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INTRODUCTION GENERALE 

 

La liaison halogène est une interaction noncovalente qui est formée entre un atome 

halogène et un accepteur ou un donneur d'électrons. Parmi les différents types d’interactions 

intermoléculaires, la liaison halogène est l’une des plus directionnelles qui existent. Elle est 

aussi efficace que la liaison hydrogène pour guider l’assemblage moléculaire, ce qui est mis à 

profit dans les domaines de l’ingénierie cristalline et de la chimie supramoléculaire, car 

l’orientation des molécules à l’état solide peut se prédire raisonnablement. Ainsi, par exemple, 

la liaison halogène est utilisée dans le développement de nouveaux conducteurs moléculaires. 

En effet, l’oxydation de tétrathiafulvalènes halogénés dans l’état radical (cation) active 

l’atome halogène, induisant des liaisons halogène avec des contre-ions possédant un caractère 

de base de Lewis (Cl-, Br−, I-, Ag(CN)2
−, …). Cette réaction a permis de concevoir de 

nouveaux matériaux basés sur les arrangements moléculaires exclusivement gouvernés par 

ces types d’interactions. Dans un autre domaine, la nature particulière de la liaison halogène 

peut également servir pour l’élaboration de cristaux liquides en utilisant des complexes du 

type B···XY, où B est une base de Lewis (comme l’alkoxystilbazole) et XY est une molécule 

homo- ou hétéro-halogène (comme l’iodopentafluorobenzène). 

La liaison halogène est typiquement observée dans des systèmes C−Hal···X, où l’atome 

d’halogène (Hal) qui est lié à un atome de carbone interagit avec un autre halogène (X = Hal) 

ou avec une base de Lewis (X = base de Lewis). L’origine de cette interaction a été associée à 

l’anisotropie de la distribution électronique autour du noyau de l’halogène. Cet effet, appelé 

« polar flattening », induit un rayon atomique effectif plus petit le long de l’axe de la liaison 

C−Hal que dans le plan perpendiculaire à cette direction. Comme il sera montré tout au long 

de ce travail, la distribution électronique si particulière de l’atome d’halogène conduit à des 

régions électrophiles (δ+) selon la direction C−Hal et nucléophiles (δ
-) dans le plan 

perpendiculaire à cette direction, ce qui gouverne son interaction anisotrope avec 

l’environnement. La force de la liaison halogène augmente avec la taille de l’atome halogène 

et avec sa polarisabilité, et diminue avec son électronégativité (F < Cl < Br < I). Ces 

caractéristiques électroniques vont ainsi influencer la dimension des régions δ
+ et δ-. En 

particulier, la région δ+ devient de plus en plus importante selon la série Cl < Br < I. Les 

études théoriques qui ont été réalisées sur les halogènes ont montré une région δ
+ 

extrêmement réduite (voir absente) sur l’atome de fluor selon la direction C–F. Ce phénomène 
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peut expliquer pourquoi l’interaction halogène impliquant l’atome de fluor est beaucoup 

moins observée expérimentalement qu’avec les autres halogènes.  

Bien que la liaison halogène soit connue depuis le 19ème siècle et qu’elle ait été étudiée 

depuis plusieurs décennies, les recherches réalisées à ce jour n’ont pas encore permis 

d’acquérir une compréhension approfondie de l’interaction. L’objectif principal de cette thèse 

est donc de mieux comprendre ces interactions. Le travail de thèse est consacré à l'étude de la 

densité électronique et du potentiel électrostatique des composés halogénés par diffraction X 

haute résolution, et s’inscrit dans un projet portant sur le même sujet et soutenu par l’Agence 

Nationale de la Recherche (ANR). Pour étudier la liaison halogène, nous avons choisi quatre 

composés chlorés : l’hexachlorobenzène C6Cl6, le tétrachlorodinitrobenzène C6Cl4N2O4, le 

dichlorobiphényle C10H8Cl2 et le triphénylechlorométhane C19H15Cl. Deux raisons principales 

expliquent pourquoi nous avons sélectionné ces molécules : (i) la caractérisation 

expérimentale de la liaison halogène est plus facilement mise en œuvre avec des halogènes de 

petite taille, ce qui permet de dégager plus aisément leur comportement dans l’interaction, et 

(ii) les structures cristallines des quatre composés présentent une bonne variété de liaisons 

halogène, à savoir des interactions Hal···Hal (Cl···Cl), des interactions Hal···B (Cl···O), ainsi 

que des interactions avec des atomes d’hydrogène (Cl···H) et des interactions avec des 

électrons π (Cl···π).  

 

Cette thèse comporte trois volets : 

1) Dans le premier volet (Chapitres 1 et 2), une première partie sera consacrée à la 

présentation de la liaison halogène telle qu’elle a été caractérisée à l’issue des études physico-

chimiques réalisées jusqu’à présent. L’origine et la nature de ce contact seront discutées dans 

cette partie, ainsi que la conception des différents types d’interactions selon le type d’atomes 

impliqués et selon la géométrie d’interaction. Une deuxième partie sera dédiée à la 

méthodologie utilisée dans cette thèse, où seront cités des rappels sur la caractérisation de la 

densité électronique et son analyse, ainsi que l’utilisation que nous allons faire des grandeurs 

topologiques et énergétiques dérivées pour la détermination et l’évaluation des intensités 

d’interaction des liaisons halogène.  

2) Le deuxième volet comporte les Chapitres 3, 4, 5 et 6. Ces chapitres seront consacrés à 

l’analyse de chacun des quatre composés. Les données issues de l’expérience de diffraction 

des rayons X sur monocristal à haute résolution et à basse température sont utilisées pour 

résoudre et déterminer la structure cristalline de chaque composé. Une fois le modèle 

d’atomes indépendants construit, l’analyse structurale de chaque composé est réalisée pour 
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déterminer les interactions mises en jeu afin de caractériser leur géométrie. Ce modèle 

structural sera utilisé comme point de départ pour réaliser l’affinement du modèle 

multipolaire de la densité électronique (modèle de Hansen-Coppens, logiciel MoPro). Une 

fois la densité électronique cristalline modélisée, elle sera analysée à partir de sa 

caractérisation topologique et utilisée pour le calcul analytique du potentiel électrostatique à 

partir du modèle multipolaire, qui est décrit dans les logiciels ELECTROS et VMoPro. Les 

cartes de densité électronique, de sa topologie et du potentiel électrostatique, ainsi que les 

valeurs topologiques et énergétiques de la distribution électronique, nous permettront de 

caractériser les interactions halogènes mises en jeu. 

3) La dernière partie comporte le Chapitre 7 et les conclusions. Dans le Chapitre 7  nous 

proposerons une nouvelle méthode expérimentale qui permettra de déterminer les rayons de 

Van der Waals anisotropes des atomes halogènes à partir de l’analyse topologique de la 

densité électronique. En particulier, une application sur l’atome de chlore sera présentée. Ce 

chapitre sera dédié également à la discussion générale sur l’ensemble des liaisons halogènes 

observées dans les composés étudiés. Ici, nous réaliserons la discussion sur les 

caractéristiques propres aux quatre types d’interactions (Cl···Cl, Cl···O, Cl···H et Cl···π). Les 

interactions de même type seront analysées à partir des propriétés de la densité électronique, 

de sa topologie et des propriétés énergétiques dérivées, dans le but de les comparer et de les 

classer. Dans cette partie, nous étudierons aussi les dépendances entre les propriétés 

topologiques de la densité électronique et la distance intermoléculaire de l’interaction, ainsi 

que les dépendances entre les propriétés topologiques et les propriétés énergétiques, pour les 

quatre types d’interactions. Une comparaison avec les grandeurs topologiques et énergétiques 

issues des interactions H···π et π···π, également caractérisées dans ce travail, sera réalisée afin 

d’apporter des informations complémentaires permettant de montrer l’intensité de la liaison 

halogène par rapport aux autres interactions.  

Enfin, ce manuscrit se terminera par une conclusion générale et par les perspectives 

envisagées suite au travail réalisé. 
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Introduction : La liaison halogène 

I. Introduction  

L’étude des interactions non covalentes, dont les liaisons halogène, a été abordée depuis 

longtemps car la connaissance approfondie de ces interactions est d’une importance cruciale 

pour la compréhension de l’empilement moléculaire et de la cristallisation des matériaux 

moléculaires, compréhension fondamentale pour la maîtrise d’éventuelles applications. Dans 

ce chapitre nous allons citer quelques travaux réalisés dans la littérature sur la liaison 

halogène. La définition et le classement des types d’interaction halogène seront aussi 

rappelés. 

En dernière partie de ce chapitre sera exposée l’étude bibliographique sur la densité 

électronique des liaisons halogène. La méthode topologique de la densité électronique est une 

méthode très puissante et efficace pour étudier non seulement les liaisons dans la molécule, 

mais aussi les interactions intermoléculaires faibles comme les liaisons halogène et 

hydrogène.        

 

II. Identification des interactions impliquant des atomes halogènes : premières 

observations 

Depuis le 19ème siècle, il a été observé que les dihalogènes Hal2 (Hal = Cl, Br, I) peuvent 

former des complexes avec des bases de Lewis comme l’ammoniac ou le méthylamine [1,2]. 

Ces complexes se forment suite à un transfert de charge intermoléculaire, ce qui génère une 

paire « donneur-accepteur ». Le premier complexe de ce type, impliquant un atome halogène 

et un donneur d’électrons, date de 1863 avec les travaux de Guthrie sur le NH3I2 (iodure de 

iodammonium) [3], où il décrit la formation du complexe de H3N···I2. Par la suite, les 

structures cristallines de Br2 et de Cl2 ont été étudiées par B. Vonneguten en 1936 [4]  et par 

R.L. Collin en 1952 [5]. Les deux composés sont iso-structuraux (groupe d’espace Ccma). Les 

distances d’interaction intermoléculaire entre les atomes qui se situent dans le même plan sont 

Br···Br = 3,3 - 3,7 Å et Cl···Cl = 3,3 Å, et celles entre deux plans proches sont Br···Br ≈ 4 Å et 

Cl···Cl ≈ 3,7 Å. Dix ans après, Kyoko Yamasaki [6] proposa une interaction 

quadrupôle···quadrupôle pour expliquer l’interaction Cl···Cl dans la structure cristalline de 

Cl2, mais la description du potentiel d’interaction déduit à partir de ce modèle n’apporta pas 

un résultat convaincant pour expliquer la structure cristalline de ce composé. Dans la même 

année 1962, Hassel [7] étudia la structure moléculaire du complexe formé entre le dihalogène 
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Br2 et le donneur 1,4-dioxane à partir de la diffraction des rayons-X. Dans ce complexe, le 

contact Br···O se produit (i) avec une distance (2,71 Å) qui est beaucoup plus courte que la 

somme des rayons de Van der Waals (3,35 Å) et (ii) dans une géométrie très linéaire, 

impliquant un phénomène de transfert de charge entre l’atome donneur (O) et l’atome 

accepteur (Br). Dans la littérature, les complexes qui se sont formés à partir de l’interaction 

halogène···oxygène présentent une distance Hal···O beaucoup plus courte que la somme de 

leurs rayons de Van der Waals,  l’intensité de l’interaction étant classée selon la taille et donc 

selon le nombre d’électrons de l’halogène (Cl < Br < I). Mulliken [8] et Flurry [9,10] ont 

développé un formalisme théorique pour décrire les interactions intermoléculaires dans ces 

complexes. En 1968, Bent [11] a montré que ces complexes peuvent être formés non 

seulement par les homodihalogènes (Hal2) (Hal1···Hal1) et les hetérodihalogènes (Hal1···Hal2), 

mais aussi à partir de composés organiques halogénés où l’on trouve le motif C-Hal···O 

(tableau 1). 
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Tableau 1. Quelques complexes du type donneur-accepteur formés à partir de l’interaction 

halogène X····Hal (X = base de Lewis) avec leurs distances d’interactions intermoléculaires 

(····) et intramoléculaires (—) en Å. 

Donneur Accepteur Interaction 
 
1,4-Dioxane 

 
Chlore 

     2,67           2,02 
O············Cl ———Cl 

 
1,4-Dioxane 

 
Oxalyl Chloride 

     3,18          
O············Cl ———C 

 
1,4-Dioxane 

 
Bromine 

     2,71          2,31 
O············Br ———Br 

 
Acétone 

 
Bromine 

     2,82          2,28 
O············Br ———Br 

 
Méthanol 

 
Bromine 

     2,78         2,29 
O············Br ———C 

 
Cyclohexane-1,4-dione 

 
Diiodoacetylène 

2,93        1,98 
O············ I ———C 

 
1,4-Dioxane 

 
Diiodoacetylène 

     2,65 
O············ I ———C 

 
Acétonitrile 

 
Bromine 

     2,82         2,28 
N············Br ———Br 

 
Hexametylenetramine 

 
Bromine 

     2.26         2.4 
N············Br ———Br 

 
Pyrazine 

 
Tetrabromoetylène 

     3.02         1.88 
N············Br ———C 

 
Trimethylamine 

 
Iodine 

     2,27        2,83 
N············I ———I 

 
4-Picoline 

 
Iodine 

     2,31        2,83 
N············I ———I 

 
Trimethylamine 

 
Iodine monochloride 

     2,30        2,52 
N············I ———Cl 

 
Pyridine 

 
Iodine monochloride 

     2,26        2,51 
N············I ———Cl 

 
Quinoline 

 
Iodoforme 

     3,05           
N············I ———C 

 
1,4-Dithiane 

 
Iodine 

     2,87       2,79 
S············I ———I 

 
1,4-Dithiane 

 
Diiodacetylene 

     3,27        
S············I ———I 

 
1,4-Dithiane 

 
Idoform 

     3,32       2,10 
S············I ———I 

          

En 1976, Dumas [12] a constaté l’existence d’interactions faibles entre des solvants 

tétrahalogénés MX4 (M = C, Si ; X = Cl, Br) et des solutés organiques polaires (oxydes, 

pyridine, benzène, triméthyle-1,3,5 benzène). Dans ses travaux, il avait déjà indiqué le rôle 

des atomes d’halogène vis-à-vis de la formation de ces interactions, en étroite analogie avec 

les interactions du type liaison hydrogène. En particulier, il avait signalé un transfert de 
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charge partiel dans l’interaction C – Hal ··· Base de Lewis. Il avait classé la force de cette  

interaction en fonction du numéro atomique de l’halogène (Br > Cl), celle-ci étant d’autant 

plus élevée que l’halogène était lui-même lié à un atome central plus électronégatif (C > Si) : 

CCl4 < CBr4, SiCl4 < CCl4, SiCl4 < SiBr4. Après quelques années, en 1978, le terme 

« halogen bond » fut introduit par Dumas [13] pour nommer ces interactions. Plus tard, les 

propriétés géométriques de complexes formés à partir de dihalogènes avec des bases de Lewis 

dans la phase gazeuse furent établies par Legon [14].  

En 2004, Nguyen et col. [15] ont été les premiers à exploiter les liaisons halogène très 

courtes et très directionnelles (N···I, d = 2,811(4)Å, angle de contact de 168,4(1)°) pour 

l’élaboration de cristaux liquides en utilisant comme précurseurs de départ l’alkoxystilbazole 

et l’iodopentafluorobenzène. Dans la structure du complexe d’inhibiteur de l’aldose réductase, 

un médicament utilisé dans certaines complications du diabète, Ho et Col. [16] ont trouvé que 

l’interaction halogène courte C – Br···O (d=2,973(4) Å) contribue à l’augmentation du 

potentiel de cet inhibiteur. Très récemment, en 2008, Pigge et col. [17] ont utilisé les liaisons 

halogène pour construire des structures poreuses. Cette architecture est due aux interactions 

entre des amines, des hétérocycles azotés ou des groupements carbonyle et des molécules 

organiques halogénées.  

 

III. Caractéristiques de la liaison halogène 

Parmi les interactions intermoléculaires non-covalentes, celles qui ont lieu suivant des 

directions préférentielles présentent un intérêt fondamental dans le domaine de l’ingénierie 

cristalline, puisqu’elles conduisent à un agencement moléculaire particulier bien défini et 

permettent d’établir la relation entre les motifs moléculaires et la structure supramoléculaire 

cristalline. Les interactions directionnelles les plus étudiées sont d’une part la liaison 

hydrogène (LH), qui peut être d’intensité moyenne à forte [18,19,20,21,22,23]  ou faible [22,23,24,25,26], 

et d’autre part l’interaction halogène (LHal) [27,28,29,30,31] qui est d’intensité faible à forte. Les 

caractéristiques des interactions du type LH ont été largement étudiées et sont connues depuis 

longtemps. L’interaction halogène quant à elle, n’a pas été étudiée dans la même mesure et 

son utilisation dans les domaines de l’ingénierie cristalline et de la chimie supramoléculaire 

ne date que de quelques décennies.  

L’interaction halogène est une interaction noncovalente qui est très analogue à la liaison 

hydrogène. Dans cette dernière, l’atome hydrogène est partagé entre un atome accepteur (A) 

et un atome ou groupe moléculaire donneur (D), A et D étant typiquement électronégatifs. 

Dans l’interaction halogène, l’atome halogène Hal (Hal = Cl, Br, I) est aussi partagé entre 
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deux atomes électronégatifs (A et D). Ces deux types d’interaction peuvent se décrire sous la 

forme suivante [35] : 

                   LH :        D – H ··· A                      LHal :    D – Hal ··· A 

Le terme « interaction halogène » est en général utilisé pour appeler les contacts 

intermoléculaires entre un atome halogène et un atome X, qui peut être un autre atome 

halogène ou bien une base de Lewis (typiquement un atome électronégatif possédant une 

paire d’électrons disponible ou un anion). L’interaction halogène (voir figure 1) se caractérise 

par : (i) une distance Hal···X plus courte que la somme des rayons de Van der Waals (dHal…X < 

rW
Hal + rW

X), (ii) une linéarité très remarquable pour les interactions C−Hal···X (X = base de 

Lewis), et (iii) une force d’interaction qui augmente selon la série des halogènes Cl < Br < I. 

 

  

a b 

Figure 1. Interactions (a) Cl···Cl et (b) Cl···O dans les structures cristallines des composés 

Hexachlorobenzène et Tétrachlorodinitrobenzène. 

 

Les interactions noncovalentes entre les atomes halogènes présentent une distance qui 

peut être inférieure ou relativement proche de la somme de leurs rayons de Van der Waals. 

L’origine de ces interactions a été associée à la distribution anisotrope de la densité 

électronique autour de leurs noyaux [32,33]. Pour les décrire, un modèle électrostatique a été 

proposé sur la base de deux hypothèses: (1) la présence d’une région de densité électronique 

localement diluée (δ+) devant l’atome halogène (sauf pour le fluor) et (2) la présence d’une 

distribution anisotrope de la charge électronique autour du noyau de l’halogène (schéma 1) 

[34]. 
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Schéma 1. Distribution anisotrope de la densité électronique autour de l’atome halogène, 

aussi appelé « polar flattening effect ». 

