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Depuis les découvertes historiques des structures dinucléaires Mn2(CO)10 et Re2(CO)10 

synthétisées en 1957 par Dahl et al. [1] et leur congénère Tc2(CO)10 en 1962 par D. Wallach 

[2], la nature de la liaison métal-métal dans les complexes organométalliques, a fait l'objet d'une 

recherche intense. Ceci est principalement dû à leur importance dans l’étude des interactions 

covalente en chimie organométallique et celle des clusters [3-7]. De plus, les systèmes 

comportant une liaison métal-métal trouvent de plus en plus des applications dans des domaines 

aussi variés que l'électronique moléculaire [7c], la catalyse organométallique [7d, e] et même 

dans les réactions enzymatiques [7f].  

La chimie quantique, utilisant des calculs EHT (Extended Hückel Theory), a été utilisée 

pour décrire la nature de la liaison métal-métal dans des decacarbonyles dinucléaires [8]. Plus 

tard, la théorie de la fonctionnelle de densité (DFT), a été très utile au cours des dernières 

décennies pour élucider les propriétés électroniques et structurales de tels complexes contenant 

des liaisons métal-métal [9-11]. La DFT comporte de nombreuses approches et concepts pour 

la description des propriétés donneur-accepteur et des liaisons chimiques, telles que la théorie 

QTAIM (Quantum Theory of Atoms in Molecule) [12-16], l’IQA (Interacting Quantum Atom), 

l’EDA (Energy Decomposition Analysis) [17-19], la NCI (Non-Covalent Interactions) [20-22], 

ELF (electron localization function) ainsi que  l’ETS (Extended Transition State) [23,24].  

Ce travail se consacre donc à l’étude des interactions métal-métal dans les complexes 

Mn2(CO)10, Re2(CO)10 et Tc2(CO)10 , ceci au moyen des méthodes ETS et EDA combinées avec 

l’approche NOCV (Natural Orbital Chemical Valence). 

 

Cette thèse se divise en quatre chapitres. Le  premier se consacre à l’évolution historique 

de la compréhension des structures des clusters et des métaux-carbonyles. Le deuxième chapitre 

présente les théories fondamentales relatives à la liaison chimique en particulier la théorie de la 

liaison de valence et la théorie de l’orbitale moléculaire en plus de la classification de la liaison 

chimique. Le troisième chapitre est une courte introduction à l’équation de Schrödinger 

jusqu’aux approximations conduisant à la théorie de la fonctionnelle de densité DFT et ses 

approches QTAIM, NCI et ELF, qui se sont avérées nécessaires pour une meilleure description 

de la structure des systèmes chimiques et la nature de la liaison métal-métal. Le quatrième 

chapitre comporte quant à lui, l’essentiel des résultats de nos travaux en appliquant l’approche 

ETS-NOCV dans l’étude de la nature de la liaison métal-métal dans les complexes binucléaires 

M2(CO)10 M = [Mn, Re, Tc]. Les conclusions et perspectives de ce travail seront évoquées en 

conclusion générale.
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1 Introduction historique 

Bien que le nickel tétra-carbonyle et le fer penta-carbonyle étaient déjà préparés dans 

les années 1890, mais il fallait plus de trois décennies pour que la chimie des métaux carbonyles 

de transition puisse décoller. Sans aucun doute après la reconnaissance de la communauté 

chimique que des composés tels que Ni(CO)4 et Fe(CO)5 sont particulièrement intéressants, 

notamment en raison de l'utilisation de Ni(CO)4 pour la production du nickel métallique pur. 

Cependant, les carbonyles de métaux de transition sont restés toujours dans le cercle d’intérêt 

des chimistes [1] [2]. Parallèlement les chimistes trouvaient étrange le fait que le CO se combine 

directement avec certains métaux et ne classaient même pas les carbonyles métalliques parmi 

les composés organométalliques [3]. 

Donc 1890 était la date de la synthèse de Fe2(CO)9 à partir de Fe(CO)5 en régissant avec 

la lumière du soleil [4]. Quinze ans plus tard, en 1905 James Dewar et Humphrey Owen Jones 

ont déterminé la composition exacte de ce composé et ont également observé que le chauffage 

de Fe(CO)5 ou Fe2(CO)9 produit un troisième fer carbonylé, supposé être Fe(CO)4 avec un 

rendement modéré [5]. Alors que Dewar et Jones pensaient que La molécule semble être de 

l'ordre de [Fe(CO)4]20[6], il a été démontré plus tard par Hieber et Becker que la formule 

correcte est Fe3(CO)12 [7]. Encouragé par le succès dans la préparation de Ni(CO)4 et Fe(CO)5, 

Ludwig Mond et al. [8], ont également fait plusieurs tentatives de synthèse des carbonyles de 

tous les autres métaux qui étaient à leur disposition. Ludwig Mond avait probablement obtenu 

des carbonyles de cobalt, de ruthénium et de molybdène. Son fils Robert L. Mond  a rapporté 

en 1910 la préparation sous haute pression et le chauffage du Co2(CO)8 et Co4(CO)12 et 

Mo(CO)6 [8, 9]. Puis André Job et son groupe dans les années 1920 en étudiant la réactivité de 

produits de Grignard avec des petites molécules à liaisons multiples, ont isolé le Cr(CO)6. Par 

la suite, Mo(CO)6 et W(CO)6 ont été préparés de manière similaire, en utilisant le MoCl5 et 

WCl5 comme réactifs de départ [10, 11]. Puis Wilhelm Manchot a démontré pour la première 

fois dans sa préparation de Ru(CO)5 qu'il est très sensible à la lumière, libérant du CO et formant 

du Ru2(CO)9 comme Fe2(CO)9. En suite Walter Hieber préparait les premiers métaux 

carbonylés anioniques [Fe(CO)4]
2-, [Fe2(CO)8]

2-, et [Fe3(CO)11]
2- et les premiers hydrides de 

métaux carbonylés tel que HCo(CO)4. 

En 1957 Larry Dahl avec Robert Rundle ont déterminé la structure Mn2(CO)10 et ont 

confirmé qu'au contraire à Co2(CO)8 et Fe2(CO)9, les deux moitiés Mn(CO)5 ne sont pas 

connectées via des ponts CO, mais juste par une liaison métal-métal directe. La découverte de 
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cette liaison métal-métal directe a initié une croissance impressionnante dans le domaine de 

l’organométallique dans lequel Albert Cotton est devenu l'un chercheurs les plus actifs [10, 11]. 

Avant la reconnaissance du mode de liaison des métaux carbonylés en particulier liaison 

métal-métal, les chercheurs proposaient des structures telles que M–C–O–M au lieu d’une 

liaison métal-métal directe. Dans la Figure 1 on peut voir des schémas proposés de quelques 

structures avant les années 1930. 
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                                         (c)                                                            (d) 

Figure 1: Structures proposées des métaux carbonylés avant 1930 

(a) Structure de Ni(CO)4 et Fe(CO)5 proposées par Ludwig Mond en 1892. 

(b) Structures du Ni(CO)4, Fe(CO)5 et Mo(CO)6, proposées par Blanchard et Gilliland en 1926 

(c) Structures de Fe2(CO)9 et Fe3(CO)12 proposées par Hieber and Becker. 

(d) Propositions structurales avant la reconnaissance de la liaison métal-métal par Sidgwick. 

 

(a) 

(b) 
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2 Clusters et classifications 

 En fonction de la nature des ligands 

En fonction de la nature des ligands, les clusters de métaux de transition sont classés 

en deux principales familles : ceux des métaux de la gauche du tableau périodique des éléments 

qui sont stabilisés par la présence de ligands donneurs  et ceux des métaux de la droite du 

tableau périodique stabilisés par la présence de ligands accepteurs . 

2.1.1 Ligands accepteurs  

Dans le cas de la première famille, celle des clusters à ligands accepteurs  les atomes 

métalliques forment un polyèdre à faces triangulaires entouré de ligands carbonyles, nitrosyles, 

isocyanures ou hydrures par exemple. Les clusters de métaux carbonylés constituent la classe 

la plus large allant des clusters à deux centres métalliques comme [Fe2(CO)9] [4], 

[Os10C(CO)24]2− [12, 13] jusqu’aux clusters à une centaine d’atomes métalliques, quelques 

exemples de nucléarité différente sont représentés sur la Figure 2. 

                             

         Fe2(CO)9                                                                           [Os10C(CO)24]2− 

 

[Ag74S19{Fc(CO2CH2CH2S)2}18(dppp)6] 

Figure 2: Quelques métaux carbonylés de différente nucléarité. 
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2.1.2 Ligands donneurs  

Concernant la deuxième famille, celle des clusters à ligands donneurs  qui s’enrichit 

de plus en plus, elle est essentiellement constituée de composés octaédriques comme les 

célèbres phases de Chevrel M’Mo6S8 représenté par la Figure 3. 

 

Figure 3: Phases de Chevrel M’Mo6S8. 

La condensation de clusters à ligands donneurs  a conduit à des espèces de haute 

nucléarité, comme dans les clusters [Ni24(Ni12-xPtx)Pt20(CO)56]6- et [HNi24Pt17(CO)25(m-CO)21]5- 

[14] dans la Figure 4. 

  

          [Ni24(Ni12-xPtx)Pt20(CO)56]6-                              [HNi24Pt17(CO)25(m-CO)21]5- 

Figure 4: Quelques métaux carbonylés de haute nucléarité. 
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 Clusters en fonction de la géométrie des atomes métalliques 

2.2.1 Clusters binucléaires :  

 Comme M2(CO)12, M= [Mn, Tc, Re] que nous avons étudié en détail dans le quatrième 

chapitre.  

2.2.2 Clusters trinucléaires : 

 

Figure 5: (a) Ru3(CO)12, Os3(CO)12 (b) Fe3(CO)12 [15] 

 

2.2.3 Clusters tetranucléaires : 

 

Figure 6: Clusters en forme papillon (a) Ru(CO)11 (M4C8H10) (b) [Re4(CO)16]2- [15] 

 

Figure 7:(a)(b)(c) Rh3(CO)12 et Co3(CO)12 [15] 
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2.2.4 Clusters pentanucléaires, hexanucléaires et plus : 

                 

 

Figure 8: Géométrie des clusters pentanucléaires, hexanucléaires et plus [15]. 
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3 Principe de Jahn–Teller de stabilité moléculaire 

En premier, il est important de signaler que toute règle de comptage d'électrons doit 

obéir au principe de couche fermée ou « Closed Shell ». Ce principe stipule qu'une molécule 

stable doit avoir toutes ses orbitales liantes et non liantes totalement occupées alors que ses 

orbitales antiliantes doivent être vacantes, en outre d’un écart significatif entre  HOMO et 

LUMO, Plus cet écart est grand, plus la molécule est stable. En effet, l’existence de cet écart 

fournit à la molécule la stabilité de Jahn–Teller. La Figure 9 Schématise ce principe. 

