneurs

Dans presque tous les cas il y a une orbitale de type o qui est responsable de la
liaison métal-ligand. Les orbitales o sont en général les HO des ligands et corres-
pondent souvent a un doublet non liant (dans la mesure ou la HO du ligand est bien
développée sur un atome coordinant). La construction du diagramme d’interaction
est simple et se fait en étudiant les orbitales du ligand qui ont un recouvrement non
nul avec le métal. On voit dans la Fig.32 que I'orbitale liante est développée sur le
ligand alors que 'orbitale antiliante est développée sur le métal.

On parle alors de ligand o-donneur car c’est le ligand qui fournit les électrons
pour former la liaison. On rejoint la vision classique ou le ligand joue le réle de base
de Lewis en interaction avec 'acide de Lewis qu’est le métal.

Pour construire le diagramme complet, il faut faire interagir les orbitales du frag-
ment métallique avec le fragment des ligands. Ces orbitales peuvent étre obtenues en
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Figure 32 — Diagramme d’interaction simplifié pour un ligand o-donneur (& droite) avec 'orbitale
d,2 du métal (& gauche). Tous les ligands d’hapticité 1 sont o-donneurs.

construisant le fragment Hg, par exemple a partir du fragment Hy plan carré dans
le plan xOy auquel on ajoute le fragment Hy suivant Oz (Fig. 33 a droite).

En étudiant le diagramme orbitalaire résultant en Fig. 33, on peut alors constater
que 'on retrouve les résultats de la théorie du champ cristallin pour les orbitales d
du métal : ceci est assez logique puisque la théorie du champ des ligands n’est apres
tout que le prolongement de celle du champ cristallin.

e Dans le cas des ligands o-donneurs, les orbitales to, sont purement métalliques
(et donc non liantes) alors que les orbitales e, sont 1égerement délocalisées sur les
ligands (et sont antiliantes).

e On voit également que plus les orbitales des ligands sont hautes en énergie, plus les
orbitales e4 sont déstabilisées. On en déduit que plus le ligand est c-donneur,
plus le champ sera fort.

E ,

aig

np/ty,

ns/ayg

— — antiliant

(n —l)d/tzg,cg tog
— — — —— — — — — non liant

%ff% ok

Figure 33 — Diagramme orbitalaire complet d’un complexe ayant des ligands o-donneurs.
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Ligands o-donneurs, m-donneurs

Dans certains cas, ’approche est trop restrictive si on se limite a la HO de type
o pour le ligand. Le recouvrement de type m de la HO-1 avec les orbitales du métal
est également non négligeable et doit étre pris en compte.

Si uniquement les orbitales m doublement occupées entrent en compte, on parle
alors de ligands m-donneurs. C’est le cas pour les halogénures : chaque ligand
intervient via trois orbitales p avec le métal. Pour ces trois orbitales, il y a un recou-
vrement o et deux recouvrement 7 avec les orbitales du métal. Les orbitales p des
halogénures sont en dessous des orbitales du métal car ils sont plus électronégatifs
que les métaux (Fig. 34).

Figure 34 — Diagramme d’interaction simplifié pour un ligand o-donneurs,r-donneurs (& droite)
avec les orbitale d du métal (& gauche).

Comme précédemment, on construit le diagramme complet en faisant interagir
les orbitales de méme symétrie. (Fig. 35)

tiu

alg

np/tiy

r\s/alg

—_—— antiliant

(n—=1)d/trg, e ] — — — antiliant

tu
tog

o b e
i

Figure 35 — Diagramme orbitalaire complet d’un complexe ayant des ligands o-donneurs,n-
donneurs.
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Désormais, les orbitales to, sont anti-liantes, le champ cristallin A, est en
conséquence plus faible que pour les ligands oc-donneurs.

On veillera a faire attention au placement relatif des orbitales : les orbitales oc-
cupées des ligands sont en dessous du métal. Si ce n’était pas le cas, le ligand serait
immédiatement oxydé.

Enfin, on a alors une explication de l'ordre des halogénures dans la série spec-
trochimique : en effet, plus le ligand est électronégatif, plus ses orbitales p sont
basses en énergie. A, est donc d’autant plus élevé que le ligand est électronégatif.
L’ordre relatif des halogénures est donc retrouvé : I < Br~ < CI™ < F™.

Ligands o-donneurs, m-accepteurs

La derniere catégorie de ligand possible est celle des ligands o-donneurs, m-accepteurs.
Cette fois, les orbitales du ligand ayant un fort recouvrement avec le métal sont des
orbitales m vacantes : c’est le cas par exemple de CO et CN™. Le schéma d’inter-
action simplifié est le suivant, la principale différence est le placement relatif des
orbitales du métal et du ligand (Fig.36) :

L Iy
Lo,
E ) \
CI e -
—3 T 'g oD

oy

Rétrodonation

. .-

on o-e

Donation

Figure 36 — Diagramme d’interaction simplifié entre orbitales d’un ligand o-donneurs,n-
accepteur et celles d’un métal.

Dans le cas d'un ligand o-donneurs, m-accepteur, on remarque que le ligand donne
des électrons au métal via son orbitale o (donation), mais il récupere également
de la densité électronique via ses orbitales 7* (rétrodonation). Ce peuplement de
I'orbitale antiliante du ligand est confirmée expérimentalement en spectroscopie in-
frarouge, par exemple dans le cas du ligand CO, ou I'on voit un affaiblissement du
nombre d’onde de la vibration d’élongation de la liaison C=0, et donc un affaiblis-
sement de celle-ci.

11 faut faire attention au placement relatif des orbitales entre elles (Fig. 37). Les
orbitales occupées du ligand sont en dessous du métal, celles vacantes au dessus.
Si ce n’était pas le cas, on aurait immédiatement une réaction d’oxydo-réduction.
Maintenant les orbitales m sont vacantes et placées au dessus des orbitales du métal.

Contrairement aux ligands o-donneurs, les orbitales to, sont liantes ce qui va

augmenter la valeur du champ cristallin A,. Expérimentalement, on trouve bien que
les ligands m-accepteurs favorisent donc les champs forts.
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np/tiy . by —

ns/ajg

tig oy T2
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(n=1)d/trg

T — — — liant

Figure 37 — Diagramme orbitalaire complet d’un complexe ayant des ligands o-donneurs, -
accepteurs.

Interprétations du modeéle du champ des ligands

e Fn améliorant ainsi la description des ligands vis-a-vis de la théorie du champ
cristallin, on a montré que la formation du complexe est favorisée grace a la stabi-
lisation apportée par les orbitales des ligands, un résultat que la théorie du champ
cristallin ne pouvait pas expliquer.

e En outre, l'ordre de la série spectrochimique peut étre expliquée par la
théorie du champ des ligands : les ligands o-donneurs, m-donneurs favorisent les
champs faibles, tandis que les ligands o-donneurs, m-accepteurs favorisent les champs
forts. Les ligands o-donneurs conduisent a des cas intermédiaires.

I~ <Cl™ < HyO < NH3 < CN™ <CO
N—————— —_— —— S—————
o—donneurs,T—donneur o—donneurs o—donneurs,T—accepteur

e Enfin, la couleur du permanganate de potassium KMnQOy4 peut étre expliqué
par la théorie du champ cristallin comme due a des transitions électroniques
métal-ligand ou ligand-métal. On parle de transfert de charges métal-ligand
(ou ligand-métal), et I'absorption de photon liée a ces transitions peut étre mille
fois plus intense que celle due aux transitions d-d (cf regles de Laporte et notions
de spectroscopie avancées).

Les complexes de métaux de transition interviendront en chimie organique no-
tamment en tant que catalyseurs de réaction : il sera alors vu la notion de cycle
catalytique, dont I'analyse est exigible a 'agrégation de physique. Si nous ne trai-
terons pas ici de cet aspect purement de chimie organométallique et non plus de
chimie orbitalaire, nous donnerons pour finir quelques clés préliminaires a cela, et
notamment une méthodologie pour compter le nombre d’électrons au sein d’'un com-
plexe.
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Ce qu’il faut retenir - Champ des ligands

e La description des ligands permets d’expliquer plus de faits expérimentaux
qu’il n’était possible avec la théorie du champ cristallin (série spectrochi-
mique, transitions métal-ligand et ligand-métal).

e Pour un ligand o-donneur : les orbitales to;, sont non-liantes, les
orbitales e, sont antiliantes. Plus le ligand est o-donneur, plus le champ
cristallin A, est fort.

e Pour un ligand o-donneur et m-donneur (halogénures) : les orbitales
to, sont antiliantes, les orbitales e, sont antiliantes. Le champ cristallin
A, est plus faible que pour les ligands juste o-donneurs.

e Pour un ligand o-donneur et m-accepteur (CO, CN™) : les orbitales
to, sont liantes, les orbitales e, sont antiliantes. Le champ cristallin A,
est plus fort que pour les ligands juste o-donneurs. Il y a un effet de rétro-
donation de la part du métal vers les orbitales antiliantes du ligand.

VIII.4 Décompte d’électrons au sein d’un complexe
de métal de transition

Nous retiendrons deux méthodes pour calculer le nombre d’électrons au sein d’un
complexe.

Modeéle covalent : formalisme de Green

Le formalisme de Green permet de classifier les ligands selon le nombre d’électrons
qu’ils apportent au complexes, ce qui va par ailleurs influencer le degré d’oxydation
du métal et son environnement électronique. Nous en déduirons ainsi le nombre
d’électrons de valence du complexes, le nombre d’électrons non-liants ou encore le
degré d’oxydation du métal ainsi que sa coordinence. Pour ce faire, il faut d’abord :

1) Déterminer la configuration électronique du métal. On rappelle que pour un
métal de transition, les électrons de valence seront les électrons ns et (n-1)d. Le
nombre d’électrons de valence du métal atomique (cad en dehors de toute com-
plexation) sera notée njy.

2) Les ligands les plus fréquents sont classifiés en trois catégories :

— les ligands radicalaires, de type X, qui apportent chacun un électron a
I'édifice (Cl, CHs, H, OH...). Ces ligands forment un anion lorsque la liai-
son métal-ligand (covalente puisque chaque espeéce apporte un électron) est
rompue.

— les ligands anioniques, de type L, apportant deux électrons (HoO, CO,
NHs...). Ces ligands forment une espéce neutre lorsque la liaison métal-ligand
(dative) est rompue.

— les ligands cationiques, de type Z, qui n’apporte aucun électron a 1’édifice
(BF3, AlCl3, SO2, COs...)

— Pour des ligands moléculairement plus complexes, on pourra les écrire sous
la forme L;X, selon le nombre d’électrons qu’ils apportent au métal. Ainsi et
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pour exemple, le ligand n°-cyclopentadiényle peut se coordoner par ses deux
liaisons 7 et son centre radicalaire : ¢’est un ligand LoX (Fig. 38).

Notation de Green Ligands correspondant
X H*, F*, CI°, Br*, I*, OH"®, NO coudé
Xo carbeéne de Schrock, oxo
L H,0, NHj, alcools, n2-C2Hy, n%-Ha, CO
X NO linéaire, n*-allyles
Ly X n°-cyclopentadiényl

Figure 38 — Quelques ligands dans le formalisme de Green

3) Le nombre d’électrons de valence Ne du complexe sera alors, en notant q est
la charge totale du complexe, x le nombre de ligands X et 1 le nombre de ligands L :

Ne=ny +x+21-q.

Exemples :
Complexe nys 21 X q Ne
Fe(CO)5 8 10 0 0 18
Ir(PR3)2(CO)Cl 9 6 1 0 16
Fe(CNg~ 8 0 6 4 18
CrO;~ 6 0 8 -2 16
Fe(C5H5)2 8 8 2 0 18
Ti(PR3)2Cl3(CHsz) 4 4 4 0 12
Ni(Ho0)2" 10 12 0 2 20

Quand on effectue ce décompte, on remarque en général que Ne vaut 18. C’est
ce que l'on appelle la régle des 18 électrons. Cette régle empirique s’explique
simplement avec la théorie du champ des ligands : dans le cas de ligands o-donneurs
et m-accepteurs (Fig.37), les orbitales tg, du métal sont liantes, les orbitales du
ligands sont liantes également. En peuplant toutes les orbitales liantes — ce qui
correspond a 18 électrons — on a alors une stabilité maximale.

En théorie, ceci n’est valable que lorsque les orbitales to, sont liantes, mais en
pratique, cela marche souvent et permet de faire ’analogie avec la régle de 'octet
(tout atome a tendance da acquérir un nombre d’électrons périphériques égal d celui
du gaz rare qui lui est le plus proche dans la classification périodique). En effet, on
pourrait dire qu'un métal de transition cherche a s’entourer d’un nombre d’électrons
de valence égal & celui du gaz rare qui le suit, de configuration nd!®(n+1)s?(n+1)p°.

Cette régle présente néanmoins de nombreuses exceptions (par ex. [Cu(NHz)4)?"
a 17 électrons alors que [Cu(NH3)4]™ en a 18.)