 

L’existence et le caractère électrophile plus ou moins prononcé de la partie δ+ dépendent 

de l’électronégativité de l’atome halogène, de la cohésion moléculaire et du degré 

d’hybridation sp (schéma 2) de l’électron s non partagé de l’halogène [35]. En calculant le 

potentiel électrostatique des composés CF3Hal (Hal = F, Cl, Br, I), Politzer et col. [36] ont 

montré que l’atome halogène Hal dans CF3Hal possède une hybridation sp plus significative 

pour Hal = F que pour Hal = Cl, Br ou I. Ce phénomène, qui s’additionne à la très haute 

électronégativité de F, provoque un afflux de charge électronique qui va neutraliser la zone δ+ 

sur cet atome et qui, par conséquent, va avoir tendance à éviter la création de liaisons 

halogène dû à la diminution significative de la zone électrophile. Malgré cet effet, l’atome de 

fluor peut aussi intervenir dans les liaisons halogène. En effet, ceci a été mis en évidence dans 

les études réalisées par l’équipe de Guru Row [37,38] sur les contacts F···H, F···F et F···π. En 

particulier, ils ont montré la présence d’un contact F···F dans la structure cristalline de 

l’halopéridol qui présente une distance (2,82 Å) inférieure à la somme des rayons de Van der 

Waals (rW
F +  rW

F = 3,0 Å) et qui semble indiquer l’existence de l’interaction Hal···Hal. De 

plus, dans l’étude de la distribution électronique cristalline du 4-styryl-7-fluorocoumarin, 

l’analyse topologique de la densité électronique réalisée par le même groupe a montré la 

présence d’un point critique de liaison (voir la section Méthodologie) entre deux atomes de 

fluor (F···F, 2,75 Å). Malgré la faible disposition que l’atome de fluor a pour réaliser des 

liaisons halogène, ces résultats montrent que sa capacité à les former n’est pas nulle et qu’elle 

doit être considérée [35, 39]. 
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            sp 

 sp2 

           sp3  

Schéma 2. Géométrie d’orbitales avec hybridation sp, sp2 et sp3. 

 

IV. Les rayons de Van der Waals des halogènes 

Quand deux atomes, molécules, ou agrégats X et Y s’approchent l’un de l’autre, la 

distance d’équilibre entre eux est le résultat d’un bilan entre des forces attractives et 

répulsives. Ce processus peut être décrit à partir du potentiel empirique dit de Lennard-Jones,  
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où r est la distance qui sépare les entités chimiques. Le terme ε0 est dit paramètre d’énergie de 

Lennard-Jones. Il est constant pour un type d’entités donné et décrit la profondeur du puits 

d’énergie à son minimum, qui est placé à r0 (position d’équilibre). Pour les distances r où le 

potentiel est négatif, le système est lié. Depuis les longues distances d’interaction, le potentiel 

décroît jusqu’au minimum, ce qui est principalement dû aux attractions induites par 

l’interaction de type Van der Waals (interaction dipôle-dipôle induit) entre les entités 

chimiques, puis il augmente rapidement et devient positif à cause de la répulsion entre les 

cortèges électroniques. Ainsi, l’attraction à longue distance présente une dépendance en r-6 et 

la répulsion à courte distance est décrite par une dépendance en r-12 [40]. Cette description a 

été utilisée pour déterminer les rayons de Van der Waals individuels rw
X et rw

Y, qui vérifient 

l’équation r0 = rw
X + rw

Y (voir Figure 2). 
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Figure 2. La courbe de potentiel d’interaction de Lennard-Jones décrit le bilan entre les 

forces attractives et répulsives des agrégats atomiques ou moléculaires. 

 

  

Figure 3. Interaction X···Y, où les atomes X et Y sont plus proches que la somme de leurs 

rayons de Van der Waals (rw
X et rw

Y). 

 

En 1964, Bondi a développé une procédure [41] qui permet de déterminer les rayons de 

Van der Waals des atomes (rw) à partir des données cristallographiques, et qui se base sur 

l’hypothèse que la valeur atomique rw est constante et transférable à tout agrégat à qui 

appartient l’atome. Les valeurs rw obtenues par Bondi (Tableau2) ont été utilisées par la suite 

pour indiquer l’existence ou non des liaisons hydrogène. En effet, étant donné que la liaison 

hydrogène est thermodynamiquement plus énergétique que l’interaction de Van der Waals, la 

distance d’interaction entre les atomes H et X dans la liaison hydrogène H···X doit être plus 

courte que la somme de leurs rayons de Van der Waals (Figure 3). De façon analogue, 

l’existence de la liaison halogène Hal···X (X = Hal, base de Lewis) peut se justifier 

structurellement à partir des données géométriques, tout en vérifiant que la distance 

interatomique est plus courte que la somme des rayons de Van der Waals. 
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Tableau 2. Quelques rayons de Van der Waals donnés par Bondi [41] 

Atome X Agrégat rw
X(Å) Atome X Agrégat rw

X(Å) 

F C-F 1,50 S C-S-C 1,83 

Cl C-Cl 1,76 N NH3 1,55 

Br C-Br 1,85 N C=N-C 1,55 

I C-I 1,96 N C≡N 1,60 

H C-H 1,20 P P4 ou PH3 1,80 

O C-O-C 1,52 C Caliph 1,70 

O C=O 1,50 C Carom 1,77 

 

Les liaisons halogène présentent un large domaine d’énergies d’interaction qui peuvent 

varier entre 5-180 kJ/mol, depuis les plus faibles C-Hal···Hal-C (interaction Hal···Hal type I) 

jusqu’aux plus fortes I-···I2 (anion I3
-). La force de l’interaction dépend du type et de la 

distance d’interaction Hal···A. En particulier, l’intensité de cette force augmente avec la 

densité électronique de l’atome accepteur A. C’est pourquoi l’interaction entre un atome 

halogène et un anion A- est plus forte que celle entre le même halogène et l’atome neutre A. 

En revanche, la force de l’interaction diminue avec la densité électronique sur l’atome 

halogène, raison pour laquelle, la tendance à former une interaction forte diminue d’un groupe 

à un autre selon la série C(sp)-Hal > C(sp2)-Hal > C(sp3)-Hal [42]. En utilisant la théorie des 

perturbations, des calculs d’énergie d’interaction C-Cl···Cl-C et C-Cl···O [43,44] (figure 4) ont 

mis en évidence que l’atome halogène lié à un atome de carbone C-Hal présente une 

distribution anisotrope de charge (telle que indiquée sur le schéma 1) et qu’il y a deux 

géométries préférentielles pour l’interaction Cl···Cl (type I et type II, voir section V.3) et une 

seule pour le cas Cl···O (voir section V.4.1). 
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a b 

Figure 4. Interactions Cl…O et Br…O dans les structures cristallines de (a) 2,5-dichloro-

1,4-benzoquinone et (b) 2,5-dibromo-1,4- benzoquinone.  

 

V. Types d’interactions halogène et leurs caractéristiques  

On peut distinguer quatre types différents d’interactions impliquant un atome d’halogène : 

 

V.1. Interaction C-H···Hal 

L’interaction C-H···Hal est observée lorsque l’halogène agit comme accepteur de l’atome 

d’hydrogène. Même si l’existence de l’interaction C-H···Cl a été évoquée par le passé [45], ce 

sont les travaux de Gibb et col. [46] qui ont apporté des preuves sur sa présence dans les 

systèmes cristallins. En effet, leur étude a montré que la liaison hydrogène C-H···Hal joue un 

rôle important dans l’agrégation moléculaire cristalline. La formation du système C-H···Hal 

est plus favorable lorsque l’accepteur de la liaison hydrogène est un halogénure plutôt qu’un 

atome halogène neutre. L’une des principales interactions constatées dans les composés 

cristallins contenant du fluor est C-H···F (Figure 5). Dans cette interaction, F agit comme un 

accepteur de protons, ce qui lui a permis d’être utilisé pour l’ingénierie cristalline [37,38,47,48]. 
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Figure 5. Interaction F···H dans la structure cristalline de m-Fluor-6-methoxy-1,2-

diphenyl- 1,2,3,4-tetrahydroisoquinoline 

V.2. Interaction C-Hal···ππππ 

La nature de cette interaction dépend d’une part de l’atome halogène et d’autre part des 

substituants (donneurs ou accepteurs d’électrons) sur le cycle aromatique. L’existence de cette 

interaction a été signalée pour la première fois par Dastidar et col. [49] en analysant la 

structure cristalline du composé Zinc-tetra(4-bromophenyl)porphyrins, où ils ont caractérisé 

l’interaction C-Br···π.  

 

Figure 6 : Paramètres géométriques caractérisant l’interaction Hal···π. O : centroïde du 

cycle benzénique, M : centroïde de la liaison C(1)-C(2) 

 
L’interaction C-Hal···π est caractérisée par une distance intermoléculaire entre l’halogène 

et le carbone sp2 du système aromatique plus courte que la somme de leurs rayons de Van der 

Waals [50] de façon analogue à ce que l’on observe avec l’interaction C-H···π.  Dans ce 

dernier contact, l’interaction contrôle la conformation et le mode d’assemblage entre les 
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molécules organiques en transférant des charges du système π à l’orbitale anti-liante de la 

liaison C-H. Guru Row et col. ont effectué une étude approfondie sur les géométries intra- et 

intermoléculaires de l’interaction C-Hal···π dans les bases de données « Cambridge 

Crystallographic Structural Database » [2] et « Protein Data Bank » [51]. 

 

Tableau 3. Distances maximales pour les interactions Hal···π [2] 

Interaction dmax(Å) 

C-F···π 3,33 

C-Cl···π 3,62 

C-Br···π 3,73 

C-I···π 3,86 

 

Ces études [2] ont montré que l’interaction C-Hal···π est très directionnelle, surtout pour 

Hal = F (20 < θ < 55°, voir Figure 6). La plupart des interactions intermoléculaires observées 

indiquent que les distances entre l’atome halogène et un atome Csp² du cycle benzénique 

(Figure 7)  se situent autour de dmax (Tableau 3). Les histogrammes de distances 

intramoléculaires C-Hal···π sont assez similaires pour Hal = Cl, Br, I, mais très différents pour 

Hal = F (Figures 8 et 9). 

 

Figure 7. Interaction (C-)F···π (F···Csp²) dans la structure cristalline du composé 1,2,4,5-

Tétrafluorobenzène (CSD Refcode : FACJAU). 
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(a) (b) 

Figure 8. Histogramme de distances (C-)F···π : (a) intramoléculaires et (b) intermoléculaires. 

 

  

(a) (b) 

Figure 9. Histogramme de distances (C-)Cl···π : (a) intramoléculaires et (b) 

intermoléculaires. 

 

 

V.3. Interaction Hal···Hal 

Les premières études qui ont été réalisées sur les interactions Hal…Hal concernent les 

structures cristallines de dihalogènes Cl2, Br2 et I2 [27,6,52,53,54]. Pour expliquer l’interaction 

Cl···Cl dans la structure cristalline de Cl2, Yamasaki [6] avait proposé en 1962 un premier 

modèle qui était basé sur l’interaction quadrupôle···quadrupôle. Par la suite, le caractère 

attractif/répulsif de l’interaction fut largement débattu par Williams [27] et Nyburg [52], se 

basant respectivement soit sur l’augmentation de l’attraction entre les atomes soit sur la 

diminution de la répulsion entre eux dans des directions bien identifiées. 
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Les études qui ont été réalisées sur les contacts Hal···Hal dans des composés organiques 

[34] montrent que ces interactions sont contrôlées par des phénomènes électrostatiques. Ces 

interactions dépendent de trois facteurs : (i) le type d’atome halogène, (ii) l’hybridation de 

l’atome de carbone auquel l’halogène est lié, (iii) la nature de l’atome qui est lié au carbone. 

L’intensité de l’interaction diminue selon la taille de l’halogène I···I > Br···Br > Cl···Cl, et 

selon l’hybridation de l’atome de carbone sp2 > sp > sp3.  

La figure 10 montre quelques molécules organiques halogénés qui ont été étudiées dans le 

cadre des interactions Hal…Hal. 
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Figure 10. Quelques molécules organiques halogénées qui ont été étudiées dans le cadre 

des interactions Hal…Hal [55, 56]. 
 

En utilisant des analyses statiques sur des hydrocarbures halogénés, Desiraju et col. [39] 

ont constaté que la force d’interaction entre les atomes halogènes est attractive. Plus tard, 

Awardi a justifié que les caractéristiques de ce type d’interaction dépendent de l’hybridation 

de l’atome de carbone [34]. En particulier, il a signalé que : 



Etat de l’art 

18 

(i) L’angle maximum de l’interaction dépend de l’hybridation Csp3-X···X- Csp3 > 

Csp2-X···X- Csp2 > Carom-X···X-Carom, mais aussi du type d’atome halogène. 

L’angle maximum de l’interaction Carom-X···X-Carom est d’environ 140-150°, 

tandis que ceux qui correspondent aux interactions Csp3-X···X-Csp3 et Csp2-

X···X-Csp2 sont d’approximativement 150-160°. 

(ii)  La force de l’interaction augmente avec l’extension et la valeur du potentiel 

électrostatique positif dans la direction C-Hal, et du potentiel électrostatique 

négatif dans la direction perpendiculaire à C-Hal. (Figure 11) 

(iii)  Pour les interactions Hal···Hal qui impliquent les liaisons Csp3-Cl, Csp2-Cl, 

Carom-Cl, la distance du contact est inférieure à la somme de rayons de Van der 

Waals de respectivement 0,08, 0,18 et 0,03 Å. 

(iv) La présence d’un atome (X) plus électronégatif à l’intérieur du groupement 

organique va renforcer l’interaction Hal···Hal. 

 

 

Figure 11. Géométries des interactions Cl···Cl du type-I (gauche) et du type-II (droite) du 

composé CH3–Cl. La couleur indique les valeurs du potentiel électrostatique calculé. 

 

 Par ailleurs, des calculs quantiques sur les dimères de fluorohalométhane (Tableau 4) [34] 

ont montré que la substitution des atomes de fluor dans les molécules CH3Cl et CH3Br 

augmente (i) l’énergie de l’interaction Hal···Hal, (ii) la déformation de la distribution 

électronique, et (iii) la magnitude du potentiel électrostatique positif dans la direction C – Cl. 

De plus, la valeur et la dimension de cette région de potentiel positif augmentent avec la taille 

de l’atome d’halogène, ce qui induit des interactions plus fortes avec les halogènes lourds.  
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Tableau 4. Energie calculée, angle et distance dans le dimère de fluorhalométhane. 

Composé Energie (kJ/mol) Angle (°) Distance (Å) 

CH3Cl -1,027 156 3,71 

FCH2Cl -2,163 152 3,67 

F2CHCl -2,271 149 3,69 

F3CCl -2,334 143 3,71 

CH3Br -2,484 153 3,83 

FCH2Br -3,130 150 3,86 

F2CHBr -3,088 146 3,89 

F3CBr -3,095 141 3,91 

 

La géométrie de l’interaction Hal···Hal 

L’interaction qui s’établit entre des atomes d’halogène qui appartiennent à des composés 

organiques se caractérise par les angles θ1 et θ2 formés au sein du groupement C–Hal1···Hal2–

C  (θ1 = C–Hal1···Hal2 et θ2 = C–Hal2···Hal1). Sur la base de ces paramètres on distingue deux 

types (schéma 3).      

C X

CX C

X CX

θ1

θ2

θ1

θ2

type I : θ1 = θ2 type II: θ1 = 90°, θ2 = 180° 

Schéma 3 : Interactions Hal…Hal du type I et du type II selon la conformation structurale 

du groupement C-Hal1…Hal2-C. 

 

Dans le premier cas (type I), les deux liaisons carbone – halogène forment un arrangement 

presque colinéaire (θ1 et θ2  ≈ 160±10o). L’interaction type I ou type « Head-on » représente 

un « close packing » de l’atome X dans le modèle géométrique (schéma 3) car les atomes 

d’halogène sont très proches. Dans le deuxième cas (type II), l’un de deux angles vaut ≈ 170 ± 

10o et l’autre ≈ 90 ± 10o. L’interaction de type II ou type « Side-on » s’établit sur la base de la 

polarisation des atomes X (Xδ+···Xδ-) et représente un modèle chimique avec un halogène 

polarisé positif dans la région polaire et négatif dans la région équatoriale. L’interaction 

halogène du type II appartient à une plus large catégorie d’interactions Xδ+···Yδ-. La nature des 

interactions du type I et du type II entre halogènes est expliquée soit par la diminution de la 

force répulsive entre eux (grâce à un empilement compact d’atomes non-sphériques), soit par 

l’augmentation de la force d’attraction [39]. La force du contact Hal···Hal dépend de 
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l’électronégativité (qui augmente de I à F) et de la polarisabilité (qui augmente de F à I) des 

atomes halogènes. Parmi les halogènes, l’iode peut former l’interaction halogène plus 

aisément que les autres, grâce à sa haute polarisabilité et sa plus basse électronégativité. Les 

contacts entre I et Cl (ou Br) peuvent donc être représentés comme Iδ+···Clδ- (ou Iδ+···Brδ-). Ils 

sont des contacts de type II. En revanche, l’atome de fluor, avec sa haute électronégativité et 

sa basse polarisabilité, forme plus difficilement des contacts C–Hal1···Hal2–C que les autres 

halogènes. 

En raison de la distribution électronique anisotrope autour de l’atome halogène, chaque 

atome d’halogène peut être caractérisé par deux rayons de Van der Waals différents : un rayon 

plus court (rmin), qui est placé selon la direction de la liaison C–Hal, et un rayon plus long 

(rmax) qui est perpendiculaire à cette liaison. La distance Hal···Hal dépend ainsi beaucoup de la 

géométrie de l’interaction C–Hal···Hal’–C. Par exemple, pour l’interaction du type I, la 

distance Hal···Hal’ est proche de la somme rmax(Hal) + rmax(Hal’), tandis que pour le type II la 

distance est proche de la somme  rmin(Hal) + rmax(Hal’). M. Fourmigué a caractérisé les 

distances attendues pour différentes interactions du type I et du type II entre halogènes [57] 

(Tableau 5). 

 

Tableau 5. Distances Hal···X (X = Hal, base de Lewis) dans des géométries du type I et 

du type II à partir des rayons de Van der Waals anisotropes [33].     

Atome rmax (Å) 

[33] 

rmin (Å) 

[33] 

Interaction Danis  

type-I (Å) 

[57] 

Danis 

type-II (Å) 

[57] 

Cl 1,78 1,58 C-Cl···Cl 3,56 3,36 

Br 1,84 1,54 C-Br···Br 3,68 3,38 

2,13 1,76 C-I···I 4,26 3,89 

C-I···Cl 3,91 3,54 

C-I···Br 3,97 3,60 

I 

 

C-Br···I 3,97 3,67 

C-Cl···N  3,18 

C-Br···N  3,14 

N 1,60 1,60 

C-I···N  3,36 

O 1,54 1,54 C-I···O 3,67 3,30 

S 2,03 1,60 C-I···S 4,16 3,79 
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Interaction du type Synthon 

Il existe des arrangements moléculaires à plusieurs centres halogénés qui possèdent des 

géométries d’interaction favorables à la stabilisation coopérative du motif moléculaire. Le 

terme « synthon » a été introduit par Corey en 1967 pour nommer ce type de motif dans 

l’article « General methods for the construction of complexes molecules » [58]. Les 

arrangements moléculaires construits à partir de synthons forment ainsi des supramolécules. 

Le synthon, qui est formé par des atomes halogènes, est un cycle dont chaque atome est à la 

fois un donneur et un accepteur (Figure 12). 

                                   

  

a b 

Figure 12. Synthons X3 et Br3 dans les composés (a) Hexaiodobenzène [59] et (b) 

Deutero-bromoform [Code CSD : BROFRM03]. 

 

La géométrie de l’interaction Hal···Hal dans le synthon est semblable à celle observée 

dans le type II  (θ1≈ 170±10, θ2 ≈ 90±10), étant du type attractif. Quelques types de synthons 

qui ont été déjà étudiés sont présentés dans les figures 13, 14 et 15 [56, 60, 61, 62]: 

 

 

 

a b 

Figure 13. Synthon X3 dans les structures cristallines du (a) tribromobenzene et 2,4,6-tris-

(4-Chlorophenoxy)-1,3,5-triazine [56] et (b) triiodomesitylene [60] 
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Dans la structure cristalline du tribromobenzène et 2,4,6-tri-(4-Chlorophenoxy)-1,3,5-

triazine [56], la distance Hal···Hal observée dans le synthon trigonal Cl3 (Cl···Cl = 3,44 Å) est 

plus courte que la somme des rayons de Van der Waals (3,5 Å), et les angles caractéristiques 

θ1 et θ2 sont proches de ceux associés au type II (164,9(1)° et 104,9(1)°).  