 

 

Figure 9: Diagramme énergétique qualitatif d'une molécule diamagnétique stable. 

 

En effet, la stabilité de Jahn-Teller n'est autre qu’une stabilité thermodynamique, une 

dégénérescence HOMO-LUMO correspond à une instabilité de Jahn-Teller de premier ordre. 

Un gap petit mais non nul correspond à une instabilité de Jahn-Teller de second ordre. En effet, 

si une molécule est présumée dans une géométrie qui présente une instabilité de Jahn-Teller 

de premier ou de second ordre, ceci signifie qu'il est peu probable que cette molécule existe 

avec la géométrie spécifiée [16].  
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4 Règle des 18 électrons 

 

La règle des 18 électrons est une règle très utilisée dans la chimie des métaux de 

transition, pour caractériser et prévoir la stabilité des complexes métalliques. Cette règle a été 

proposée par le chimiste américain Irving Langmuir en 1921 [17]. La couche de valence d'un 

métal de transition peut accueillir 18 électrons : 2 électrons dans chacune des cinq orbitales d, 

2 électrons dans chacun des trois orbitales p et 2 électrons dans l'orbitale s. En réalité, ces 

orbitales ne peuvent accepter de nouveaux électrons. Cependant, la combinaison de ces 

orbitales atomiques avec celles de ligands produit neuf orbitales moléculaires qui seront liantes 

ou non-liantes (à plus haute énergie, on trouve aussi des orbitales antiliantes). Le remplissage 

de ces neuf orbitales moléculaires par des électrons — du métal ou du ligand — est la base de 

la règle des 18 électrons. Lorsqu'un métal possède 18 électrons, il parvient à une configuration 

électronique équivalente à celle des gaz rares. Une représentation schématique simple de ce 

modèle est reportée sur la Figure 10. 

 

 

Figure 10:Diagramme d’interactions orbitalaires d’un complexe AHn. 
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5 Théorie PSEP : clusters des boranes 

En chimie, la théorie des paires électroniques de squelette dans les polyèdres PSEPT 

(Polyedral Skeletal Electron Pair Theory), fournit des règles de comptage d'électrons utiles 

pour prédire les structures de clusters tels que les clusters de borane et de carborane. Ces règles 

de comptage d'électrons ont été initialement formulées par Kenneth Wade [18] puis ont été 

développées par Michael Mingos et d'autres; ils sont parfois appelés règles de Wade ou règles 

de Wade–Mingos. Les règles sont basées sur un traitement orbital moléculaire de la liaison. Ces 

règles ont été étendues et unifiées sous la forme des règles Jemmis mno [19]. Les règles de cette 

théorie ont d’abord été établies pour les clusters de boranes et étendues ensuite à un très grand 

nombre de clusters. 

Dans  les  clusters  nido,  arachno,  hypho  respectivement  de  formule  générale  BnHn+4, 

BnHn+6 et BnHn+8, les hydrogènes qui n’appartiennent pas en propre à un groupement BH sont 

souvent ponteurs. Des exemples sont représentés sur la Figure 11. 

 

 

Figure 11:Closo, nido et arachno boranes. 
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1 Introduction 

Les liaisons chimiques occupent une position centrale dans la chimie. Elles sont formées 

et rompues au cours des réactions et c'est sur elles que repose la nature des solides et des 

molécules. Les propriétés physiques des molécules individuelles et de la matière ont leur origine 

dans la nature de la liaison chimique. 

Après la structure de G.N Lewis, deux théories de la mécanique quantique de la structure 

électronique des molécules ont été formulées: théorie des liaisons de valence VB (Valence 

Bond) et théorie de l’orbitale moléculaire MO (Molecular Orbital). Le point de départ de la VB 

est le concept de partage des paires d'électrons. La théorie introduit les concepts des liaisons σ, 

π, la promotion et l’hybridation. Alors que l'idée de MO est qu'il existe des orbitales (fonctions 

d'onde) qui s'étendent sur tous les atomes de la molécule. Comme dans les atomes, le principe 

d'Aufbau est utilisé pour déterminer la configuration électronique des molécules. 

En 1916, G.N. Lewis proposa que l'interaction de deux électrons liants forme la liaison 

chimique il rapporta des molécules exemples comme des structures de Lewis. En 1927, la 

nouvelle théorie de Heitler-London permettait pour la première fois, en se basant sur des 

considérations quantiques, de calculer les propriétés de liaison de la molécule de dihydrogène 

H2. Walter Heitler utilisa la fonction d'onde de Schrödinger (1925) pour montrer comment les 

fonctions d'ondes de deux atomes d'hydrogène se joignent, avec des termes positifs, négatifs et 

d'échange afin de former une liaison covalente. Il collabora par la suite avec son collègue Fritz 

London et ils travaillèrent sur les détails de la théorie de valence [1-3]. 

Plus tard, Linus Pauling utilisa l'idée de la liaison par paire initiée par Lewis 

conjointement à la théorie de Heithler-London afin de développer deux concepts majeurs 

constituants la théorie de la liaison de valence : la résonance (1928) et l'hybridation orbitalaire 

(1930) [4]. Ces dernières idées marquent le début de la « théorie moderne de la liaison de 

valence », comme alternative robuste aux anciennes théories, qui se basent essentiellement sur 

la pré-mécanique ondulatoire. Mais dans les années 1950 la théorie de la résonance fut critiquée 

comme étant impuissante à expliquer des nouveaux faits scientifiques spécialement le spectre 

infrarouge du benzène [5].   

La théorie de l’orbitale moléculaire MO est un des socles de la chimie théorique du 

20ème siècle. Jusqu’alors, les chimistes théoriciens étaient limités par le modèle de la liaison 

covalente de Lewis. Les méthodes spectroscopiques du 20ème siècle ont montré les limites de 
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l’idée de liaisons localisées en résolvant des structures chimiques jusque-là inédites. Par 

exemple, la mésomérie (ou résonance) était expliquée comme le passage rapide d’une 

conformation à une autre (Résonance de Kekulé), ce qui n’était pas vérifié ni dans le spectre 

infrarouge ni dans la réactivité de molécules comme le benzène. En plus, le paramagnétisme de 

certaines molécules et complexes, notamment le dioxygène est inexplicable sans l’idée 

d’orbitale moléculaire. Dans cette théorie, les orbitales atomiques se combinent linéairement 

pour former un ensemble d’orbitales liantes, non-liantes et anti-liantes. La méthode formelle 

pour résoudre ce problème est la résolution numérique d’une version simplifiée de l’équation 

de Schrödinger (nommée équation de Hartree-Fock) par des méthodes ab initio.  

2 Structure de LEWIS 

Précédant la description mécanique quantique des structures moléculaires, il est utile de 

rappeler les traitements basés sur les approches introduites par Richard Abegg  en 1903 et G.N. 

Lewis en 1916. La figure 12 montre un tableau des éléments chimique de 1 à 20 en points selon 

LEWIS. La loi d'Abegg formulée par Richard Abegg en 1904, indique que « la différence entre 

le maximum positif de valence et le maximum négatif d'un élément est fréquemment huit ». 

Dans le cas du soufre par exemple, sa valence négative maximale est -2 dans H2S et sa valence 

positive maximale est +6 dans H2SO4 où la différence est égale à 8 [6]. Elle fut utilisée comme 

base d'argumentation lors du développement de la théorie de Lewis en 1916 [7], ce qui inspira 

aussi Linus Pauling lorsqu'il écrivit son célèbre livre « The Nature of the Chemical Bond » en 

1938 [4]. Gilbert Lewis utilisa cette règle pour développer son modèle de l'atome cubique (voir 

la figure 14), qui fut plus tard développé en règle de l'octet. La loi d'Abegg est aussi appelée loi 

d'Abegg pour la valence et contre-valence. Mais il y a des exceptions à cette règle puisqu’il y a 

parfois plus de 8 électrons, parfois moins. De plus, cette théorie pourrait ne pas tenir compte de 

la forme des molécules, mais la théorie est remarquablement réussie, une fois couplé avec 

VSEPR (Valence Shell Electron Pair Repulsion), en prédisant la forme de répulsion des paires 

électroniques de la couche de valence, dans lequel on suppose que la forme d'une molécule est 

déterminée par les répulsions entre paires électroniques de la couche de valence. 

Il est remarquable de noter que Lewis a déjà reconnu avant l'avènement de la théorie 

quantique qu’il existe deux principaux types de liaisons: les liaisons covalentes (dans lesquelles 

les électrons sont partagés) et ioniques (dans lesquelles la cohésion est due à l'attraction 

électrostatique entre les ions positifs et négatifs), La figure 13 montre quelques structures de 

Lewis. 
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Figure 12:Tableau des éléments chimique de 1 à 20 selon Lewis. 

 

 

Figure 13:Quelques structures de Lewis 
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 Théorie de l'atome cubique de Lewis  

Cette théorie fut développée en 1902 par G. N. Lewis et publiée en 1916 dans son célèbre 

article (The Atom and the Molecule) [7] qui a été utilisée pour la description du phénomène de 

valence. En 1919 Irving Langmuir a pu la développée sous l’appellation du modèle d’atome à 

octet cubique. La Figure 14  ci-dessous, montre les structures des éléments de la seconde 

période de la classification selon ce modèle d’atome cubique. Bien que le modèle cubique 

d’atome fut rapidement abandonné en faveur du modèle quantique basé sur l’équation de 

Schrödinger, et n’a plus depuis qu’un intérêt historique, il représenta une étape importante dans 

la compréhension de la liaison chimique. Lewis introduisait aussi le concept de paire 

électronique dans la liaison covalente. 

 

 

Figure 14: Modèle de l’atome cubique de Lewis 

 

La théorie de l’atome cubique est l’un des premiers modèles atomiques dans lequel les 

électrons étaient positionnés aux huit sommets d’un cube pour un atome ou une molécule non 

polaire Figure 15 (A) : les liaisons simples covalentes sont formées dans ce modèle par deux 

atomes cubiques partageant un côté, voir Figure 15 (B). Les doubles liaisons sont formées par 

le partage d'une face entre deux atomes cubiques, donnant un partage de quatre électrons. Les 

liaisons triples ne peuvent pas être prises en compte dans le modèle d'atome cubique, car il 

n'existe aucun moyen de partager 6 sommets entre deux cubes. Lewis suggéra que les paires 

d'électrons dans les liaisons atomiques montraient une attraction spécifique, qui pouvait résulter 

en une structure tétraédrique, comme indiqué dans la Figure 15 (C) ci-dessous (la nouvelle 

localisation des électrons est représentée par les cercles pointillés au milieu des arêtes en gras). 