On pourra aussi retrouver ainsi le nombre d’oxydation du métal DO :
DO =x+4¢q
Ou encore le nombre de ligands autour du métal, soit la coordinence C :

C=x+1

72



Agrégation de physique - Chimie orbitalaire Lilian Guillemeney

Enfin, le nombre d’électrons non-liants Ne(non-liant) (soit le nombre d’électrons
non impliqués dans une liaison métal-ligand, ou encore le nombre d’électron d, sim-
plement) est donné par :

Ne(non-liant) = nj; -x -q = ny; - DO

Un second modele permet d’établir le nombre d’électrons de valence au sein du
complexe :

Modele ionique

Une autre facon de procéder au décompte électronique consiste a fragmenter for-
mellement chaque liaison métal-ligand, en attribuant les deux électrons de cette
liaison au ligand (ce qui est raisonnable comme hypotheése compte-tenu que 1'é1é-
ment lié au centre métallique est souvent plus électronégatif que lui).

1) Déterminer la configuration électronique du métal. A nouveau, pour un métal
de transition, les électrons de valence seront les électrons ns et (n-1)d. Le nombre
d’électrons de valence du métal sera notée nj;.

2) Chaque site (atome) des ligands lié au métal est supposé apporter 2 électrons
a ’édifice. Ce nombre de ligand sera noté C.

3) Déterminer le nombre d’oxydation DO du métal : a nouveau, il se calcule en
considérant la charge totale du complexe (q) a laquelle on ajoute le nombre de li-
gands anionique (x).

4) Le nombre d’électrons du complexe sera : Ne = nj; - DO + 2C.

Par exemple, pour [RhCl(PPhs)s], une fragmentation dans le cadre de ce modele
conduirait & Rh™ 4+ ClI~ + 3 PPhs. D’apreés la classification périodique, ny;=9, DO
= 41 et le nombre de ligands est C=4. Donc il y a Ne=16 électrons de valence autour
du rhodium.

VIIIL.5 Mise en application : annales de 1’agrégation
de physique

Il ne nous reste plus qu’a mettre en pratique les notions abordées sur les com-
plexes en vue de réussir les parties correspondantes dans la composition de chimie
de I'agrégation de physique. Nous proposons ainsi de traiter trois extraits d’annales
de ces derniéres années.

Les corrections de ces annales, comme de tous les exercices proposés lors de ce
cours, sont données en annexe de ce dernier.

Les questions relatives a ’analyse de cycles catalytiques pourront étre traitées
en cours de chimie organique. Néanmoins, pour le lecteur curieux, nous l'invitons a
parcourir sur ce propos le cours sur les complexes de Martin Vérot, disponible en
ligne au lien indiqué au début de ce cours, dans la bibliographie, et dont la partie
d’intérét est également reproduite dans I'annexe des exercices corrigés qui suit ce
cours.
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EXERCICE 10 : Agrégation 2018

Le complexe [PtClg]> est un complexe octaédrique dont on peut construire le diagramme d’orbitales

moléculaires en utilisant la méthode des fragments. La représentation des différentes orbitales de fragment

tient compte du positionnement des ligands par rapport au systeme d’axes représenté sur la figure 11.

cl
‘ c

Cl—Pt—cl
o |
c

2- Z

Figure 11 : Systéme d’axes utilisé pour la description des orbitales du complexe [PtClg]*

On peut envisager la fragmentation suivante :

- Premier fragment : ion central Pt*

couches 6s, 6p et 5d représentées dans le tableau 4a.

sont représentées dans le tableau 4b.

pour lequel on prendra en considération les orbitales des sous-

Second fragment : I'ensemble des 6 ligands Cl™ disposés aux sommets d’un octa¢dre dont les orbitales

5d o )
X“-y

5d

z

dez

Sd_\'_\

Sdxz

Tableau 4a : Représentation des orbitales du premier fragment

x

b g

x

i

1

A

A

b3

¥

Yy

¥s

W

Tableau 4b : Représentation des orbitales du second fragment

53. Analyser les propriétés de symétrie des quinze orbitales de fragment par rapport aux plans de symétrie

x0y, xOz et yOz en complétant le tableau 5 fourni en annexe, en fin d’énoncé. On notera S une orbitale
symétrique par rapport au plan de symétrie, A une orbitale antisymétrique.
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54. Parmi les quinze orbitales de fragment, six d’entre elles possedent les mémes propriétés de symétrie. Au
sein de ce groupe de six orbitales, on peut montrer que les interactions se simplifient en trois
interactions a deux orbitales. Représenter les interactions entre deux orbitales de fragment conduisant a
des recouvrements non nuls.

55. En dehors de ce groupe de six orbitales, d’autres interactions a deux orbitales sont envisageables entre
le premier et le second fragment. Préciser le nom des deux orbitales de fragment conduisant également a
des recouvrements non nuls.

Le diagramme d’orbitales moléculaires OM du complexe [PtClg]* est donné figure 12 en annexe. en fin
d’énoncé.

56. Relier, sur le diagramme de la figure 12 chaque groupe d’orbitales moléculaires du complexe [PtClg]*
aux orbitales de fragment dont il est issu.

57. Donner le caractére liant, non liant, ou antiliant des orbitales moléculaires du niveau tag.

Les orbitales dites du bloc d au sein d’un complexe octaédrique sont celles dont la contribution principale
provient des OA d du centre métallique.

58. Indiquer les niveaux qui correspondent aux orbitales du bloc d au sein du complexe [PtClg]*.
59. Ecrire la configuration électronique du platine au nombre d’oxydation +IV.

60. Les orbitales du bloc d renferment les électrons de 1’ion Pt*" présents dans la sous-couche 5d. Sachant

que I’ion chlorure est un ligand a champ faible, peupler les orbitales du bloc d sur la figure 12 de
I’annexe, en fin d’énoncé. Préciser les propriétés magnétiques de ce complexe.
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Orbitale 6s 6px 6py 6p, | 3., | 5d, 50y 5dyy 5dy,

xOy

xOz

yOz

Orbitale b g R 3 Ws k71 Ws W

xOy

x0z

yOz

Tableau 5 : Analyse des propriétés de symétrie des orbitales de fragment dans le complexe [PtClg]*

E A
2319
= 2y =
o o S
& = —_—
2eg
a i s
tae
v, =
S Vg Vs v
e
N
T
£
Fragment Pt* [PtClg]* Fragment des six ligands CI°

Figure 12 : Diagramme d’orbitales moléculaires du complexe [PtClg]*
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EXERCICE 10 : Agrégation 2018 - correction (la page est a vous!)
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EXERCICE 11 : Agrégation 2019

Introduction

1. Expliquer comment établir la configuration ¢lectronique fondamentale de I’atome de fer a
partir de sa position dans le tableau périodique. Préciser le remplissage des cases
quantiques de la sous-couche incompléte.

2. Définir les électrons de valence et indiquer leur nombre pour I’atome de fer.

3. L’ion fer(Il) forme de nombreux complexes octaédriques. Justifier leur stabilité a 1’aide
d’une reégle simple.

B - Etude de complexes du fer avec les ions cyanure

Les ions cyanure CN~ forment avec les ions fer(Il) et fer(IIT) des complexes trés stables de
formules [Fe(CN)s]* et [Fe(CN)g]*".

21. Nommer le complexe [Fe(CN)e]*.

B.1. Structure électronique du complexe [Fe(CN)g]*.

On s’intéresse a la formation de liaisons métal-ligand par interactions entre les orbitales
atomiques (OA) d de I’ion Fe?* et les orbitales moléculaires (OM) des ligands CN~.

22. Donner les noms et les représentations conventionnelles des OA d de I’ion Fe?'.

23. Préciser lequel des deux éléments C ou N est le plus électronégatif.

24. Faire la liste des OA a prendre en compte pour construire le diagramme d’OM de I’ion
cyanure.

25. Indiquer quels sont les critéres généraux pour que des orbitales puissent interagir.

26. En déduire, a I’aide de raisonnements sur les symétries, quelles sont les interactions a
considérer pour construire les OM de I’ion cyanure (I’axe internucléaire sera placé sur I’axe
Oz d’un repere Oxyz).

27. Lafigure 2 donne le diagramme d’OM de CN", les OM étant numérotées de 1 a 8. Indiquer
parmi ces 8 OM quelles sont les OM o et les OM m et représenter conventionnellement les
OM 3 (ou4) et 6 (ou7).

28. Préciser quelles sont les orbitales frontaliéres de 1’ion cyanure.
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29.

30.

31

Le ligand CN~ est o-donneur. Définir ce terme puis donner un exemple d’interaction
orbitalaire qui explique cet effet. Schématiser cette interaction et justifier la position
spatiale du centre métallique Fe par rapport aux atomes C et N du ligand.

Le ligand CN™ est m-accepteur. Définir ce terme puis préciser quelle(s) interaction(s)
orbitalaire(s) explique(nt) cet effet. Schématiser une telle interaction.

Expliquer quelle est la conséquence de cet effet m-accepteur sur la longueur de la liaison
CN dans le complexe par rapport a celle de I’ion libre CN™.

pE s

C CN N
C N C N
oM 2 OM 5

Figure 2 : Diagramme d’OM de I’ion cyanure et
représentations conventionnelles des OM 2 et 5

C - Transition de spin

On considére un complexe octaédrique modéle entre I’ion Fe>" et 6 ligands L ne mettant chacun
en jeu qu’une seule OA s. La figure 4 rappelle la structure du bloc d d’un tel complexe ainsi
que la forme des OM concernées.

E
—— "“' o;‘*‘io 0%,’30 )
A " o J_‘

Figure 4 : OM du bloc d d'un complexe octaédrique
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On note P I’énergie d’appariement de deux électrons et A I’intensité du champ de ligand.

47. Dans le cas d’un complexe octaédrique de I’ion Fe=", peupler le bloc d dans le cas ou A < P
(champ faible) et dans le cas ou A > P (champ fort). Attribuer les qualificatifs haut spin
(HS) ou bas spin (BS) a chaque cas et préciser les propriétés magnétiques du complexe.

Les questions qui suivent relevent de la chimie organo-métallique et nous ne les
traiterons pas forcément, faute de temps, mais il est bon de les lire pour que vous

puissiez voir ce qui vous attend dans ce domaine tres lié a la chimie orbitalaire.
73. Sachant que le complexe Fe(acac)s est octaédrique, indiquer par quel(s) site(s) le ligand

acac” se lie au centre métallique. Déterminer le nombre d’électrons de valence (NEV) du

complexe.

Pour interpréter la réaction de couplage, le cycle catalytique représenté dans le document 4 a
été proposé.

MgX 2
f

X = Cl \—/J\
2RR + 2MgXz (a) [Ar-Fe(MgX)]

FeXs + 4 RMgX Jv [Fe(MgX) 2]

T Y

[Ar-Fe(MgX) 2]

Document 4 : Cycle catalytique de la réaction de couplage
(Ar représente un groupe aromatique et X 1’atome de chlore)

74. Ecrire I’équation de la réaction de couplage.
75. Donner la formule du catalyseur.
76. Déterminer le degré d’oxydation du fer dans les trois complexes du cycle.

77. Nommer les étapes (b) et (¢).
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EXERCICE 11 : Agrégation 2019 - correction (A vous de jouer!)
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EXERCICE 12 : Agrégation 2016

Idem, la question 64 sera traité dans le cours de chimie organométallique.

V. Etude du mécanisme d’hydrogénation

L’étape d’hydrogénation de la double liaison de la carvone, modélisée par 1’éthéne (éthyléne)
dans cette partie, est réalisée en présence de catalyseur organométallique, RhCI(PPh;),. La structure
du complexe est la suivante :

PPhy
PhyP— Rh—Cl

PhyP

62. Donner la configuration électronique du rhodium métallique. Nommer les regles utilisées
pour définir cette configuration

63. Donner le nombre d’oxydation du chlore dans le complexe. Justifier que le degré
d’oxydation du rhodium dans le complexe est de +I.

Le mécanisme proposé pour le cycle catalytique est donné dans le document 3 ci-dessous. Les
trois premieres étapes sont renversables tandis que la quatriéme ne I’est pas.

H H .
PhsP PPh
(4) (1)
H H
CL. | +PPhs CL. o |« PPhs
1 1,
PhP” I H PhyP" I °H
PPh3 PPh3
@) 2 —
 H
L‘l I | N PP113
1 v
Ph;P” | 'H PPy

Document 3 : Cycle catalytique d’hydrogénation d’un alcéne par le complexe du rhodium
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64. Identifier les différentes étapes du cycle catalytique. En déduire le nombre d’oxydation du
rhodium dans les intermédiaires réactionnels.