Par ailleurs, dans les structures cristallines de l’acide chloranilique avec 2,2’-bipyrimidine 

et de l’acide bromanilique avec 2,2’-bipyrimidine, les interactions Cl···Cl et Br···Br se forment 

à l’intérieur des synthons Cl3 et Br4. [
61] (Schéma 4). 

 

 

Figure 14. Synthon Cl3 dans la structure cristalline de la molécule Hexachlorobenzène. 

 

  

Figure 15. Interaction Cl···Cl dans la structure cristalline du 1,4-dichlorobenzène [58]. 

 

 
 

a b 

Schéma 4. Synthons du type Cl3 et Br4 dans les structures cristallines du complexe de 

2,2’-bipyrimidine avec (a) l’acide chloranilique et (b) l’acide bromanilique. 



Etat de l’art 

23 

V.4. Interaction Hal···B (B = base de Lewis)  

V.4.1. Interaction Hal ··· X ( X = N, O, S)  

Les interactions intermoléculaires entre un atome d’halogène et un atome électronégatif, 

telle que N, O ou S, sont en général plus fortes et plus linéaires que dans le cas Hal···Hal. Les 

atomes qui jouent le rôle de base de Lewis peuvent ainsi réaliser des interactions avec les 

atomes halogènes (Hal = Cl, Br ou I, mais pas avec F) selon la direction de la liaison C–Hal, 

la distance d’interaction étant beaucoup plus courte que la somme de leurs rayons de Van der 

Waals. L’angle associé aux interactions Hal ··· X est en général proche de 180° [63,64,65,66]. 

Lorsque ces atomes électronégatifs possèdent une hybridation différente, des calculs 

quantiques réalisés sur la base de la théorie des perturbations ont montré que la nature 

attractive de l’interaction Hal···B est principalement due à l’effet électrostatique, bien que les 

effets de polarisation, de transfert de charge et de la distribution de la densité électronique 

jouent aussi un rôle important [66,67]. Le caractère très directionnel de l’interaction est 

expliqué par la distribution électronique anisotrope autour du noyau de l’halogène, 

provoquant une contraction de la paroi électronique (répulsive) selon la direction C–Hal et 

une augmentation de l’attraction électrostatique de l’atome qui joue le rôle de base de Lewis 

[36, 44]. Ces contacts se forment ainsi à partir des interactions assez fortes (par rapport la 

liaison halogène) qui se présentent sous forme électrostatique de type δ+··· δ-, comme les 

interactions PhBr···OCH2, PhBr···OH2 et PhBr···NH3 [
68] qui présentent des angles de contact 

(C–Br···Base de lewis) variant de 169,8° à 179,7° et des énergies de -2,98 à -1,97 kJ/mol. Par 

ailleurs, les calculs en orbitales moléculaires ont permis d’interpréter la direction de 

l’interaction en termes de transfert de charge entre  HOMO  qui est située sur l’atome 

électronégatif et la LUMO  qui est placée sur l’atome halogène. Parmi les halogènes, la 

tendance à former une interaction Hal···B courte est liée au degré de polarisabilité de Hal (I > 

Br > Cl) et à la nature électrostatique de l’interaction, qui augmente avec l’électronégativité 

de l’atome qui joue le rôle de base de Lewis B (S < N < O). L’état d’hybridation de l’atome B 

influence également l’interaction halogène. Un atome B en état d’hybridation sp ou sp² peut 

attirer des électrons par résonance, ce qui va favoriser l’effet électrostatique de l’interaction.  

De plus, à l’état d’hybridation sp3, l’effet stérique diminue la possibilité d’approcher l’atome 

d’halogène à courte distance. 
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La géométrie de l’interaction Hal···B (base de Lewis)                                              

L’interaction halogène se forme préférentiellement selon la direction de la paire 

d’électrons libres de B. Carole et col. [69] ont étudié 219 contacts entre les molécules 

halogénées Cl2, Br2, I2, IBr et ICl et des atomes B = O, S, Se, N, P ou As, à partir de données 

structurales extraites de la base de données « Cambridge Crystallographic Structural 

Database ». Les paramètres géométriques caractérisant ces interactions sont définis sur la 

Figure 16. 

 

   

 
 

Figure 16. Définition des paramètres associés à l’angle de contact, (a) atomes d’hybridation 

sp3 du groupe 15 (N, P, As), (b) atomes d’hybridation sp3 du groupe 16 (O, S, Se), (c) atomes 

d’hybridation sp2 (N), (d) atomes d’hybridation sp2 (O, S, Se). Le plan est défini par R1BR2 

pour (a), (b) et (c), ou par R1R2C=B pour (d), α est l’angle d’interaction Y-X···B, θ est l’angle 

entre la direction B···X et sa projection sur le plan, et φ est l’angle entre la direction 

bissectrice de R1BR2 (pour les cas a, b, c), ou la direction C=B (pour d), et la projection de 

B···X sur le plan. La paire libre d’électrons de l’atome B est sur le plan dans les quatre cas. 

 

A l’issue de cette étude, ces auteurs ont montré que l’angle d’interaction (Y-X···B) se situe 

autour de 176,1°. En particulier, des données expérimentales montrent que |θ| ≈ 0°, |φ| ≈ 

125,5° pour les cas (a) et (b), |φ| ≈ 180° pour le cas (c), et |φ| ≈ 120° pour le cas (d). La valeur 

de |θ| pour 152 interactions est en moyenne 3,9°, ce qui indique que l’interaction B···X se 

place préférentiellement sur le plan de la paire libre. Dans presque la totalité des cas, les 

contacts sont quasi linéaires, seulement cinq complexes ayant un angle α < 170°. Ils 
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correspondent aux complexes formés entre le dihalogène I2 dans les molécules de Bis(2,4,6-

triisopropylephényle) disélénium (KIGKEL), de cyclodextrin (CDEXTI10) et dans trois 

« thioether crown » (PELXUZ), (RUKKAJ), (RUQPIC) [69]. 

A l’état solide, l’interaction Hal···B est plus linéaire que la liaison hydrogène H···B. En 

effet, cette caractéristique est clairement affichée sur le Tableau 6 qui montre la comparaison 

de la linéarité entre les interactions halogène I–I···B et hydrogène O–H···B (B : base de 

Lewis). 

 

Tableau 6. Comparaison géométrique entre la liaison halogène I-I···B et la liaison 

hydrogène O-H···B. α est l’angle d’interaction X–Y···B (Y = H, Hal) pour des liaisons 

hydrogène et des liaisons halogène impliquant le même type de base, et n est le nombre de 

composés étudiés. 

 

Liaison hydrogène Liaison halogène 

[69] 

Base 

n α Réf n α 

∆α 

Oxygène sp2, sp3 > 500 165 70 3 175,2 10,2 

Sulfure -S- 31 137 71 63 174,8 37,8 

Sulfure C=S 119 157 72 31 176,6 19,6 

Sélénium C=Se 17 153 73 11 176,0 23 

Sélénium P=Se 4 158 73 8 175,1 17,1 

Nitrogène sp3 437 164 69 6 175,4 11,4 

Nitrogène sp2 304 163 74 24 177,1 14,1 

Phosphore sp3 1 151 73 4 175,8 24,8 

 

 

Les synthons du type Hal···B  

Ces interactions sont moins discutées dans la littérature que celles appelées Hal3 ou Hal4. 

Toutefois, quelques unes faisant intervenir Hal =Br et B = N, ou O(H) ont été 

identifiées, comme par exemple le cas du synthon à géometrie tétraédrique avec des 

interactions Br···N dans le complexe formé de CBr4 et du hexaméthylènetétramine (Figure 

17).  
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Figure 17. Synthon impliquant l’interaction Br···N observé dans la structure cristalline du 

complexe de CBr4 (rouge) et Hexaméthylènetétramine (bleu)[58] : (gauche) Représentation 

simplifiée, (droite) Représentation détaillée. 

 

Les interactions Br···N, ainsi que d’autres interactions similaires Hal···B, sont du type 

polarisation-induite. Bien que ce type d’interaction soit connu depuis longtemps [11], il n’a été 

utilisé dans l’ingénierie cristalline que depuis la dernière décennie [75]. 

D’autres synthons impliquant l’atome Br ont été observés dans la structure cristalline du 

composé cis-9,10-bis(4-bromophenyle)-9,10-dihydroxy-9,10-dihydroanthracene [76] (Figure 

18). 
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a b c 

Figure 18. (a) Schéma de la molécule cis-9,10-bis(4-bromophenyle)-9,10-dihydroxy-

9,10-dihydroanthracene (C26H18O2Br2), (b) synthon à 4 centres (ring 1) formé par 3 

groupements hydroxyle et un atome de brome et (c) synthon formé par trois atomes de brome 

et un groupement hydroxyle (ring 2), observés à l’état cristallin. Les distances des interactions 

intermoléculaires (Ǻ) sont indiquées sur la figure [76]. 

 

V.4.2. Interaction Hal···Halanion
 [

77]  

L’entité chimique qui joue le rôle de base de Lewis dans l’interaction Hal···B peut être un 

atome électronégatif ou un halogénure. Dans ce dernier cas se forme le contact Hal···Halanion. 

Pour ce type d’interaction, les composés les plus étudiés sont les sels formés par un cation 

radicalaire TTF-halogéné (radical cation) et un anion halogénure. Les études réalisées avec les 

contacts du type C–Hal1 ···Hal2
- montrent qu’ils sont directionnels et qu’ils possèdent une 

distance d’interaction plus courte que celle de l’interaction Hal1···Hal2 de type II. Par exemple, 

la distance d’interaction C–I···Cl– dans le complexe (DIET)2Cl(H2O)2 (3,131(1) Å) [78] est 

beaucoup plus courte que celle de I···Cl (3,54 Å) de type II [57] (DIET = 2-(4,5-diiodo-

[1, 3]dithiol-2-ylidene)-5,6-dihydro-[1,3]dithiolo[4,5-b][1,4]dithiine est un dérivé du 

diiodotetrathiafulvalene) (Tableau 7). 
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    Tableau 7. Distances d’interaction Hal1···Hal2
anion observées dans les structures cristallines 

de différents complexes [78,79]. X = Cl- ou Br-. Danis correspond à la distance de type II 
Hal1···Hal2 obtenue à partir de l’addition des rayons de Van der Waals. 
 (IEDT =  2-(4-iodo-[1, 3]dithiol-2-ylidene)-5,6-dihydro-[1,3]dithiolo[4,5-b][1,4]dithiine 
 DIET = 2-(4,5-diiodo-[1, 3]dithiol-2-ylidene)-5,6-dihydro-[1,3]dithiolo[4,5-b][1,4]dithiine . 
 DIEDO = (2-(4,5-diiodo-[1,3]dithiol-2ylidene)-5,6-dihydro-[1,3]dithiolo[4,5-b][1,4]dioxinen). 
 

 C-I···Cl- 

Danis=3,54 Å 

C-I···Br- 

Danis=3,60 Å 

(IEDT)2X  3,213 

(DIET)2X.(H2O)2 3,313(1) 3,211(2) 

(DIETSe)2X.CH2Cl2 3,074(5) 3,136(1) 

3,252(2) 3,3569(9) 

3,213(2) 3,362(1) 

3,521(2) 3,5872(8) 

(DIEDO)2X 

3,113(2) 3,2720(8) 

3,316(11) 3,382(12) 

3,235(8) 3,372(9) 

3,603(10) 3,611(11) 

(DIEDO-STF)2X 

3,213(12) 3,268(14) 

 

 

En fonction du type d’accepteur Halanion, on peut classer les interactions Hal···Halanion en 

trois catégories: 

a. Anion halogénure 

Quelques complexes appartenant à cette famille se forment à partir des dérivés ortho-

diiodo tétrathiafulvalène, tétraselenafulvalène et dithiadiselenafulvalène et des centres 

anioniques tels que Cl- ou Br –. Ainsi, le complexe (EDT-TTF-I)2X.(H2O)2 [
78] est formé par 

deux molécules EDT-TTF, un centre halogénure (Br- ou Cl-) et une molécule d’eau. L’angle 

de contact de (C–)I ···Br- ··· I(–C) est de 85,35° (Figure 19), résultat analogue à celui trouvé 

avec l’ion Cl- où l’angle est de 86,08°  (EDT-TTF : Ethylendithio-tétrathiafulvalene). 
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Figure 19. Interaction Hal···Halanion dans la structure moléculaire du (EDT-TTF-

I2)2Br.(H2O)2 

 

Les mêmes interactions intermoléculaires sont également observées dans les complexes 

formés à partir de deux (ou quatre) molécules EDO-TTF-I2 et un centre halogénure (Bromure 

ou Chlorure) [78] (EDO-TTF : Ethylènedioxo-tétrathiafulvalene) (Figure 20). 

 

                

 

Figure 20. Interactions I···Br- dans le complexe (EDO-TTF-I2)2Br. 

 

Dans tous les cas analysés [78], la distance I···Br-(ou Cl-) est significativement plus courte 

que I···Br (ou Cl) de type II, indiquant une augmentation de l’intensité de l’interaction 

Hal1···Hal2
anion par rapport à l’interaction Hal1···Hal2 (Tableau 7). 

 

b. Anion polyhalogénure 

Ici, l’interaction halogène est établie entre un atome halogène et un anion polyhalogénure, 

tel que, par exemple, I3
- ou IBr2

-. Des interactions de ce type ont été observées dans les 

agencements cristallins obtenus par l’électrocristallisation de EDT-TTF-Br2 [
80], EDT-TTF-I2 
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[80], BTM-TTF-Br2 [
81], EDO-TTF-I2 [

82], ou diméthyle-TTF-Br2 [
83]  avec un centre anionique 

polyhalogénure. A titre d’exemple, la Figure 21 montre les interactions I···I-
polyhalogénure et I···I 

observées dans la structure cristalline du complexe (EDT-TTF-I2)2
+.(I3)

- (rapport donneur : 

anion est 2 : 1).  

 

 

Figure 21. Interactions  I···I-
polyhalogénure et I···I dans la structure cristalline du complexe (EDT-

TTF-I2)2
+.(I3)

-. 
  

Les distances Hal···Hal-
polyhalogénure sont toujours plus courtes que les distances Hal···Hal 

(Danis) de type II (Tableau 8), mais plus longues que celles des Hal···Hal-
halogénure, ce qui 

donne le classement Hal···Hal-
halogénure > Hal···Hal-polyhalogénure > Hal···Hal en fonction de 

l’intensité de l’interaction. L’affaiblissement de l’interaction Hal···Hal-
polyhalogénure, lorsqu’elle 

est comparée à l’interaction Hal···Hal-
halogénure, peut être expliquée comme une conséquence de 

la délocalisation de la charge électronique sur plusieurs atomes dans le premier cas.  

 

Tableau 8. Distances d’interaction Hal···Hal-
polyhalogénure (observées dans les structures 

cristallines de différents complexes) et Hal···Hal  (calculées à partir des rayons de Van der 

Waals anisotropes : Danis). 

Complexe Interaction Hal···Hal Hal···Hal-polyhalogénure 

(BTM-TTF-Br2)2(I3)  C–Br···I-polyhalogénure 3,67 3,635(1) 

(EDT-TTF-Br2)2(I3)   C–Br···I-polyhalogénure 3,67 3,51 (5) 

3,40(2) (EDO-TTF-I2)(I3)      C–I···I-polyhalogénure 3,89 

3,399(8) 

(EDT-TTF-I2)2(I3)  C–I···I-polyhalogénure 3,89 3,55(5) 
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c. Anion halométallique  

L’interaction Hal···Hal-
halométallique a été observée dans des complexes formés entre 

molécules TTF-halogénées et anions halométalliques. Enoki et col. ont synthétisé des 

complexes possédant une association d’interactions impliquant des liaisons halogène et des 

liaisons de type π-d (sels (EDO-TTF-Br2)2(FeBr4) [84], (EDT-TTF-Br2)2
+ avec FeBr4

- 

paramagnétique et avec GaBr4
- diamagnétique [85]). Dans tous ces complexes la distance 

d’interaction Brdonneur···Br-halométallique est comprise entre 3,65 et 3,88 Å, ce qui correspond à 

une distance d’interaction (de type I) faible Hal···Hal. Dans les cas des complexes formés 

entre la molécule EDT-TTF-I2 et les anions PbI3
- (chaine monodimensionnelle) et 

(Pb5/61/6I2)3
- (chaine bidimensionnelle), la distance (C–)I···I-

halométallique la plus courte se 

trouve avec l’anion PbI3
-. Cet effet peut être lié à la charge nette portée par l’atome d’Iode 

halométallique, qui est de -0,33 e pour la chaine linéaire et de -0,17 e pour la chaine 

bidimensionnelle (Pb5/61/6I2)3
-.  Les deux distances I···I-

halométallique présentes dans le dernier 

complexe sont de 3,81 et 4,09 Å [86] (Figure 22). Pour l’autre complexe halométallique, qui 

est également étudié dans le même travail ((EDT-TTF-I2)
.+[(Pb2/3+x-Ag1/3-2xxI2)

1/3-]3, avec x 

= 0,05), les distances I···I-
halométallique sont de 3,72 et 4,14 Å. 

 

Figure 22. Interactions  (C–)I···I-halométallique dans la structure cristalline du complexe 

(EDT-TTF-I2)2(PbI3), avec la chaine anionique (PbI3)∞
-. 

 

A cause de la délocalisation de la charge électronique sur plusieurs atomes halogènes, la 

liaison halogène impliquant un anion halométallique Hal···Hal-
halométallique est moins forte que 
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celle avec un anion halogénure simple Hal···Hal-
halogénure, mais analogue à celle qui est 

observée dans la famille Hal···Hal-
polyhalogénure. 

 

 

VI. Etudes de densité électronique expérimentale et théorique sur l’interaction 

halogène 

L’analyse de la distribution électronique permet de réaliser une étude approfondie des 

liaisons chimiques et des interactions non-covalentes, comme les liaisons halogène, à partir 

des propriétés topologiques et énergétiques de la distribution de charge. L’analyse 

topologique de la densité électronique (déterminée expérimentalement par diffraction des 

rayons X ou théoriquement à partir du calcul de la fonction d’onde du système) se base sur la 

théorie «Atoms in Molecules : A Quantum Theory» qui a été développée par Richard Bader et 

col. [87] (une description plus détaillée de cette analyse, et des propriétés topologiques et 

énergétiques dérivées, est exposée dans le chapitre suivant). 