Cela permet la formation d'une liaison simple par partage d'un sommet, une liaison double par 

partage d'une arête, et la triple en partageant une face. Cette hypothèse prend aussi en compte 

les rotations libres autour des liaisons simples et pour la géométrie tétraédrique du méthane 
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Figure 15: Modèle de l’atome cubique de Lewis 

 Règle de l’OCTET 

Selon la règle de l’octet, la couche de valence d'un élément est dite pleine quand elle 

contient 8 électrons, ce qui correspond à une structure électronique ns2 np6. Cette configuration 

électronique qui correspond à celle des gaz nobles, est associée à une stabilité maximale. 

 Règle du DUET 

La règle du duet concerne la première couche électronique des atomes ns2. Seuls 

l'hydrogène, l'hélium ou le lithium sont concernés par cette loi. Cette règle indique qu'un 

élément recherche à saturer cette couche en électrons pour obtenir la configuration électronique 

du gaz noble le plus proche qui est celle de l'hélium. 

 

 Théorie VSEPR 

La théorie VSEPR (Valence Shell Electron Pair Repulsion) est une méthode destinée à 

prédire la géométrie des molécules en se basant sur la théorie de la répulsion des électrons de 

la couche de valence. Elle est aussi connue sous le nom de « théorie de Gillespie » ou théorie 

de Nyholm-Gillespie. En premier lieu, ce sont les Britanniques Nevil Sidgwick et Herbert 

Powell qui ont proposé en 1940 une corrélation entre la géométrie moléculaire et le nombre des 

électrons de valence. En 1957, Ronald Gillespie et Ronald Sydney Nyholm se sont appuyés sur 

cette idée pour proposer une théorie plus détaillée. Cette méthode est fondée sur un certain 

nombre de suppositions, notamment concernant la nature des liaisons entre atomes telle que la 

liaison de Lewis : les atomes dans une molécule sont liés par des paires d'électrons. La méthode 

VSEPR, Figure 16, adopte une notation de la forme: AXnEm ; A : l'atome central ; X : doublets 

liants, n : Nombre des doublets liants; E : nombre des doublets non-liants, m : nombre des 

doublets non-liants[8]. 
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Figure 16: Les géométries VSEPR. 
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 Résonance 

Le concept est apparu pour la première fois en 1899 dans "Partial Valence Hypothesis" 

de Johannes Thiele [9] pour expliquer la stabilité inhabituelle du benzène que l'on ne pouvait 

attendre de la structure proposée en 1865 par August Kekulé [10], avec alternance de liaisons 

simples et doubles. Le benzène subit des réactions de substitution, plutôt que des réactions 

d’addition typiques des alcènes. Il a proposé que la liaison carbone-carbone dans le benzène 

soit intermédiaire entre une liaison simple et double. 

On peut parfois écrire plusieurs formules de Lewis possibles pour un même assemblage 

d'atomes. Dans ces cas, la molécule n'est pas clairement décrite par une seule de ces formes, 

qui sont nommées formes limites, mais par une combinaison, un hybride de ces formes. La 

Figure 17 représente les structures du benzène historiquement proposées par (1) Claus (1867), 

(2) Dewar (1867), (3) Ladenburg (1869), (4) Armstrong (1887), (5) Thiele (1899), (6) Kekulé 

(1865) et (7) proposé par d’autres chercheurs dans le cadre d’un modèle de liaison à trois 

électrons[11]. 

 

 

 

 

Figure 17: Structures historiques du benzène 
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3 Théorie de la liaison de valence, Une approche de liaison localisée 

La structure de liaison de valence est une alternative à la structure de Lewis, lorsque cette 

dernière ne peut être utilisée, plusieurs structures de liaison de valence sont utilisées. Chacune 

de ces structures est une forme de Lewis. Cette combinaison de structures de liaisons de valence 

est la pierre angulaire de la théorie de la résonance. La théorie de la liaison de valence considère 

que la liaison chimique est la résultante de recouvrement des orbitales atomiques participants à 

celle-ci. En raison du recouvrement, les électrons sont plus probablement localisés dans la 

région entre les deux centres atomiques.  La théorie de la liaison de valence est plus facile à 

employer pour des molécules dans l'état fondamental. 

Les orbitales atomiques de recouvrement peuvent différer. Les deux types d'orbitales de 

recouvrement sont σ et π comme le montre la figure 18 ci-dessous. Les liaisons σ se forment 

lorsque les orbitales atomiques de deux électrons se recouvrent face-à-face. Cependant les 

liaisons π se forment lorsque les deux orbitales atomiques se recouvrent latéralement. Un 

recouvrement entre deux électrons ‘s’ donne une liaison σ car les deux sphères ‘s’ sont toujours 

coaxiales. En termes d'ordre de liaison, une liaison simple est un recouvrement σ, la double 

liaison est un recouvrement σ et π et la triple consiste en un recouvrement σ et deux 

recouvrements π. Parfois, les orbitales atomiques liantes présentent plusieurs types de liaisons 

spécifiques (hybrides), La théorie des orbitales hybrides étudie les caractéristiques adéquates 

de ces liaisons par hybridation.  

 

 

 

Figure 18: Recouvrement coaxial σ (a) : deux orbitales s, (b) : orbitale s et p, (c) deux 

orbitales p Recouvrement latéral π (d) : deux p 
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 Hybridation 

La théorie des orbitales hybrides a été développée par Linus Pauling pour expliquer la 

géométrie des molécules telles que le méthane CH4 [4]. La difficulté de compréhension de cette 

dernière a pour cause les raisons suivantes : Il s'agit d'une molécule constituée d'un atome de 

carbone lié à quatre atomes d'hydrogène. La configuration électronique du carbone dans son 

état fondamental est 1s22s22p2 ; il semblerait que l'atome de carbone ne doit former que deux 

liaisons covalentes du fait de l'existence de deux orbitales 2p à moitié remplies. Cependant CH2, 

le méthylène, est instable et réagit facilement pour venir s'ajouter comme groupement à 

l'intérieur de molécules. Ce raisonnement ne permet pas d'expliquer l'existence du méthane. 

Par ailleurs un raisonnement impliquant un état excité ne permettrait pas d'expliquer les 

propriétés du méthane. Si un électron de l'orbitale 2s est excité et occupe l'orbitale 2pz 

(promotion), le carbone peut alors être lié à quatre atomes d'hydrogène (4 orbitales du carbone 

sont à moitié remplies). Cependant, la forme des orbitales 2s et 2p étant très différentes, le 

recouvrement avec les orbitales des différents atomes d'hydrogène sera différent, et les quatre 

liaisons C-H n'auront pas la même énergie, ce qui est contraire aux résultats expérimentaux. De 

ce fait l’hybridation sp3 fut une explication comme on peut le voir dans la figure 19 ci-dessous. 

 

Figure 19 : Hybridation sp3 du méthane. 
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Historiquement, ce concept est apparu pour expliquer les liaisons chimiques dans des 

systèmes simples tels que le méthane. Mais il s'est avéré ensuite que cette théorie est applicable 

plus largement et elle fait aujourd'hui partie des bases de la compréhension de la chimie 

organique. 

L’hybridation des orbitales atomiques est le mélange des orbitales atomiques d'un atome 

appartenant à la même couche électronique pour former de nouvelles orbitales qui permettent 

mieux de décrire qualitativement la géométrie et les liaisons entre atomes. Les orbitales 

hybrides sont un outil très utile pour expliquer la forme des orbitales moléculaires. Bien que 

parfois enseignées avec la théorie VSEPR, liaison de valence et hybridation sont en fait 

indépendantes, le tableau 1 montre les orbitales hybrides et leurs formes. 

Tableau 1: Hybridations et géométries. 
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4 Théorie de l’orbitale moléculaire, une approche de liaison délocalisée 

La théorie de l’orbitale moléculaire a eu ses bases en premier lieu dans les travaux de 

Friedrich Hund, Robert Mulliken, John C. Slater, et John Lennard-Jones [12]. Elle a été tout 

d'abord appelée théorie de Hund-Mulliken. Le terme d'orbitale a été introduit par Mulliken en 

1932 [12]. La première utilisation quantitative de la théorie de l'orbitale moléculaire était en 

1929 par Lennard-Jones [13]. En 1938 Charles Coulson utilisait cette dernière pour étudier la 

molécule de dihydrogène [14]. En 1950, les orbitales moléculaires étaient définies comme 

fonctions propres (fonctions d'ondes de l’hamiltonien) ce qui a rendu cette approche rigoureuse 

est connue sous le nom de méthode de Hartree-Fock pour les molécules [15]. Les orbitales 

moléculaires sont développées en termes d'une base d'orbitales atomiques, conduisant ainsi aux 

équations de Roothaan [16]. Ces développements ont conduit à de nombreuses méthodes ab 

initio. En parallèle à ces développements, la théorie de l'orbitale moléculaire est aussi appliquée 

dans une forme approchée utilisant des paramètres établis de manière empirique dans ce qui est 

connu sous le nom de méthodes quantiques semi-empiriques [15]. 

La théorie des OM utilise une combinaison linéaire d'orbitales atomiques afin de former 

des orbitales moléculaires sur la molécule dans son ensemble. Elles sont classées en orbitales 

liantes, orbitales antiliantes, et orbitales non-liantes (voir la figure 21). Une orbitale moléculaire 

est une orbitale de Schrödinger incluant plusieurs, mais souvent seulement deux noyaux 

atomiques. Si cette orbitale est du type dans lequel les électrons de l'orbitale ont une plus grande 

probabilité de présence entre les noyaux qu'ailleurs, l'orbitale sera liante, et tendra à maintenir 

les noyaux ensemble. Si les électrons se situent plutôt dans une orbitale dans laquelle leur plus 

grande probabilité de présence est ailleurs qu'entre les deux noyaux, l'orbitale sera antiliante et 

affaiblira la liaison. Les électrons des orbitales non-liantes se situent plutôt dans des orbitales 

profondes associées dans leurs intégralités à un noyau ou à l'autre, ces électrons ne constituent 

pas la liaison chimique.  
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Figure 20 : Liaisons liantes et antiliantes : σ, π et σ*,π*. 

 

Les orbitales moléculaires sont aussi classées selon les types d'orbitales atomiques 

combinées pour former une liaison. Ces orbitales sont le résultat des interactions électron-noyau 

causées principalement par la force fondamentale électromagnétique. Les produits chimiques 

au cours d’une réaction forment une liaison si leurs orbitales deviennent plus basses en énergie 

lorsqu'elles interagissent ensemble. Les différentes liaisons chimiques se distinguent par la 

forme de leur nuage électronique et leurs niveaux d'énergies (voir la figure 20). 

Dans la théorie des OM, tout électron de la molécule peut être localisé partout sur la 

molécule, les conditions quantiques permettant aux électrons de se déplacer sous l'influence 

d'un grand nombre arbitraire de noyaux. Dans la  théorie des OM certaines orbitales 

moléculaires peuvent comprendre des électrons qui sont localisés spécifiquement entre 

certaines paires d'atomes moléculaires, d'autres orbitales comprennent des électrons dispersés 

plus uniformément sur la molécule. De fait, les liaisons sont plus délocalisées dans la  théorie 

des OM que ce qui est indiqué par la théorie de la liaison de valence : Ceci rend la  théorie des 

OM plus pratique pour la description des systèmes étendus tels que benzène et le méthane. 