65. Construire le diagramme d’orbitales moléculaires de la molécule H,. Indiquer le
caractére liant, anti-liant ou non-liant des orbitales moléculaires obtenues. Préciser le nom de la
méthode ayant permis I’ établissement de ce diagramme

Afin d’expliquer la dissociation de la molécule de dihydrogene lors de la premiere étape, nous
allons étudier I'interaction de ce fragment H, avec le complexe. La molécule H, s’approche du
métal suivant I’axe des z tout en étant dans le plan yz. L’axe de la molécule H, est perpendiculaire a
I’axe des z (figure 6).

Figure 6 : Géométrie d’approche d’une molécule de dihydrogéne vis a vis du complexe du rhodium

Pour simplifier 1’étude, les ligands seront représentés par une seule orbitale de type s
doublement occupée.

66. Représenter les orbitales d du rhodium.

67. Les orbitales du fragment (L,) sont données dans la figure en annexe, en fin de sujet. En
déduire les interactions possibles avec les orbitales d du métal.

68. Justifier I'ordre des orbitales moléculaires du complexe encadrées dans 1’annexe. Expliquer
en particulier les positions relatives des orbitales moléculaires ainsi que la formation d’orbitales
moléculaires dégénérées. En déduire I'allure de la HO (orbitale la plus Haute Occupée) et de la
BV (orbitale la plus Basse Vacante) du complexe.

69. Etudier I’interaction du fragment H, avec les orbitales moléculaires encadrées du
complexe. Expliquer pourquoi I’addition de H, est dissociative.
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ANNEXE

Diagramme d’orbitales moléculaires (OM) du complexe ML,

M Ly
A A
== E
5p — — — —_—
55 —
oL,
Ad = = = = =] == =y =
o+0 oL, —I— 0L,
|— BL,
— — Bl0L,
l— oL,
—_— oL, y

X
OM du fragment L,
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EXERCICE 12 : Agrégation 2016 - correction (Vous étes bien lancés!)
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EXERCICE 13 : Un petit dernier pour la route?

En spectroscopie UV-visible, nous admettrons dans ce probléeme que 1’absorption
de lumiere par les complexes étudiés est principalement due a des transitions élec-
troniques entre I'orbitale moléculaire la plus haute occupée du bloc d et les orbitales
vacantes du bloc d (transitions dites d-d). Cette vision simplifiée permet d’appré-
hender les résultats spectroscopiques présentés dans le probleme. Le complexe T a
pour formule [Co(en)3Clo]™ ; on indique que en désigne le ligand bidente éthylene-
diamine (HaN-CHy-CH2-NHs). Le spectre d’absorption UV-visible du complexe T
présente, dans le méthanol, une unique bande d’absorption a 610 nm. Ce complexe
peut étre modélisé par un complexe octaédrique régulier de formule [CoLg]3" dans
lequel chaque ligand participe a I’établissement d’une liaison covalente avec 1'ion mé-
tallique central grace a 2 électrons occupant initialement une orbitale de symétrie
sphérique du ligand L. Les six orbitales des ligands ont été préalablement combinées
entre elles pour former six nouvelles orbitales appelées « orbitales de fragments »
réparties sur I’ensemble des ligands et présentant une symétrie adaptée aux interac-
tions envisagées dans le complexe (aucune interprétation de ce traitement préalable
n’est demandée). Les six orbitales de fragment de 1'édifice Lg sont considérées comme
dégénérées ; elles sont représentées ci-apres.

O ) T
| oL
oW o o y A
R .._<\ ) et L;CO‘L
0z . L7
¥, I

¥, ¥
% E ()
Yy \}’5 O l'PG

1. Décrire la configuration électronique fondamentale de 1'ion Co?*. On indique
que le numéro atomique du cobalt est égal a Z = 27.

2. Enoncer les trois conditions (recouvrement, écart énergétique et nombre d’élec-
trons impliqués) qui assurent qu’un édifice covalent résultant de l'interaction de
deux orbitales (atomiques ou moléculaires) x4 et xp appartenant a deux entités
différentes (atomes, molécules ou ions) notées A et B est stable.

3. On se propose d’analyser deux cas simples d’interaction (figure suivante) entre
une orbitale atomique de type d (3d,, ou 3dm2_y2) et une orbitale atomique de type
s, notée ns, que l'on supposera d’énergie inférieure a 1’énergie de 'orbitale atomique
de type d considérée.

3.a. Une orbitale atomique 3d;, et une orbitale atomique de symétrie s peuvent-
elles interagir 7 Si oui, proposer un diagramme décrivant les énergies des orbitales
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moléculaires résultant de cette interaction.

3.b. Une orbitale atomique 3d,2_,2 et une orbitale atomique de symétrie s peuvent-
elles interagir ? Si oui, proposer un diagramme décrivant les énergies des orbitales
moléculaires résultant de cette interaction.

4. On se limitera ici a envisager les interactions possibles entre les orbitales ato-
miques 3d de I'ion métallique et les orbitales des ligands. On admet que la symétrie
de l'orbitale de fragment v; n’autorise aucune interaction notable avec les orbitales
3d du cation métallique central.

4.a. Déterminer alors quelles orbitales du fragment Lg peuvent interagir avec les
différentes orbitales atomiques 3d du cation. Expliciter par des schémas clairs les
propositions faites.

Les orbitales du fragment Lg ont une énergie inférieure a 1’énergie des orbitales
atomiques 3d de l'ion métallique. Dans un premier temps, nous considérerons uni-
quement l’ensemble des orbitales atomiques 3d de I'ion métallique et les orbitales
du fragment Lg interagissant avec ces dernieres.

4.b. Proposer un diagramme décrivant les énergies des différentes orbitales mo-
léculaires résultant de ces interactions. Dans le cas du complexe envisagé ici, les
niveaux d’énergie supérieur et inférieur sont dégénérés.

5. Le diagramme orbitalaire précédent n’est pas complet puisqu’il ne tient pas
compte des interactions existant entre les orbitales atomiques 4s et 4p de I'ion mé-
tallique d'une part et les orbitales du fragment Lg qui n’ont pas été considérées a la
question 4.b d’autre part. Ces interactions sont responsables de la formation de :
e quatre orbitales moléculaires liantes d’énergies inférieures a 1’énergie de la plus
basse des orbitales moléculaires envisagées a la question 4.b;

e quatre orbitales moléculaires antiliantes d’énergies supérieures a 1’énergie de la
plus haute des orbitales moléculaires envisagées a la question 4.b.
5.a.Compléter le diagramme orbitalaire obtenu a la question 4.b.

5.b. Indiquer la répartition des électrons dans le complexe [C0L6]3+, complexe de
spin électronique nul.

5.c. Dans I'hypothese d'un complexe octaédrique régulier, combien de bandes
comporterait le spectre d’absorption UV-visible du complexe ?

6. On considere maintenant la déformation de 'octaedre régulier du complexe
[CoLg]®*. Cette modification de structure s’effectue soit en éloignant (complexe 1,
figure suivante) soit en rapprochant (compleze 2, figure suivante) deux ligands L
selon I'axe Oz. On ne se préoccupera ici que des orbitales moléculaires hautes oc-
cupées et basses vacantes du complexe [C0L6]3+, et on admettra que la forme des
orbitales moléculaires est conservée.
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L :
complexe 1 L/’ L/I 17 ) complexe 2

L

6.a. Quelle(s) orbitale(s) moléculaire(s) est (sont) susceptible(s) d’étre modifiée(s)
au cours d'une élongation des liaisons cobalt-ligand (compleze 1)?7 Comment sera
modifié le diagramme orbitalaire dans ce cas?

6.b. Quelle(s) orbitale(s) moléculaire(s) est (sont) susceptible(s) d’étre modifiée(s)
au cours d’un raccourcissement des liaisons cobalt-ligand (complexe 2)7 Comment
sera modifié le diagramme orbitalaire dans ce cas?

6.c. Dans le cas d'une déformation de 'octaédre régulier du complexe [CoLg)?T,
combien de bandes comporterait le spectre d’absorption UV-visible du complexe ?

6.d. Conclure, dans le cadre de ces approximations, sur la géométrie du complexe
T.

EXERCICE 16 : Un petit dernier pour la route ? Autour des complexes de cobalt.
(Vous savez ce qu’il vous reste a faire...)
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N’hésitez pas a me contacter pour toute question, je reste a votre disposition.
Bon courage pour cette année!

Lilian Guillemeney
lilian.guillemeney@ens-lyon.fr
lilian.guillemeney@gmail.com

Chimie orbitalaire

Cours dispensé a I’ENS de Lyon

M2 Féadep - préparation a l’agrégation de Physique
Septembre 2021
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Chimie orbitalaire - Agrégation de Physique 2022 :
Correction des exercices du cours

Application 1 : Configurations électroniques (p. 13)

1. Donner la configuration électronique de I'atome d’oxygene, du chrome, du zirconium et du
tungstene.

Solution: O (Z=8) : 1s?2s?2p* ou [He]2s*2p*

Cr (Z=24) : 1s?25?2p53s23p®4s'3d° ou [Ar]4s'3d°

Zr (Z=40) : 1s?2s?2p®3s23p®4523d1°4p®5s24d? ou [Kr]5s24d?

W (Z=74) : 1s?25?2p®3s23p®4523d104pb5s24d195p®6s! 4f145d° ou [Xe]6s'4f145d°

2. Donner le nombre d’électrons de valence de ces éléments.

Solution: O (Z=8) : 6 électrons de valence
Cr (Z=24) : 6 électrons de valence
7Zr (Z=40) : 4 électrons de valence
W (Z=74) : 6 électrons de valence

Application 2 : Application du modele de Slater (p. 14)

1. Calculer!’énergie en eV associée al’atome d’oxygene, en détaillant les calculs des énergies des
différentes orbitales d’apres le modele de Slater.

Solution: En se placant dans le cadre de la théorie de Slater, I'oxygene ayant pour config-
uration électronique 1s?2s?2p*. On rappelle :

E, =-13,6 x Zn—*zz avec Z* =Z—-2;0j

Pour O:

Z*(1s) =7,69, d’ou E(1s) = -804,25 eV.

Z*(2s,2p) = 8-5.0,35 - 2.0,85 = 4,55 et donc E(2s,2p)=-70,39 eV.

On a alors E4y; (O) = 2.E(1s) + 6.E(2s,2p) = -2030,84 eV
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2. Calculer I'énergie de premiere ionisation de I’oxygene.

Solution: Pour O : Z*(2s,2p) = 8-5.0,35 - 2.0,85 = 4,55 et donc E(2s,2p)=-70,39 eV.
Pour O* : Z'*(2s,2p) =8 - 4.0,35 - 2.0,85 = 4,9 et E’'(2s,2p) = -81,634 eV.
On adoncE; =E(O") - E(O) =5. E’(2s,2p) + 2.E(1s) - 6. E(2s,2p)- 2.E(1s) = 14,2 eV.

3. Lavaleur trouvée dans la littérature est de 13,6 eV : comparez et justifier.

Solution: La valeur est différente de celle de la littérature du fait que le modele de Slater
fonctionne bien pour des éléments 1égers et diverge des que Z augmente. Les interactions

entre électrons sont en effet de plus en plus complexes quand le nombre d’électrons aug-
mente.

Exercice 1 : Diagramme d’orbitales moléculaires de O, (p. 26)

1. Construire le diagramme d’orbitales moléculaires de O,.

Solution: Le diagramme d’orbitale moléculaire de O, est un diagramme non corrélé donc :
A
@)
=
I
-
L )|
I
¢
On a pris l'axe z comme axe internucléaire.

2. Donner la configuration électronique de O, dans son état fondamental. Calculer I'indice de
liaison de la molécule. Cet indice est-il en accord avec le schéma de Lewis de la molécule ?

Solution: La configuration électronique de O, est donc
(10)2(20)?(30)*(1mx)?(17my)? 27y)  (27y) . Les orbitales 1o, 30 et 1z sont liantes alors que

les orbitales 20 et 2w sont antiliantes. On a donc l'indice de liaison suivant pour la molécule
de 02 N

1
I=—-(8-4)=2
2( )

On retrouve bien une liaison double comme dans le schéma de Lewis de la molécule.
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3. Lamolécule de O, est-elle paramagnétique ou diamagnétique d’apres le diagramme d’orbitales
moléculaires ? Commenter.

Solution: La molécule est un diradical d'apres le diagramme orbitalaire. 1l s'agit donc
d'une espece paramagnétique ce que ne prédisait pas le diagramme de Lewis de la molécule.

4. Discuter de la différence entre les énergies de liaison et les longueurs de liaison des especes
suivantes :
Espece 05 0, O,
Energie de liaison (kJ.mol™!) | 625 494 395
Longueur de liaison (A) 1,116 1,208 1,35

Solution: Lorsque l'on passe de O, a O, puis O,, on ajoute un électron dans une orbitale
antiliante. On affaiblit donc la liaison et longueur de liaison augmente. C'est bien ce que
l'on observe expérimentalement.