Pour mieux comprendre la nature, la force et les propriétés de la liaison halogène, 

plusieurs études topologiques ont été réalisées en utilisant les distributions électroniques 

théoriques et expérimentales. Ainsi, en étudiant la structure cristalline de Cl2 à partir de 

calculs de la fonction d’onde, Tsirelson et Bader [88] ont caractérisé de façon très détaillée les 

interactions intermoléculaires Cl···Cl. Dans ce travail, l’établissement de ces interactions a été 

mis en évidence par l’existence de points critiques d’interaction et par les propriétés 

topologiques de la densité électronique (notamment sur la couche de valence des atomes de 

chlore). Cette étude a permis de comprendre l’arrangement structural des molécules et la 

nature des interactions réalisées à partir des régions électrophiles et nucléophiles générées 

autour des noyaux des atomes d’halogène. D’autres études théoriques ont également 

caractérisé la densité électronique pour analyser les propriétés topologiques des liaisons 

halogène [89,90,91,92,93]. Alkorta et col. [89], sur une série de complexes à transfert de charge de 

dihalogènes (F2, Cl2, Br2, FBr, FCl, et ClBr) avec des groupements donneurs (FH, OH2, NH3, 

CO, NCH, et C2H2), ont montré une corrélation entre les paramètres géométriques des 

interactions et les paramètres topologiques de la densité électronique. Cette corrélation est 

analogue à celle observée pour les liaisons hydrogène. Cette tendance, vérifiée pour 

l’ensemble des halogènes, présente malgré tout des spécificités dépendant des charges, 

volumes et énergies rencontrés en fonction de la nature de l’halogène. Les travaux théoriques 

de Wang et col. [90] ont montré qu’il existe une variation linéaire entre la polarisation des 

liaisons C-Cl, C-Br, Si-Cl et N-Cl avec les distances de ces liaisons. D’autres travaux, ceux de 
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Lu et col.[91], ont mis en évidence une relation linéaire entre les valeurs de la densité 

électronique au point critique d’interaction et l’énergie de la liaison halogène, indiquant que la 

densité au point critique peut être considérée comme un bon paramètre pour décrire l’intensité 

des interactions halogène. La relation entre la densité de charge et l’énergie d’interaction a été 

également utilisée dans le travail de Duarte et col. [92], où ils ont montré que la force des 

interactions π··· halogène/hydrogène dans les complexes benzène···DY (D = H, F, CN, Y = H, 

Cl, F) augmente selon la série F···π < Cl···π < H···π. A cause de la difficulté expérimentale que 

présentent les atomes d’halogène Cl, et surtout Br et I (ils possèdent un coefficient 

d’absorption important vis-à-vis du rayonnement X), les études expérimentales de densité 

électronique n’ont pas été très nombreuses [94,95,96]. En 2004, Bianchi et col. [96] ont présenté 

une étude assez complète sur la densité électronique expérimentale des interactions halogène 

(I···O, H···F, F···F) à partir du complexe formé entre les molécules 4,4’-dipyridyl-N,N’-

dioxide et 1,4-diiodotetrafluorobenzène. Le caractère de ces interactions a été analysé sur la 

base des paramètres topologiques, et l’intégration de la charge électronique dans les bassins 

atomiques a montré la nature électrostatique de l’interaction I···O. La magnitude des 

propriétés topologiques de cette interaction, dont notamment la densité électronique et son 

laplacien au point critique d’interaction, indique qu’elle est d’intensité comparable aux 

liaisons hydrogène O-H···O de force moyenne (4-15 kcal/mol).  

Le parallèle entre les liaisons halogène et les liaisons hydrogène a été évoqué très souvent 

du fait, d’une part du caractère directionnel observé pour ces deux types d’interactions, et 

d’autre part de leurs énergies qui sont très similaires dans le domaine qui s’établit entre les 

interactions faibles (voire très faibles) et moyennes (< 15 kcal/mol). Ainsi, tout au long de ce 

travail, nous allons réaliser des comparaisons entre les résultats que nous avons obtenus pour 

les différentes interactions halogène et ceux issus des études réalisées sur les liaisons 

hydrogène. Les différentes études, que l’on peut trouver dans la littérature concernant 

l’analyse de la distribution électronique dans des régions où se produisent les liaisons 

hydrogène (études qui sont beaucoup plus nombreuses que celles sur les liaisons halogène), 

seront exploitées pour mieux comprendre les interactions halogène que nous avons étudiées 

dans ce travail. En particulier, cette démarche sera réalisée en s’appuyant sur les principaux 

paramètres topologiques et énergétiques de la distribution électronique qui vont être définis de 

façon détaillée dans le chapitre 2.  
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Introduction  

Nous présenterons dans ce chapitre les méthodes utilisées pour l’étude de la densité 

électronique ainsi que l’analyse topologique de la densité de charge. Les propriétés physiques 

dérivées de la densité électronique seront établies pour caractériser les interactions 

intermoléculaires dans les composés à base d’atomes d’halogènes. 

 

I. Mesures de diffraction de rayonnement X 

Les mesures de diffraction des rayons X haute résolution ont été réalisées au laboratoire à 

l’aide de deux diffractomètres à quatre cercles: Kappa-CCD (Bruker-Nonius) et Oxford-

Diffraction-Xcalibur2, utilisant la radiation monochromatique Kα du molybdène (λ=0,71073 

Å) obtenue à partir d’une tension de 50 kV et d’une intensité de 35 mA. Les deux 

diffractomètres sont équipés d’un dispositif cryogénique à jet d’azote gazeux, qui nous a 

permis de réaliser les expériences à basse température (T = 100K pour tous nos composés). 

Les images de diffraction collectées ont été intégrées (logiciel DENZO [1] ou CrysAlis [2], 

selon le diffractomètre utilisé) et les intensités ont été corrigées du phénomène d’absorption à 

partir de l’indexation des faces du cristal utilisé (programme ABSORB [3]). A l’issue de ce 

traitement des données, les réflexions ont été moyennées (programme SORTAV [4]) pour 

obtenir les réflexions uniques qui ont été utilisées pour déterminer le modèle d’atomes 

indépendants et résoudre la structure cristalline, puis pour construire le modèle de densité 

électronique tel qu’il est décrit dans la section ci-dessous.    

 

II. Modélisation de la densité électronique 

Les valeurs obtenues lors d’une mesure de diffraction des rayons X sont les intensités des 

réflexions de Bragg ( )(HI
r

). Après correction des phénomènes d’absorption, de Lorentz et 

de polarisation du faisceau, les intensités mesurées permettent d’obtenir les modules des 

facteurs de structure )H(F
r

(I ∝ F2) qui sont utilisés pour la détermination structurale, puis 

pour le paramétrage de la distribution électronique des atomes. La densité électronique totale 

est obtenue par sommation de Fourier des facteurs de structure )(HF
r

 sur toutes les 

réflexions collectées ( )(hklplanunàassociéH
r

) :  

∑ −=
H

H
maille

irHiHF
V

r
r

r
rrrr

)(exp).2exp()(
1

)( ϕπρ  
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Comme les mesures expérimentales ne donnent pas accès aux phases des facteurs de 

structure 
H
rϕ , celles-ci doivent être déterminées indirectement à partir de la construction du 

modèle structural et de la distribution électronique de chaque atome j, ce qui, dans l’espace 

réciproque, va se traduire par l’expression, 

)..2exp()(.)()exp()()(
1

jj

N

j

AT
jH

rHiHTHfiHFHF
AT rrrrrr

r πϕ ∑
=

==  

où la sommation se réalise sur tous les atomes de la maille (NAT) situés aux positions jr
r

. 

)(Hf AT
j

r
 est le facteur de diffusion atomique et le terme )(HTj

r
 est le facteur d’agitation 

thermique atomique.  

 

La détermination structurale se réalise en deux phases, une première qui correspond à la 

solution approximative de la structure cristalline (nous avons utilisé les méthodes directes à 

l’aide du programme SIR [5]), et une deuxième qui correspond à l’affinement de la structure. 

Cette deuxième phase s’effectue par la méthode des moindres carrés, en minimisant par 

itérations successives la fonction : 

∑ 




 −
H

calcobsH HFHF
K

w
r

rr
2

)()(
1

 

où le coefficient wH représente un facteur de pondération, K étant le facteur d’échelle. En ce 

qui concerne les affinements de la densité électronique qui vont suivre, le facteur de 

pondération vaut 1/σ2(Fobs). Dans la procédure d’affinement, le rôle de ce paramètre est de 

donner un poids similaire aux réflexions faibles et aux réflexions fortes.  

 

II.1. Modèle d’atomes indépendants (IAM) 

Dans ce modèle, les atomes sont supposés être indépendants les uns par rapport aux autres 

(ils n’interagissent pas entre eux), et donc leurs distributions électroniques correspondent à 

des atomes isolés, neutres et situés dans le vide. La distribution de la densité électronique de 

chaque atome est par conséquent non-déformée et présente une symétrie sphérique centrée sur 

le noyau. La pro-molécule correspond à la superposition des atomes indépendants dont leurs 

distributions électroniques, à symétrie sphérique, sont centrées sur leurs noyaux. La densité 
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électronique )(rpro rρ  est donc déterminée par la somme de la densité des atomes 

indépendants constituant la molécule : 

)()(
1
∑

=
−=

ATN

j
j

ATsph
j

pro rrr
rrr ρρ  

chaque atome contribuant par l’addition de deux termes, 

)()()( rNrr val
j

val
j

coeur
j

ATsph
j ρρρ +=r

 

où )(rcoeur
j

rρ  et )(rval
j

rρ  sont respectivement les densités des électrons de cœur et de 

valence (cette dernière normalisée à un électron), et val
jN est le nombre d’électrons de la 

couche de valence de l’atome j. 

Ce modèle, qui est très largement utilisé pour la résolution de structures cristallines, ne 

tient pas compte de la déformation de la densité électronique due aux interactions intra- et 

intermoléculaires ni aux paires libres d’électrons. Cependant, il est habituellement utilisé 

comme référence dans la variable ∆ρ = ρcristalline - ρpromolécule pour mettre en évidence la 

déformation des nuages électroniques de valence due aux interactions. 

 

II.2. Modèle Kappa de la densité électronique 

Dans le formalisme Kappa proposé par Coppens & Becker [6], la densité électronique de 

chaque atome est toujours considérée à symétrie sphérique. De forme similaire au modèle 

IAM, l’occupation électronique du cœur et le nombre d’électrons des couches remplies sont 

constants dans le modèle Kappa, mais à la différence du modèle IAM, ici, l’occupation 

électronique de la couche de valence peut varier. En effet, la différence d’électronégativité 

entre atomes liés dans une molécule entraîne d’éventuels transferts de charge électronique 

entre les couches de valence, ce qui peut être décrit par le modèle :  

),()()(')()( 3 rPrrrr valvalcoeurvalcoeurKap κρκρρρρ +=+=r
 

 

où, Pval est la population atomique de la couche de valence, et )(rval

rρ  est la densité 

électronique de valence non perturbée et normée à un électron. Le terme κ3 est nécessaire 

pour la normalisation. L’introduction du paramètre κ (qui a donné son nom au modèle) 

permet de rendre compte de la contraction ou de la dilatation de la couche des électrons de 

valence. Si κ est supérieur à 1, la densité électronique perturbée de valence à la distance r sera 
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celle d’un atome libre à la distance κr > r, et par conséquent elle apparaîtra plus contractée. A 

l’opposé, si κ est inférieur à 1, la densité électronique perturbée de valence correspond à la 

densité d’un atome libre en position κr < r, il en résulte alors une dilatation (Schéma 1). En 

général, les atomes électropositifs présenteront une couche électronique de valence plutôt 

contractée. En revanche, les atomes électronégatifs comme l’oxygène ou le chlore auront 

tendance à se dilater.  

 

 
  

κ <1 κ = 1 κ >1 

Schéma 1. Dilation et contraction de la densité électronique en fonction de la valeur du 

paramètre κ. 

 

Ce modèle nous permet de déterminer la charge nette qnet de l’atome à partir des 

populations électroniques de valence de l’atome isolé Nval et de l’atome perturbé Pval , 

 

valvalnet PNq −=  

 

Etant donné que ce modèle tient compte des transferts de charges entre les atomes, il est 

donc particulièrement adapté aux composés à caractère ionique. 

 

II.3. Modèle multipolaire de la densité électronique 

Bien que le formalisme kappa puisse décrire la densité électronique des couches de 

valence en tenant compte du transfert de charge entre les atomes, améliorant ainsi 

considérablement le modèle IAM, il ne permet pas de décrire la déformation de la distribution 

électronique due aux interactions interatomiques au sein du cristal. Le modèle multipolaire a 

été créé pour étudier et analyser ces interactions. Parmi les modèles qui ont été proposés en se 

basant sur l’expansion multipolaire de la densité électronique centrée sur chaque noyau 

atomique [7], le modèle de Hansen&Coppens [8] est celui qui est le plus utilisé. Il décrit la 

densité électronique de chaque atome en trois termes, 
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Les deux premiers termes correspondent aux densités électroniques sphériques, de cœur et 

valence, telles qu’elles sont décrites dans le formalisme kappa. La différence avec ce dernier 

correspond au troisième terme de l’équation ci-dessus, qui décrit une déformation non – 

sphérique de la densité de valence. La description de ce modèle implique la définition dans 

un système à coordonnées polaires, r, θ et ϕ, dans un repère cartésien d’axes, défini 

localement pour chaque atome. La partie radiale est décrite par le coefficient 

d’expansion/compression κ’, et des fonctions de type Slater, de la forme suivante : 
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où nl et ξ l sont des termes qui permettent le contrôle de la forme de la fonction Rl(κ’ r). La 

partie angulaire de l’équation ci-dessus, est décrite par des fonctions harmoniques sphériques 

réelles ylm±, centrées sur l’atome considéré et exprimées en cordonnées polaires (θ et ϕ) 

comme : 

)cos()(cos ϕθ mPNy lmlmlm ±±+ =  

)sin()(cos ϕθ mPNy lmlmlm ±±− =  

 

Les polynôme de Legendre, Pl
m(cosθ), sont normalisés avec le facteur Nlm±, de 

manière à vérifier : 

∫
Ω

± −=Ω ollm dy δ2  

où Ω est l’angle solide et δ est la fonction delta de Kronecker  

 

II I Analyse du modèle de densité électronique 

Dans le processus lié à la modélisation de la densité électronique, plusieurs grandeurs et 

cartes sont calculées et représentées pour caractériser le modèle obtenu. Ils permettent de 

l’analyser en détail et sont d’excellents outils de validité du modèle.  
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III.1. Les facteurs d’accord 

Dans la détermination des différents paramètres du modèle multipolaire, l’affinement tend 

à réduire significativement l’écart entre les facteurs de structure observés et calculés. Parmi 

les grandeurs statistiques qui informent sur l’état de l’affinement, ce sont les facteurs d’accord 

le plus fréquemment utilisés. En général, plus faibles sont les valeurs de ces facteurs, meilleur 

est l’accord entre le modèle et les mesures expérimentales. Les facteurs d’accord qui sont 

calculés par le programme Mopro [9] ont pour expression : 
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Un autre facteur statistique qui est utilisé dans la modélisation de la densité électronique 

est celui appelé le Goodness of Fit (G.o.F) :  

 

var
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où Nobs et Nvar représentent, respectivement, le nombre de données et de variables. Les lois 

statistiques indiquent qu’un affinement qui a été réalisé avec une bonne pondération devrait 

aboutir à une valeur finale G.o.F qui tend vers 1. Le schéma de pondération utilisé lors de 

l’affinement peut influencer le modèle affiné.  

 

III.2. Densité électronique résiduelle  

Au-delà des facteurs d’accord statistiques, le calcul de la densité électronique résiduelle, 

et sa représentation graphique dans différents plans de la maille cristalline, permet surtout de 

caractériser la qualité de la convergence de l’affinement du modèle de densité électronique. 



Méthodologie suivie pour la caractérisation de la liaison halogène 

44 

Elle est calculée à partir de la série de Fourier différences entre les facteurs de structure 

mesurés et ceux obtenus à partir du modèle. Suivant le modèle utilisé (sphérique ou 

multipolaire), il existe deux types cartes résiduelles : 
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où Fobs , Fsph et Fmul sont respectivement les modules des facteurs de structure observés, ceux 

calculés à partir du modèle sphérique et ceux calculés à partir du modèle multipolaire. K est le 

facteur d’échelle, V est le volume de la maille cristalline, et ϕsph et ϕmul sont les phases 

associées aux facteurs de structure obtenues à partir du modèle sphérique et du modèle 

multipolaire.  

Ces cartes de densité résiduelle nous permettent de mettre en évidence les résidus de 

densité électronique qui n’ont pas été pris en compte par le modèle. Il faut rappeler que la 

phase ϕ du modèle multipolaire est mieux estimée que celle du modèle sphérique [10].  

La carte ∆ρres
sph

 présente la déformation de la distribution électronique due aux 

interactions intra- et intermoléculaires qui n’a pas été décrite par le modèle. Après affinement 

multipolaire, ces résidus devraient être pris en compte par le modèle et la densité résiduelle 

∆ρres
mul devrait présenter uniquement des petites valeurs positives et négatives sans 

signification physique et uniformément distribuées dans la maille (correspondant au bruit de 

fond). La densité électronique résiduelle distribuée en moyenne dans la maille peut se 

quantifier en fonction de la variance σ2 [11,12,13]. Cette variance est calculée à partir des 

expressions : 
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III.3. Densité électronique de déformation expérimentale 

La densité électronique de déformation expérimentale correspond à la synthèse de Fourier 

entre les modules des facteurs de structure mesurés associés aux phases obtenues à partir du 

modèle multipolaire et les facteurs de structure calculés (modules et phases) à partir du 

modèle sphérique :  
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La carte de déformation expérimentale est généralement calculée sur l’ensemble des 

données jusqu’à la limite de la résolution ~ 0,9 Å-1 pour représenter seulement la contribution 

des couches de valence de la distribution électronique de déformation. 

 

III.4. Densité électronique de déformation statique 

La densité électronique de déformation statique représente la différence entre la densité 

électronique totale décrite par le modèle multipolaire et celle définie par le modèle d’atomes 

neutres et sphériques (modèle IAM) : 
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où Nat représente le nombre d’atomes de la maille cristalline que l’on veut représenter. ∆ρstat 

est une représentation directe du modèle de densité électronique obtenu et qui a été 

déconvoluée de l’agitation thermique. Il faut signaler que cette représentation ne nous informe 

ni sur les caractéristiques du bruit de fond, ni sur les résidus apparents dans la maille qui 

restent toujours associés aux facteurs de structure mesurés. 
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III.5. Analyse d’agitation thermique 

L’analyse de l’agitation thermique nous permet d’estimer le mouvement des atomes dans 

un cristal autour de leurs positions d’équilibre. Cette analyse nous permet aussi de suivre, lors 

de l’affinement, la déconvolution entre les paramètres de la distribution de la densité 

électronique et les paramètres d’agitation thermique.  

 

Test de la liaison rigide 

Ce test est une analyse de la rigidité de la liaison. Il permet de s’assurer de la réalité 

physique des paramètres d’agitation thermique affinés, et de montrer la validité de leur 

déconvolution de ceux du modèle multipolaire, en analysant la vibration de chaque paire 

d’atomes qui sont liés (A—B) au sein des molécules. La liaison covalente (A—B) est 

considérée rigide si les deux atomes A et B ont des amplitudes moyennes de vibration égales 

le long de la direction de la liaison, c'est-à-dire : 

02
,

2
,, =−=∆ ABBABA ZZZ  

 

2
,BAZ  étant l’amplitude moyenne du déplacement de l’atome A dans la direction de l’atome B. 

La valeur de 
BAZ ,∆  permet d’identifier les différents groupes rigides d’une molécule. 

Hirshfeld [14] a suggéré que pour les atomes lourds au-delà de l’atome de carbone, la valeur 

BAZ ,∆  doit être inférieure à 10-3 Å2. Si cette valeur est observée pour l’ensemble des liaisons 

de la molécule, nous pouvons admettre que la déconvolution entre la distribution de la densité 

électronique et les facteurs d’agitation thermique est excellente. Le test de la liaison rigide 

nous permettra de juger de la qualité de l’affinement. 

 

Analyse TLS 

L’analyse TLS consiste à considérer que la molécule est une unité rigide. La vibration des 

atomes est décrite par trois tenseurs : la translation T, la libration L, la corrélation entre la 

translation et la libration S (dans le cas non centrosymétrique). Ils sont obtenus par affinement 

par moindres carrés à partir des tenseurs d’agitations thermiques obtenus à l’issue de 

l’affinement multipolaire, à l’aide du programme THMA11 [15,16,17].  
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où U est le tenseur d’agitation thermique, et u
r

et λ sont des déplacements translatoires et 

angulaires du groupe rigide par rapport à sa position d’équilibre.  