La délocalisation des électrons est plus appropriée pour la description des propriétés 

d'ionisation et spectroscopiques. Lors d'une ionisation, un électron unique est pris à la molécule 

dans son ensemble, comme dans le cas du He2
+, c’est un seul électron qui maintient les deux 

atomes. De manière similaire pour le cas des molécules excitées, l'électron excité est délocalisé 

sur la molécule dans son ensemble et non pas localisé sur une liaison spécifique. 
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5 Théories du champ cristallin et champs des ligands 

 Théorie du champ cristallin 

Bethe et Van Vleck ont développé la théorie du champ cristallin CFT (Crystal Field 

Theory)  au début des années 1930 [17]. Cette approche CFT traite les composés de 

coordination comme composés ioniques simples. La liaison dans les composés de coordination 

est due aux forces électrostatiques entre les ions métalliques chargés positivement et les ligands 

chargés négativement, dans le cas de ligands neutres, elle est due aux forces électrostatiques 

entre dipôles. Cette théorie convient bien aux complexes d'ions métalliques avec des ligands 

petits et hautement électronégatifs, tels que  F-, Cl-, H2O, mais ça ne marche pas bien avec des 

ligands de moindre polarité, tels que le monoxyde de carbone CO. CFT a également besoin de 

modification pour expliquer la différence entre les spectres de métal libre et ses cations dans 

les complexes [18].  

 Théorie des champs de ligands  

Le premier article sur la théorie des champs de ligands  LFT (Ligands Field Theory) a 

été élaboré en 1957 par Orgel et Griffith [19]. Cette théorie examine les contributions des deux 

liaisons: ionique et covalente pour la comptabilisation des propriétés des composés de 

coordination. La théorie des champs de ligands est une combinaison de la théorie des OM et 

celle des champs de ligands LFT. Le cation métallique (atome central) est placé au centre d’un 

environnement octaédrique ainsi six ligands entourent le centre métallique (voir la figure 21), 

les ligands créent un champ électrostatique qui influence les 5 orbitales d du cation. Les métaux 

de transition forment un grand nombre de complexes ayant divers propriétés. Toutes ces 

propriétés ne peuvent pas être expliquer que par l’étude de leurs structures électroniques, 

spectres et propriétés magnétiques [18]. 

 

Figure 21: Champ de ligands. 
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6 Classification des liaisons chimiques intramoléculaires : 

Les liaisons chimiques intramoléculaires peuvent se situer entre deux extrêmes: être 

complètement non polaire ou complètement polaire. Une liaison totalement non polaire se 

produit lorsque les électronégativités sont identiques. Une liaison complètement polaire est 

souvent appelée liaison ionique et se produit lorsque la différence entre les électronégativités 

est suffisamment grande pour qu'un atome prenne réellement un électron de l'autre. Les termes 

"polaire" et "non polaire" sont généralement appliqués aux liaisons covalentes. La polarité de 

la liaison classifie trois types de liaison qui sont vaguement basés sur la différence 

d'électronégativité entre les deux atomes liés. Selon l'échelle de Pauling: 

    Les liaisons non polaires se produisent généralement lorsque la différence 

d'électronégativité entre les deux atomes est inférieure à 0,4 Les liaisons polaires se produisent 

généralement lorsque la différence d'électronégativité entre les deux atomes est comprise entre 

0,4 et 1,8. Les liaisons ioniques se produisent généralement lorsque la différence 

d'électronégativité entre les deux atomes est supérieure à 1,8. La Figure 22 récapitule cette 

classification selon Pauling. 

 

Figure 22: Classification des liaisons chimiques selon l’échelle de Pauling d’électronégativité. 

 

 Liaison covalente non polaire 

Si les atomes qui forment une liaison covalente sont identiques, comme dans H2, Cl2 et 

d'autres molécules diatomiques, les électrons de la liaison doivent être partagés également. 

Nous appelons celle-ci une liaison covalente non polaire ou pure. Les électrons partagés dans 

des liaisons covalentes pures ont la même probabilité de présence près de chaque noyau.  
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La notion de la liaison covalente remonte à Lewis, qui décrit le partage de paires 

d'électrons entre atomes identiques comme on peut voir Cl2 dans la Figure 23-(a). Une paire 

d'électrons partagée entre les atomes représentent une liaison covalente simple et les paires 

multiples représentent des liaisons doubles ou triples. Cependant la mécanique quantique est 

nécessaire pour analyser la nature de ces liaisons.  

 

Figure 23: Liaisons (a) covalente non polaire (b) Covalente polaire et (c) Ionique. 

 

 Liaison covalente polaire : 

Lorsque les atomes liés par une liaison covalente sont différents, les électrons de liaison 

sont partagés, mais ne sont plus égaux. Au lieu de cela, les électrons de liaison sont plus attirés 

par un atome que par l’autre, provoquant un décalage de la densité électronique vers cet atome. 

Cette répartition inégale des électrons est connue sous le nom de liaison covalente polaire, 

caractérisée par une charge positive partielle sur un atome et une charge partielle négative sur 

l’autre. L'atome qui attire les électrons acquiert plus fortement la charge négative partielle et 

vice versa. Par exemple, les électrons de la liaison H–Cl d'une molécule de chlorure 

d'hydrogène passent plus de temps près de l'atome de chlore que près de l'atome d'hydrogène. 

Ainsi, dans une molécule d'HCl, l'atome de chlore porte une charge négative partielle (δ -) et 

l'atome d'hydrogène présente une charge positive partielle (δ +). Comme on peut voir l’HCl 

dans la Figure 23-(b). 
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 Liaison ionique ou électrovalente 

La liaison ionique est un type de liaison chimique qui implique l'attraction 

électrostatique entre des ions de charges opposées et constitue la principale interaction se 

produisant dans les composés ioniques. Les anions sont des atomes qui ont gagné un ou 

plusieurs électrons et les cations sont ceux qui ont perdu un ou plusieurs électrons chargés 

positivement. Ce transfert d'électrons est appelé électrovalence contrairement à la covalence. 

Dans le cas le plus simple, le sel NaCl (Na+, Cl−) Comme on peut le voir dans la Figure 23-(c). 

Il est important de mentionné que la liaison ionique propre - dans laquelle un atome ou une 

molécule transfère complètement un électron à un autre ne peut pas exister: tous les composés 

ioniques ont un certain degré de liaison covalente, ou partage d’électrons. Ainsi, le terme 

"liaison ionique" est donné lorsque le caractère ionique est plus grand que le caractère covalent, 

c'est-à-dire qu'il existe une grande différence d'électronégativité entre les deux atomes, ce qui 

fait que la liaison est plus polaire (ionique) que dans liaison covalente où les électrons sont 

partagés plus équitablement. Les liaisons à caractère partiellement ionique et partiellement 

covalent sont appelées liaisons covalentes polaires.  

Les composés ioniques conduisent l'électricité en fusion ou en solution, généralement 

sous forme de solide. Les composés ioniques ont généralement un point de fusion élevé, en 

fonction de la charge des ions qui les composent. Plus les charges sont élevées, plus les forces 

de cohésion sont fortes et plus le point de fusion est élevé. Ils ont également tendance à être 

solubles dans l'eau; plus les forces de cohésion sont fortes, plus la solubilité est faible. 

7 Classification des liaisons chimiques intermoléculaires : 

 Liaison hydrogène 

La liaison hydrogène est une force intermoléculaire impliquant un atome d'hydrogène 

et un atome électronégatif comme l'oxygène, l'azote ou le fluor. L’énergie d'une liaison 

hydrogène est intermédiaire entre celle d'une liaison covalente et celle des forces de London 

(Van Der Waals). L'origine de cette liaison hydrogène est électrostatique. Pour que cette liaison 

s'établisse, il faut la présence d'un donneur de liaison hydrogène et d'un accepteur ainsi que les 

deux hétéroatomes doivent se trouver à une distance d'environ 0,25 nm. La Figure 24  montre 

les liaisons hydrogène entre les molécules H2O. 
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Figure 24: Liaisons hydrogène dans l’eau. 

 

 

 Autres interactions intermoléculaires  

Les Autres interactions intermoléculaires sont résumées[20] dans le Tableau 2 

 

Tableau 2: interactions intermoléculaires 

Type  

d’interaction 

Facteur de 

dépendance de 

l’énergie potentille 

vis-à-vis la distance 

Energie 

Caractéristique 

KJ mol-1 

Remarque 

Ion-ion 

 

1/r 250 Uniquement entre Ions 

Ion-dipôle 

 

1/r2 15 Entre ions et 

molécules polaires 

Dipôle- Dipôle 1/r3 2 Entre molécules 

polaires stationnaires 

 1/r6 0.3 Entre molécules 

polaires en rotation 

London 

(dispersion de) 

1/r6 2 Entre tous types de 

molécules 
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1 Introduction 

En se basant sur l’équation de Schrödinger et quelques approximations, la DFT est une 

des méthodes les plus répondues dans la chimie quantique en raison de son application possible 

à des systèmes allant de quelques atomes à plusieurs centaines. Ceci est dû principalement à la 

puissance croissante de l’informatique et le développement d'algorithmes de plus en plus 

performants. Il est actuellement possible de caractériser avec précision les propriétés des 

matériaux en appliquant la théorie de la fonctionnelle de la densité DFT (Density Functional 

Theory).  

La DFT repose sur les deux théorèmes de Hohenberg et Kohn, dont le premier stipule 

que toute densité électronique donnée correspond une fonction d’onde unique. Le second 

théorème postule que l’énergie, fonctionnelle de la densité électronique, est régit au principe 

variationnel. Ainsi, les deux théorèmes de Hohenberg et Kohn, postule qu’on peut connaître 

totalement l’état d’un système électronique en déterminant seulement sa densité électronique : 

ceci en minimisant l’énergie du système pour obtenir la densité électronique de l’état 

fondamental. 

La théorie Hartree-Fock et les approches dérivées de ce formalisme, se basent sur une 

fonction d'onde multiélectronique. Le but primordial de la théorie de la fonctionnelle de la 

densité est de remplacer la fonction d'onde multiélectronique par la densité électronique en tant 

que grandeur de base pour les calculs. Par conséquent si la fonction d'onde multiélectronique 

dépend de 3N variables (où N est le nombre total de particules du système), la densité dépend 

seulement des trois variables d’espace x, y, z; ce qui est mathématiquement plus facile à traiter.  
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2 L’équation de Schrödinger 

L’équation de Schrödinger [1] qui est l'équation fondamentale pour décrire une structure 

d’un système formé de N noyaux et n électrons s’écrit : 

 

HΨ = EΨ                     (1) 

 

Ψ: sont les fonctions propres de H. 