5. On observe expérimentalement une fréquence de vibration de 1580 cm™! pour O, et de 1876
cm™! pour O; . Commenter.

Solution: Dans l'approximation de l'oscillateur harmonique :

1 |k

V=—
2n\ pu

La masse réduite étant la méme pour les deux molécules, on peut directement raisonner

sur la constante de force k. Lindice de liaison de O est de 2,5 et celui de O, de 2 d’apres

le diagramme d’orbitale moléculaire. La liaison O—O est donc plus forte pour le cation que

pour la molécule. Ceci est bien en accord avec la plus grande fréquence de vibration observée
+

pour O3 .

Exercice 2 : Diagramme d’orbitales moléculaires de CO (pp. 28-29)

Librement inspiré et adapté de Agrégation Chimie 2014C

1. On donne ci-dessous I'énergie des orbitales 2s et 2p des éléments de la deuxiéme période. Jus-
tifier que les énergies des orbitales 2p et 2s sont plus basses pour 'atome d’oxygene que pour
I’atome de carbone. En outre, préciser si le diagramme orbitalaire du monoxyde de carbone
sera corrélé ou non.

Elément | Li Be B C N O F  Ne
E@s) (eV) | -54 -94 -14,7 -194 -256 -324 -40,1 -484
E@p) V) | -3,5 -52 -57 -10,7 -129 -159 -18,6 -21,6
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Solution: L'oxygene est plus électronégatif que le carbone, sa charge effective est donc plus
grande. Les OA sont donc de plus faible énergie pour l'oxygéne que pour le carbone.

Les orbitales de valences 2s et 2p du carbone sont proches en énergie, leur interaction n'est
donc pas négligeable. Le diagramme d’OM du monoxyde de carbone est donc corrélé.

2. On donne ci-dessous le diagramme d’orbitales moléculaires du monoxyde de carbone, en

ayant choisi un repere tel que I'axe z corresponde a 'axe internucléaire. Commenter le tracé
effectué, en indiquant notamment quelles orbitales atomiques du carbone et de 1'oxygéene
se sont combinées pour donner naissance aux différentes orbitales moléculaires. On pourra
s’aider pour ce faire de considération de symétrie des orbitales atomiques par rapport aux
plans (yOz) et (xOz).

Solution: On peut classer les orbitales entre trois groupes suivant leurs symétries selon
les plans (yOz), (xOz). A = antisymétrique et S = symétrique.

‘ 2s 2px 2py 2p;
(yOz) | S A S S
x0z) | S S A S

Les orbitales de valences 2s et 2p sont proches en énergie, leur interaction n’est donc pas
négligeable. Le diagramme d’OM du monoxyde de carbone est donc corrélé.

Par symétrie, les orbitales 2s(0), 2s(C), 2p.(O) et 2p,(C) vont se combiner entre elles. Cette
interaction va donner naissance a quatre OM : 10, 20, 30 et 40.

Les orbitales 2p,(O) et 2p,(C) vont donner naissance a I'orbitale liante 7, et antiliante 7.
Méme chose pour les orbitales 2p,,(0) et 2p,,(C).
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3. Calculer le nombre d’électrons de valence dans la molécule CO. En déduire la configuration
électronique de la molécule de monoxyde de carbone dans son état fondamental. Compléter
le diagramme précédent. La molécule CO est-elle paramagnétique ou diamagnétique ?

Solution: La molécule de monoxyde de carbone a 6+8=14 électrons de valence. Sa con-
figuration électronique est donc : (10)2(20)%(n x)z(ny)2(30)2. La molécule ne posséde pas
d’électron célibataire, elle est donc diamagnétique.

4. La distance C-O dans l'ion CO* vaut 111,5 pm contre 112,8 pm pour la molécule de CO. Que
peut-on en conclure concernant la nature de la H.O. de la molécule de monoxyde de carbone?

Solution: En passant de CO a CO*, la liaison se raccourcit tres faiblement(1,3 pm). En
supposant que les orbitales sont identiques pour les deux espeéces, passer de CO a CO™*
revient a arracher un électron a la HO. Comme la distance varie peu cela confirme bien la
nature non liante de la HO.

5. Comparer brievement la stabilité et la réactivité de Ny et de CO. En utilisant les questions
précédentes, citer deux grands types généraux de réactivité auxquels on peut s’attendre pour
la molécule de monoxyde de carbone. Justifier.

Solution: CO et N; sont deux molécules tres stables grace a leurs triples liaisons tres forte
qu’il est difficile de rompre. Ces deux molécules réagissent par contre par leur doublet
non liant qui correspondent aux HO. Contrairement a CO, la molécule de N, n’est pas
polarisée et donc est moins réactive. La HO étant polarisée sur I'atome de carbone, on
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peut s’attendre a des réaction d’addition nucléophile par ’atome de carbone. La molécule
de CO peut également se complexer comme ligand sur les métaux de transition.

6. Donner la structure de Lewis de la molécule CO respectant la régle de I'octet. Etablir 'analogie
entre le diagramme et cette structure de Lewis.

Solution: |[C==Ol Les trois liaisons de la structure de Lewis correspondent dans le dia-
gramme d’OM pour la liaison o a l'orbitale 10 et pour les liaisons 7 aux orbitales 17. Les
doublets non liants sont les orbitales 20 et 30.

Exercice 3 : Léthylene (pp. 32-33)
D’apres Agrégation Physique 2008

On considere I'éthylene (C,Hy), dont on donne les OM : 6", 07, n*, ... (Figure suivante). Ces
derniéres sont construites a partir des orbitales de fragments des entités CH, : o, nF, ng, ... Ces
orbitales appelées orbitales de fragment sont elles-mémes des combinaisons d’orbitales atom-

iques : 1s pour les atomes d’hydrogene et 2s, 2py, 2py, 2p, pour les atomes de carbone. On ne
tient compte que des orbitales de valence.

y MEH | o— T K
GF* __,_._“‘ GF*
N G
P e— n p
2, = '
ng : “: ng
— . ~—
nE S ong
— ) —
L T + .
— i . —
Orbital Orbital
de ;ralgar:esnt oM de ;ralgr::nt
H H
\ H  H /
C C=C.
N
H H H C\H

1. Donner le caractere (liant, non liant ou antiliant) de chaque orbitale de fragment par rapport
aux liaisons C-H, exceptée n,.
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Solution: Les orbitales de fragment o et 7 sont liantes, I'orbitale de fragment n,, est non
liante et les orbitales de fragment o, et 7}, sont antiliantes.

2. A quelle orbitale atomique correspond I'orbitale de fragment appelée n,, ?

Solution: Le fragment n, correspond a l'orbitale atomique 2p, centrée sur 'atome de
carbone.

3. Quelles orbitales atomiques doit-on combiner pour obtenir le fragment n, ? Pourquoi considére-
t-on que n, est une orbitale non liante ?

Solution: Le fragment n, est une combinaison de I'orbitale moléculaire liante de H-H
(deux orbitales atomiques 1s centrées sur les atomes d’hydrogene), de I'orbitale atomique
2pyx centrée sur I'atome de carbone et de l'orbitale atomique 2s centrée sur ’atome de
carbone. Cette orbitale est presque non liante car elle est essentiellement développée sur
I'atome de carbone central (faible recouvrement avec les orbitales 1s des atomes d’ hy-
drogene).

4. Dessiner 'allure des 7 orbitales moléculaires de C,H, les plus basses en énergie, en y placant
les électrons de maniére adéquate pour l'état fondamental. On adoptera par exemple le méme
type de représentation que pour les orbitales de fragment.

Solution: Les orbitales (combinaisons liantes et anti liantes des fragments) sont représen-
tées.

5. Expliquer les différences de dénomination des orbitales moléculaires :
5.a. coun

Solution: Une orbitale moléculaire o met en jeu un recouvrement axial des orbitales
tandis qu'une orbitale moléculaire 7 met en jeu un recouvrement latéral.
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5.b. la présence ou ’absence de *.

Solution: L'absence/présence de * désigne le caractére liant/antiliant de I'orbitale
moléculaire (par rapport a la liaison C-H). Le caractere liant/antiliant de I'orbitale
moléculaire par rapport a la liaison C-C est indiqué par (-) ou (+) dans le nom de
'orbitale moléculaire.

6. D’apres ce qui précede, déduirel'indice de liaison entre les deux atomes de carbone de I'éthylene.

Solution: Nous recensons 12 électrons a répartir dans le diagramme. Lorbitale HO est
'orbitale 7", 1 ’orbitale BV est1’orbitale 7. L indice de liaison est calculé par: b = %(8—4) =
2, ce qui est conforme a la représentation de LEWIS de la molécue d’éthylene.

Pour information : Reconstruction mathématique du fragment H; triangulaire

On considere la molécule de Hj triangulaire et on notera 1, 2 et 3 les atomes d’hydrogene.

1. Rappeler I'expression de I'’équation séculaire et I'’exprimer sous forme matricielle dans la base
des orbitales atomiques 1s des hydrogenes y, x2 et x3 en fonction de a, § et S. On considerera
1
que le vecteur | 1 | est solution évidente de I'équation séculaire et on donnera I’expression et
1
I’énergie associée de la fonction d’onde correspondante.

Solution:
a—E pP-ES PB-ES\[ca 0
B—ES a—-E p[—-ES||c|=]|0
B—ES B—ES a—-E)\cs 0

. A . . . a+2 .
Si¢; = ¢2 = ¢3 =1, on a trois équations équivalentes donnant E = § +2§. La fonction d’onde
herchée est al 1 E=9%2
recherchée est alors y1+)2+Y3 avec comme valeur propre E = 15

2. Donner I'équation séculaire sous forme matricielle dans la base {y1 + x2, ¥3, Y1 — X2}-

Solution: Le changement de base se fait en prenant pour matrice de passage P, de déter-
minant detP=2:

1 0 1
P=]1 0 -1
01 O
Son inverse est
1//2 1/2 0
pl=|[ o0 0 1
1/2 -1/2 0

En faisant le produit matriciel A’ = P"1AP (avec A : équation séculaire exprimée sous forme ma-
tricielle dans la base (y1,x2,x3), A : équation séculaire exprimée sous forme matricielle dans la base (y; +
x2,x3, X1 —x2) ) et en changeant donc de base, on obtient :
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(a+B)-EQ+S) B-ES 0 )
2 —-2ES a—-E 0 e | =
0 0 (a—B)—E(1-S5)) \c3

3. Montrer alors qu’il existe une solution évidente a cette équation, dont on donnera I'énergie et

I'expression de la fonction d’onde.

. . Lo _a-p
: X1 — X2 est une solution évidente pour la valeur propre E = 1—5.

Solution: On aalors [(@—f)—E(1—-S)]c3 =0eton pourradoncprendre c; =c; =0etc3 =1

4. Montrer quel’on peut se ramener a un probléme de dimension 2 et donner la matrice séculaire

associée.

sion 2 et résoudre :

(@+pP)—E(1+S) ,B—ES)(CI)_(O)
2B -2ES a-E |\c;) |0

Solution: La matrice étant diagonale bloc, on peut se ramener a un probleme de dimen-

5. Montrer que le vecteur (_ 2) est solution de I'’équation séculaire. Donner I'énergie associée et

I'expression de la fonction d’onde.

Solution:
(@+P)—EQ1+S) P-ES\(1) (O
2-2ES a—E)\-2) \0

(@+B)—E1+S) —(2B-2ES)=0
2-2ES—2(a—E)=0

a -
o E= L
1-S§
La fonction d’onde est alors y; + y2 — 23, d’énergie associée E = TT_E

6. Donner alors le diagramme d’orbitales moléculaires de Hs.

Solution:

E )
b D &3
1-S

a+23

1+2S t
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Exercice 4 : Du fragment H; a PH; (pp. 34-36)

Ons’intéresse au diagramme d’orbitales moléculaires de molécules du type AH3, dontla géométrie
varie de plane a pyramidale. On considere dans un premier temps les trois atomes d’hydrogene,
placés aux sommets d’'un triangle équilatéral, au centre duquel est placé le repere (O, x, y, z).

y

HE=—H

Par la suite, on considérera les éléments de symétrie suivants : le plan (O, x, y) noté oy, 'axe
ternaire (O, z) (c’est-a-dire une rotation d’angle 27/3 autour de I'axe), ainsi qu'un plan (O, y, z)
noté o,. On appellera orbitale non symétrique (NS) une orbitale atomique ou moléculaire qui ne
se transforme ni en elle-méme ni en son opposée par une opération de symétrie donnée.

1. Construire le diagramme d’orbitales moléculaires du fragment H3 triangle équilatéral par com-
binaison linéaire des orbitales atomiques Is des atomes d’hydrogene. Vous procéderez par la
méthode des fragments (fragment H-H et fragment H). Vous admettrez que les deux orbitales
les moins stables sont rencontrées a la méme énergie (niveau dégénéré).

Solution: La fragmentation est proposée a la figure suivante. Le diagramme d’interaction
est proposé, il se limite a une interaction a deux orbitales car I'orbitale o* du fragment
H-H ne possede pas de recouvrement non nul avec 'orbitale 1s du fragment H.