Les calculs peuvent être réalisés dans deux systèmes d’axe orthogonaux : un système 

cartésien ),,( zyx
rrr

 associé aux axes cristallographiques ( *)//*),//(,//( czcayax
rrrrrrr × , ou le 

système d’inertie de la molécule ),,( 321 III
rrr

. 

Le facteur d’accord (Rw) de cet affinement et l’écart type (r.m.s) sont calculés à partir des 

expressions suivantes : 
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IV. Caractérisation topologique de la densité électronique 

IV.1. Définition des grandeurs fondamentales 

Si la représentation de la densité électronique permet de juger la qualité des données et du 

modèle obtenu à partir des données de diffraction des rayons X à haute résolution, l’étude 

topologique de ce modèle permet d’analyser les interactions intra et interatomiques dans le 

cristal. Ces analyses se basent sur la théorie des atomes dans les molécules « AIM : Atoms in 

Molecules » développée par Richard Bader [18]. L’analyse topologique d’une fonction 

scalaire, comme la densité électronique, se base sur le calcul de ses dérivées successives. 

Dans l’espace réel, les points r
r

 qui vérifient,  

0e
x

)r(
3

1i
i

i

=
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∂=∇ ∑
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rrr ρρ  

 

sont appelés points critiques (PCs). Sur chaque point de l’espace, et en particulier sur les 

points critiques, les dérivées secondes de la distribution électronique )(r
rρ  permettent de 
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définir ses courbures selon trois directions principales. Pour les analyser, il faut calculer la 

matrice Hessienne de )(r
rρ  : 
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et la diagonaliser, ce qui permet de déterminer les valeurs propres λi (i =1, 2, 3) ou courbures 

de la distribution selon les trois directions ou axes principaux, qui correspondent aux trois 

vecteurs propres iu
r

 (i=1, 2, 3). La trace de la matrice Hessienne, i.e. la somme des éléments 

diagonaux, est invariante par rotation du système de coordonnées et définit le Laplacien  de la 

distribution électronique ∇2ρ : 
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Les valeurs propres λ1< λ2< λ3 caractérisent la densité électronique aux points critiques 

par le couple de valeurs (ω, σ), où ω est le rang de la matrice Hessienne (nombre de valeurs 

propres non nulles) et σ est la signature (somme algébrique des signes des valeurs propres). 

Pour les structures moléculaires stables, tous les points critiques sont de rang 3. Dans ce cas, 

on trouve quatre types différents selon les valeurs de σ : 

a) Points critiques (3, -3) : les trois courbures sont négatives, indiquant un maximum local 

de la densité électronique. Ces points critiques se placent sur les positions des noyaux 

atomiques, qui se comportent comme des attracteurs de densité électronique à 3D (toutes les 

trajectoires des lignes de gradient de la densité électronique d’un atome finissent sur le PC 

(3,-3)). 

b) Points critiques (3,+3) : les trois courbures sont positives, indiquant un minimum local 

de la densité électronique. Ces points critiques se placent à l’intérieur de cages formées par la 

fermeture d’une succession de chemins de liaison (voir ci-dessous) à 3D. La densité 

électronique est minimale dans les trois directions principales parce que toutes les trajectoires 

des lignes de gradient de )(r
rρ  autour de ce type de points partent de leurs positions. 

c) Points critiques (3,-1) : Deux courbures sont négatives et une courbure positive (λ1< 

λ2< 0< λ3). Ils représentent des points du type selle et ils se placent à l’intersection entre les 



Méthodologie suivie pour la caractérisation de la liaison halogène 

49 

chemins de liaison entre les atomes et leurs surfaces interatomiques. L’analyse de )(r
rρ  sur 

ces points permet de caractériser les interactions interatomiques.  

d) Points critiques (3,+1) : Une courbure est négative et deux courbures sont positives 

(λ1<0<λ2<λ3). Ces points critiques se placent à l’intérieur des anneaux formés par la 

fermeture d’une succession de chemins de liaison (voir ci-dessous) à 2D. La densité 

électronique est minimale dans le plan défini par deux des axes principaux, qui correspondent 

aux deux courbures positives, et maximale selon la troisième direction principale. 

   

Pour la distribution électronique, le nombre de points critiques qui sont présents dans un 

cristal doit vérifier la relation de Poincaré-Hopf :  

n(3,-3) - n(3,-1) + n(3,+1) – n(3,+3) = 1 

 

IV.2. Bassins atomiques et propriétés atomiques et moléculaires 

Le champ de vecteurs gradient de la densité électronique )(r
rr

ρ∇  est représenté par un 

ensemble de trajectoires appelées chemins ou lignes de gradient qui représentent les directions 

tout au long desquelles la variation de )(r
rρ  est la plus importante [19]. Chaque trajectoire 

commence et termine en un point où le vecteur )(r
rr

ρ∇  s’annule, c’est-à-dire en un point 

critique. Les points critiques du type (3, -3) se situent sur les positions nucléaires. Ils se 

comportent comme des attracteurs de )(r
rρ  à 3D et sont les points de l’arrivée 

tridimensionnelle d’un ensemble de trajectoires )(r
rr

ρ∇ . Cet ensemble est délimité par une 

surface S qui n’est pas traversée par les lignes de gradient ; mais qui est une surface de flux 

nul de densité électronique qui est définie par l’ensemble de points r
r

 vérifiant l’équation: 

 

)(r
rr

ρ∇ · )(rn
rr

 = 0,  ∀ r
r

 ∈ S,  

 

où )(rn
rr

 est le vecteur unité normal à S au point r
r

. Le volume enfermé par la surface S, qui 

contient le noyau et l’ensemble des trajectoires finissant sur lui, est appelé bassin atomique Ω.  

Le champ des vecteurs )(r
rr

ρ∇  permet ainsi de mettre en évidence les éléments constituants 

de la structure moléculaire que sont les bassins atomiques.  

Selon la théorie de Bader (Atoms in Molecules : A Quantum Theory), les propriétés 

moléculaires sont définies à partir de l’addition des contributions des bassins atomiques, qui 
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sont juxtaposés, disjoints et séparés par les surfaces interatomiques de flux nul de )(r
rρ . Par 

intégration à l’intérieur des bassins, nous pouvons calculer les propriétés atomiques, telles que 

la charge nette, le volume, les moments multipolaires ou l’énergie. Ainsi, par exemple, le 

nombre total d’électrons d’un atome s’obtient par intégration de la densité électronique dans 

le volume atomique Ω :  

∫
Ω

Ω
atomique

dr )(
rρ  

IV.3. Les chemins de liaison  

Le chemin de liaison entre deux atomes est défini par la trajectoire qui relie leurs noyaux 

et sur laquelle la distribution électronique est maximale par rapport à n’importe quelle autre 

trajectoire les reliant. La direction de chaque chemin de liaison est signalée par les deux lignes 

du gradient )(r
rr

ρ∇  qui commencent sur le point critique (3,-1) placé sur la surface S qui les 

sépare et se terminent respectivement sur la position de chacun des noyaux (attracteurs à 3D 

de )(r
rρ ). Quand le chemin de liaison ne coïncide pas avec la direction internucléaire 

(situation observée dans des interactions interatomiques tendues), le point critique (3,-1) ne se 

situera pas dans la direction internucléaire.  

 

IV.4. Caractérisation des interactions interatomiques 

L’analyse topologique de la densité électronique au point critique type (3,-1) permet de 

caractériser l’interaction interatomique à partir des différentes propriétés topologiques (ρ, λi (i 

= 1, 2, 3), ∇2ρ) et énergétiques (les densités d’énergie cinétique G, potentielle V et totale H = 

G + V) de la distribution électronique.  

En ce qui concerne les propriétés topologiques, tandis que ρ représente une mesure de la 

quantité de charge électronique partagée entre les deux atomes en interaction, les courbures λi 

reflètent le degré de tension qui apparaît sur la distribution électronique tout au long des trois 

directions principales. Etant donné que le point critique (3, -1) se caractérise par une topologie 

du type selle avec deux courbures négatives (λ1, λ2) et une courbure positive (λ3), et que, par 

conséquent, la distribution électronique au point critique est un minimum local dans la 

direction de la liaison et un maximum local dans le plan de deux autres courbures, leurs 

magnitudes renseignent sur le degré de concentration (λ1, λ2) et de dilution (λ3) local de )(r
rρ  

dans les directions respectives. La somme algébrique des trois courbures principales 
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déterminera la valeur et le signe du Laplacien, qui indiquera la contribution dominante 

(concentration vs. dilution) au PC. La nature de l’interaction (à « couches partagées » ou  à « 

couches fermées ») est associée au signe du Laplacien de la densité électronique au point 

critique (∇2ρ < 0 ou ∇2ρ > 0, respectivement). En effet, si la charge électronique est partagée 

entre les deux atomes, la valeur du Laplacien est négative et importante sur le point critique 

(3, -1). Ceci exprime une concentration de charge électronique dans la région internucléaire 

qui se reflète par la dominance des contractions de la densité électronique vers le PC depuis 

les directions perpendiculaires à la direction d’interaction, pour regrouper la charge 

électronique. Notons également que la densité électronique au PC dans ce cas présente une 

valeur importante. Pour ce type d’interaction, les courbures négatives sont dominantes et le 

rapport │λ1│/λ3 est donc supérieur à 1. En outre, les interactions à couches fermées [18,20] se 

caractérisent par une valeur positive du Laplacien et une densité électronique très faible au 

point critique, qui expriment une dilution locale de la charge électronique au point critique. 

Ici, le rapport │λ1│/λ3 est inférieur à 1. On trouve ces caractéristiques dans les interactions 

dites ioniques, de liaison hydrogène et de liaison halogène. 

A partir d’une fonctionnelle en ρ, ∇ρ et ∇2ρ, et pour les interactions dites à couches 

fermées, Abramov a proposé une estimation de la densité d’énergie cinétique des électrons 

G(r ) (à ~ 4% près de la valeur Hartree-Fock) sur des points qui se placent entre 0,5 et  2,1 Å 

de distance des noyaux [21]. Sur le point critique d’interaction, la contribution de ∇ρ à la 

fonctionnelle s’annule et G s’écrit (en unités atomiques): 
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Cette expression donne accès à la caractérisation expérimentale des propriétés énergétiques de 

la densité électronique, en particulier sur les points critiques des interactions hydrogène et 

halogène. En effet, grâce à l’expression de Abramov et au théorème local du Viriel [18] on 

peut calculer la densité d’énergie potentielle des électrons (en unités atomiques) : 
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et la densité d’énergie totale H(rPC) = G(rPC) + V(rPC). Cette procédure fut utilisée pour la 

première fois dans une étude sur les liaisons hydrogène H···O [22, 23, 24] et sa fiabilité a été 

montrée ensuite sur des complexes formés à partir des interactions H···F [25]. 

 

L’indicateur │VPC│/GPC [26] 

Le rapport │VPC│/GPC permet de caractériser la compétition qui existe au sein du système 

entre sa capacité à regrouper des électrons (V) et sa capacité à les diluer grâce à la mobilité 

électronique (G). Si le rapport │VPC│/GPC est supérieur à 1, on dit que l’interaction s’établit 

avec un excès de concentration de charge électronique, et le contraire si la valeur est 

inférieure à 1. Dans le premier cas la densité d’énergie totale HPC =VPC + GPC est négative, et 

dans le second elle est positive. En fonction des valeurs de cet indicateur nous pouvons 

classifier les interactions en trois types : │VPC│/GPC < 1 (interactions dites à pures couches 

fermées), 1< │VPC│/GPC < 2 (interactions dites à couches fermées mais avec un certain degré 

de partage électronique) et 2 < │VPC│/GPC (interactions dites à couches partagées). Les 

interactions intermoléculaires appartiennent aux deux premiers types et les covalentes au 

troisième. En général, la valeur de │VPC│/GPC diminue en fonction de la distance de 

l’interaction (Figure 1). 

 

Figure 1. Dépendance du rapport │VPC│/GPC en fonction de la distance d’interaction. La 

région I correspond aux interactions du type « pures » couches fermées, la région 

III correspond aux interactions du type couches partagées (liaison covalente) et la région 

II correspond à la zone de transition entre ces deux types d’interactions. 
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Le degré d’interaction (BD) 

Le degré d’interaction (ou Bond Degree) est défini par l’expression, 

 

BD = HPC/ρPC 

 

Elle exprime l’énergie totale par électron au point critique. Prenant appui sur le fait que 

HPC > 0 indique un excès d’énergie cinétique électronique, et que HPC < 0 indique un excès 

d’énergie potentielle, BD est appelé Covalence Degree (CD) pour HPC < 0, et Softness Degree 

(SD) pour HPC > 0. Ainsi, si HPC est négative, CD augmente en valeur absolue avec la force 

de la liaison. Ce cas correspond aux interactions covalentes ou à celles pour lesquelles existe 

un certain degré de covalence. Si HPC est positive, SD est utilisé comme un indicateur de la 

faiblesse de l’interaction. Ici, l’interaction s’affaiblit d’avantage avec l’augmentation de SD. 

Ce cas correspond typiquement aux interactions non covalentes.  

 

Interactions nucléophile- électrophile 

Les interactions nucléophile-électrophile sont associées aux interactions entre régions 

atomiques de concentration et de dilution locale de la charge de valence [18]. Alors que la 

topologie de la distribution électronique nous indique les éléments de la structure moléculaire, 

elle ne nous suggère rien sur ces régions. En revanche, la topologie du Laplacien )(2 r
rρ∇  

peut nous renseigner sur la position et la dimension de ce type de régions grâce à la 

description du modèle de couches électroniques qu’il permet de réaliser. Par exemple, pour 

l’atome de Krypton (Z = 36), qui présente une configuration électronique: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 

4s2 3d10 4p6, on peut observer dans chacune des quatre couches (n = 1, 2, 3, 4 ou K, L, M, N) 

deux zones: une première de concentration électronique (∇2ρ  < 0) et une deuxième de 

dilution (∇2ρ > 0) (Figure 2). 
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Figure 2. Représentation de la fonction -∇2ρ(r) pour l’atome de Krypton [18]. Chaque couche 

électronique est représentée par une zone positive et une zone négative, la première étant 

toujours plus proche du noyau. 

 

Pour un atome libre et dans le vide, la distribution électronique de sa couche la plus 

externe (couche de valence) est sphérique. Sur sa surface, ρ est uniforme et concentrée de 

façon maximale. Lorsque l'atome se combine avec d'autres pour former des entités 

moléculaires, cette concentration de charge de la couche de valence se déforme, créant ainsi 

des pics et des creux (modèle VSCC ou Valence Shell Charge Concentration) [18]. Le modèle 

VSCC indique que la topologie de )(2 r
rρ∇  représente la base physique du modèle VSEPR 

(Valence Shell Electron Pair Repulsion) [18], qui prédit les géométries moléculaires des 

couches électroniques fermées d'un atome central contenant entre deux et sept paires 

d'électrons dans sa couche de valence et qui est le prolongement direct du modèle de Lewis. 

Toutes les propriétés prédites par le modèle VSEPR peuvent se décrire à partir des maxima de 

concentration de charge de la couche de valence de l'atome central. Ainsi, le nombre, 

l'emplacement et la taille des paires d'électrons localisées du modèle de Lewis sont déterminés 

par les maxima de - )(2 r
rρ∇ . Le modèle de Lewis décrit les réactions acido-basique comme 

des réactions électrophile-nucléophile. Comme il a été indiqué, ces réactions correspondent à 

des interactions entre régions atomiques de dilution et de concentration locales de densité 
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électronique (CD ou Charge Depletion, et CC ou Charge Concentration). Dans la topologie 

de - )(2 r
rρ∇ , elles se traduisent par des minima et des maxima sur la surface VSCC (i.e., par 

des points critiques du type (3,+1) et (3,-3)). Ainsi, une interaction électrophile-nucléophile se 

caractérise par l’existence d’un chemin de liaison (ou bond path), et de son point critique de 

liaison associé, entre des régions CD et CC. 

 

V. Caractérisation du potentiel électrostatique et du champ électrostatique 

Le potentiel électrostatique est défini à partir de la distribution de charge totale par 

l’expression,  

'
'

)(
)( 3rd

rr

r
rV

r
rr

r
r

∫ −
= ρ

 (*) 

 
Le potentiel électrostatique )(rV

r
 est une propriété qui permet de décrire les interactions 

intermoléculaires à longue portée. Grâce à la force électrostatique )(rF
rr

 engendrée sur les 

lignes de champ, établies comme conséquence de )(rV
r

 ( )(rE
rr

 = - )r(V
r

∇ ), les molécules 

vont s’approcher et interagir entre elles selon certaines directions préférentielles. Les régions 

électrophiles (régions de potentiel électrostatique positif) et nucléophiles (régions de potentiel 

électrostatique négatif) gèrent cette communication intermoléculaire et sont à l’origine des 

réactions chimiques. 

A partir de la distribution de la densité électronique expérimentale, on peut déterminer le 

potentiel électrostatique d’un atome, d’une molécule ou d’un groupement moléculaire dans le 

cristal. Ce calcul donne des informations sur les sites acides (ou nucléophiles) et basiques (ou 

électrophiles) qui se présentent respectivement sous forme de minima locaux négatifs et de 

régions positives de )(rV
r

 dans les extrémités moléculaires. L’emplacement de ces sites, ainsi 

qu’en général de toutes les régions électrostatiques au sein des molécules, peuvent être étudiés 

à l’aide de l’analyse des lignes de champ )(rE
rr

. En particulier, l’analyse de la forme et de 

l’extension des bassins électrostatiques, issus de la partition moléculaire qui se produit à partir 

de l’établissement des surfaces de flux nul de potentiel (analyse topologique de la fonction 

scalaire V(r )), sera réalisée tout au long de ce travail comme une caractérisation 

électrostatique supplémentaire.  

Le potentiel électrostatique peut-être calculé directement à partir de la densité électronique 

du modèle Hansen-Coppens obtenue expérimentalement [27, 28]. En effet, dans cette 
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procédure, le potentiel total se calcule comme l’addition des contributions atomiques, où 

chacune est décrite à partir d’une décomposition en trois contributions [29, 30], 

 

)()()()( rVrVrVrV valcoeurat ∆++=  

 

où Vcoeur(r), Vval(r), et ∆V(r) sont respectivement les potentiels des électrons du cœur avec la 

contribution du noyau, des électrons de valence avec symétrie sphérique et des électrons de 

valence avec une distribution non-sphérique. Ils sont décrits par les expressions : 
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où Z est la charge du noyau, ρcœur et ρval sont les densités électroniques du cœur et de la 

valence, R est la position du noyau et r’ est la position de l’élément de volume relativement à 

R. La Figure 3 montre la définition des différents vecteurs dans les expressions précédentes. 

Pour une description plus approfondie des trois termes voir la référence [27].  

Dans cette thèse, les cartes du potentiel électrostatique ont été calculées à l’aide du 

logiciel VMopro [9], qui utilise le programme Electros [31]. 

 

 

Figure 3. Définition des vecteurs utilisés dans le calcul du potentiel électrostatique 
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I . Structure cristalline  

La molécule d’hexachlorobenzène est obtenue après substitution des six atomes 

d’hydrogène par des atomes de chlore dans un cycle benzénique. A l’état cristallin, comme 

nous allons le montrer dans cette étude, la cohésion moléculaire est assurée principalement 

par des interactions π…π et halogène···halogène. L’objectif principal de ce travail est de 

caractériser ces interactions.  

Les cristaux d’hexachlorobenzène se présentent sous la forme de prismes transparents. La 

structure tridimensionnelle du composé a été déterminée approximativement par analyse aux 

rayons X en 1958 par Tulinsky [1] et en 1961 par Strel’tsova [2]. Ces études ont été réalisées 

par projection de la densité électronique sur le plan (x0z). Ils ont en déduit que le groupe 

d’espace est P21/c, et que la molécule C6Cl6 est planaire avec une symétrie hexagonale 

6/mmm. Ces auteurs ont en tiré pour conséquence que la distance de liaison C – C est de 1,40 

± 0,02 Å, et celle de la liaison C – Cl est de 1,71 ± 0,02 Å. 