E : sont les valeurs propres de H. 

 

Pour une molécule, l’hamiltonien H total est défini par les 5 termes suivants : 

1. Terme cinétique des électrons :    H 1   = -
ħ2

2𝑚𝑒
∑ ∆𝑖
𝑛
𝑖  

 2. Terme cinétique des noyaux :                              H 2    = -
ħ2

2𝑀𝐾
∑ ∆𝐾
𝑁
𝐾  

3. Terme de répulsions électrons-électrons :           H 3  = +∑
𝑒2

𝑟𝑖𝑗

𝑛
𝑖〉𝑗  

4. Terme de répulsions noyaux-noyaux :                 H 4  = +∑
𝑍𝐾𝑍𝐿 𝑒

2

𝑟𝐾𝐿

𝑁
𝐾〉𝐿  

5. Terme d’attractions électrons-noyaux :               H 5  =  − ∑𝐾=1
𝑁 ∑

𝑍𝐾 𝑒
2

𝑅𝐾𝐼

𝑛
𝑖=1  

 

H = H1+H2+H 3+H4+H5                                                                         (2) 

   

En utilisant l’approximation de Born et Oppenheimer [3], l'hamiltonien H peut s’écrire 

sous la forme simplifiée suivante : 

 

H = - 
ħ2

2𝑚𝑒
∑ ∆𝑖
𝑛
𝑖=1   −  ∑𝐾=1

𝑁 ∑
𝑍𝐾𝑒

2

𝑅𝐾𝐼

𝑛
𝑖=1  +∑

𝑒2

𝑟𝑖𝑗

𝑛
𝑖〉𝑗                                               (3) 

 

3 Méthode de Hartree-Fock-Roothaan: 

 Méthode de Hartree-Fock : 

En tenant compte des principes d’indiscernabilité des électrons et du principe d'exclusion 

de Pauli, la fonction d'onde totale ψ s’écrit sous forme d’un déterminant de Slater [4], dont la 

forme abrégée pour un système à couches fermées est : 
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Ψ(1,2,…,n) = 
1

𝑛!1/2
│𝛷(1)Ф̅(2)… . . Ф̅(2𝑚 − 1)Ф̅  (2𝑚)│                   (4) 

Avec: 

Φ1 (1) = Φ1(1) α (1)                                                     (5) 

Ф̅1(1) = Φ1(2) β (2)                                                      (6) 

 

Ф est une orbitale moléculaire mono-électronique. α et β sont les fonctions de spin. 

 

 Méthode de Hartree-Fock-Roothaan: 

En introduisant l’approximation MO-LCAO (Linear Combination of Atomic Orbitals) 

et en procédant par la méthode de variations, on aboutit aux équations de Roothaan définies par 

le système séculaire suivant [5] : 

 

∑ CKr (Frs − εK
N
r=1 Srs) = 0   S = 1,2,….N          (7) 

Avec : 

{
 
 

 
 Frs = hrs

c + ∑∑Ppq{2 < 𝑟𝑠|pq > −< 𝑟𝑞|ps >}

n

q=1

n

p=1

Srs = < Фr|Фs > 

hrs
c = ∫Фr

s (i)hcФs(i)dτi

                                                             (8) 

                                                                  

Le défaut majeur de la méthode de Hartree-Fock-Roothann réside dans le fait qu’elle 

ne tient pas compte de la corrélation électronique chose qui est corrigée dans les méthodes DFT. 

4 Théorie de la fonctionnelle de densité (DFT)  

 

 1er théorème de Hohenberg et Kohn : 

Enoncé :  

« L’énergie moléculaire, la fonction d’onde et toutes les autres propriétés électroniques de 

l’état fondamental sont déterminées à partir de la densité électronique de l’état fondamental ρ0  

(x, y, z)  ».[ 6 ] 
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H = -
1

2
∑ 𝛥𝑖 + ∑

1

𝑟𝑖𝑗

𝑛
𝑖>𝑗

𝑛
𝑖 + ∑ 𝜐(𝑟)𝑖

𝑛
𝑖                                      (9) 

Avec: 

 

υ (ri) = - ∑
𝑍𝑎

𝑟𝑖𝑎
𝑎                                                        (10) 

 

υ (ri) : Potentiel externe de l’électron i. Ce potentiel correspond à l’attraction de l’𝑒− (i) 

avec tous les noyaux qui sont externes par rapport au système d’électrons. 

 

ρ0 (r) : exprime la densité électronique au point r (nombre d’électrons). En intégrant cette 

densité ponctuelle sur toute l’espace, on obtient le nombre total d’électrons : 

 

∫𝜌0 (𝑟)𝑑𝑟 = 𝑛                                                              (11) 

 

L’énergie totale peut s’écrire comme la somme de trois fonctionnelles : 

 

E 0 [ ρ0 ] = Vne  [ ρ0 ]+T  [ ρ0 ]+ Vee  [ ρ0 ]                                      (12) 

Avec: 

V ne[ ρ0 ] = ∫𝜌0 (𝑟)𝜐(𝑟)𝑑𝑟                                (13) 

 

Par conséquent, la fonctionnelle de l’énergie peut s’écrire comme suit : 

 

E0[ ρ ] = ∫ 𝜌0 (𝑟)𝜐(𝑟)𝑑𝑟 + F [ρ0]                             (14) 

Avec : 

F [ρ0]   =  T  [ ρ0 ]+ V e e  [ ρ0 ]                                                    (15) 

La fonctionnelle F[ρ0 ] est inconnue. 

 

 2ème théorème de Hohenberg et Kohn : 

 

Enoncé :  
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« Pour une densité d’essai  𝜌̃(r), telle que 𝜌̃(r) ≥0 et 𝜌̃(r) dr= n, l’inégalité suivante est 

vérifiée : E0  ≤  E [𝜌̃] »                                       (16) 

Ce théorème est l’équivalent du principe variationnel. 

 

 Méthode de Kohn et Sham : 

En 1965, Kohn et Sham ont élaboré une méthode pratique pour trouver E0 à partir de ρ0 

[7]. Ils ont considéré un système fictif de référence, noté s, constitué par les n électrons non 

interagissant. Le système de référence est choisi de telle façon à avoir : 

 

ρs (r) = ρ 0 (r)                                                                     (17) 

 

Etant donné que les électrons n’interagissent pas entre eux dans le système de référence, 

l’hamiltonien de système de référence s’écrit : 

 

𝐻̂S =∑ −1/2𝛻𝑖
2 + 𝜐𝑠

𝑛
𝑖=1 (𝑟𝑖)] =  ∑ ℎ𝑖

𝐾𝑆𝑛
𝑖=1                                             (18) 

Avec : 

ℎ𝑖
𝐾𝑆     =  -1/2 𝛻𝑖

2  +  vs(𝑟𝑖)                                                                     (19) 

 

Par conséquent, les équations de Kohn et Sham, pour l’électron i, peuvent s’écrire 

comme suit : 

 

    ℎ𝑖
𝐾𝑆𝜃𝑖

𝐾𝑆 =   𝜀𝑖
𝐾𝑆𝜃𝑖

𝐾𝑆                                                    (20) 

𝜃𝑖
𝐾𝑆 : Orbitale de Kohn et Sham de l’électron i. 

 

La Figure 25 représente l’algorithme Itératif pour la résolution des équations de Kohn-

Sham 
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Figure 25: Algorigramme itératif pour la résolution des équations de Kohn-Sham 

 

5 Approximations 

 Terme d’échange-corrélation : 

 

Soit ΔT la différence de l’énergie cinétique entre le système réel (électrons interagissant) 

et le système fictif (électrons non-interagissant) : 
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ΔT = T [ρ]  - TS  [ρ]                                                     (21) 

et         ΔVee = ΔVee  [ρ] -1/2 ∬
𝜌(𝑟1)𝜌(𝑟2)

𝑟12
𝑑𝑟1𝑑𝑟2                                         (22) 

 

ΔVee est la différence entre la vraie répulsion électron-électron et la répulsion 

coulombienne entre deux distributions de charge ponctuelle. L’énergie s’écrit alors :  

 

Eυ [ρ] =   ρ(r) ʋ(r) +TS [ρ] +1/2 ∬
𝜌(𝑟1)𝜌(𝑟2)

𝑟12
𝑑𝑟1𝑑𝑟2+ ΔT [ρ] + ΔVee  [ρ]               (23) 

La fonctionnelle d’énergie d’échange-corrélation est définie comme suit : 

 

EXC[ρ]  = ΔT [ρ] + ΔVee  [ρ]                                                                  (24) 

 

 Approximation de la densité locale (LDA) 

L’énergie d’échange et de corrélation est une fonctionnelle de la densité dont la forme 

générale est: 

𝐸𝑋𝐶
𝐿𝐷𝐴[𝜌] = ∫𝜌(𝑟)𝜀𝑋𝐶

𝐿𝐷𝐴 [𝜌]𝑑𝑟                                                                                             (25) 

 

𝐸𝑋𝐶
𝐿𝐷𝐴[𝜌] est l’énergie d’échange et corrélation par électron. 

 

L’énergie d’échange et corrélation par électron peut être séparée en deux termes : 

 

𝜀𝑋𝐶[𝜌] = 𝜀𝑋[𝜌] + 𝜀𝐶[𝜌]                                                                                                     (26) 

 

L’approximation de la densité locale ou LDA (Local Density Approximation), consiste 

à exprimer ces deux termes comme étant ceux du gaz d’électrons libres. C’est l’approximation 

la plus ancienne qui fut développée en 1965 par W. Kohn et L.J. Sham [7]. Elle utilise l’énergie 

d’échange calculée selon le modèle développé en 1927 par Thomas et Fermi [8, 9]. L’énergie 

d’échange est connue de façon exacte dans ce cas et s’exprime de façon très simple: 

𝜀𝑋
𝐿𝐷𝐴 = −

3

4
√
3𝜌(𝑟)

𝜋

3
                                                                                                             (27) 

𝐸𝑋
𝐿𝐷𝐴[𝜌] = −

3

4
(
3

𝜋
)

1

3
∫ρ (𝑟)

4

3𝑑𝑟                                                                                         (28) 
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L’expression du terme de corrélation, 𝜀𝐶[𝜌]  n’est pas connue analytiquement. Plusieurs 

approximations ont été réalisées via des simulations Monte‐Carlo quantiques du gaz d’électrons 

libres [10] et des formes analytiques ont été proposées par S.H. Vosko, L. Wilke et M. Nusair 

[11] ainsi que J.P. Perdew‐Y. Wang [12]. 

   L’approximation LDA implémentée dans la méthode de Kohn‐Sham, permet d’obtenir 

des résultats satisfaisants non seulement sur des systèmes métalliques dont la densité 

électronique des électrons de valence varie peu, mais également pour des systèmes moléculaires 

ayant une forte inhomogénéité de charge. Dans cette approximation, les géométries d’équilibre, 

les énergies de liaisons covalentes ainsi que les fréquences harmoniques sont assez bien 

évaluées quoique surestimées de façon assez systématique [13]. Par contre, les liaisons 

hydrogènes sont mal décrites [13]. 