E E
g fragment 1

}/_ : 8 @ fragment 2

< 0M20M3 A
o+ |

OM1

11;11 ‘/_\ /( D)

Z T _

L E
N e

On retrouve bien que 'orbitale ayant le plus gros poids est celle ayant I'énergie la plus
proche.

2. Analyser les propriétés de symétrie de chacune de ces orbitales moléculaires par rapport aux
trois éléments de symétrie retenus : orbitale symétrique (S), antisymétrique (AS) ou non symétrique
(NS).

10
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Solution: Les propriétés de symétrie sont résumées dans le tableau suivant :

OM OM1 | OM2 | OM3
Plan o S S S
Axe ternaire S NS NS
Plan o, S A S

3. Latome de phosphore est maintenant placé au centre du repére d’espace. Il interagit avec les
orbitales du fragment H3 (méthode des fragments). Quelles orbitales doit-on considérer pour
I’atome de phosphore ?

Solution: Par application de la regle de Klechkowski, l1a configuration de I’atome de phos-
phore s'écrit : 152522p53s23p3. Nous ne considérerons que les orbitales atomiques 3s et
3p.

4. Analyser les propriétés de symétrie de chacune des orbitales retenues pour le phosphore par
rapport aux trois éléments de symétrie retenus : orbitale symétrique (S), antisymétrique (AS)
ou non symétrique (NS). En déduire qu'une orbitale du phosphore se trouve isolée.

Solution: Les propriétés de symétrie sont résumées dans le tableau suivant :

OA 3s | 3px | 3py | 3p;
Plan oy, S S S A
Axeternaire | S | NS | NS S
Plan o, S A S S

Lorbitale atomique 3p, possede des propriétés de symétrie qui ne sont pas rencontrées
dans le fragment Hs. Elle demeurera orbitale non liante dans I'édifice PHs.

5. Combiner les orbitales du fragment P et du fragment Hs. On admettra que les orbitales molécu-
laires de PH3 plan issues des orbitales moléculaires énergétiquement dégénérées de Hs restent
dégénérées et on completera le diagramme suivant. Procéder au remplissage du diagramme.
Quelle orbitale constitue le doublet libre de PH3 ?

E E
A —_— h
3p =k —
35 T
P T /H\
H—H

11
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Solution: Nous identifions trois interactions a deux orbitales. Le diagramme est complété
par 3 + 5 = 8 électrons de valence.

Le doublet non liant porté par I'atome de phosphore correspond au doublet d’électrons
dans I'orbitale non liante (orbitale la plus haute occupée).

On étire progressivement la molécule en faisant bouger ’atome de phosphore le long de I'axe
z. Le nouveau diagramme d’orbitales moléculaires est proposé dans la figure suivante.

&
-
e

Q

H
w:P
H

T

6. Procéder au remplissage électronique du diagramme et déterminer les orbitales frontalieres
de PH3 distordu. Quelle orbitale vous semble le mieux correspondre au doublet porté par
I’atome de phosphore dans la représentation de LEWIS ? Cette orbitale est-elle seulement lo-
calisée sur I’atome de phosphore ?

12
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Solution: Le diagramme est complété par huit électrons de valence. Le doublet libre de
I’atome de phosphore correspond toujours a I'orbitale la plus haute occupée, qui est dé-
sormais une combinaison d’orbitales du phosphore et des orbitales 1s des atomes d’hydrogene.

Exercice 5 : GEéométries en T ou en Y pour les molécules AH; (pp. 43-44)

1. Donnerl’évolution énergétique des quatres orbitales moléculaires les plus basses d'une molécule
AHj; trigonale lorsqu’un des angles (a) s'ouvre (géométrie en T) ou se referme (géométrie en
Y). On pourra repartir pour cela du diagramme d’orbitales moléculaires de la molécule de PH3
trigonale plane établi a I'exercice 4 du TD2. On analysera alors I’évolution des recouvrements
al'intérieur de chaque orbitale moléculaire.

T T

Solution:

\?’ 0
D4 Ds
o g s o
.
L) (]
?, L2

‘\r"m,
Y =¥ —T

2. Quelle conclusion peut-on tirer pour les espéces AH3 ayant trois ou quatre électrons de va-
lence ? (dans ce dernier cas, on supposera tous les électrons appariés)

Solution: Ces especes sont instables dans la géométrie trigonale plane (regle de la HO).
Les géométries en T ou en Y sont plus favorables (effet Jahn-Teller).

3. Prévoir la géométrie du dication NH%“L. Justifier la géométrie observée pour le trication SngJr
(a=160°).

13



Correction des exercices - Chimie orbitalaire

Agrégation physique - Lilian Guillemeney

Solution: NH%+ (6 électrons de valence) : géométrie trigonale plane, plus favorable que
les géométries T et Y (ou pyramidale, voir Jean et Volatron tome 2 partie cours). SngJr 4
électrons de valence) : géométrie en T ou en Y plus favorable que la géométrie trigonale
plane (Jean et Volatron tome 2 partie cours).

Exercice 6 : Prévision de la réactivité (p. 45)

Agrégation Physique 2018

44. A I’aide des données regroupées dans le tableau 3, prévoir s’il sera aisé de préparer un sel d’ammonium
quaternaire selon une réaction d’alkylation. La HO est I’orbitale moléculaire occupée la plus haute en
énergie de ’espece considérée, et la BV I’orbitale vacante la plus basse en énergie.

Espéces considérées CHsl NH;3 CH3NH> (CHs)NH (CH3):N
Energie de la HO / eV -10,51 -10,58 -9,76 -9,39 -9,12
ﬁnergie delaBV/eV 0,52 4,19 3,81 3,48 3,19

Tableau 3 : Orbitales frontaliéres de 1’iodométhane et de différentes especes azotées
E (eV)

A

0,52 _BY

S N 7 S
0,39 ___HO
976 e ___HO

10,58 <-ocfooe

NH; CH3NH, (CH3),NH (CH3);N CH;l

On applique 'hypothése de Fukui : la réaction qui se fera préférentiellement sera celle pour
laquelle I'écart énergétique entre HO et BV des especes sera le plus faible. En effet, le recouvre-
ment entre orbitales sera en ce cas le meilleur possible. Les amines étant nucléophiles, il suffit
de comparer les niveaux énergétiques des différentes amines considérées et de prendre celle pour
laquelle 1a HO est la plus proche en énergie de la BV de I'électrophile (I'halogénure). On voit ainsi
qu’il est plus aisé de préparer un sel d’ammonium quaternaire qu’'un sel d’ammonium primaire.

On pourrait nuancer ces propos en tenant compte de I’encombrement stérique important con-
cernant les amines tertiaires, qui pourrait étre au contraire un frein possible a laréaction d’alkylation.

14



Correction des exercices - Chimie orbitalaire Agrégation physique - Lilian Guillemeney

On rappellera ici que :
- un électrophile est une espece chimique dont la réactivité est déterminée par son orbitale la plus
basse vacante BV ;
- un nucléophile par son orbitale la plus haute occupée HO.
- Un substituant donneur remonte beaucoup la HO, un peu la BV.
- Un substituant accepteur abaisse beaucoup la BV, un peu la HO.

Exercice 7 : Comparaison de réactivité entre deux entités - Réaction de Diels-
Alder (p. 46)

1. On considere la réaction de Diels-Alder entre le diene A et le diénophile B représentés ci-
dessous

(@) ! i

N

G
A

Montrer que I'on peut observer deux produits de réaction, isomeéres de constitution.

Solution: On peut obtenir deux produits isomeres de constitution, notés Cet D :

2. On donne, pour A et B les niveaux d’énergie des OM HO et BV de chaque molécule :

OM Molécule A Molécule B
BV a—0,64p a—-0,288
HO a+0,598 a+1,158

Quelle est I'interaction entre orbitales frontieres apportant la plus grande stabilisation de I’état
de transition ? Ce résultat pouvait-il étre qualitativement prédit ?

Solution: Il suffit de calculer les écarts énergétiques entre HO et BV respectives et de con-
sidérer celui qui est le plus petit (et qui de ce fait méne au meilleur recouvrement orbita-
laire).

AE(BV(B)-HO(A)) =-0,878

AE(BV(A)-HO(B)) =-1,79

La réaction a considérer est donc celle qui mettra en jeu la HO du diéne A avec la BV du
diénophile B (AE(BV(B)-HO(A)) < AE(BV(A)-HO(B)) (on rappelle que § < 0).

Cela pouvait qualitativement étre prédit, en considérant qu'un diene est plus riche en élec-
trons qu'un diénophile (comme son nom pourrait le laisser deviner) et que c’est le diéne

15
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qui fournit les électrons a la réaction, cad qu'il interagirait avec sa HO. En outre, cela est a
combiner avec la régle de Alder, qui stipule qu'un diéne est d’autant plus réactif lors d'une
cycloaddition qu’il possede des groupements électrodonneurs, un diénophile est d’autant
plus réactif qu'’il posseéde des groupements électroattracteurs.

On en profite pour rappeler qu'une cycloaddition (telle que la réaction de Diels-Alder) est
une réaction inter- ou intra- moléculaire de formation de cycle dans laquelle les électrons
des liaisons o qui se forment proviennent d’électrons 7 ou n des réactifs.

3. On donne les coefficients relatifs aux OA centrées sur C1, C4, C5 et C6 dans la HO de A etla BV
de B:

O

0,64

\/O -0,19’)ko/
N |

-0,57 0,69

Sachant que le produit majoritairement formé est obtenu en créant une liaison C-C entre les
deux atomes présentant les coefficients les plus forts (en valeurs absolue), donner I'isomere
de constitution obtenu de facon prépondérante

Solution: Pour maximiser le recouvrement, les carbones portant les plus gros coefficients
réagiront ensemble. La régiosélectivité de la réaction est ainsi expliquée, en faveur du
produit D.

Exercice 8 : Réactivité d’'un énol (version augmentée de 'exercice, p. 48)

1. Rappeler les approximations réalisées dans le cadre de la méthode de Hiickel simple. On pré-
cisera notamment la définition et la signification des parametres a et (3.

Solution: On part de I'équation de Schrodinger (H = T, + Vy,, + Te + Vee + Vye), 2 laquelle
on applique I'approximation de Born-Oppenheimer (H = H,, + H,. On considere H, = T,
+ Ve + Vje) puis 'approximation de ’hamiltonien monoélectronique et champ moyen
(On prend Ve, comme une répulsion moyenne ressentie par un électron baignant dans le
champ des autres : H, = Te + ZV,¢r = Zh; avec h; : hamiltonien monoélectronique. On
écrira la fonction d’'onde du systeme sous forme de déterminant de Slater (et non un produit
de Hartree) ¢ = ﬁ.(l(bl(r D....... ¢n(rl)|. On pourra s'intéresser aux orbitales moléculaires
¢ en résolvant hi.¢; = €;.¢p; A Orbitale moléculaire = fonction d’onde monoélectronique
approchée.

Enfin, on applique la Troncature de la méthode LCAO (¢; = Zc¢;j.x ;.

On arrive alors a établir le déterminant séculaire du systeme. Zc¢;;. < xlh;jly; >=Zcij.€;. <
Xklxj > avecl'intégrale de recouvrement S;; =< ylx; >

En dérivant |’énergie par rapport a chacun des coefficients et en égalant a 0 (pour avoir un
minimum d’énergie), on obtient le déterminant séculaire : |h;; — €.5; ;| = 0 avec I'égalité a
0 pour éviter d’avoir des solutions triviales (pas d’'isomorphisme).
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APPROXIMATIONS DE HUCKEL SIMPLE :
« Intégrale coulombienne a = h;; : énergie d'un électron occupant I'orbitale considérée

de I'atome isolé.

» Intégrale de résonance = h;; lorsque i et j sont adjacents : mesure de la force de la
liaison entre deux atomes, reliée au recouvrement par 'approximation de Mulliken g ~
k.S; j

o Intégrale de recouvrement S;; = §;;

2. On donne le systtme 7 de 'énol C'H,=C>HO®H :
w1 = 0,160 +0,38p5 + 0,913 ; Ey = a +2,33 B
Yo = 0,74(,b1 + 0,57(,[)2 - 0,37([)3 s Eo=a+0,77 ﬁ
Y3 = 0,66([)1 - 0,734)2 + 0,19([)3 s Es=a-1,1 ﬁ

2.a. Donner le déterminant séculaire de I’éthén-1-ol dans le formalisme de Hiickel.

2.b.

a—-E p 0
Solution: Ona|H-EId|=f f a-E o |Onprendra:
0 Po ao-E
C ac=a Pc=p

O (2 électrons) | ap=a+2B Po=08.6
O (1 électron) ao=a+pf Po=08.p
N (2 électrons) | ay=a + 1,56 [n=0,8.0

D’oli:

a-E P 0 x 1 0

B a-E 088 |[=p%]1 X 08 enposantx:‘%.
0 08B a+2B-F 0 0,8 x+2

Quel est I'atome le plus susceptible d’étre attaqué par un électrophile ?

