Chapitre 111 : La théorie de hickel

I/ Introduction

Les composés ayant un systétme 7 sont généralement plans et hybridés sp2, donc toutes les

liaisons o sont dans le plan perpendiculaire a celui contenant les liaisons 7 (ou le systéme 7).

De ce fait, les O.M. de type & se trouvent isolées et forment un ensemble indépendant des O.M. de

type o ;

et suite a la délocalisation, elles peuvent donc induire quelques propriétés et donc une

certaine réactivité.

11/ Méthode de calcul de Hackel simple.

1) Principe de la méthode :

La méthode est basée sur l'application de la méthode variationnelle de combinaison
linéaire des orbitales atomiques, qu’on a déja vue au premier chapitre (théorie des
orbitales moléculaires); seulement en ajustant les parametres du déterminant séculaire.

Les niveaux d'énergie moléculaires sont exprimés en fonction de deux parametres,
appelés a, I'énergie d'un électron dans une orbitale 2p et B, I'énergie d'interaction entre
deux orbitales 2p (la mesure dans laquelle un électron est stabilisé en lui permettant de
délocaliser entre deux orbitales).

En outre, le procédé permet également de déterminer quelques propriétés : comme le
calcul de la densité de charge pour chaque atome, la fraction d'ordre de liaison entre deux
atomes de carbone, et I'ensemble moment dipolaire moléculaire.

Remarque : On note souvent aic = o et Bcc = 3.
On donne certains de ces paramétres pour quelques hétéroatomes dans le suivant.

2) Rappels sur le déterminant séculaire:
Exemple d’application le radical allyle CH,=CH-CHj,

C’est un systeme a 3 atomes et 3 électrons =; le déterminant séculaire s’écrit de la maniére
suivante:
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Dans [’approximation de Hiickel, qui est valable quel que soit I’hydrocarbure conjugué :

>

>

pour chaque atome de carbone, Hii = a : c’est I’intégrale coulombienne que 1’on calcule
pour I’atome seul en utilisant les approximations de Slater.
sii#j,Hij=0,saufsii=jx1 (les deux atomes sont adjacents). Dans ce cas, Hij = :
c’est I’intégrale de résonance, ou intégrale de recouvrement.

Sij=0,sii#]j;sinon il vaut 1.



Le déterminant devient alors :

8 o-E g |=0 = (o - E) x

On constate que chaque ligne correspond a un atome participant a la conjugaison, que 1’on attribue
la valeur x a I’atome lui-méme, la valeur 1 a un atome adjacent, et la valeur 0 a tout autre atome.
3) Résolution du déterminant et calcul des énergies et des fonctions d’ondes.

e Larésolution du déterminant séculaire donne les trois valeurs propres de 1’énergie, et qui sont :
E, =w , E2=05—.|5'\.'{§, E3=c:~_'+.8«u'{§

e Le diagramme d’énergie aura donc I’allure suivante :
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! Les 3 niveaux sont occupés par les 3électrons.

» L’énergie totale des électrons est donc :
E=3a+2842
> Le calcul de I’énergie du le radical, en le considérant constitué de la double liaison et d’un
atome de carbone donne le resultat suivant :
E'=do+ 2

» L’¢énergie de résonance (qu’on verra plus loin), ou de conjugaison vaut donc E — E’ , soit

AE = B(WE— 1)= 0414

» Détermination des coefficients ci des 3 orbitales moléculaires.

Il suffit de remplacer dans les équations du déterminant séculaire, E par les 3 valeurs propres
successivement. La résolution du systéme en ci et en ajoutant la condition de normalisation des
fonctions, donne les expressions des fonctions d’ondes relatives a chaque valeur propre :
> E=El
By Ty

¥y = \E

> E=E2
Yy = %(‘-FH - 'ﬁF'z’U'{E_"‘ ‘-F'a)



» E=Es
Ya = }6(‘43'1 + ’:-F'z'\E+ '1I3'3:|

> Le dessin des OM.
On constate donc que la fonction correspondant a la plus basse énergie (y3) est positive sur

chaque atome de carbone, et donc sur toute la molécule. Cette fonction ne présente pas de
zéro (nceud) sur la molécule. Graphiquement, on peut dessiner cet état de chose ainsi :

0,707

0,5 0.5
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v est une fonction qui présente un zéro (un neeud) sur un atome de carbone, et aucun zéro entre
deux atomes consécutifs : c’est une fonction non liante. Par contre y,, qui s’annule deux fois
(deux nceuds) sur la molécule et entre chaque atome de carbone, est une fonction antiliante.