 

 Approximation du gradient généralisé (GGA) 

Les résultats encourageants obtenus dans le cadre de la LDA ont conduit au 

développement de fonctionnelles plus performantes. En effet, afin de prendre en compte 

l’inhomogénéité de la densité électronique autour des noyaux, une dépendance suivant le 

gradient de la densité électronique 𝛻𝜌(𝑟)⃗⃗⃗⃗  a été introduite : 

 

𝐸𝑋
𝐺𝐺𝐴[𝜌] = ∫𝜌(𝑟)𝜀𝑋𝐶 [𝜌, ∇𝜌]𝑑𝑟                                                                                         (29) 

 

Ces fonctionnelles portent le nom de GGA (Generalyzed Gradient Approximation) et 

répondent toutes au même schéma : 

 

𝐸𝑋
𝐺𝐺𝐴 = −

3

4
(
3

𝜋
)

1

3
∫𝐹𝑋 (𝑠)𝜌

4

3(𝑟)𝑑𝑟                                                                                       (30) 

 

FX (S) : le facteur d’exaltation (ou enhancement factor) dépendant du gradient réduit 

 

𝑆 =
|∇𝜌|

2(3𝜋2)
1
3𝜌

4
3

                                                                                                                        (31) 
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FX (S)  permet de différencier les différentes fonctionnelles GGA rencontrées dans la 

littérature. On notera en particulier que pour FX (S) =1, le résultat LDA est retrouvé. 

A titre d’exemple, A.D. Becke propose en 1996 la forme suivante pour FX (S)  [14] : 

 

𝐹𝑋(𝑆) = 1 + К −
К

1+
𝜇𝑠2

К

                                                                                                        (32) 

 

Dans laquelle les coefficients К et 𝜇 sont ajustés de façon empirique : 

К𝐵86=0.967,𝜇𝐵86=0.235 (en unité atomique). 

6 Fonctionnelles hybrides 

Une fonctionnelle hybride est un élément d'une classe d'approximations à la fonctionnelle 

d'échange-corrélation, introduite en 1993 par Axel Becke [14], utilisé au sein de la théorie de la 

fonctionnelle de la densité (DFT). La caractéristique de ces fonctionnelles est d'avoir une partie 

d'échange basée sur la méthode de Hartree-Fock (HF) [4] dépendante des orbitales alors que la 

partie de corrélation est basée sur une autre approche (soit issue de méthodes ab-initio, soit 

semi-empirique. Se basant sur un schéma simple d'amélioration, elles sont considérées comme 

les fonctionnelles les plus précises disponibles, exemple : B3LYP, BLYP, M06-2X, … .  

7 La DFT et la liaison chimique 

 La méthode QTAIM   

Développée par le professeur Richard Bader début des années 1960 [15], l'approche 

QTAIM (Quantum Theory of Atoms in Molecule) ou théorie quantique des atomes dans les 

molécules, est un modèle de chimie quantique décrivant la liaison chimique d'un système en se 

basant sur une approche topologique de la densité de charge.  

Dans la méthode QTAIM, un atome est défini comme un système propre ouvert, c'est-

à-dire un système pouvant transporter de l'énergie et de la densité électronique localisée dans 

l'espace tridimensionnel. Chaque atome est un attracteur de la densité électronique, ce qui peut 

se définir en termes de courbures locales de la densité électronique. L'étude mathématique de 

ces comportements est référée dans la littérature comme topologie de densité de charge. On 
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peut voir dans la figure 26, une analyse QTAIM [16] montrant les points critiques (points bleus) 

et les points critiques des cycles (points orange). Dans la région (a), est décrit un graphique 

moléculaire montrant les chemins de liaison entre les atomes en jaune, et pour (b) une carte du 

contour de la densité électronique dans le plan des atomes Cl – N – C, illustrant la variation de 

la densité électronique. 

 

 

                   (a)                                                          (b) 

Figure 26: Analyse QTAIM :  

(a) Graphique moléculaire montrant les chemins de liaison entre les atomes en jaune.  

(b) Carte du contour de la densité électronique dans le plan des atomes Cl – N – C. 

 

 La méthode NCI  

L'indice d'interactions non covalentes, couramment appelé NCI (Non-Covalent 

Interactions), est un indice de visualisation basé sur la densité électronique (ρ) et les gradients 

de densité réduits (s). Dans cette approche les NCI peuvent être associées aux régions à faible 

gradient de densité réduit (à des densités électroniques faibles). En chimie quantique, NCI est 

utilisé pour visualiser les interactions non covalentes dans un espace tridimensionnel [17]. Sa 

représentation visuelle résulte des isosurfaces du gradient de densité réduit coloré par une 

échelle de force (croissante du bleu-vert-orange rouge) comme on peut voir dans la figure 27. 

une représentation des NCI dans l'espace tridimensionnel c’est-à-dire  les liaisons hydrogène et 

les interactions stériques [18] [19]. 

Cette approche s’avère très utile pour visualiser les ineractions non covalentes 

attractives ou répulsives. L’approche peut mettre en évidence les interactions dans un cristal 
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comme le montre la figure 27 BH3NH3 tétramère dans (a) l’état gazeux (b) dans l’état solide. 

Très utile en recherche conformationnelle comme le montre la figure 28  S4N4 , le conformère 

en bateau (a) semble plus stable à cause d’une interaction attractive S...S. L’approche NCI peut 

aussi visualiser d’une façon claire les interactions très complexes telles que dans des complexes 

Host-Guest. La figure 29 montre les interactions du complexe Host-Guest Cucurbit [7] uril-

bicyclo[2,2,2]octane [20]. 

 

 

Figure 27: Représentation NCI de BH3NH3 tétramère dans (a) l’état gazeux (b) dans l’état 

solide 

 

 

Figure 28: Représentation NCI de S4N4, le conformère en bateau semple plus stable 



Chapitre III : Théorie de la fonctionnelle de densité 

 

51 

 

 

Figure 29: Représentation NCI du complexe Cucurbit[7]uril-bicyclo[2,2,2]octane 

 

 La méthode ELF 

Becke et Edgecombe [21] ont proposé une fonction mathématique indépendante des 

orbitales et basée sur la probabilité de paires. La fonction de localisation électronique, the 

Electron Localization Function (ELF) est une mesure de la probabilité de trouver un électron 

dans le voisinage d'un électron de référence à un point donné et avec le même spin. La fonction 

ELF mesure, d'un point de vue physique, l'augmentation de la localisation spatiale de l'électron 

(on parle alors de bassin de localisation). Cette approche fournit une méthode cartographique 

pour la probabilité de présence d'une paire électronique pour un système multiélectronique. 

Une analyse ELF permet de distinguer les couches de valence impliquées dans les 

propriétés chimiques, les liaisons covalentes et les doublets non liant, elle reproduit une 

visualisation fidèle de la théorie VSEPR. L'ELF reste invariante par rapport à une 

transformation des orbitales moléculaires.  

Dans la figure 30 on peut voir des représentations ELF de B4H4, B6H6
2- et B12H12 2- 

[22]et dans la figure 31 NaCl, Al, N2 et le carbone dans l’état solide [23]. 
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Figure 30: Représentation ELF de B4H4, B6H6
2- et B12H12

2- 

 

 

Figure 31: Représentation ELF de NaCl, Al, N2 et le carbone dans l’état solide 
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1 Introduction 

La nature de la liaison métal-métal dans les complexes organométalliques a fait l'objet 

d'une recherche intense depuis les découvertes historiques des structures dinucléaires 

Mn2(CO)10 et Re2(CO)10 synthétisées en 1957 par Dahl et al. [1] et leur congénère Tc2(CO)10 

par D.Wallach en 1962 [2]. Récemment, les recherches sur les composés moléculaires 

comportant des liaisons métal-métal directes ont pris une place prépondérante dans la chimie 

organométallique et la chimie des clusters des métaux de transition. Ceci est principalement dû 

à leur importance dans la compréhension des interactions covalente [3-7]. De plus, les systèmes 

comportant une liaison métal-métal trouvent de plus en plus des applications dans des domaines 

divers tels que l'électronique moléculaire [7c], la catalyse organométallique [7d, e] et même 

dans les réactions enzymatiques [7f].  

La chimie quantique, en commençant par les calculs EHT (Extended Hückel Theory) 

[8], a été utilisée pour décrire la nature de la liaison métal-métal dans ces dinucléaires 

decacarbonyles. Plus tard, la théorie de la fonctionnelle de densité DFT, a été très utile au cours 

des dernières décennies pour élucider les propriétés électroniques et structurales de tels 

complexes contenant des liaisons métal-métal [9-11]. La DFT comporte de nombreuses 

approches et concepts pour la description des propriétés donneur-accepteur et des liaisons 

chimiques, telles que la théorie QTAIM (Quantum Theory of Atoms in Molecule) [12-16], l’IQA 

(Interacting Quantum Atom), l’EDA (Energy Decomposition Analysis) [17-19], la NCI (Non-

Covalent Interactions) [20-22] ainsi que  l’ETS (Extended Transition State) [23,24].  

Récemment, une nouvelle théorie, connue sous son acronyme NOCV (Natural Orbitals 

for Chemical Valence) a été introduite [25], donnant une description plus explicite de la liaison 

chimique en terme de seulement quelques orbitales localisées dans la région de la liaison. Cette 

approche NOCV combinée avec ETS (Extended Transition State) a été utilisée avec succès 

pour décrire la nature de la liaison chimique ainsi que la réaction chimique [26-31]. En effet, 

cette théorie ETS-NOCV combinée s'est avérée être un outil puissant pour analyser 

quantitativement la nature de la liaison chimique; celle-ci a permis d'extraire les contributions 

de la densité électronique de déformation provenant de différentes composantes σ, π ou δ de la 

liaison. La méthode ETS-NOCV a permis de mieux analyser les divers types de liaisons 

chimiques incluant le modèle Dewar-Chatt-Duncanson [24-26,32-34], les interactions 

covalentes [35], les interactions agostiques intramoléculaires [24,27] et les liaisons hydrogène 

intermoléculaires [36,37].  
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La méthode ETS-NOCV peut être aussi utilisée avec succès en tant qu'outil d'analyse 

pour évaluer la structure électronique des complexes de métaux de transition comportant une 

liaison directe métal-métal. Par conséquent, le but principal de la présente étude est d'appliquer 

l'approche ETS-NOCV pour élucider la nature de la liaison métal-métal dans les complexes 

organométalliques de métaux de transition de formule [M2(CO)10] (M = Mn, Re et Tc). Les 

interactions de liaison métal-métal dans les systèmes considérés, ont été étudiées pour la 

première fois au moyen des méthodes ETS et EDA combinées avec NOCV. 