Solution: L'énol réagira par sa HO et sera donc le nucléophile. On a 4 électrons dans
le systéme 7, on regarde donc qui porte le plus gros coefficient dans v, : ce sera donc
I’'atome de carbone n°1 qui sera le plus susceptible d’étre attaqué par un électrophile.

Exercice 9 : Réactivité du formaldéhyde (version augmentée de I’exercice, p. 49)

D’apres Agrégation Chimie 1994C
1. 1.a. Montrer parla méthode de Hiickel que les deux orbitales moléculaires v et y, de symétrie

7 du formaldéhyde ont pour énergies respectives :

Ei=a+162BetE;=a-0,62p

On donne les parameétres suivants pour 'atome d’oxygene : ap = a + f et fco = B avec
5<0.

Solution: Le déterminant séculaire sera, en posant x = “%f :
a—E X 1 .
Pco = 2. =x2+x—-1=0D’ol:
Bco ao-E 1 x+1

=-S5 _162
xp= Y5 — 0 62
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Soit :
{ Ei=a+1,620

E,=a—0,620

L.b. En déduire leurs expressions sur la base des orbitales atomiques y .

Solution: Il faut résoudre pour obtenir ¥; d’énergie E; =a +1,62(:

X1 1 1) _ 0
1 x1+1)\e 1o
Soit :
-1,62.c;+¢c,=0
C1—0,62.C2:0

Or on a aussi la condition de normalisation c% + c% = 1 impliquant ainsi que ¢, = 0,84
etc; =0,54. Douy; =0,54 yc + 0,84 yo.

Par un raisonnement analogue a partir de x—2, on déduit I'expression de v, d’énergie
E,=a—-0,620: 1, =-0,84 yc + 0,54 yo.

1.c. Préciser quelle est I'orbitale liante et I'orbitale antiliante.

Solution: Conformément aux valeurs des coefficients c; et ¢, des fonctions d’onde,
W, est1’orbitale antiliante tandis que v, est 'orbitale liante.

2. Dans 'approximation des orbitales frontiéres, quelle est 'interaction orbitalaire prédomi-
nante a prendre en compte lors de I'addition sur le formaldéhyde d'un nucléophile caractérisé
par sa plus haute orbitale occupée d’énergie a ?

Solution: Le formaldéhyde réagira avec un nucléophile par l'orbitale la plus basse va-
cante, représenté par la fonction d’'onde v, donc d’énergie E> = a — 0,62f.

3. Justifier en utilisant les résultats des calculs précédents que le carbone du carbonyle soit le site
d’attaque du nucléophile.

Solution: Le recouvrement orbitalaire le plus grand se fera entre le nucléophile et I’atome
de carbone du formaldéhyde sur lequel le coefficient orbitalaire de la fonction d’onde de
I'orbitale la plus basse vacante du formaldéhyde est le plus grand.

HO
0

G —_— 0

-

4. Ons’intéresse maintenant a la directionalité, c’est-a-dire a la direction préférentielle d’approche
du réactif. Soit 8 'angle d’attaque d’'un réactif nucléophile, représenté par un ion hydrure, sur
le site électrophile du groupe carbonyle. En analysant la nature des interactions entre les or-
bitales = du groupe carbonyle et 'orbitale 1s de 'hydrure, justifier qualitativement le fait que
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I'approche de I'ion hydrure ne se fasse pas perdendiculairement au plan du groupe carbonyle
(6=90°) mais pour un angle 6 voisin de 103°.

Solution: L'approche a 107° est la plus favorable en terme de recouvrement orbitalaire
entre une orbitale 1s d’'un hydrure par exemple et la BV du formaldéhyde : c’est 1a ou
I'interaction et donc la stabilisation orbitalaire dans I'édifice résultant sera la plus grande.

Application 3 : Nomenclature des complexes (p. 52)

[Fe(CN)g]*~ : hexacyanoferrate(II)

[CoCl>(NH3)4]Cl: chlorure de tetraamminedichlorocobalt(IIl) (méme si c’est en fait moins courant,
on peut aussi utiliser quadri a la place de tétra)

K, [PtCly] : tetrachloroplatinate(I) de potassium (inutile de préciser dipotassium, car la donnée
du DO suffit pour le comprendre).

[(Cr(NH3)s5)2(u-OH)]Cls : chlorure de pu-hydroxo-bis(pentaamminechrome(III))
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Exercice 10 : Agrégation 2018 (pp. 67 - 70)

Le complexe [PtClg]* est un complexe octaédrique dont on peut construire le diagramme d’orbitales
moléculaires en utilisant la méthode des fragments. La représentation des différentes orbitales de fragment
tient compte du positionnement des ligands par rapport au systéme d’axes représenté sur la figure 11.

cl 2 i

| o
cl /Px' a < y
cl |
cl

x

Figure 11 : Systéme d’axes utilisé pour la description des orbitales du complexe [PtClg]*

On peut envisager la fragmentation suivante :
- Premier fragment : I’ion central Pt*" pour lequel on prendra en considération les orbitales des sous-

couches 6s, 6p et 5d représentées dans le tableau 4a.
Second fragment : I’ensemble des 6 ligands Cl™ disposés aux sommets d’un octaedre dont les orbitales

sont représentées dans le tableau 4b.
6s 6px 6py 6p:
y z

PN

5dx1 -y Sdl: 5d)7 de_\' dez

z

[+

x

Tableau 4a : Représentation des orbitales du premier fragment

Y b 9 Y3 Wy Ws Yo

Tableau 4b : Représentation des orbitales du second fragment

1. Analyser les propriétés de symétrie des quinze orbitales de fragment par rapport aux plans
de symétrie xOy, xOz et yOz en complétant le tableau 5 fourni en annexe, en fin d’énoncé.

On notera S une orbitale symétrique par rapport au plan de symétrie, A une orbitale anti-
symétrique.
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Orbitale | 6s 6px 6py 6p. 5d. . | 5d, 5dy, 5dyy 5dy,
xOy S S S A S A S A
xOz S S A S S A A S
yOz S A S S S S S A A
Orbitale | ¥, ¥, Y3 ¥, Ws Ws
xOy S S S S A
xOz S S S A S
yOz S S S S S A

Solution:

2. Parmi les quinze orbitales de fragment, six d’entre elles possédent les mémes propriétés de
symétrie. Au sein de ce groupe de six orbitales, on peut montrer que les interactions se sim-
plifient en trois interactions a deux orbitales. Représenter les interactions entre deux orbitales
de fragment conduisant a des recouvrements non nuls.

Solution: Les orbitales dont il est question sont les orbitales entierement symétriques par
rapport aux plans xOy, xOz et yOz, a savoir les orbitales 6s, 5dx2_y2, 5d,, ¥, ¥, ¥3. En
considérant les différents recouvrements orbitalaires entre orbitales et en ne retenant que
ceux qui sont non nuls, on voit qu'on pourra ne considérer que trois interactions a deux
orbitales, a savoir :

« celle entre 6s et ¥, d'une part,

e celle entre 5d 2 _ y2 et VY, d’autre part,

« et enfin celle entre 5d 2 et 3.

z

S<0

y S<0 Y recouvrement non nul
recouvrement non nul
X b ¢
interaction entre la 6s et la W, interaction entre la Sd\,_\: et V>
z
$>0

Y recouvrement non nul

x

interaction entre la Sdl_. etla\¥s

3. En dehors de ce groupe de six orbitales, d’autres interactions a deux orbitales sont envisage-
ables entre le premier et le second fragment. Préciser le nom des deux orbitales de fragment
conduisant également a des recouvrements non nuls.

Solution: En raisonnant de méme, on voit que 'on aura des interactions a deux orbitales
entre les orbitales suivantes qui ont la méme symétrie par rapport aux réflexions dans les
plans xOy, xOz et yOz :

* 6p, et Y

*6pyet'¥y

* 6p, et V5

Les orbitales 5d ., 5d, et 5d . n'interagissent pas et restent telles qu’elles dans la molécule
finale.
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4. Le diagramme d’orbitales moléculaires OM du complexe [PtClg]>~ est donné figure 12 en an-
nexe, en fin d’énoncé.
Relier, sur le diagramme de la figure 12 chaque groupe d’orbitales moléculaires du complexe
[PtClg]?>~ aux orbitales de fragment dont il est issu.

n,.

1,
%

v "

e v ow

teg
1y,

Solution:

5. Donner le caractere liant, non liant, ou antiliant des orbitales moléculaires du niveau tyg.

Solution: Il s’agit des orbitales 5d,;, 5dy, et 5d,; qui n'interagissent pas avec le fragment
Clg et qui ont donc un caractere non-liant.

6. Les orbitales dites du bloc d au sein d'un complexe octaédrique sont celles dont la contribu-
tion principale provient des OA d du centre métallique.

Indiquer les niveaux qui correspondent aux orbitales du bloc d au sein du complexe [PtClg]%~.

Solution: Il s’agit a nouveau des orbitales non-liantes tyg qui sont issus de 5d ., 5dyy et
5dy., ainsi que les orbitales 2e¢ qui sont proches en énergie de celle des orbitales 5d et
dont la contribution majeurs provient de ces dernieres.

7. Ecrire la configuration électronique du platine au nombre d’oxydation +IV.

Solution: Pt (Z=78) : [Xe]6s? 4f'* 548
Pt** : [Xe]6s? 4f'* 5d6

8. Les orbitales du bloc d renferment les électrons de I'ion Pt** présents dans la sous-couche 5d.
Sachant que l'ion chlorure est un ligand a champ faible, peupler les orbitales du bloc d sur la
figure 12 de 'annexe, en fin d’énoncé. Préciser les propriétés magnétiques de ce complexe.

Solution: Lion chlorure étant a champ faible, on obtient la configuration électronique
suivante au sein du bloc d et pour les 6 électrons de valence considérés :

—l——l— 2eg
TINE T S

Comme il y a 4 électrons célibataires, le complexe sera paramagné-
tique.
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Exercice 11 : Agrégation 2019 (pp. 71 - 74)

1. Expliquer comment établir la configuration électronique fondamentale de 'atome de fer a
partir de sa position dans le tableau périodique. Préciser le remplissage des cases quantiques
de la sous-couche incomplete.

L’élément fer se trouve dans la 42™¢ ligne et la 8™¢ colonne de la classification périodique : sa
couche de valence correspond donc au nombre quantique principal n = 4 et c’est le 6™
élément du bloc d. La configuration électronique de I'atome de fer est donc (puisque le gaz
noble qui le précéde est I'argon) : [Ar] 4s? 3d°® avec [Ar] : 1s? 2s2 2p® 3s2 3p®. D’aprés la régle
de Hund, le remplissage de la sous-couche 3d est le suivant :

HHHHN

Solution:

2. Définir les électrons de valence et indiquer leur nombre pour ’atome de fer.

Les électrons de valence d’'un atome sont ceux occupant les sous-couches de nombre
quantique principal n le plus élevé (ici n = 4) et ceux des sous couches incomplétes des couches
de n plus faible : ce sont donc les 2 électrons de la sous-couche 4s et les 6 électrons de la sous-
couche 3d, soit 8 électrons de valence.

Rq : pour les atomes des éléments de transition, le nombre d’électrons de valence est égal au

Solution: numeéro de colonne de I'élément.

3. Lion fer(Il) forme de nombreux complexes octaédriques. Justifier leur stabilité a I'aide d’'une
regle simple.

L'ion Fe?* a pour configuration électronique [Ar] 3d® donc 6 électrons de valence. Dans un
complexe octaédrique, I'ion Fe?* forme 6 liaisons avec des atomes des ligands. Chaque atome
donne 2 électrons a l'ion Fe?, soit 12 électrons pour les 6 atomes. Le nombre d’électrons de
valence du complexe est donc 6 + 12 = 18. Un tel complexe vérifie la régle des 18 électrons :

. il a la méme configuration que le gaz noble en bout de ligne, d’ou une grande stabilité.
Solution: . : : : &

4. B.Etude de complexes du fer avec les ions cyanure
Les ions cyanure CN ™ forment avec les ions fer(Il) et fer(IlI) des complexes tres stables de for-
mules [Fe(CN)g]*~ et [Fe(CN)g]®~. Nommer le complexe [Fe(CN)g]*~.

Solution: Complexe [Fe(CN)gl*™ : hexacyanoferrate(II)

5. B.1 Structure électronique du complexe [Fe(CN)gl*~

Ons’intéresse a la formation de liaisons métal-ligand par interactions entre les orbitales atom-
iques (OA) d de I'ion Fe?* et les orbitales moléculaires (OM) des ligands CN™.

Donner les noms et les représentations conventionnelles des OA d de I'ion Fe?*.

OAd:

do.

Foex e

6. Préciser lequel des deux éléments C ou N est le plus électronégatif.

Solution:
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Solution: C et N sont sur la méme ligne de la classification périodique et N est a droite de
C donc 'azote est plus électronégatif que le carbone.