111/ Les formules de Coulson
Coulson a montré qu’on peut calculer les énergies et les fonctions d’ondes des systémes conjugués

a partir des équations mathématiques tous simplement.

1) Polyenes linéaires.
Pour un polyene linéaire de formule CnHn+2, les niveaux d’énergiec des polyénes conjugués

comportant n atomes de carbone, ainsi que le coefficient de I’atome i1 (1 < j < n) dans ’orbitale |
peuvent étre calculés par la relation de COULSON :
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2) Polyenes cycliques
Pour un polyéne cycliqgue CnHn, comme le benzene ; les niveaux d’énergie ainsi que lesS

coefficients cj sont calculés par les relations suivantes.
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3) Ceci peut se retrouver en utilisant le cercle de Frost, valable pour les cycles plans C,H, : on
place le polygone régulier dans un cercle centré en o et de rayon 23, une pointe en bas : la
projection orthogonale des sommets du polygone sur 1’axe des énergies nous donne les
valeurs des énergies des orbitales comme c’est bien représenté sur la figure suivante.
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4) Exemples d’applications :
> le butadiene :
L’utilisation des formules de coulson pour les polyenes linéaires (n=4) donne 4 niveaux
d’énergies, le diagramme d’énergie ainsi que leur orbitales moléculaires calculées sont

représentées ci-dessous.
m =037 ¢+ 0,60 ¢+ 0.60 ¢5 +0.37 gy

m=0.60 ¢h +0.37 o - 0.37 ¢ +0.60
w3 =0.60 ¢h - 0.37 o+ 0.37 ¢ - 0.60 ¢he
7 =037 g - 0.60 gy + 0,60 g - 0.37 ghe
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> le benzéne

graphiquement le diagramme orbitalaire est obtenu en inscrivant le benzene dans le cercle de
rayon 2f3 avec un sommet vers le bas, et dont le centre a pour ordonnée o. On projette
ensuite les sommets sur un axe vertical : chaque projection correspond a un niveau d’énergie
comme le montre la figure ci-dessous :
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Le calcul montre I’existence de deux couples de niveaux dégénérés. On remarque aussi que le
nombre de niveaux liants est toujours, par construction, en nombre impair, de la forme (2n + 1), et
que ces molécules ont donc une stabilit¢ maximale quand ces niveaux sont remplis, avec par

conséquent (4n + 2) électrons.
L’allure des orbitales © calculées du benzéne avec leur symétrie sont présentees dans le schéma suivant :



5) Propriétés des orbitales moléculaires :

De facon générale :

a) Si le nombre d’atomes de carbone est pair, il en résulte n/2 OM. liantes et n/2 OM.
antiliantes.

b) Sile nombre d’atome est impair ; il existe toujours un niveau non liant d’énergie E=a.

C) A toute OM. d’énergie o + X3 correspond un niveau o - Xf3.

d) Toutes les OM. de numéros impairs sont symétriques par rapport a plan qui passe par le
milieu de la chaine carbonee.

e) Toutes les OM. de numéros pairs sont antisymétriques par rapport a un plan qui passe
par le milieu du polyene.

6) Allure des OM. des polyenes :
On peut dessiner de facon qualitative les OM. du systeme n des polyénes linéaires, en
respectant les principes suivants :
a) L’OM. la plus basse est totalement symétrique ; elle n’a aucun nceud.
b) La suivante présente une inversion de signe (1 nceud)
c) Laseconde présente 2 inversions de signes (2 neeuds), etc..
d) Le dernier doit présenter (n-1) nceuds ou inversion (n étant le nombre d’atome de
carbone).

Exemples : voir le butadiéne plus haut.