En 1974, la structure cristalline de C6Cl6 a été affinée par G.M.Brown [3] utilisant la 

méthode des moindres carrés. Un modèle de liaisons rigides a été proposé en introduisant la 

translation et la libration de la molécule dans l’affinement structurale. Dans cette étude, la 

déviation maximale de six atomes de carbone par rapport à leur plan moyen a été évaluée à 

0,0008 Å et la déviation de six atomes de chlore par rapport au même plan variait entre 0,014 

et 0,020 Å. La libration du cycle benzénique par rapport au plan moyen des atomes de 

carbone était assez importante, ce qui se traduisait par des ellipsoïdes d’agitation thermique 

irrégulières pour les atomes de carbone. Cet auteur avait également constaté la présence d’ 

interactions intermoléculaires courtes selon la direction de l’axe cristallographique b
r

 

(perpendiculaire au plan moyen de la molécule), et des distances C···C de 3,56 Å, C···Cl de 

3,59 Å et Cl···Cl de 3,52 Å. 

 

I.1. Cristallogenèse 

Après purification par sublimation de la poudre C6Cl6 (Lancaster), deux méthodes de 

cristallisation ont été testées pour l’obtention des échantillons : l’une en solution dans 

l’acétonitrile et l’autre par sublimation. Les cristaux obtenus par sublimation dans une 

ampoule scellée, à une température de 50°C, se sont avérés de meilleure qualité et ont été 

utilisés pour cette étude. 
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I .2. Enregistrement des données de diffraction aux rayons X 

Les mesures de diffraction des rayons X ont été réalisées sur un diffractomètre Enraf-

Nonius Kappa-CCD avec la longueur d’onde Mo Kα (λ=0,7107 Ǻ) et une distance cristal-

détecteur de 40mm. Le cristal a été refroidi jusqu’à 100K sous flux d’azote avec un système 

Cryostream de Oxford Cryosystem.  Afin d’assurer une bonne complétude des données de 

diffraction, le balayage sur les pics de Bragg a été effectué par rotation de 1° de l’angle ω 

avec 8 valeurs différentes de l’angle ϕ (0°, 45°, 90°, 135°, 180°, 225°, 270°, 315°). Plusieurs 

positions en 2θ (20, 45 et 60°) du détecteur ont été choisies avec un temps d’exposition bien 

adapté à la résolution pour éviter que certaines régions de la sphère d’Ewald restent 

inaccessibles. Le contrôle des intensités diffractées a été réalisé par comparaison des 

réflexions multiples obtenues à partir des premières images (100 images) de diffraction et qui 

ont été répétées plusieurs fois durant la collection des données. L’intégration des images de 

diffraction a été faite avec le programme HKL2000 [4]. Un ensemble de 90758 réflexions a 

été mesuré jusqu’à la limite (sin θ/λ)max = 1,2 Ǻ-1. Après correction d’absorption [5], les 

réflexions mesurées plusieurs fois ont été moyennées avec le programme SORTAV [6]. Une 

fois ce traitement réalisé, 5846 réflexions uniques ont été alors retenues avec un facteur 

d’accord Rint= 0,041 (Tableau 1). 

 

I.3. Détermination de la structure cristalline 

La structure cristalline C6Cl6 a été résolue par méthodes directes dans le groupe d’espace 

P21/n du système monoclinique. Les positions et les paramètres d’agitation thermique 

anisotropes de tous les atomes ont été initialement affinés par la méthode des moindres carrés 

sur F2 à l’aide du programme SHELX97 [7,8]. Les positions et facteurs d’agitation thermique 

ainsi obtenus ont été considérés comme paramètres initiaux pour la modélisation de la densité 

électronique (programme Mopro [9]), puis affinés en plus des paramètres multipolaires. 
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Tableau 1. Données cristallographiques, conditions de mesures et paramètres d’affinement de 

la structure de l’hexachlorobenzène 

Données du cristal  Hexachlorobenzène 

Formule chimique C6Cl6 
Masse molaire (g/mol) 284,78 
Diffractomètre  Enraf-Nonius Kappa-CCD 
Radiation/ Longueur d’onde (Å) Mo Kα /  0,71073 
Système cristallin Monoclinique 
Groupe d’espace P 21/n 
Paramètres de maille (Å,°) a = 7,9724(1)   

b = 3,7626(2)                      β = 92,456(1) 
c = 14,6851(2) 

Volume (Å3) 440,10(3) 
Z  2 
µ(mm-1) 1,90  
Dimension (mm3) 0,1×0,1×0,1  
2θ max (o) 
(sin θ/λ)max (Å

-1) 
116,47 
1,2  

Indices de Miller -18 ≤ h ≤ 18 
-8 ≤ k ≤  8 
-34 ≤ l ≤ 34 

Réflexions mesurées 90758 
Complétude en (sinθ/λ)max 99,6% 
Correction d’absorption  analytique à partir de l’indexation des faces 
Tmin/ Tmax 0,830/0,862 
Réflexions uniques  5846 
R(int) 0,0435 
Affinement (moindres carrés) F2 
Réflexions (I>2 σ(I))/ restreintes/ paramètres  4111/0/55 
Facteur d’accord (Shelx) R1(F) = 0,0362 
Facteur d’accord (I>2σ(I)) (Shelx) R1(F) = 0,0217 

wR2(F²) = 0,0566 
G.O.F (Shelx) 0,647 

Facteurs d’accord 
après affinement multipolaire (Mopro) 

R(F) = 0,010 
wR(F) = 0,013 

G.O.F (Mopro) 0,94 
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I .4. Description de la structure cristalline  

A 100K, l’hexachlorobenzène cristallise dans le système monoclinique, groupe d’espace 

P21/n (paramètres de maille : a = 7,9724 (1) Å, b = 3,7626 (2) Å, c = 14,6851 (2) Å, β = 

92,456(1)°, V = 440,1 (1) Å3) avec deux molécules par maille (Figure 1). L’unité 

asymétrique est formée par la moitié de la molécule, l’autre moitié étant générée par le centre 

d’inversion situé au milieu du cycle benzénique (Figure 2). Dans le cristal, les molécules 

s’empilent suivant l’axe cristallographique b
r

. Le long de cette direction, les molécules 

interagissent principalement entre elles par des interactions π···π. 

 

 

Figure 1. Vue Ortep de la maille de C6Cl6 à 100K 

 

  

Figure 2. Vue Ortep de la molécule C6Cl6 
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Les distances de liaison sont répertoriées dans le Tableau 2. Les liaisons Caromatique – 

Caromatique (Car – Car)  sont similaires (autour de 1,40Å) et la distance moyenne des liaisons C – 

Cl est de 1,713Å. Ces résultats sont en accord avec ceux obtenus par Strel’tsova [2]. 

 

Tableau 2. Longueurs des liaisons intramoléculaires. 

Liaison Distance (Å) 

C1 – Cl1  1,7150(6) 

C2 – Cl2 1,7118(5) 

C3 – Cl3 1,7136(5) 

C1 – C2 1,4015(8) 

C2 – C3 1,4026(8) 

C3 – C1 1,4003(8) 

 

La molécule de C6Cl6 n’est pas tout à fait plane, puisque les atomes de chlore sont 

légèrement en dehors du plan moyen de la molécule. Ce plan est décrit par l’équation :  

 

2,8967(3) x + 3,4383(1) y + 2,2551(7) z – 1,7192(1) = 0  

 

 

Les écarts des atomes à ce plan sont donnés dans le tableau 3. 

 

Tableau 3. Distance de tous les atomes au plan moyen de la molécule 

Atome Distance (Å) 

Cl1  0,0229(2) 

Cl2 -0,0253(2) 

Cl3 -0,0229(2) 

C1  0,0033(5) 

C2  0,0020(5) 

C3 -0,0033(5) 
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 a 

 
b 

Figure 3. Interactions intermoléculaires dans la structure cristalline du C6Cl6 : (a) entre 

molécules selon la direction d’empilement b
r

, et (b) Cl···Cl entre colonnes de molécules 

empilées (Symétries : i) x, y, z ; ii) -x, 1-y, -z ; iii) x, -1+ y, z ; iv) -x, -y, -z ; v) ½-x, ½+y, ½-

z ; vi) ½+x, 3/2-y, ½+z ; vii) -½-x, -½+y, ½-z ; viii) -½+x, ½-y, ½+z ) 

 

Dans le cristal, les molécules de C6Cl6 s’empilent suivant l’axe b
r

. Dans cette direction les 

molécules sont très proches (b = 3,7626(2) Å), ce qui induit des interactions de type Car···Car, 

Car···Cl et Cl···Cl entre molécules. Dans la Figure 3a, les distances Cl…Cl sont de 3,756(1)Å  

et celles de Cl1···C1 (sp²) sont de 3,508(1) Å. Cette dernière distance est plus courte que la 

somme des rayons de Van der Waals des atomes de Cl et de C(sp²) (rvdw(Cl) + rvdw(Csp2) = 
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3,53 Å [10]). Les interactions π assurent la solidité des colonnes de molécules au sein de 

l’édifice cristallin en renforçant le contact entre molécules suivant l’axe b
r

.  

Dans les directions perpendiculaires à b
r

, la cohésion cristalline est assurée par les atomes 

de chlore. Les deux types d’interactions halogène (type I et type II) sont présents. Trois 

interactions de type II ont été identifiées entre les atomes Cli···Clj (i, j =1, 2, 3), avec des 

distances plus courtes que la somme des rayons de Van der Waals (3,52 Å) sauf pour 

l’interaction Cl3
vii···Cl1

v (d = 3,6538 Å). Ces trois interactions forment un synthon [figure 3b], 

qui favorise certainement la stabilité de la structure. Trois interactions halogène de type I 

Clj···Clj (j = 2, 3) sont également présentes autour du synthon. Toutes ces interactions Cl···Cl 

assurent la stabilité de l’édifice cristallin, permettant de renforcer les colonnes de molécules 

empilées selon b
r

. 

 

Tableau 4. Géométries des interactions intermoléculaires  

 Distance (Å) θ1(°) θ2(°) 

Cl1
v···Cl2

i 3,4344(1) 175,03(2) 116,77(2) 

Cl2
i···Cl3

vii 3,4618(1) 174,75(2) 124,22(2) 

Cl3
vii···Cl1

v 3,6542(2) 171,19(2) 123,21(2) 

Cl1
i···Cl1

v 3,8134(2) 131,72(2) 107,41(2) 

Cl2
i···Cl2

vii 3,6129(2) 126,35(2) 119,35(2) 

Cl3
vi···Cl3

vii 3,6236(2) 124,57(2) 124,57(2) 

Cl2
i···Cl2

iii 3,7560(0) 95,66(2) 84,34(2) 

Cl3
i···Cl3

iii 3,7560(0) 71,99(2) 108,01(2) 

C1
ii···Cl1

iv 3,5005(5)   

C2
ii···Cl1

iv 3,6669(4)   

C3
iv···Cl3

ii 3,6134(5)   

C2
iv···C3

ii 3,4680(6)   

(codes de symetrie : identiques à ceux de la Figure 3) 
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I .5. Analyse de l’agitation thermique 

Une analyse TLS a été réalisée à l’aide du programme THMA11 [11,12,13]. Les tenseurs de 

translation T et de libration L ont été affinés dans un système d’inertie de la molécule 

),,( 321 III
rrr

 (voir figure 4).  

 

Figure 4. Orientation des axes d’inertie (I3 perpendiculaire au plan de la molécule) pour 

C6Cl6 

 

Le tenseur S est nul, parce que la molécule est centrosymétrique. Les résultats de 

l’affinement des deux tenseurs T (Å2) et L(°2) sont : 
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Les éléments diagonaux du tenseur de translation indiquent un mouvement de translation 

quasiment isotrope, avec un déplacement moyen de 101 x 10-4 Å². 

La libration est elle aussi isotrope avec une valeur moyenne de 2,9 (°2). Ces amplitudes de 

mouvement faibles reflètent une structure stable avec des interactions intermoléculaires fortes.  

L’affinement de paramètres a été réalisé avec un très bon facteur d’accord (Rw = 0,009) et un 

faible écart type (r.m.s.(∆U) = 0,0001).  
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I I. Modélisation de la densité électronique 

 

II.1. Modèle d’atomes sphériques et indépendants (modèle IAM) 

Le modèle d’atomes indépendants (Independant Atom Model, « IAM ») est celui qui est 

utilisé pour l’affinement conventionnel des structures cristallines. Il est basé sur l’hypothèse 

que la densité électronique est la superposition des densités électroniques des atomes 

supposés libres et indépendants et, par conséquent, sphériques (modèle de la promolécule). 

Partant de la structure de base après affinement SHELX [8], les paramètres de position et 

d’agitation thermique sont alors affinés avec le programme Mopro [9].  

La densité électronique résiduelle à la fin du modèle IAM est montrée sur la figure 5. 

Cette carte est calculée à partir de la somme des Fourier différences entre la densité totale et la 

densité de la promolécule, dans la gamme de résolution 0-0,9Å-1 et avec le critère I ≥ 3σ(I). 

Elle représente la densité électronique non prise en compte par le modèle IAM. Dans le plan 

du cycle benzénique, elle montre bien la densité électronique de déformation sur les liaisons 

covalentes et autour des atomes de chlore. La concentration de la densité électronique sur les 

liaisons à caractère simple/double Caromatique – Caromatique (0,65 e/Å3) est plus importante que 

celle sur les liaisons C – Cl (0,2 e/Å3).  

 

 

Figure 5. Densité électronique résiduelle à l’issue du modèle IAM dans le plan benzénique de 

la molécule C6Cl6. Contours à 0,05 e/Ǻ3 : les contours en trait continu (bleu) et en pointillés 

(rouge) représentent respectivement les valeurs positives et négatives. Résolution et critère 

utilisés : 0 ≤ (sinθ/λ) ≤ 0,9 Ǻ -1, I ≥ 3σ(I). 
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Une accumulation de densité électronique est observée autour des atomes de chlore. Sur 

ces atomes, la déformation de la densité est positive dans le plan perpendiculaire à la liaison C 

– Cl, et négative le long de la liaison C – Cl. Cette déformation est concentrée de manière plus 

ou moins uniforme autour de ces atomes en forme de tore de rayon environ 1 Ǻ. La densité 

résiduelle observée sur toutes les liaisons de la molécule indique le caractère covalent de 

celles-ci. Il est à signaler que le bruit de fond sur cette carte est très faible, indiquant la bonne 

qualité des données expérimentales. 

 

 

II.2. Affinement multipolaire 

La densité de déformation non prise en compte par le modèle d’atomes sphériques 

nécessite un modèle plus performant : le modèle multipolaire. Cet affinement de la densité 

électronique a été effectué avec le modèle multipolaire de Hansen & Coppens [14] codé dans 

le programme Mopro. La densité électronique de chaque atome est exprimée en coordonnées 

polaires, dans un repère cartésien, défini localement pour chaque atome. Le choix des axes 

locaux est dicté par la symétrie cristallographique ou par une symétrie approchée du site 

concerné, et suit généralement l’environnement chimique. Les repères locaux utilisés pour 

cette étude sont présentés sur la figure 6.  

 

   

Figure 6. Repères atomiques locaux. Les directions des axes X et Y sont symbolisées 

respectivement par des flèches bleues et rouges. L’axe Z est orthogonal à ces axes. 

 

Les atomes de carbone ont été modélisés en affinant des multipôles jusqu’à l’ordre 3, Pour 

les atomes de chlore, les multipôles ont été affinés jusqu’à l’ordre 4 (monopôle, dipôle, 
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quadrupôle, octupôle, et hexadécapôle) pour décrire plus précisément sa distribution 

électronique.  

Les paramètres ξ et nl utilisés dans les fonctions radiales ont été choisis à partir des 

résultats des études de la densité électronique menées au sein du laboratoire [15,16] (Tableau 

5). 

 

Tableau 5. Paramètres ξ et nl utilisés pour les fonctions radiales des atomes C et Cl. 

Atome ξ (bohr-1) nl (l=1) nl(l=2) nl(l=3) nl(l=4) 

C 3,0 2 2 3  

Cl 4,4 4 4 6 8 

 

L’affinement des paramètres (Pv, Plm, κ, κ’) a été effectué cycliquement jusqu’à la 

convergence totale. Celle-ci est atteinte lorsque les variations des paramètres ne sont plus 

statistiquement significatives. Au cours de cet affinement seule la contrainte 

d’électroneutralité, sur l’ensemble de la maille, était appliquée. 

La stratégie d’affinement utilisée se divise en plusieurs étapes successives (la définition des 

paramètres Pv, Plm, κ et κ’ est présentée dans la partie II.2 et II.3 du chapitre 2): 

i. Facteur d’échelle (SCA) et κ 

ii. SCA, Pv 

iii. SCA, κ, Pv 

iv. SCA et Plm 

v. SCA, κ, Pv, Plm 

vi. SCA, positions et facteurs d’agitation thermique  

vii. SCA, positions et facteurs d’agitation thermique, κ, Pv, Plm 

viii. SCA, κ’ 

ix. SCA, positions et facteurs d’agitation thermique, κ, Pv, Plm 

 

Les deux dernières étapes ont été répétées jusqu’à la convergence totale des paramètres. La 

densité électronique a été modélisée en affinant 190 paramètres et en utilisant 5846 réflexions 

uniques (I > 3σ(I), sinθ/λ ≤ 1,0 Å-1). 
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I I.3. Qualité de l’affinement multipolaire 

Comme nous l’avons indiqué dans la partie III.5 du chapitre 2, le test de la liaison rigide 

de Hirshfeld [17] permet de juger la qualité de la déconvolution entre notre modèle de densité 

électronique et les facteurs d’agitation thermique.  

Les amplitudes moyennes du déplacement des atomes et les valeurs ∆ZA,B pour les 

liaisons covalentes sont consignées dans le tableau 6. 

 

Tableau 6. Amplitudes moyennes de déplacement des atomes (Z2
i) et différence entre les 

projections de ces amplitudes sur les liaisons covalentes (∆Zi,j) du C6Cl6. 

Atome A Atome B Z2A (Å²) Z2
B (Å²) ∆ZA,B (Å²) 

C1 Cl1 0,0092 0,0089 0,0003(2) 

C1 C2 0,0108 0,0110 -0,0002(3) 

C2 Cl2 0,0094 0,0093 0,0001(2) 

C2 C3 0,0104 0,0104 0,0000(3) 

C3 Cl3 0,0097 0,0095  0,0002(2) 

 

Tous les valeurs ∆ZA,B sont inférieures à 10-3 Å2. Ces résultats indiquent une bonne 

déconvolution entre la distribution de la densité électronique et les facteurs d’agitation 

thermique.  

La carte de la densité électronique résiduelle du modèle multipolaire (figure 7) est 

calculée en fin d’affinement sur l’ensemble des données dans la gamme de résolution 0 - 0,9 

Å-1. Elle permet de juger la qualité de l’affinement multipolaire, qui comporte des faibles 

valeurs statistiques pour les facteurs d’accord : R(F) = 0,0103 et Rw(F) = 0,0126.  
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Figure 7. Densité électronique résiduelle (0 ≤ (sinθ/λ) ≤ 0,9 Ǻ -1) dans le plan du cycle 

benzénique à l’issue de l’affinement du modèle multipolaire. Contours à 0,05 e.Å-3 (positif : 

bleu, négatif : rouge). 

 

Tous les pics résiduels observés sur la carte de la Figure 7 sont faibles, sauf quelques 

résidus de deux ou trois contours autour des atomes de chlore. La densité de déformation sur 

les liaisons covalentes a été bien prise en compte avec le modèle multipolaire. Les résidus qui 

sont proches des atomes de chlore sont probablement dus au modèle utilisé pour la fonction 

radiale de ce type d’atome et/ou à un petit effet du phénomène d’absorption. Le reste des pics 

de densité résiduelle est faible et aléatoirement réparti sur la carte.  