7. Faire laliste des OA a prendre en compte pour construire le diagramme d’OM de l'ion cyanure.

Solution: Il faut prendre en compte les OA de valence de C et N, donc les 4 OA 2s¢, 2pxc,
2pyc, 2pzc etles 4 OA 2sy;, 2pxn, 2Pyn, 2Pzn, soit 8 OA au total.

8. Indiquer quels sont les critéres généraux pour que des orbitales puissent interagir.

Solution: La combinaison de 2 OA est d’autant plus favorable que leurs énergies sont
proches. De plus, le recouvrement entre OA doit étre non nul (Deux OA de recouvre-
ment nul ne se combinent pas. ) Pour ce faire, toutes les OA participant a une méme
combinaison linéaire doivent étre de méme symétrie. (cad Si des OA présentent le méme
comportement de parité par rapport a des opérations de symétrie (réflexion par rapport
a un plan de symétrie, rotation autour d'un axe, centre de symétrie...), alors elles sont de
méme symétrie : elles engendrent un recouvrement non nul et peuvent intervenir dans
une méme combinaison linéaire).

9. En déduire, al'aide de raisonnements sur les symétries, quelles sont les interactions a consid-
érer pour construire les OM de I'ion cyanure (I’axe internucléaire sera placé sur I’axe Oz d'un
repere Oxyz).

Etudions les propriétés de symétrie des huit OA par rapport a deux plans de symétrie de I'ion
CN: le plan vertical xOz et le plan horizontal yOz :

1

N P: Px Py
$ o $‘.&‘\ @\

2sn | 2p:-n | 2pxc | 2pxn | 2Pyc | 2pyn
sym/x0z | S S S S S S A A
sym/yOz | S S S S A A S S

Des OA qui ne possedent pas les mémes propriétés de symétrie par rapport a I'ensemble des
éléments de symétrie de I’édifice ont un recouvrement nul et ne peuvent pas interagir. On en
déduit qu’il faut prendre en compte :

- 1interaction a 4 orbitales ; 2sc, 2p-c, 2sn, 2p-n qui donne naissance a 4 OM o (recouvrement
axial)

- 1 premiére interaction a 2 orbitales: 2p.c et 2p. qui donne naissance a 2 OM =&
(recouvrement latéral)

- 1 seconde interaction a 2 orbitales: 2p,c et 2p,n qui donne naissance a 2 OM =

. recouvrement latéral).
Solution: ( )

10. La figure 2 donne le diagramme d’'OM de CN7, les OM étant numérotées de 1 a 8. Indiquer
parmi ces 8 OM quelles sontles OM o et les OM 7 et représenter conventionnellement les OM
3 (oud)etb6(ou7).
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Les4 OM o sontlesOM 1, 2, 5, 8. Les OM 7wt sont les OM 3, 4, 6, 7.

L'OM 3 (ou 4) est la mt, (ou m,) liante. Comme elle est plus proche en énergie de I'OA 2p., elle
est plus développée sur I'azote (plus grosse contribution de la 2p.n).

L'OM 6 (ou 7) est la 7 (ou m,) antiliante. Comme elle est plus proche en énergie de I'OA 2p.c,

elle est plus développée sur le carbone (plus grosse contribution de la 2p.c).
x (ouy)

9 ) ) '
U
[ N c
oM3 oM6

Solution:

11. Préciser quelles sont les orbitales frontalieres de I'ion cyanure.

Solution: Lion cyanure possede 4+5+1=10 électrons de valence : la HO est donc I'OM 5,
lesBVlesOM 6 et 7.

12. Leligand CN™ est o-donneur. Définir ce terme puis donner un exemple d’interaction orbita-
laire qui explique cet effet. Schématiser cette interaction et justifier la position spatiale du

centre métallique Fe par rapport aux atomes C et N du ligand.

Un ligand o donneur posséde une OM occupée (par 2 électrons), généralement la HO ou la
HO-1, qui peut se recouvrir axialement avec une OA d du centre métallique. Cette interaction
correspond au phénomene de donation : don d’un doublet d’électrons du ligand vers le métal.
Par exemple, la HO de CN" (I'OM 5) peut se recouvrir axialement avec I’OA d.2 de Fe?*. Afin que
le recouvrement soit maximal, Fe?* doit se placer sur I'axe internucléaire de CN" (axe z) et du
coté du carbone (plus gros lobe).

CR (e

Fe reco:\)l(li'glment c N
Solution:

13. Leligand CN™ est m-accepteur. Définir ce terme puis préciser quelle(s) interaction(s) orbita-

laire(s) explique(nt) cet effet. Schématiser une telle interaction.

Un ligand est m-accepteur s’il posséde une OM vacante (généralement sa BV) pouvant se
recouvrir latéralement avec une OA d du centre métallique. C’est la rétro-donation : don d’un
doublet d’électrons du métal vers le ligand. On peut ici envisager deux interactions : la m*
avec la dy; et la m* avec la d,..

Fe C N
SOlution: recouvrement latéral

14. Expliquer quelle est la conséquence de cet effet m-accepteur sur la longueur de la liaison CN

dans le complexe par rapport a celle de I'ion libre CN™.

Dans la rétrodonation, le doublet d’électrons provenant du métal est donné a une OM
antiliante de CN-, ce qui affaiblit la liaison CN, donc augmente la longueur de cette liaison dans

Solution: le complexe par rapport a I'ion libre.
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15. C. Transition de spin

C - Transition de spin

On considére un complexe octaédrique modéle entre I’ion Fe?* et 6 ligands L ne mettant chacun
en jeu qu’une seule OA s. La figure 4 rappelle la structure du bloc d d’un tel complexe ainsi
que la forme des OM concernées.

E o)
e com— Gy .{*i. .—%\!‘ .
A O | y
——— e e— g 4* * W) %—i = *

Figure 4 : OM du bloc d d’un complexe octaédrique

On note P I’énergie d’appariement de deux électrons et A I'intensité du champ de ligand.

47. Dans le cas d’un complexe octaédrique de I’ion Fe?*, peupler le bloc d dans le cas out A4 < P
(champ faible) et dans le cas ou 4 > P (champ fort). Attribuer les qualificatifs haut spin
(HS) ou bas spin (BS) a chaque cas et préciser les propriétés magnétiques du complexe.

Fe?* : [Ar] 3d°®. Il y a 6 électrons a placer dans le bloc d.
E
A < P :champ faible A > P : champ fort
spin: S=4x1/2=2 S=0
haut spin bas spin
. paramagnétique diamagnétique
Solution:

16. Chimie organométallique
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73. Sachant que le complexe Fe(acac)s est octaédrique, indiquer par quel(s) site(s) le ligand
acac” se lie au centre métallique. Déterminer le nombre d’électrons de valence (NEV) du

complexe.

Pour interpréter la réaction de couplage, le cycle catalytique représenté dans le document 4 a
été proposé.

MgX 2

Ar-X

2RR + 2MgX; / (a) [Ar-Fe(MgX)]
\

FeXz + 4 RMgX Jo [Fe(MgX)2) \ R-MgX

(b)

X=Cl

(c)
B
[Ar-Fe(MgX) 2]

Document 4 : Cycle catalytique de la réaction de couplage
(Ar représente un groupe aromatique et X I’atome de chlore)

74. Ecrire ’équation de la réaction de couplage.
75. Donner la formule du catalyseur.
76. Déterminer le degré d’oxydation du fer dans les trois complexes du cycle.

77. Nommer les étapes (b) et (¢).

Fe(acac)s est octaédrique doncil y a 6 liaisons entre le fer et les atomes des ligands. Comme
y a 3 ligands acac’, ce sont des ligands bidentes :
H ol
HsC c CH;3 H,C CH CH; HsC
NeZ ¢ e~ 3C

" I Il - I |

© 10l NeZ Ne) Ny 9O, lole

Les deux atomes qui se lient au fer sont les deux oxygenes :

O O

. Fi 3+
Solution: €
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Fe3* a une configuration d°, chacun des 3 ligands apporte 4 électrons, donc le nombre
d’électrons de valence du complexe est de 5 + 3x4 = 17.

74.

Ar-X + R-MgX — Ar-R + MgX;
75.
Le catalyseur est [Fe(MgX)].

76.
Fe est plus électronégatif que Mg, donc le complexe XMg-Fe-MgX est formé de 2 MgX* et de
Fe? : le degré d’oxydation (DO) du fer dans ce complexe est -Il (trés inhabituel !).
Le complexe Ar-Fe-MgX est formé de Ar’, MgX* donc de Fe® : DO(Fe) =0
)
Ar—Fe—MgX est formé de Ar, R", 2 MgX*, donc de Fe®: DO(Fe) = 0.
|
MgX
77.
(b) est une addition oxydante et (c) est une élimination réductrice.

Exercice 12 : Agrégation 2016 (pp. 75 - 78)

V. Etude du mécanisme d’hydrogénation

[’étape d hydrogénation de la double liaison de la carvone, modélisée par I’éthéne (éthyléne)
dans cette partie, est réalisée en présence de catalyseur organométallique, RhCI(PPh,),. La structure
du complexe est la suivante :

PPhy
PhsP— Rh——Cl

Ph;P

1. Donner la configuration électronique du rhodium métallique. Nommer les regles utilisées
pour définir cette configuration.

Solution: En appliquant le principe de stabilité maximale, les régles d’exclusion de Pauli
et la regle de Klechkowski, on donne la configuration électronique du rhodium métallique

Rh (Z=45) : [Kr] 5s% 4d’
Néanmoins, il est envisageable aussi d’écrire Rh (Z=45) : [Kr] 5s! 4d8, le demi-remplissage
de la sous-couche 5s entrainant également un gain de stabilité possible.

2. Donner le nombre d’oxydation du chlore dans le complexe. Justifier que le nombre d’oxydation
du rhodium dans le complexe est de +1.
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Solution: Le chlore étant plus électronégatif que le rhodium, on lui attribuera les élec-
trons de la liaison Rh-Cl, de sorte que le DO du chlore soit de (-I) et par conséquent le DO
du rhodium de (+I) (les ligands phosphines étant des ligands neutres).

Le mécanisme proposé pour le cycle catalytique est donné dans le document 3 ci-dessous. Les
trois premicres étapes sont renversables tandis que la quatrieme ne I’est pas.

H H Cl.._.  PPhy
PhsP” " " PPh;

€L, PPhy Cl,._ | .PPhy
1 1
PhP” I > “H Ph;P” | 'H
" PPh > PPhs
\ r -
- B
Cl.., ! «PPhy
PhsP” | H PPh;

Document 3 : Cycle catalytique d’hydrogénation d’un alcéne par le complexe du rhodium

3. Identifier les étapes du cycle catalytique. En déduire le nombre d’oxydation du rhodium des
intermédiaires réactionnels.

Solution: Etape 1: Addition oxydante. Le rhodium passe du DO (+]) a (+I1I).
Etape 2 : Echange de ligands. Le DO(Rh) ne change pas.

Etape 3 : Insertion. Le DO(Rh) ne change pas.

Etape 4 : Elimination réductrice. Le DO du rhodium passe de (+III) a (+I).

4. Construire le diagramme d’orbitales moléculaires de la molécule Hy. Indiquer le caractére
liant, anti-liant ou non-liant des orbitales moléculaires obtenues. Préciser le nom de la méth-
ode nécessaire a I’établissement de ce diagramme.

29



Correction des exercices - Chimie orbitalaire

Agrégation physique - Lilian Guillemeney

H

A

Solution:

H-H
o* antiliante

A

o liante

H

Afin d’expliquer la dissociation de la molécule de dihydrogene lors de la premiére étape, nous
allons étudier I'interaction de ce fragment H, avec le complexe. La molécule H, s’approche du
métal suivant I"axe des z tout en étant dans le plan yz. L’axe de la molécule H, est perpendiculaire a

I’axe des z (figure 6).

Figure 6 : Géométrie d’approche d’une molécule de dihydrogene vis a vis du complexe du rhodium

Pour simplifier ’étude, les ligands seront représentés par une seule orbitale de type s

doublement occupée.

5. Représenter les orbitales d du rhodium.
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Entre les axes

Solution:

6. Les orbitales du fragment (L4) sont données dans la figure en annexe. En déduire les interac-
tions possibles avec les orbitales d du métal.

Solution: Pour qu’il y ait interaction entre orbitales, ces dernieres doivent étre proches
en énergie et avoir un recouvrement non nul. Pour ce faire, elles doivent avoir le méme
comportement de symétrie quand a des opérations de symétrie définissant le systéme. Si
I'on considere les réflexions par rapport aux axes xOy, xOz et yOz, nous avons le tableau
de symétries suivant :

Orbitale Plan xy Plan xz Plan yz
d,2 S S S
dyz_g2 S S S
dy, A S A
dy, A A S
dyy S A A
OL, S S S
OL» S A S
OLs S S A
OL4 S S S

On a seulement 4 orbitales entierement symétriques pouvant interagir ensemble. Néan-
moins, les recouvrements entre OL1 et d,2_,» d'une part, OL4 et d > d’autre part sont nuls.
On ne considerera donc que les interactions a deux orbitales suivantes :

¢ OLletd,

¢ OL4 et dx2—y2

Les autres orbitales resteront inchangées.