I\VV/ Extension aux hétéroatomes
1) La théorie e Huckel est aussi applicable aux systétmes m des molécules contenant des
hétéroatomes comme O, N, S, les halogénes, etc... On exprime, dans ce cas les intégrales
coulombiennes et de résonance en fonction des parametres du carbone et de
I’¢électronégativité des atomes : et on pose donc :

y = o+ h_\;’_ﬁ et _J'j_\;’ = kx 3.



h et k sont des paramétres donnés pour chaque type d’hétéroatomes. On donne certains de
ces parametres pour quelques hétéroatomes dans le tableau suivant.

Parametres de la méthode de Huckel

Intégrale coulombienne

Intéerale de résonance
o

Carbone o = o Beo =3
Oxygene a 1 électron ap=a+ 3 Boo = |
Oxygene a 2 électrons aop=a+ 20 Beo = 0.83

Azote a 1 électron ay = o+ 0.53 Ben =8

Azote a 2 électrons ay =a+ 1.543 Beny = 0.8
Fluor ap = a+ 303 Bep =078
Chlore acp =a+ 203 Boor = 0453
Brome ag, =a+ 1.543 Beopr = 0.3

Methyle (modeéle hétéroatomique)

ape =0+ 203

Bomve = 0.773

2) Exemple d’application : Etude des orbitales

délocalisées du propenal

ClagHz = CpayH — CrayH= Oy

> Le systeme n contient 4 atomes et 4 électronsn, donc Le déterminant séculaire d’écrit

alors :
Z=+1 1 0O 0
1 ¥z 1 0
=0
0 1 = 1
0 o1 =

0= CH- CH=CH,

E, =a+1879 83

E,=a-0,347 8
E, =a-15328

> Les solutions sont au nombre de 4 ; Cela donne le diagramme énergétique suivant :

C1,02,C5

a — 1,532 B
o
a — 0347 B
— o + B
a + 1.879p

» Cela nous donne une énergie électronique pour le systéme = égale a : 4a. + 5,758 p.

» Un calcul simple donne 1’énergie du systeme  de C=0 isolé ; on trouve 2a + 3,236 f.
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» Celle de I’éthyléne vaut 2a + 2. L'énergie de résonance du propénal vaut :
ER =40 + 5,758p - (20 + 3,236 B + 20 + 2) = 0,5228.

On constate d’autre part que la densité électronique est concentrée sur 1’atome d’oxygene.
» Cherchons maintenant 1’expression des OM 7 du propenal :

E = E1: nous obtenons le systéeme suivant :

[(-1,8798+ 8)c, + fcg =0 (-0,8798)c, + fog =0
(FLE798)a + foy + 83 =0 187980 + foy +825 =0
(-1,8798)cs + Foo + &y, =0 (-1,6798)c; + fog + 8oy, =0
(-1,8798)kc, + G5 =0 -18798)k, + o3 =0
¢y = 0,879¢,
0, = 06520 , .
373 !'La fonction d' onde est normée = c?(l+ 0,679% + 06522 +D,34?2): 1
. C4 20534?':1

On en déduit :
¢;=0,657 et yy =0657@ +0,577 @ +0,428p, +0,228¢,
De la méme maniere, on obtient les autres OM :

wo=0577@ - 0,577 @ —0,577 ¢

wn =0,428g - 0577 @, — 0,228 @, +0,657 @

w, =0,228g¢ - 0577 @, + 0657 @, — 0,428,

V/ Analyse des OM. de Huckel

On peut deduire quelques propriétés des systemes conjugués par cette méthode pour prévoir
une certaine réactivité comme la substitution électrophile (SE), substitution nucléophile
(SN) etc...

1) Charge formelle ou densité de charge g,

C’est la densité ¢€lectronique portée par 1’atome 1, elle est donnée par 1’expression
suivante :

2
A= 2,055
]

J est le numéro de I’orbitale moléculaire et n étant le nombre d’électrons remplissant la
i°™ orbitale moléculaire.

Cette densité permet de prévoir la nature des r&actions pouvant avoir lieu sur I’atome r,
et on a de fagon genérale :

» Une SE se fait sur I’atome ayant une densité de charge qr élevée.

» Une SN se fait sur ’atome ayant une densité de charge basse.



2) Calcul de I’indice de liaison Prs
C’est la densité électronique entre deux atomes voisins r et s, elle permet d’estimer la
longueur de la liaison r-s, et elle est donnée par I’expression suivante :

Pre = Zﬂjcjrcjs
J

r et s sont les deux atomes liés, j étant le numéro de 1’orbitale moléculaire et n le nombre
d’¢lectrons dans le niveau j (OM.).