2 Méthodologie  

Toutes les optimisations de géométrie ont été réalisées à l'aide de la DFT grâce au 

logiciel de densité fonctionnelle d'Amsterdam ADF 2014.07 (Amsterdam Density 

Functional)  [44-46]. Les fonctionnelles GGA, BP86 [47, 48], BP86D [49], ainsi que BLYP 

[50] et BLYPD [51], ont été utilisées pour générer des orbitales moléculaires (MO) de type 

Slater STO (Slater Type Orbital). L'approximation du noyau figé a été appliquée pour les 

orbitales jusqu'à 1s pour le carbone et l'oxygène, 3p pour le manganèse, 4p pour le technétium 

et 4f pour le rhénium. Les effets relativistes pour les métaux Mn, Tc et Re ont été inclus au 

niveau relativiste scalaire dans l’approximation ZORA (Zero-Order Regular Approximation) 

tels que intégrés dans le programme ADF [52]. Les compositions des orbitales moléculaires et 

les populations de recouvrement entre les fragments moléculaires ont été calculées en utilisant 

AOMix [53]. Les contours des orbitales moléculaires ont été générés à l'aide du programme 

ADFGUI [54]. 

 

  Comme mentionné ci-dessus, l'approche ETS-NOCV a permis de séparer les 

contributions de densité de déformation provenant des différentes composantes des liaisons σ, 

π et δ, ce qui a fourni des estimations de transfert de charge et d'énergie correspondantes. Les 

interactions entre les deux fragments M(CO)5 (M = Mn, Re et Tc) ont été analysées au moyen 

des méthodes ETS (Extended Transition State) et l'EDA (Energy Decomposition Analysis) 

combinées à la NOCV (Natural Orbitals for Chemical Valence) [55]. 

 

Dans cette méthode, l'énergie de liaison totale (∆𝐸𝑡) est définie comme la somme de 

deux termes: 

 

∆𝐸𝑡 = ∆𝐸𝑝𝑟𝑒𝑝 + ∆𝐸𝑖𝑛𝑡                                                             (1) 
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  Le premier terme représente l'énergie de préparation (ΔEprep) nécessaire pour changer 

les structures des fragments libres à la forme qu'ils prennent dans le complexe. Le second terme 

traduit l'énergie d'interaction (ΔEint) entre les fragments, qui est ensuite décomposée en trois 

composantes chimiquement significatives: 

 

∆𝐸𝑖𝑛𝑡 = ∆𝐸𝑝𝑎𝑢𝑙𝑖 + ∆𝐸𝑒𝑙𝑠 + ∆𝐸𝑜𝑟𝑏                                        (2) 

ΔEpauli représente l’énergie des interactions répulsives à quatre électrons entre les 

orbitales occupées, ΔEels se réfère à l’énergie de l'interaction électrostatique classique entre les 

fragments, et enfin, le terme ΔEorb représente l’énergie des interactions stabilisantes entre les 

orbitales moléculaires occupées sur un fragment avec les orbitales moléculaires inoccupées de 

l'autre fragment. Il convient de noter que le dernier terme, à savoir, ΔEorb, comprend également 

le mélange d'orbitales occupées et virtuelles dans le même fragment (polarisation de fragments 

internes). 

Les NOCV ψi ont été dérivés de la théorie de valence de Nalewajski- Mrozek [56-62] 

en tant que vecteurs propres de la matrice de densité de déformation sur la base des orbitales 

des fragments. 

Δ𝜌𝜓𝑖 = 𝜈𝑖𝜓𝑖                                                                                 (3) 

 

Par conséquent, la densité de déformation peut être exprimée via la NOCV comme une 

somme de paires de vecteurs complémentaires propres (ψ-k, ψ+k) correspondant aux valeurs 

propres –νk et + νk avec la même valeur absolue mais ayant des signes opposés [31, 51,63, 64]: 

Δ𝜌(𝑟) = ∑𝜈𝑘[−𝜓−𝑘
2 (𝑟) + −𝜓+𝑘

2 (𝑟)] = ∑Δ𝜌𝑘(𝑟)

𝑀/2

𝑘=1

𝑀/2

𝑘=1

      (4) 

La valeur propre 𝜈𝑘 représente le nombre des électrons transférés des orbitales 'anti-

liant'  𝜓−𝑘  aux orbitales ‘liant’  pendant la formation de la liaison. Dans le schéma combiné 

ETS-NOCV [30, 33], le terme d'interaction (∆𝐸𝑜𝑟𝑏)  est exprimé en termes de valeurs propres 

de NOCV, (𝜈𝑖): 

Δ𝐸𝑜𝑟𝑏 =∑Δ𝐸𝑜𝑟𝑏
𝑘 =

𝑘

∑𝜈𝑘[𝑇𝑘,𝑘
𝑇𝑆 − 𝑇−𝑘,−𝑘

𝑇𝑆 ]

𝑀/2

𝑘=1

                           (5) 
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𝑇−𝑘,−𝑘
𝑇𝑆  et 𝑇𝑘,𝑘

𝑇𝑆  sont des éléments de matrice Kohn-Sham à l'état de transition diagonale 

correspondant aux NOCV avec des valeurs propres 𝜈𝑘 et 𝜈−𝑘. Les composantes ci-dessus 

Δ𝐸𝑜𝑟𝑏
𝑘   fournissent une estimation énergétique de Δ𝜌𝑘 , caractérisant ainsi l'importance d'un 

canal d'écoulement d'électrons particulier pour la liaison entre les fragments moléculaires 

considérés [8]. 

3 Résultats et discussions: 

Les longueurs de liaison métal-métal et ligand-métal calculées par les méthodes BP86, 

BP86D-BLYP-BLYPD, et les distances expérimentales RX, sont reportées dans le tableau 3. 

La géométrie optimisée DFT/BP86D du complexe M2(CO)10 (M = Mn, Tc ou Re) est 

représentée dans la figure 32. 

 

 

 

 

 

Figure 32: Structures Moléculaire de M2(CO)10, M=[Mn, Re, Tc] 
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Tableau 3: Les longueurs de liaison calculées et leurs valeurs RX (pm) correspondantes 

expérimentales des complexes M2(CO)10 (M = Mn, Tc, Re). 

Bond (pm) Méthode Mn2(CO)10 Tc2(CO)10 Re2(CO)10 

MM X-ray 292[8] 302.8[57] 304[58] 

 BP86 298.7 312.4 316.2 

 BLYP 311.2 323.9 326 

 BP86D 293.3 306.2 309.6 

 BLYPD 301.8 314.3 316 

MCOeq X-ray 183[8] 199.7[57] - 2.00[8] 200[8] 

 BP86 187.1 201.6 201 

 BLYP 189.8 204 196.7 

 BP86D 186.9 201 201 

 BLYPD 189.4 201.3 202.6 

MCOax X-ray 179[8] 190[8] - 194.6[57] 190[8] 

 BP86 181.9 195.9 201 

 BLYP 184.5 198.2 202.8 

 BP86D 182.2 196.5 195.7 

 BLYPD 185.1 196.4 197.5 

 

Comme attendu, les paramètres géométriques calculés pour les systèmes M2(CO)10  

considérés en phase gazeuse sont systématiquement plus élevés que ceux observés. En effet, la 

comparaison des longueurs des liaisons Mn-Mn, Tc-Tc et Re-Re calculées avec celles de la 

DRX, révèle que l'écart n'est respectivement que de 1,3, 3,4 et 5,16 pm pour la méthode BP86D 

et 6.7, 9,6 et 12.2 pm pour la méthode BP86; En revanche, les longueurs de liaison métal-métal 

calculées par BLYP et BLYPD sont surestimées de 9,8 à 22 pm par rapport aux mesures par 

DRX. 

Il est clair que la méthode BP86D a conduit aux résultats les plus en accord avec les 

données expérimentales. De plus, les distances de liaison M-CO calculées au niveau de BP86D 

sont en bon accord avec les valeurs DRX. Par conséquent, la discussion suivante sur les 

propriétés géométriques et électroniques concernera exclusivement la méthode BP86D/TZP. 
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Afin de mieux comprendre l'interaction métal-métal dans les complexes M2(CO)10, la 

contribution de M1, M2 et (CO)10 dans les orbitales moléculaires avec la population de 

recouvrement entre les deux métaux Mn1 et Mn2 en interaction, sont reportées dans le Tableau 

4. Les résultats des systèmes Re2 et Tc2 sont affichés respectivement dans le tableau 5 et le 

tableau 6. La figure 33 montre les orbitales moléculaires dominants les interactions de la 

liaison Mn-Mn. 

 

 
Tableau 4: Composition des orbitales moléculaires en terme de fragments: Mn1, Mn2 et 

(CO)10 

MOs Energy (eV) 
composition de MO Recouvrement population 

% {Mn1/Mn2/(CO)10} Mn1Mn2 

LUMO 3.49 24/24/50.26 0.244 

HOMO 6.49 28.75/28.75/42.50 0.061 

HOMO-1,2 6.69 36.40/36.40/27.25 0.016 

HOMO-3,4 7.15 33.10/33.15/33.76 0.018 

HOMO-5 7.35 61.47/3.68/34.85 0.00 

HOMO-6 7.36 3.68/61.48/34.68 0.00 

 

 

Tableau 5: Composition des orbitales moléculaires en terme de fragments: Re1, Re2 et (CO)10 

Orbitales Energie (eV) 
composition of MO population 

Re1%/Re2%/[CO]10% Re1-Re2 

LUMO -3.10 8.95/8.94/82.13 -0.147 

HOMO -6.46 27.24/27.23/45.53 0.116 

HOMO-1,2 -6.79 33.33/33.34/33.33 -0.052 

HOMO-3,4 -7.43 33.10/33.15/33.76 0.048 

HOMO-5 -7.56 39.66/22.02/38.31 0.001 

HOMO-6 -7.56 22.00/39.65/38.35 0.002 
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Tableau 6: Composition des orbitales moléculaires en terme de fragments:Tc1, Tc2 et (CO)10 

Orbitales énergie (eV) 
composition of MO population 

Tc1%/Tc2%/[CO]10% Tc1-Tc2 

LUMO -2.90 4.30/4.30/91.44 -0.192 

HOMO -6.15 28.19/28.20/43.61 0.070 

HOMO-1,2 -6.66 35.75/35.79/28.46 -0.052 

HOMO-3,4 -7.27 33.72/33.72/32.57 0.041 

HOMO-5 -7.41 28.20/37.89/33.92 0.001 

HOMO-6 -7.51 37.87/28.17/33.97 0.002 

 

 

Nous rappelons ici que la population de recouvrement est un outil très utile pour prédire 

qualitativement la nature de l’interaction entre deux orbitales, groupes ou atomes. Les valeurs 

positives et négatives indiquent que l’interaction est liante ou anti-liante, respectivement, et la 

valeur est nulle pour l’interaction non-liante. 