Pour vérifier l’influence de la fonction radiale du chlore sur le modèle, nous avons réalisé 

des affinements avec différents paramètres ξ et nl. Les résultats ont montré que la fonction 

radiale utilisée dans le modèle qui a servi pour générer la Figure 7 était le meilleur choix pour 

le composé hexachlorobenzène. En utilisant ce modèle, l’erreur moyenne dans la maille est de 

0,05 e/Å-3 pour les deux estimations σext et σint définies dans la partie III.2 du chapitre 2. 

Le résultat de l’affinement multipolaire montre qu’il y a des multipôles dont les valeurs ne 

sont pas significatives. Nous avons effectué un autre affinement avec un autre modèle 

multipolaire en fixant à zéro tous les multipôles dont les valeurs sont inférieures à leur écart-

type. Ce modèle présente seulement quatre multipôles non-nuls (harmoniques sphériques y20, 
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y22+, y31+, y33+). Ce modèle semble remplir les critères de convergences, par conséquent il  

peut être utilisé comme modèle de la densité électronique de l’hexachlorobenzène. Les 

résultats de ce modèle ont été publiés récemment.[18]. 

 

I I.4. Description de la densité électronique de déformation statique 

La figure 8 montre la densité électronique de déformation statique de 

l’hexachlorobenzène dans le plan du cycle benzénique. On observe que la densité électronique 

de la molécule est concentrée sur les liaisons covalentes et autour des atomes de chlore, 

comme il était attendu.  

   

Figure 8. Densité électronique de déformation statique dans le plan benzénique. 

Contours à 0,05 e/Ǻ3 (positif : bleu, négatif : rouge). 

 

La déformation de la densité électronique sur les liaisons Csp² – Csp² est plus importante 

que celle sur les liaisons C – Cl. Pour les liaisons Csp² – Csp², les maxima de déformation sont 

centrés sur les liaisons, avec des valeurs de 0,60 à 0,65 eÅ-3. Pour les liaisons C – Cl, les 

maxima sont d’environ 0,25 e.Å-3. Autour des atomes Cl, la déformation positive est localisée 

dans le plan perpendiculaire à la liaison C – Cl et d’une valeur qui varie entre 0,05 et 0,15 

e.Å-3. Les déformations négatives sont placées de part et d’autre du noyau de Cl selon la 

direction de la liaison C – Cl. La densité électronique de déformation autour des noyaux de 
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chlore peut être alors décrite sous forme de tore, ce qui semble être une caractéristique des 

atomes d’halogène. 

 

II.5. Charges nettes obtenues à partir du modèle kappa et du modèle multipolaire 

 

Le modèle Kappa est obtenu par l’affinement des paramètres κ, puis Pv jusqu’à la 

convergence, après avoir remis tous les paramètres multipolaires à zéro, les valeurs de κ et de 

κ’ à 1, et les Pv à des valeurs d’atomes neutres. La charge atomique a été calculée par la 

différence entre le numéro atomique et la population d’électrons de valence : q = N – Pv. La 

charge de chaque atome de l’unité asymétrique est indiquée dans le tableau 7. 

 

Tableau 7. Charges nettes et valeurs des populations d’électrons de valence. 

Modèle Kappa Modèle multipolaire Atome 

κ Pv qi (e) κ Pv qi (e) 

C1 1,040(7) 3,98(5) +0,02 1,003(6) 3,95(7) +0,05 

C2 1,031(6) 4,14(5) -0,14 1,000(6) 4,03(7) -0,03 

C3 1,027(6) 4,00(5) 0,00 0,992(6) 4,05(7) -0,05 

Cl1 0,992(3) 6,96(4) +0,04 0,987(3) 7,00(3) 0,00 

Cl2 0,987(3) 6,94(4) +0,06 0,989(3) 6,97(3) +0,03 

Cl3 0,991(4) 6,98(4) +0,02 0,986(3) 7,00(3) 0,00 

totale   0,00   0,00 

 

Avec les deux modèles (multipolaire et kappa), les charges nettes des atomes de chlore ne 

sont pas significatives (de -0,003 à 0,061 e). Pour le modèle Kappa, tous les atomes Cl et deux 

atomes C sont chargés positivement, seul C2 avec -0,141 (e) est chargé négativement. Les 

charges portées par les atomes de chlore sont différentes d’un modèle à l’autre. Avec le 

modèle Kappa, les Cl sont chargés positivement alors qu’avec le modèle multipolaire la 

charge des atomes Cl est nulle. Ce dernier résultat est intéressant puisqu’il est en accord avec 

d’autres études réalisées au laboratoire sur d’autres composés (chloranile, TTF-CA). Une 

charge nulle pour les atomes de chlore nous indique une contribution importante de la 

déformation de la densité électronique au niveau des interactions intermoléculaires impliquant 

des atomes d’halogène. 
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I I.6. Analyse topologique de la densité électronique 

 

II.6.1. Charges et volumes atomiques  

Nous avons réalisé l’analyse topologique de la densité électronique à l’aide du 

programme NEWPROP [19]. Les charges et les volumes atomiques ainsi calculés sont 

répertoriés dans le tableau 8. Le gradient de la densité électronique (figure 9)  nous indique 

les bassins atomiques dans la molécule C6Cl6. 

  

Figure 9. Gradient de la densité électronique ρ∇
r

 sur le plan du cycle benzénique du C6Cl6.  

 

Dans la Figure 9, on observe clairement la position des surfaces de flux nul de densité 

électronique et, sur elles, la position des points critiques des liaisons Csp² - Csp² et C-Cl, et des 

interactions intermoléculaires Cl3···Cl1 et  Cl3···Cl3 (les autres points critiques d’interaction ne 

sont pas sur le plan présenté). 
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Tableau 8. Volumes topologiques et charges atomiques intégrées du C6Cl6. 

Atome V(Å3) Ntotal(e)  qnet(e)  

C1 8,87 5,90 0,10 

C2 9,02 5,99 0,01 

C3 9,11 5,99 0,01 

Cl1 27,68 17,05 -0,05 

Cl2 27,20 17,01 -0,01 

Cl3 27,22 17,06 -0,06 

Molécule 218,20  0,00 

 

Les volumes atomiques des atomes de carbone sont similaires entre eux et de l’ordre de 9 

Å3, et ceux des atomes de chlore sont de l’ordre de 27,4 Å3. Ces résultats sont très proches de 

ceux obtenues par P. Garcia [16] pour la molécule de chloranile, où le volume de l’atome de C 

lié à Cl était de 10 Å3 et celui de l’atome de Cl était de 29 Å3.  Il est intéressant de remarquer 

le bon accord entre la somme des volumes atomiques constituant deux molécules de C6Cl6 

(436,4 Ǻ3) et le volume de la maille dans le cristal (436,5 Ǻ3), ce qui indique une erreur 

globale d’uniquement 0,02 % sur les volumes topologiques. 

Par ailleurs, les charges des atomes ne sont pas importantes. La charge la plus positive est 

portée par l’atome de carbone C1 (+0,104 e) et la charge la plus négative est portée par 

l’atome de chlore Cl3 (-0,063 e). Tous les atomes Cl portent une charge négative et les atomes 

C sont chargés positivement. L’addition des charges implique une charge totale nette presque 

nulle pour la molécule (0,004 e). Ce résultat indique une excellente qualité d’intégration. 

 

II.6.2. Caractérisation des liaisons covalentes  

La figure 10 montre le Laplacien de la densité électronique dans le plan de la molécule de 

C6Cl6. Cette figure révèle la forme anisotrope de la concentration de charge autour des atomes 

de chlore. En accord avec la densité de déformation statique, le Laplacien autour de l’atome 

de chlore indique une concentration de charge plus élevée perpendiculairement à la liaison C–

Cl que selon cette direction.  
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Figure 10. Laplacien de la densité électronique dans C6Cl6 dans le plan du cycle benzénique. 

Contours logarithmiques (positif : bleu, négatif : rouge). 

 

L’étude de la topologie de la densité électronique sur les points critiques (3, -1) permet 

une analyse précise de toutes les interactions, et en particulier des liaisons chimiques. Les 

valeurs des grandeurs topologiques sur ces points critiques, ainsi que sur le point critique de 

type anneau (3,+1), sont répertoriées dans le tableau 9. Sur tous les points critiques (3, -1) des 

liaisons covalentes, la valeur du Laplacien est négative. Ceci indique une concentration locale 

de la densité électronique mettant en évidence une interaction à « couches partagées » qui est 

caractérisée par une mise en commun d’électrons appartenant aux deux atomes en interaction. 

Cet effet se reflète sur les valeurs de la densité électronique qui sont par conséquent assez 

importantes. Les trois liaisons  C – Cl présentent une densité électronique de 1,4 eÅ-3 et un 

Laplacien de ≈ -4 e/Å5. Ces résultats sont équivalents à ceux trouvés pour le même type de 

liaisons covalentes dans d’autres composés [16], avec des valeurs de λ3 importantes et avec un 

rapport |λ1/λ3| inférieur à l’unité (|λ1/λ3| = 0,70), ce qui indique une polarisation significative 

dans la liaison covalente. Les points critiques de toutes les liaisons Csp² – Csp² du cycle 

benzénique sont caractérisés par des valeurs de ρ (2,1 eÅ-3) et de ∇2ρ (-18 eÅ-5) plus élevées 

que pour les liaisons C – Cl. Dans les liaisons Csp² – Csp² les rapports |λ1/λ3| sont toujours 

supérieurs à l’unité (1,50). Ces résultats sont en accord avec les études théoriques de liaisons 
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covalentes réalisées par Bader [20]. Le caractère π des liaisons Csp² – Csp² est caractérisé par la 

valeur relativement grande de l’ellipticité (ε = 0,22). Les liaisons C – Cl présentent une faible 

ellipticité (ε = 0,01 à 0,13) et leurs caractéristiques topologiques sont en bon accord avec les 

résultats de composés contenant ce type de liaisons [21,22,23]. Par ailleurs, un point critique du 

type anneau (3, +1) se trouve au centre du cycle benzénique. Les valeurs topologiques des 

courbures (deux positives et une négative) indiquent une dilution locale de charge dans le plan 

du cycle et une concentration locale selon la direction perpendiculaire. La valeur positive du 

Laplacien (addition des trois courbures) indique la dilution globale de charge électronique 

dans cette région, comme le montre la faible valeur de la densité électronique sur ce point. 

 

Tableau 9. Valeurs caractéristiques des grandeurs topologiques aux points critiques (3,-1) 

(liaisons chimiques) et (3,+1) (centre du cycle) dans la figure 10. 

 dAt1-pc 

(Å) 

dpc-At2 

(Å) 

ρρρρ    

 (e.Å-3) 

∇∇∇∇2ρρρρ 

(e.Å-5) 

λλλλ1  

(e.Å-5) 

λλλλ2  

(e.Å-5) 

λλλλ3  

(e.Å-5) 

|λλλλ1/λλλλ3| ε 

centre 1,3968 1,3968  0,1408 3,24 −0,17 1,50 1,91 0,09 0,21 

C1 – C2 0,6988 0,6984 2,0856 -17,50 -16,21 -12,52 11,22 1,45 0,23 

C2 – C3 0,6970 0,7009 2,1108 -18,26 -16,30 -12,85 10,90 1,50 0,22 

C1 – C3 0,6784 0,7194 2,1038 -18,66 -16,54 -12,96 10,85 1,52 0,22 

C1 – Cl1 0,7836 0,9255 1,4190 -3,74 -7,65 -7,54 11,45 0,67 0,01 

C2 – Cl2 0,7686 0,9394 1,4498 -4,19 -8,49 -7,37 11,67 0,73 0,13 

C3 – Cl3 0,7850 0,9230 1,4313 -4,27 -8,10 -7,30 11,13 0,73 0,10 

 

 

II.6.3. Caractérisation des interactions intermoléculaires  

Comme nous l’avons indiqué dans la partie I.4, la cohésion cristalline est assurée par 

l’ensemble des interactions π et halogène à l’intérieur de chaque colonne de molécules 

empilées, et des interactions halogène entre colonnes de molécules. Les figures 11 et 12 

représentent le Laplacien et la position des points critiques d’interaction à l’intérieur et à 

l’extérieur des colonnes de molécules empilées. Les propriétés topologiques sur les points 

critiques d’interactions intermoléculaires sont répertoriées dans le tableau 10.  
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Figure 11. Laplacien de la densité électronique et points critiques d’interaction dans le plan 

perpendiculaire au cycle benzénique qui passe par les atomes C1
i, C1

ii, C1
iii et C1

iv  

(Symétries : i) x, y, z ; ii) -x, 1-y, -z ; iii) x,-1+y, z ; iv) -x, -y, -z ). Contours par pas 

logarithmique.  

 
Les points critiques (3, -1) des interactions entre deux molécules de la même colonne 

(Figure 11) se trouvent dans un plan qui est parallèle aux deux molécules. En ces points, les 

valeurs de la densité électronique, du Laplacien et les énergies, montrent que les interactions 

π (C2
iv···C3

iii, C1
ii-C2

ii···Cl1
iv) sont plus fortes que les interactions Cl···Cl (entre deux molécules 

de la même colonne). Parmi ces contacts, c’est celui entre l’atome Cl1
iv et les électrons π de la 

liaison C1
ii=C2

ii qui possède les valeurs topologiques les plus importantes (ρ = 0,043 e/Å3, 

∇2ρ = 0,47 e/Å5), comme l’indique les valeurs énergétiques |V|/G = 0,74 et H/ρ = 419 kJ.mol-

1.e-1. Bien que les valeurs topologiques soient un peu moins élevées pour l’interaction 

C2
iv···C3

iii (ρ = 0,039 e/Å3, ∇2ρ = 0,42 e/Å5), les valeurs énergétiques (|V|/G = 0,74 et H/ρ 

= 405 kJ.mol-1.e-1) semblent indiquer que la force de cette interaction π···π est un peu plus 

importante que la π···Cl vue précédemment. En effet, étant donné que la distribution des 

électrons de valence est différente pour C et Cl, ces atomes ne contribuent pas avec la même 

quantité de charge sur le point critique d’interaction, et pour pouvoir comparer l’intensité des 

interactions π···π et π···Cl il faut normaliser toutes les propriétés énergétiques à la quantité 

ρ observée (|V/ρ|/(G/ρ) = |V|/G  et H/ρ). Même si le rapport |V|/G est tout à fait comparable 

entre les deux interactions, la valeur H/ρ est un peu inférieure pour l’interaction π···π, 
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indiquant une intensité un peu plus forte que pour π···Cl. Quant aux interactions Clj
i···Clj

iii et 

Cl j
ii···Clj

iv (j = 2, 3), elles présentent la même distance, mais leurs valeurs topologiques et 

énergétiques sont sensiblement différentes : ρ = 0,032 et 0,037 e/Å3, ∇2ρ = 0,38 et 0,41 e/Å5, 

|V/G| = 0,69 et 0,72 et H/ρ = 512 et 445 kJ.mol-1.e-1. A partir des valeurs énergétiques ici 

caractérisées, l’intensité des interactions à l’intérieur de chaque colonne de molécules varie 

selon la série Cl···Cl < π···Cl < π···π. 

 

Figure 12. Laplacien de la densité électronique dans le plan du synthon. 

Contours logarithmiques (positif : bleu, négatif : rouge) (Symétrie : i) x, y, z ; v) ½-x, ½+y, 

½-z ; vi) ½+x, 3/2-y, ½+z ; vii) -½-x, -½+y, ½-z) 

 

La figure 12 représente les interactions halogène···halogène dans le système 

Cl1
v···Cl2

i···Cl3
vii···Cl1

v, nommé synthon Cl3. Cinq points critiques (3, -1) dans le plan du 

synthon, et un point critique associé à l’interaction Cl1···Cl1 en dehors de ce plan, ont été 

déterminés à partir de l’analyse topologique. Ils se trouvent dans des régions intermoléculaires 

où la densité électronique est localement diluée. La distribution électronique sur tous ces 

points est caractérisée par des faibles valeurs positives de Laplacien et des faibles valeurs de 

la densité électronique (Tableau 10). La caractérisation topologique indique que ces contacts 

correspondent à des interactions dites à « couches fermées », où la contribution électrostatique 

devient significative, comme dans le cas des interactions ioniques, des interactions de Van der 

Waals ou encore des interactions de liaisons hydrogène.  
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Tableau 10. Caractéristiques topologiques aux points critiques des contacts intermoléculaires Cl···Cl, C···Cl et C···C. Unités : d(Å), ρ 

(e/Å3), ∇2ρ (e/Å5), V et G (kJ/mol/ao
3), │V│/G (sans unité) et H/ρ (kJ.mol-1.e-1). (N : nombre de contacts qui sont générés par symétrie pour la 

même molécule), (Symétries : i) x, y, z ; ii) -x, 1-y, -z ; iii) x, -1+y, z ; iv) -x, -y, -z ; v) ½-x, ½+y, ½-z ; vi) ½+x, 3/2-y, ½+z ; vii) -½-x, -½+y, ½-

z ), (*) : les interactions inter-colonne, (**) : les interactions intra-colonne. 

Interaction d ρ ∇2ρ λ1 λ2 λ3 

3

1

λ
λ

 
G V |V/G| H/ρ N 

Cl1
v···Cl2

i (*) 3,4344(1) 0,047 0,61 -0,09 -0,06 0,77 0,12 13,06 -9,41 0,72 523 4 

Cl2
i···Cl3

vii (*)  3,4618(1) 0,058 0,59 -0,16 -0,14 0,89 0,18 13,50 -10,80 0,80 315 4 

Cl3
vii···Cl1

v (*)  3,6542(2) 0,040 0,43 -0,09 -0,09 0,61 0,15 9,19 -6,79 0,74 405 4 

Cl1
i···Cl1

v (*)  3,8134(2) 0,031 0,37 -0,07 -0,06 0,50 0,14 7,66 -5,29 0,69 508 4 

Cl2
i···Cl2

vii (*)  3,6129(2) 0,041 0,51 -0,11 -0,06 0,68 0,16 10,70 -7,63 0,71 507 4 

Cl3
vi···Cl3

vii (*)  3,6236(2) 0,035 0,49 -0,06 -0,05 0,61 0,10 10,14 -6,86 0,68 625 2 

Cl2
i···Cl2

iii (**) 3,7560(1) 0,032 0,38 -0,07 -0,05 0,50 0,29 7,85 -5,43 0,69 512 4 

Cl3
i···Cl3

iii (**) 3,7560(1) 0,037 0,41 -0,07 -0,03 0,51 0,56 8,64 -6,21 0,72 445 4 

C1
ii···Cl1

iv (**) 3,5005(5) 0,043 0,47 -0,06 -0,05 0,58 0,17 10,20 -7,55 0,74 419 4 

C2
ii···Cl1

iv (**) 3,6669(4) 0,043 0,47 -0,06 -0,05 0,58 0,17 10,20 -7,55 0,74 419 4 

C2
iv···C3

ii (**) 3,4680(6) 0,039 0,42 -0,05 -0,02 0,49 0,58 9,01 -6,64 0,74 405 4 
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Les valeurs des rapports énergétiques │V│/G et H/ρ, correspondant aux trois interactions 

Cl···Cl du synthon, indiquent qu’ils sont d’intensité supérieure (Cl2
i···Cl3

vii), égale 

(Cl3
vii···Cl1

v) et inférieure (Cl1
v···Cl2

i) aux interactions π···π et π···Cl observées au sein de la 

même colonne de molécules empilées suivant l’axe b
r

. Une estimation de l’énergie de 

cohésion peut être calculée à partir de l’expression Ecohésion =Σ De = -½ ΣV, où De = -½ V 

représente l’énergie de dissociation d’une interaction à couches fermées en fonction de la 

densité d’énergie potentielle au point critique, qui fut déduite pour les interactions de liaison 

hydrogène [24], la sommation s’effectuant sur toutes les interactions impliquées. Prenant en 

compte les interactions données dans le Tableau 10 et le nombre d’interactions qui sont 

générées par symétrie pour une même molécule, les énergies de cohésion intra- et inter-

colonne sont estimées à  66,8 et 86,7 kJ/mol. 