Et plus I’indice de liaison est élevé, plus 1 liaison est courte et vis vers ¢a.

Pour les hydrocarbures conjugués, la longueur de liaison est donnée par la relation :

Rrs = A — B*Prs., avec A= 1.517A° et B = 0.18A°.

3) Charge nette Qr
C’est la charge ionique portée par I’atome r, elle est donnée par la relation :

Qr = 1-gr, pour un atome participant avec un électron au systéme

Qr=2-gr, pour un atome participant avec deux électrons au systeme n

Exemples d’application : soit les mémes exemples traités plus haut

1) Le radical allyle
» Le calcul des densités électroniques et des indices de liaison ont donnés les valeurs
suivantes :

a, =2><|[1{j|2 +1X[}/ﬁ)2 +[j|><|{12§j|2 =
6 = 2% g+ 1x(0) + 0[] =1
6 = 2x ()" + X[ g) + 0 ()" -

Py =2x(;§)x[}/ﬁ)+’]x[1/ﬁ) x[j+[j><(%)><[—1/ﬁ) - 0707
Py = 2 [ ) (1) + 13 0[] + 0 [975) > (1g) = 0707

» D’apres ces valeurs, On constate donc que I’indice de liaison 7 est le méme pour les deux
liaisons. La vision classique de la délocalisation donnait un indice de 1 pour les deux
liaisons (soit 0,5 pour chaque liaison). On constate une augmentation de cet indice dans le
modele de Hiickel, ce qui correspond a I’augmentation de 1’énergie de chaque liaison due a
I’énergie de résonance. Ces mémes liaisons auront une longueur intermédiaire entre celle
d’une liaison simple et celle d’une liaison double.

» L’Indice total de liaison (¢ + Prs) : 1,707.

» Le calcul de la longueur liaison en fonction de I’indice de liaison donne Rrs = 0,137 nm.

Pour les charges nettes, elles valent toutes zéro, c’est au fait un radical.



2) Le propénal
> Le calcul des densités de charges donne.
d(o) = 2x0,6577 + 2x0,577% = 1,53

Ao, )= 2¢0,577% + 0x0,577% = 0,67
Q(e,) =2x0,428% + 2x0,577% =1,03
dfe,) =2x0,2287 + 2x0,577% =0,77

On constate donc que le C le plus électrophile est celui du carbonyle, suivi de prés par le carbone en
4 (addition 1,4)

> Les indices de liaison sont les suivants
Plo-c,) =2x0,657x0,577 + 2x0,577x0=0,76
Plo, -, )= 2¢0,577x0,428 - 2x0,228x0 = 0,49
Ple, —a,) =2x0,428x0,228 + 2x0,577% =0,86

On constate bien 1’apparition d’un caractére 7 pour la liaison C1 — C2 (P=0.49) . De plus I’indice de
liaison total est > 2 (2,12), ceci étant une nouvelle preuve du phénomeéne de résonance.

VI/ Aromaticité et stabilité
1) Régle de 4n+2/4n de Huckel

Huckel a constaté que les systemes comportant 2 ; 6 ou 10 érx étaient stabilisés par délocalisation,
alors que ceux a 4 ou 8 érétaient déstabilisés,

Il a donc généralisé ces régles a tous
les annulénes, sa régle stipule que :

Comme le benzéne qui compte a 6 ex —» tres stable?r

Et le cyclobutadiéne avec 4 éx —» trés instable

Les annulénes ayant (4n+2) ér sont stables par délocalisation électronique, alors que ceux a 4n én
sont instables.