7. Justifier 'ordre des orbitales moléculaires du complexe encadrées dans ’annexe. Expliquer en
particulier les positions relatives des orbitales moléculaires ainsi que la formation d’orbitales
moléculaires dégénérées. En déduire I'allure de la HO (orbitale la plus Haute Occupée) et de
la BV (orbitale la plus Basse Vacante) du complexe.

Solution: Les trois orbitales dégénérées en bas de ’encadré en annexe sont les orbitales d
du métal d,,, dxy et d,, qui n’interagissent avec aucune autre, et qui sont de ce fait non-
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liantes. L'orbitale directement supérieure en énergie est la HO (le complexe [Rh(PPhs)3Cl]
ayant 16 électrons de valence) et correspond a l'orbitale antiliante issue de 'interaction
entre OL1 etd,.. La BV correspond a l’orbitale moléculaire antiliante créée de l'interaction
entre OL4 etd,2_ 2. En effet, cette derniére interaction est plus forte que celle entre OL1 et
d,2, dans le sens ol le recouvrement entre lobes orbitalaires est bien meilleur (d > pointe
directement vers les ligands), ce qui engendre une meilleure stabilisation de I'orbitale
liante et donc une plus grande destabilisation de I'orbitale antiliante (qui se retrouve étre
la BV).

8. Ftudier I'interaction du fragment H, avec les orbitales moléculaires encadrées du complexe.

Expliquer pourquoi ’addition de H; est dissociative.

Solution: Apres analyse des symétries, nous constatons que nous aurons deux interac-
tions a considérer lors de I’approche de H; selon 'axe Oz vers le complexe ML, reposant
dans le plan xOy :

 Linteraction entre I'orbitale de ML, issue de l'interaction entre fragment OL; et d2 et
I'orbitale liante de H,. Lorbitale résultante (la plus basse en énergie sur le diagramme qui
suit) est donc plus centrée sur le fragment H, qui donne ses électrons au complexe : on a
donc un premier affaiblissement électronique de la liaison H-H qui résulte de cette inter-
action.

« Linteraction entre l'orbitale de ML, résultant de l'interaction entre OL, etd 2 _ y2 et I'orbital
antiliante de H,. Lorbitale résultante (la seconde plus basse en énergie dans le diagramme
qui suit) est donc principalement développée sur le métal, qui va donner ses électrons a
I'orbitale antiliante de Hy. Il y a alors rétrodonation, et puisque I'on réinjecte de la densité
électronique dans une orbitale antiliante, la liaison H-H n’en est que plus destabilisée.

Pour ces deux raisons, ’addition de Hj sur le fragment ML, ne peut étre que dissociative.

. QO "
A X A

T — QO
°%
OL, +dyy.y» o

OLI+d,, 4
’ ‘ XZ
dy, dyy dy,

RETRO-

QO

9 DONATION
O%

oo H,

400

ML,
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Exercice 13 : Complexe de cobalt (pp. 79-81)

En spectroscopie UV-visible, nous admettrons dans ce probléeme que I’absorption de lumiere
par les complexes étudiés est principalement due a des transitions électroniques entre I'orbitale
moléculaire la plus haute occupée du bloc d et les orbitales vacantes du bloc d (transitions dites
d-d). Cette vision simplifiée permet d’appréhender les résultats spectroscopiques présentés dans
le probleme. Le complexe T a pour formule [Co(en),Cl,]* ; on indique que en désigne le ligand
bidente éthylenediamine (HoN-CH,-CH,-NH>). Le spectre d’absorption UV-visible du complexe
T présente, dans le méthanol, une unique bande d’absorption a 610 nm. Ce complexe peut étre
modélisé par un complexe octaédrique régulier de formule [CoLg]®* dans lequel chaque ligand
participe al’établissement d'une liaison covalente avec I'ion métallique central grace a 2 électrons
occupant initialement une orbitale de symétrie sphérique du ligand L. Les six orbitales des lig-
ands ont été préalablement combinées entre elles pour former six nouvelles orbitales appelées «
orbitales de fragments » réparties sur ’ensemble des ligands et présentant une symétrie adaptée
aux interactions envisagées dans le complexe (aucune interprétation de ce traitement préalable
n'est demandée). Les six orbitales de fragment de I’édifice Lg sont considérées comme dégénérées
; elles sont représentées ci-apres.

:

i
e y | oL
e & f Ee-L
¥, ¥, L
@)

o % W % W

¥, s O ¥

1. Décrire la configuration électronique fondamentale de I'ion Co®*. On indique que le numéro
atomique du cobalt est égal a Z = 27.

Solution: La configuration de ’atome de cobalt s ’écrit dans I'état fondamental :
1522s%2p%3s23p®4s23d” et la configuration de I'ion Co3* s’écrit :

1s22s%2p®3s23p©3d°.

2. Enoncer les trois conditions (recouvrement, écart énergétique et nombre d’électrons impliqués)
qui assurent qu'un édifice covalent résultant de 'interaction de deux orbitales (atomiques ou
moléculaires) y4 et yp appartenant a deux entités différentes (atomes, molécules ou ions)
notées A et B est stable.

Solution: Une interaction favorable engage les orbitales y 4 et x g lorsque ce sont :

e des orbitales de recouvrement non nul;

« des orbitales d’énergie voisine

« lorsqu’il s’agit d’'une interaction a deux électrons (pour obtenir une stabilité maximale,
méme s’il est possible d’observer des interactions stabilisantes dans le cas de 1 ou 3 élec-
trons).

3. On se propose d’analyser deux cas simples d’interaction (figure suivante) entre une orbitale
atomique de type d (3dyy ou 3d,2_,2) et une orbitale atomique de type s, notée ns, que I'on
supposera d’énergie inférieure a I'énergie de I'orbitale atomique de type d considérée.
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3.a.

3.b.

Une orbitale atomique 3dy, et une orbitale atomique de symétrie s peuvent-elles inter-
agir ? Si oui, proposer un diagramme décrivant les énergies des orbitales moléculaires
résultant de cette interaction.

Solution: Il n’y a pas d’interaction entre I'orbitale atomique 3d,, et une orbitale ns
(recouvrement nul).

Une orbitale atomique 3d,2_,2 et une orbitale atomique de symétrie s peuvent-elles in-
teragir ? Si oui, proposer un diagramme décrivant les énergies des orbitales moléculaires
résultant de cette interaction.

Solution: Une orbitale 3d,>_,> et une orbitale ns peuvent interagir (recouvrement
non nul). Linteraction engendre une combinaison liante stabilisée et une combinai-

son antiliante destabilisée.
\E — é% \E

3dx2-y2 —q"'

S NS

\
\
\
\
A Pid
. .
. Pid
\ i1
X 3 7
\ .-
N

4. Onselimiteraicia envisager les interactions possibles entre les orbitales atomiques 3d de I'ion
métallique et les orbitales des ligands. On admet que la symétrie de I'orbitale de fragment v,
n'autorise aucune interaction notable avec les orbitales 3d du cation métallique central.

4.a.

4.b.

Déterminer alors quelles orbitales du fragment Lg peuvent interagir avec les différentes
orbitales atomiques 3d du cation. Expliciter par des schémas clairs les propositions faites.

Solution: Les recouvrements non nuls sont signalés.

‘N S 34, 3 Al
\O /\ . /\ X2-y2
y % y‘\\ a o E |.“\\% i ‘E;g

X

Les orbitales du fragment Lg ont une énergie inférieure a I’énergie des orbitales atom-
iques 3d de I'ion métallique. Dans un premier temps, nous considérerons uniquement
I’ensemble des orbitales atomiques 3d de I'ion métallique et les orbitales du fragment Lg
interagissant avec ces dernieres.

Proposer un diagramme décrivant les énergies des différentes orbitales moléculaires ré-
sultant de ces interactions. Dans le cas du complexe envisagé ici, les niveaux d’énergie
supérieur et inférieur sont dégénérés.
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Solution: Le diagramme d’interaction prend la forme suivante.
E
A
dyp - i .
=‘.=::‘ o
dayz | :
A ~ | e
S L=
% s
métal o § Is

5. Le diagramme orbitalaire précédent n'est pas complet puisqu’il ne tient pas compte des in-
teractions existant entre les orbitales atomiques 4s et 4p de I'ion métallique d'une part et les
orbitales du fragment Lg qui n'ont pas été considérées a la question 4.b d’autre part. Ces in-
teractions sont responsables de la formation de :
 quatre orbitales moléculaires liantes d’énergies inférieures a 'énergie de la plus basse des
orbitales moléculaires envisagées a la question 4.b ;

» quatre orbitales moléculaires antiliantes d’énergies supérieures a I’énergie de la plus haute
des orbitales moléculaires envisagées a la question 4.b.

5.a. Compléter le diagramme orbitalaire obtenu a la question 4.b.

Solution: Le diagramme est complété sous la forme suivante.

E E

S gL A
4p%

4s 1+ nk

II
Ll

-
Pias

métal —_——— — Le

Notons que les 4 orbitales les plus basses et les plus hautes ne sont pas obligatoire-
ment dégénérées (mais cela n’a pas d’influence sur la suite du probléme).

5.b. Indiquer la répartition des électrons dans le complexe [CoLg]**, complexe de spin élec-
tronique nul.

Solution: Chaque ligand apporte deux électrons et le centre métallique apporte six
électrons.
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L ——— e — A
4p

1Yl
i1}

T

5.c. Dans I'hypothese d'un complexe octaédrique régulier, combien de bandes comporterait
le spectre d’absorption UV-visible du complexe ?

Solution: On observe une bande d’ absorption, correspondant a la transition d'un
électron d'une orbitale 3d occupée vers une orbitale 3d vacante.

6. On considere maintenant la déformation de I'octaédre régulier du complexe [CoLg]3*. Cette
modification de structure s’effectue soit en éloignant (complexe 1, figure suivante) soit en rap-
prochant (complexe 2, figure suivante) deux ligands L selon I"axe Oz. On ne se préoccupera ici
que des orbitales moléculaires hautes occupées et basses vacantes du complexe [CoLg]3*, et
on admettra que la forme des orbitales moléculaires est conservée.

. L
Y L

x o ; | oL L oL
—Co—L <— L—Co—L —» L—Co—L
complexe 1 L/‘ L/I L([' complexe 2
) ’

L

6.a. Quelle(s) orbitale(s) moléculaire(s) est (sont) susceptible(s) d’étre modifiée(s) au cours
d’une élongation des liaisons cobalt-ligand (complexe 1) ? Comment sera modifié le dia-
gramme orbitalaire dans ce cas ?

Solution: Le fait d’éloigner deux ligands situés le long de 'axe Oz n’a pas d’ influence
sur les orbitales non liantes 3dy, 3dy. et 3d,.. Lorbitale essentiellement développée
sur l'orbitale d de type 3d,2_,» n'est pas affectée par I'éloignement. Seule I'orbitale
essentiellement développée sur 'orbitale d de type d,. évolue : 1'éloignement des
ligands stabilise I'orbitale (il s’agissait d'une orbitale a recouvrement antiliant entre
la contribution développée sur le centre métallique et la contribution développée sur
les ligands). L'évolution des orbitales du bloc d est représentée a la figure suivante.
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3, 3y 3y

3d,, 3dy, 3dy

6.b. Quelle(s) orbitale(s) moléculaire(s) est (sont) susceptible(s) d’étre modifiée(s) au cours
d'un raccourcissement des liaisons cobalt-ligand (complexe 2)? Comment sera modifié le

diagramme orbitalaire dans ce cas ?

bloc d est représentée a la figure suivante.

1\

E

Solution: Le probleme est identique a la question précédente, mais le fait de rap-
procher les ligands déstabilise I'orbitale de type 3d;,. Lévolution des orbitales du

w©

3dy, 3dy; 3dy

6.c. Dans le cas d'une déformation de 'octaedre régulier du complexe [CoLg

13+, combien de

bandes comporterait le spectre d’absorption UV-visible du complexe ?

bloc d est représentée a la figure suivante.

1\

E

3d,, 3d., 3dy

Solution: Le probleme est identique a la question précédente, mais le fait de rap-
procher les ligands déstabilise I'orbitale de type 3d;,. Lévolution des orbitales du

3dy, 3dy; 3dy

6.d. Conclure, dans le cadre de ces approximations, sur la géométrie du complexe T.

37



Correction des exercices - Chimie orbitalaire Agrégation physique - Lilian Guillemeney

Solution: Le complexe T posséde une seule bande d’absorption, il s’agit d'un com-
plexe octaédrique non déformé.

Pour finir, nous joignons une partie du cours de Martin Vérot sur les complexes de métaux de
transition en chimie organométallique et notamment I’étude de cycle catalytique :

http://agregationchimie.free.fr/fichiers/complexes_master.pdf
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