La composition des orbitales moléculaires de Mn2(CO)10  est reportée dans le tableau 4, 

et les formes orbitales moléculaires Kohn Sham sont illustrées dans la figure 33, montrant que 

HOMO-5 et HOMO-6 sont des interactions métal-métal de type δ non-liante, alors que le 

caractère π des orbitales HOMO-3 et HOMO-4 est annulé par leurs analogues π* anti-liant 

HOMO-1, HOMO-2. Ces résultats signifient que les composants π et δ ne contribuent pas 

significativement à la liaison métal-métal. Nous concluons que la liaison Mn-Mn est 

principalement une interaction du type σ. Effectivement, dans la figure 33, la HOMO a la forme 

d’une liaison σ provenant de la combinaison symétrique des orbitales métalliques Pz et dz2.  
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Figure 33: Orbitales moléculaires de Kohn–Sham de Mn2(CO)10. 
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Les résultats correspondants aux complexes Tc2(CO)10  et Re2(CO)10 sont indiqués dans 

les tableaux 5 et 6 et montrent clairement le caractère covalent dominant de la liaison métal-

métal. 

Pour obtenir une vue plus nette des interactions métal-métal, des calculs « Single 

Point » à partir des structures optimisées avec la fonctionnelle BP86D ont été réalisés en 

utilisant l'approche combinée ETS-NOCV. Les résultats de décomposition énergétique obtenus 

avec l'approche ETS-NOCV sont reportés dans le tableau 7. Les orbitales NOCV et la densité 

de déformation Δρ sont représentées sur la figure 34. 

 

Tableau 7: Energies d’interaction ETS-NOCV [kcal/mol] pour M2(CO)10 (M = Mn, Tc, Re). 

Terme Mn2(CO)10 Tc2(CO)10 Re2(CO)10 

∆𝐸𝑝𝑎𝑢𝑙 48.19 61.79 63.5 

∆𝐸𝑒𝑙𝑠 -31.18 (39.5 %) -48.72 (48.0%) -49.49 (45.9%) 

∆𝐸𝑜𝑟𝑏 -47.78 (60.5%) -52.75 (52.0 %) -58.3 (54.1%) 

∆𝐸𝑖𝑛𝑡 -30.77 -39.68 -44.29 

 

Le tableau 7 montre que l'interaction totale des énergies est dominée par la composante 

orbitalaire (ΔEorb), ce qui met en évidence le caractère covalent dominant des interactions 

métal-métal dans les complexes étudiés. Il est à noter que le Tc2(CO)10, présente le caractère 

covalent le plus faible et le terme électrostatique le plus élevé en comparaison avec les systèmes 

binucléaires Mn2, Re2. Le système Mn2(CO)10  est le système ayant donc le caractère covalent 

(ΔEorb) le plus important avec une contribution de (60,5%) et le plus bas terme électrostatique 

ou ionique (39,5%).  

De plus, les résultats du tableau 3 montrent une diminution du caractère covalent de la 

liaison métal-métal dans l'ordre Mn> Re>Tc et un caractère électrostatique croissant de manière 

opposée Mn <Re <Tc. 
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Figure 34: Les contours des paires NOCV dans Mn2(CO)10 

 

La figure 34 représente les contours des orbitales NOCV les plus important de 

Mn2(CO)10 et la densité de déformation correspondante, ∆𝜌𝜎
𝛼 et ∆𝜌𝜎

𝛽
 et  ∆𝜌𝜎

𝛼+𝛽
 avec l’énergie 

d'interaction orbitalaire (ΔEorb) ayant des valeurs propres supérieures à zéro (| v |> 0.1). Plus 

intéressant, cette figure montre clairement que dans l’espèce Mn2(CO)10, il y a une paire 

complémentaire orbitale NOCV 𝛼 et β et un caractère σ avec une contribution énergétique 

nettement élevée (ΔE = -42,2 kcal mol-1) pour l'orbitale (tableau 3). Cette dernière orbitale 

NOCV, manifestant un caractère σ, est clairement représentée par une sortie d'électrons des 

orbitales Pz et dz2 et une accumulation de densité électronique au niveau de la région entre les 

deux atomes métalliques. Ce qui confirme que les liaisons métal-métal dans les complexes 

étudiés ont un caractère σ dominant avec une composante π ou δ quasi-nulle. 
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4 Conclusion 

Dans ce travail des calculs DFT ont été conduits, en utilisant l’approche ETS et EDA 

combinées avec NOCV, pour étudier la nature de liaison métal-métal dans complexes M2(CO)10 

(M = Mn, Re, Tc). Les géométries optimisées à différents niveaux de la théorie DFT, à savoir 

BP86, BLYP, BLYPD et BP86D ont révélé que la méthode BP86D conduit à des structures en 

bon accord avec les données expérimentales DRX. Les résultats de l'ETS ont montré que les 

deux termes : orbitalaire ΔEorb et électrostatique Eels diminuent et augmentent, respectivement 

selon les tendances suivantes : Mn>Re>Tc vs. Mn<Re<Tc, respectivement. 

Aussi les liaisons métal-métal dans les complexes M2(CO)10  (M = Mn, Re, Tc) sont dominées 

par le caractère  covalent avec 60.5% pour le système Mn2, représentant le pourcentage 

covalent le plus élevé par rapport à ses congénères : Re2 (54.1%) et Tc2 (52.0%).  
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Conclusion générale 

 

L’étude de la nature de la liaison chimique constitue l’essence de la chimie et de la 

diversité de notre univers. Sans celle-ci notre univers serait que des atomes d’un peu plus d’une 

centaine d’éléments. Depuis les années 1890, les chimistes ont tenté de comprendre la structure 

et le mode de liaison qui dominent dans les molécules en particulier dans les métaux carbonyles 

de transition et clusters. Mais ce qui les a intensément intriguée est l’existence de la liaison 

métal-métal dans les complexes organométalliques, spécialement après la synthèse des 

composés dinucléaires Mn2(CO)10 et Re2(CO)10 synthétisées par Dahl et al. En 1957 et leur 

congénère Tc2(CO)10 par D.Wallach en 1962. Depuis ce temps, beaucoup de tentatives ont été 

essayées pour étudier la nature de cette curieuse liaison métal-métal en commençant par des 

calculs EHT Extended Hückel Calculations, EDA Energy Decomposition Analysis (EDA) et 

ETS Extended Transition State ainsi que d’autre approches quantiques, ceci sans pouvoir 

trancher de quelle nature est cette liaison métal-métal. Dans cet étude nous avons dû utiliser 

ETS et EDA combiné avec NOCV Natural Orbital Chemical Valence pour évaluer le caractère 

des interactions métal-métal dans les complexes Mn2(CO)10, Re2(CO)10 et Tc2(CO)10. 

Au terme de cette étude nous rappelons ses principaux résultats. Les géométries 

optimisées et calculées à différents niveaux de la théorie BP86, BLYP, BLYPD et BP86D ont 

révélé que cette dernière méthode BP86D a conduit à des structures en meilleur accord avec les 

données expérimentales DRX. L’étude a montré que les interactions métal-métal dans les 

complexes Mn2(CO)10, Re2(CO)10 et Tc2(CO)10 sont dominées par le caractère covalent. Les 

résultats de l'ETS-NOCV ont montré que les liaisons métal-métal dans les complexes M2(CO)10  

(M = Mn, Re, Tc) sont dominées par le caractère covalent avec 60.5% pour le système 

Mn2(CO)10, présentant un caractère covalent métal-métal le plus prédominant entre ses 

congénères, 54.1% pour Re2(CO)10  et 52.0% pour Tc2(CO)10. 
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Résumé 

La liaison métal-métal dans les complexes organométalliques a été étudiée de façon 

intense depuis les années cinquante du siècle dernier. Ceci dû principalement à l'importance de 

cette interaction métal-métal en biologie et en synthèse chimique ce qui fait que la nature de 

ces interactions est encore sous une intense investigation. La nature de la liaison métal-métal 

dans les complexes dinucléaires decacarbonyles M2(CO)10 (M = Mn, Re, Tc) a été étudiée pour 

la première fois en utilisant l'approche de l’orbitale naturelle de la valence chimique (NOCV) 

combinée avec l'état de transition étendu (ETS) pour l'analyse de décomposition de l'énergie 

(EDA). Les géométries ont été optimisées avec différentes fonctionnelles DFT BP86, BLYP, 

BLYPD et BP86D, cette dernière méthode à savoir BP86D, donne la meilleure concordance 

avec les mesures expérimentales DRX. Les résultats ETS-NOCV/BP86D/TZP ont révélé que 

le caractère covalent de la liaison métal-métal est de 60,5%, 54,1% et 52,0% pour Mn-Mn, Re-

Re et Tc-Tc, respectivement.  
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Abstract 

Metal–metal bond in organometallic complexes have been investigated intensively since 

the fifties of the last century. Despite of the importance of such metal-metal interaction in 

biology and synthesis, the nature of these interactions still misunderstood and under 

investigation.  The nature of the chemical metal-metal bonding in M2(CO)10(M = Mn, Re, Tc) 

dinuclear decacarbonyls complexes was investigated for the first time using the natural orbital 

chemical valence (NOCV) approach combined with the extended transition state (ETS) for 

energy decomposition analysis (EDA). The optimized geometries carried out at different levels 

of theory BP86, BLYP, BLYPD and BP86D, showed that the latter method, i.e., BP86D, led to 

the best agreement with X-ray experimental measurements. The ETS-NOCV/BP86D/TZP 

results revealed that the metal-metal interactions are mainly covalent with a contribution of 

60.5%, 54.1% and 52.0% for Mn–Mn,Re–Re and Tc–Tc, respectively.  
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 ملخص
 

الرابطة  منذ خمسينات القرن الماضي. على الرغم من أهمية مثل هذه الرابطة معدن معدن كانت محل بحث كثيف 

ما زالت لم تفهم تمام الفهم وهي قيد الدراسة الى يومنا هذا.  المعدنية معدنية في علم الأحياء والكيمياء، فإن طبيعة هذه الرابطة

 decacarbonyls المعقدات في 10(CO)2M (M = Mn, Re, Tc)المعدنية المعدنية في  تمت دراسة طبيعة الرابطة

dinuclear لأول مرة باستخدام (NOCV جنبا إلى جنب مع ) (ETS) و (EDA أظهرت الأشكال الهندسية المثلى .)

، أدت  BP86Dالأخيرة، أي  أن الطريقة BP86Dو  BLYPDو  BLYPو  BP86مستويات مختلفة من النظرية  على

أن المساهمة التساهمية  ETS-NOCV/BP86D/TZPالسينية. كشفت نتائج  إلى أفضل توافق مع القياسات التجريبية للأشعة

 ، على التوالي.  Tc –Tcو  Mn-Mn  ،Re-Reلـ  ٪...6و  ٪5..6،  ٪6..5المعدن هي -رابطة المعدن في المحسوبة
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