2) Calcul de I’énergie de résonance
Cette grandeur peut étre calculée facilement dans le cadre de la théorie de Huckel, par
définition c'est la différence d'énergie d'un systeme (hypothétique) de doubles liaisons
isolées d'énergie 2(a+B) (eénergie d'une double liaison a deux électrons) et I'énergie
électronique du systeme conjugue calcule, elle est calculée par I’expression suivante :
Eres = Edeloc — Eloc

Exemple : Pour le butadiéne traité plus haut, 1I’énergie de résonance ou de conjugaison sera :

Erésonance = 4(at+p) - 2 (a+1,618p)-2(a+0,618P) =-0,472 B (valeur positive car § <0)

10



3) Aromaticité et antiaromaticité
On parle de composés aromatiques lorsqu'une molécule répond a certains criteres, il faut :

v" Qu'il posséde 4n + 2 électrons © (n=1, 2, ....). C'est la régle de Hiickel ;
v" Qu’il soit plan et que tous les atomes soient hybridés spz.
v Que tous les électrons © soient dans un méme plan.

» Si ces deux conditions sont respectées alors le composé est aromatique. Si un composé ne
posséde que 4n électrons 7 alors on dit qu'il est anti-aromatique.

Il existe donc trois catégories de composés :

v’ Les aromatiques qui possédent 4n +2 électrons 7 ;
v’ Les anti-aromatiques qui ne possédent que 4n électrons = ;
v Les composés non aromatiques qui ne sont ni anti-aromatiques, ni aromatiques.

Exemples :

e Le plus connu est le benzeéne. Il posséde bien 4n+2 électrons m avec n=1 et de plus tous ses
¢lectrons m sont bien dans un méme plan. Pour représenter le benzéne il existe plusieurs
notations.

e lapyridine : c'est presque le méme cas qu'avec le benzene, car ici I'atome d'azote possede un
doublet libre, mais ce doublet n'est pas dans le méme plan que les électrons . Donc la régle

des 4n+2 ¢€lectrons m est respectée.
(D= &@/ﬂo

e L'homologue inférieur de la pyridine a savoir le pyrrole, qui posséde 4n+2 électrons w. Mais
cette fois ci le doublet libre de I'azote participe a I'aromaticité.

e Le thioféne et la furanne présentent eux aussi un caractére aromatique pour les mémes
raisons que celles invoqueés pour le pyrrole.

11



Tous les composés représentés ci-dessous sont anti-aromatiques, ils possedent tous 4n

¢électrons 7.
' \
[ ] [ ]

Ce composé n'est pas aromatique, c'est un triene conjugué qui posséde 4n+2 électrons m
mais ne sont pas dans un méme plan.

AV AV 4

Remarques :

v

v

v

4)

Gréace a leur structure cyclique, les composés aromatiques sont tres stables. Les réactions
susceptibles d'entrainer une perte d'aromaticité, autrement dit une rupture du cycle, sont tres
difficiles a réaliser.

A l'inverse, ils sont impliqués dans des réactions de substitution électrophile, qui d'une part
préservent le cycle et qui, d'autre part, sont faciles a réaliser.

Ces réactions ont de l'intérét pour l'industrie chimique et la recherche, puisqu'elles
permettent de synthétiser une grande variété de substances aromatiques. Par exemple, le
nitrobenzeéne, utilisé dans la fabrication des vernis et des cirages ; etc..

Energie de formation du systéme =
Cette grandeur est estimée par la méthode de Huckel simple a partir de 1’énergie des atomes
libres par la relation suivante :

Ef = E(atomes libres) — Egeloc (Systeme )

Par exemple pour le radical allyle ; I’énergie des atomes libres vaut 2(a+f) + o Soit une
double liaison et un atome de carbone, le reste est simple, il suffit de faire les calculs ;

Ef = 3o+ 2B — (3a+ 2v2P)

VI1I/ Théorie de Huckel étendue

Cette méthode date de 1963 et a été développé par Roald Hoffmann. Elle s’applique a toutes
les molécules, et inclut tous les électrons les o et les . Elle utilise la relation de Wolfsberg
Helmholtz suivante pour le calcul de I’intégrale coulombienne :

hij =1, 75 /2 (hii + hjj) Sij

Ou, on retrouve le fait que hij = Bij et Sij sont proportionnels.
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Cette méthode donne un certain degré de précision quantitative pour les molécules organiques
(en général) et a éte utilise pour tester les regles Woodward-Hoffmann, elle est encore parfois
utilisée en recherche pour calculer des énergies relatives ou comme calcul préliminaire d’un
probléme compliqué. Mais cette méthode n’est pas commode a utiliser a la main et nécessite 1’outil
informatique (ordinateurs).
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