En général, bien que les valeurs du Laplacien et de ρ augmentent avec la diminution de la 

distance de l’interaction, l’augmentation de│V│/G et la diminution de H/ρ ne semblent pas 

suivre forcement le même type de corrélation.  

   

Cl2-Cl3 

-0,050

-0,025

0,000

0,025

0,050

0,0 0,5 1,0 1,5 2,0 2,5 3,0 3,5

 

Figure 13. Laplacien de la densité électronique sur le chemin de la liaison Cl2
i···Cl3

vii. La 

position du point critique est marquée par un trait vertical rose. 

 

Sur le chemin d’interaction entre chaque paire d’atomes de chlore du synthon, on observe 

que la région de la couche électronique de valence VSCC (∇2ρ < 0), qui est la plus large pour 

l’atome Cl3, se situe en face de la partie la plus étroite de la couche VSCC (∇2ρ < 0) de 

l’atome Cl2 (figures 12 et 13).  Par exemple, pour l’interaction Cl2···Cl3, le Laplacien dans la 

région VSCC de l’atome Cl2 est moins négatif et de plus faible extension que le Laplacien 
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dans la région VSCC de l’atome Cl3. La topologie de -∇2ρ montre que ces régions sont 

associées, respectivement pour Cl2 et Cl3, à un maximum et à un point selle de cette fonction, 

et qu’elles correspondent à des régions de concentration et de dilution de charge de la couche 

électronique VSCC qui jouent le rôle de sites électrophiles et nucléophiles de l’entité chimique 

considérée (voir chapitre 2, section IV.4). 

La constatation faite sur la topologie du Laplacien est en accord avec ce que l’on observe 

sur la densité électronique de déformation (figure 14). En effet, sur les chemins d’interaction, 

les densités de déformation positives sont orientées vers les densités de déformation 

négatives, ce qui nous indique une interaction électrostatique δ- ··· δ+ entre chaque paire 

d’atomes halogène au sein du synthon. Ici, ces déformations sont encore localisées à ~1 Å des 

noyaux de Cl et sont associées, comme dans le cas précédent, aux régions atomiques de ces 

atomes.  

  
a b 

Figure 14. Densité électronique de déformation statique au sein du synthon dans le plan des 

trois atomes de chlore : (a) carte 2D, contours par pas de 0,05 e/Ǻ3 (positif : continu bleu, 

négatif : pointillé rouge) et (b) carte 3D, avec l’iso-surface de 0,05 e/Ǻ3 (positif : bleu, 

négatif : rouge). 

 

II.7. Analyse du potentiel électrostatique  

Dans cette partie, nous présentons le potentiel électrostatique de la molécule 

d’hexachlorobenzène. Le calcul du potentiel a été effectué à l’aide du programme VMoPro 

[25] en utilisant les paramètres obtenus à la fin de l’affinement multipolaire (figure 15a).  
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a b c 

Figure 15. Représentation du potentiel électrostatique sur la molécule C6Cl6 pseudo-isolée à 

partir de : (a) affinement multipolaire ; (b) affinement Kappa (c) analyse topologique de la 

densité. Contours ±0,005 e.Å-1 (positif bleu, négatif rouge).  

 
Le choix des niveaux de contours si peu standard (0,005 e.Å-1) nous permet d’observer la 

position des minima de potentiel, qui sont extrêmement faibles autour des atomes de Cl dans 

le modèle multipolaire (0,005-0,01 e.Å-1 autour de Cl1 et de Cl2, et 0,01 e.Å-1 autour de Cl3). 

Les valeurs de ces minima sont une conséquence directe de la charge portée par les atomes de 

chlore, qui est elle-même très faible.  

A titre de comparaison, nous avons calculé le potentiel électrostatique créé par la 

molécule isolée à partir des résultats de l’affinement Kappa et de l’analyse topologique de la 

densité électronique. Nous constatons que la forme du potentiel observée n’est pas semblable 

à celle obtenue en utilisant les paramètres multipolaires comme l’indique la figure 15b et la 

figure 15c. En effet, la molécule baigne dans un potentiel électropositif. Cette différence 

provient de la différence de valeurs des charges portées par les atomes et principalement 

celles des atomes de chlore. A noter que dans le cas du modèle multipolaire, les charges des 

atomes de Cl sont très faibles. Ce sont les paramètres de la densité anisotropes (Plm) qui 

révèlent les zones électrophiles et nucléophiles autours des atomes de Cl. 
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Figure 16. Gradient du potentiel électrostatique de la molécule C6Cl6 pseudo-isolée du 

modèle multipolaire.  

 

La représentation du gradient du potentiel électrostatique dans le plan de la molécule 

C6Cl6 (figure 16) nous montre la position des sites nucléophiles (régions du potentiel 

électrostatique négatives où arrivent les lignes de champ) et des points électrophiles (noyau 

des atomes d’où partent les lignes de champ) de la molécule. Ainsi, les lignes de gradient du 

potentiel commencent aux noyaux des atomes les plus externes de la molécule (atomes de 

chlore) et finissent sur les points nucléophiles, qui sont localisés entre ces mêmes atomes. Sur 

la surface de flux nul du potentiel électrostatique des atomes de chlore, on trouve les points 

critiques de type selle du potentiel dans la prolongation de la liaison C-Cl. Ces points critiques 

correspondent aux régions δ+ de ces atomes et ils sont associés à leurs sites électrophiles 

effectifs, puisque les noyaux (vrais sites électrophiles) ne peuvent pas être atteints dans une 

réaction électrophile-nucléophile. 
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Figure 17. Potentiel électrostatique de trois molécules pseudo-isolées dans le plan du 

synthon. Contours à 0,02 e.Å-1 (positif : bleu, négatif : rouge). 

 
Le calcul du potentiel électrostatique avec les trois molécules C6Cl6 pseudo-isolées qui 

forment le système synthon, montre une topologie du type selle dans la direction de chaque 

interaction Cl···Cl de ce système (voir la figure 17). L’interaction électrostatique entre chaque 

paire d’atomes de chlore est ainsi mise en évidence par cette topologie. Les valeurs de 

potentiel sur les points selle sont de faible magnitude et caractéristiques de liaisons 

intermoléculaires faibles, en accord avec les paramètres topologiques de la densité 

électronique déjà mentionnés.  

 

III. Conclusion 

Dans ce chapitre nous avons présenté une étude détaillée de la structure et de la densité 

électronique cristalline du composé hexachlorobenzène à partir des données de diffraction de 

rayon X à haute résolution (jusqu’à 1,0 Å-1) et basse température (100K). Une analyse 

d’agitation thermique a été également réalisée pour caractériser le mouvement moléculaire.  

Plusieurs interactions intermoléculaires (interactions π et halogène) ont été observées. 

Elles ont été analysées, puis caractérisées par des études topologiques de la densité 

électronique à partir du modèle multipolaire. Dans cette étude, nous avons indiqué la présence 

d’un synthon Cl3, qui est formé par trois interactions halogène Cli···Clj (i, j = 1, 2, 3) de type II 

et qui est entouré par trois interactions halogène Cli···Cli (i = 1, 2, 3) de type I. D’autres 
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interactions halogène de type I Clj···Clj (j = 2, 3) existent à l’intérieur de chaque colonne de 

molécules empilées. 

Les propriétés énergétiques au point critique d’interaction, normalisées à la valeur de la 

densité électronique sur le même point, ont permis de comparer l’intensité des interactions 

impliquant des atomes différents. En particulier, nous avons constaté que les interactions 

halogène de type II peuvent être du même ordre, voire plus intenses, que les interactions π··· π 

ou π···Cl, et qu’elles sont toujours plus intenses que celles de type I.  

Le potentiel électrostatique et sa topologie ont été calculés à partir des paramètres obtenus 

en fin d’affinement multipolaire. L’analyse de ces grandeurs physiques nous a montré les 

zones d’interactions autour des atomes de chlore en accord avec la forme anisotrope (tore) de 

la densité de déformation autour de ces atomes. Les zones électrophile/nucléophile sont ainsi 

clairement identifiées. 
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I . Structure cristalline  

 

La structure cristalline du composé Tétrachlorodinitrobenzène (C6Cl4N2O4) a été 

déterminée pour la première fois par T. L. Khotsyanova en 1968 [1] dans le système 

monoclinique (groupe d’espace C2/m, paramètres de maille : a = 9,96(4) Å, b = 9,29(4) Å, c = 

5,73(2) Å, β = 92,10°). En 1987, Silvia Wigand et col. [2] ont décrit la structure cristalline de 

façon plus précise dans le même système cristallin et avec le même groupe d’espace 

(paramètres de maille : a = 9,904(2) Å, b = 9,234(2) Å, c = 5,735(2) Å, β = 92,712(5)°). Ces 

auteurs ont montré que les groupes nitro dans les produits de substitution du benzène étaient 

inclinés par rapport au plan du cycle benzénique en raison de l’effet stérique entre atomes (ou 

groupes d’atomes) voisins substitués. Ces auteurs ont signalé également que 

l’électronégativité du groupement nitro influence la distribution de charge dans la molécule. A 

température ambiante, ils ont observé des interactions intermoléculaires de deux types: 

halogène···base de Lewis (Cl···O) et halogène···halogène (Cl···Cl), avec des distances d(Cl···O) 

= 3,169 Å et d(Cl···Cl) = 3,776Å. Aucune transition de phase n’a été signalée pour cette 

structure cristalline.  

Les interactions halogène observées, les particularités d’électronégativité du groupement 

nitro et son influence sur la distribution électronique moléculaire sont à l’origine du choix de 

ce composé pour l’étude de densité électronique.   

 

I.1. Cristallogenèse 

La cristallisation du composé tétrachlorodinitrobenzène a été réalisée à partir de la 

méthode de sublimation. La poudre de C6Cl4N2O4 a été placée dans une ampoule scellée sous 

vide et portée à 42°C pendant trois semaines. La cristallisation a donné des spécimens 

prismatiques et transparents. 

 

I.2. Enregistrement des données de diffraction aux rayons X 

L’expérience de diffraction des rayons X a été réalisée à T = 100K sur un diffractomètre à 

quatre cercles Enraf-Nonius KappaCCD. Les intensités diffractées ont été enregistrées jusqu’à 

la résolution de 1,14 Å-1. Les images ont été intégrées à l’aide du programme DENZO [3]. La 

correction d’absorption a été effectuée à partir d’une méthode analytique basée sur 

l’indexation de faces du cristal (programme ABSORB [4]). Les réflexions multiples ont été 

moyennées avec le programme SORTAV [5]. 
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I .3. Détermination de la structure cristalline 

La structure a été résolue à partir des méthodes directes (programme SIR92) [6], puis 

affinée par moindres carrés en F2 (programme SHELX) [7,8] utilisant le modèle d’atomes 

sphériques et indépendants. Le tableau 1 regroupe les conditions expérimentales et les 

paramètres structuraux et d’affinement de la structure cristalline du tétrachlorodinitrobenzène.  
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Tableau 1. Données cristallographiques de C6Cl4N2O4 

Données du cristal  tétrachlorodinitrobenzène 

Formule chimique C6Cl4N2O4 

Masse molaire (g/mol) 305,88 

Diffractomètre  Enraf-Nonius KappaCCD 

Radiation/ Longueur d’onde (Å) Mo Kα /  0,71073 

T (K) 100 (2) 

Système cristallin Monoclinique 

Groupe d’espace C2/m 

Paramètres de maille (Å,°) a = 9,6270(5)    

b = 9,2510(6) 

c = 5,6780(4) 

β = 92,020(4) 

Volume (Å3) 505,3 (2) 

Z  2 

µ (mm-1) 1,17 

Dimension (mm) 0,06 × 0,06 × 0,12  

2θ max (o) 

(sin θ/λ)max (Å
-1) 

107,92 

1,14 

Indices de Miller -21 ≤ h ≤ 21 

-21 ≤ k ≤  21 

-12 ≤ l ≤ 12 

Réflexions mesurées 61806 

Complétude en (sinθ/λ)max 98,9% 

Correction d’absorption  analytique à partir de l’indexation des 

faces 

Tmin/ Tmax 0,89/0,94 

Réflexions uniques  3041 

Rint 0,0425 

Affinement (moindre carrés) F2 

Réflexions (I>2 σ(I)) / restreintes/ paramètres  1909 / 0/43 

Facteur d’accord (Shelx) R1(F) = 0,0429 

Facteur d’accord (I>2σ(I)) (Shelx) R1(F) = 0,0232 

wR2(F²) = 0,0625 

G.o.F (Shelx) 0,665 

Facteur d’accord (Mopro) R(F) = 0,012 

Rw(F) = 0,014 

G.o.F (Mopro) 0,94 
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I .4. Description de la structure cristalline 

Ce composé cristallise dans le système monoclinique (groupe d’espace C2/m) avec deux 

molécules par maille. L’unité asymétrique est formée par un quart de la molécule, le reste de 

la molécule étant générée par deux éléments de symétrie (un miroir m qui est perpendiculaire 

au cycle benzénique et qui contient les deux groupements nitro et les deux atomes de carbone 

C2
a, C2

c, et un axe 2 qui est perpendiculaire au miroir m, passant par le centre de la molécule). 

La figure 1 montre une vue ORTEP de la molécule C6Cl4N2O4 après affinement de la 

structure cristalline. 

 

   

Figure 1. Vue ORTEP de la molécule C6Cl4N2O4 (Symétrie : a) x, y, z ; b) 1-x, y, 2-z ; c) 1-x, 

1-y, 2-z ; d) x, 1-y, z)  

 

Les deux atomes d’oxygène du groupement nitro ne sont pas équivalents, comme il a été 

observé dans d’autres composés [2,9], les deux distances de liaison N – O  étant  d(N1-O1) = 

1,2153(12) Å, et d(N1-O2) = 1,2211(12) Å. Le tableau 2 montre les distances de liaison au 

sein de la molécule en fin d’affinement multipolaire. 
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Tableau 2. Longueurs des liaisons du C6Cl4N2O4 

Liaison Distance (Å) 

C1 – Cl1 1,7072(4)  

C2 – N1 1,4766(8)  

N1 – O1 1,2153(12)  

N1 – O2 1,2211(12)  

C1 – C2  1,3919(5)  

C1 – C1 1,4002(8)  

 

Les quatre atomes de chlore sont légèrement en-dehors du plan moyen du cycle 

benzénique (tous à 0,046 Å, deux en-dessous et deux au-dessus). Les deux groupements 

chimiques nitro (NO2) sont perpendiculaires au cycle benzénique et ils se placent en position 

spéciale sur le miroir m. Il a été signalé que la valeur de l’angle entre le groupement nitro et le 

cycle benzénique dépend des atomes et des groupements moléculaires autour de NO2, l’effet 

stérique étant à l’origine de ce phénomène. Par exemple, dans la molécule 1,3-dichloro-2,4,6-

trinitrobenzène [10] (figure 2), les groupements NO2, qui sont proches de l’atome hydrogène, 

sont déviés d’un angle de 37° par rapport au cycle benzénique, tandis que l’autre groupement 

NO2 qui se place entre deux atomes de chlore se trouve dévié de 75°. 

 

  

Figure 2. la molécule 1,3-Dichloro-2,4,6-trinitrobenzène [10] 

 

Une vue de la maille cristalline est représentée sur la figure 3. La cohésion de la maille 

cristalline est assurée par trois types d’interactions intermoléculaires, à savoir π···O, 
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halogène···base de Lewis et halogène···halogène. L’interaction π···O correspond à celle entre 

les électrons π du cycle benzénique et l’atome O2. Cet atome d’oxygène est proche du cycle et 

forme une liaison intermoléculaire avec l’atome de carbone C2ii le plus proche (O2i… C2ii 

= 3,0684(13) Å). Cette distance d’interaction est plus courte que la somme des rayons de Van 

der Waals (rw
O+ rw

C(ar) = 3,27Å [11]). Cette interaction π···O s’établit entre les cycles 

benzéniques et les groupements NO2 qui leur sont perpendiculaires (figure 4).  

 

 

 

Figure 3. Vue ORTEP de la maille de C6Cl4N2O4 

 

Des interactions halogène···base de Lewis (Cl···O) ont lieu dans la structure cristalline. 

L’interaction Cl···O la plus courte s’établit entre les atomes Cl1 et O2 (figure 5). Ces atomes 

se trouvent à une distance de 3,0774(7) Å (la distance et les angles de contact sont donnés 

dans le tableau 3). Elle est significativement plus courte que la somme des rayons de Van der 

Waals (rw
O + rw

Cl = 3,3 Å). Cette distance est comparable à celle observée pour l’interaction 

C–Cl···O=C dans la structure du phosgène-COCl2 par Leser et col.[12], avec Cl···O de 3,12 Å 

et les angles de contact  θ1 = 162° (pour C–Cl···O ) et  θ2 = 134° (pour Cl···O=C ).  
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Tableau 3. Distances (Å) et angles de contact (°) des liaisons halogène dans la structure 

cristalline du tétrachlorodinitrobenzène (Codes de symétrie : i) x, y, z, ; iv) ½-x, -½+y, 1-z ; v) 

x, -y, z ; vi) ½-x, -½+y, 2-z ; vii) 1-x, y, 2-z ; viii) ½-x, ½-y, 2-z)  

Interaction d  θθθθ1111    θθθθ2222    

Cl1
i···O2

iv
 3,0774(7) 158,07(3) 99,90(5) 

Cl1
vii···O1

vi
  3,4186(8) 105,72(2) 145,03(5) 

Cl1
i···O1

vi
  3,5496(9) 113,16(6) 101,83(2) 

Cl1
i···Cl1

v
  3,8898(2) 148,51(2) 148,51(2) 

Cl1
i···Cl1

viii 3,6442(3) 79,91(2) 79,91(2) 

                  

 

 

Figure 4. Interactions intermoléculaires  O2
i···C2

ii et O2
i···C1

ii (π)  

(Codes de symétries: i) x, y, z ; ii)  1-x, y, 1-z ; iii) 1-x, 1-y, 1-z) 

 

L’ensemble des contacts Cl1
i···O2

iv et Cl1
i··Cl1

v forment un réseau de cycles d’interactions 

comme le montre la figure 5, leurs plans moyens étant coplanaires aux cycles benzéniques.   

 

Figure 5. Vue des interactions de Cl1
i···O2

iv et Cl1
i···Cl1

v
 dans la maille de C6Cl4N2O4  
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Les deux autres interactions Cl···O présentes dans cette structure cristalline s’établissent 

entre l’atome O1 et deux atomes Cl1 (Cl1
a···O1

c···Cl1
b) (figure 6). Elles se caractérisent par des 

distances d’interactions Cl1···O1 (3,4186(9) et 3,5496(10) Å) qui sont significativement 

supérieures à celle de l’interaction Cl1···O2 (3,0774(12) Å). 

 
 

a b 

Figure 6. Vue des interactions (a) Cl1
i···O1

vi, Cl1
vii···O1

vi, Cl1
i···O2

iv et (b) Cl1
i···Cl1

viii  (entre 

deux molécules parallèles de couches différentes) dans la structure cristalline de C6Cl4N2O4. 

(Codes de symétrie : i) x, y, z, ; iv) ½-x, -½+y, 1-z ; v) x, -y, z ; vi) ½-x, -½+y, 2-z ; vii) 1-x, 

y, 2-z ; viii) ½-x, ½-y, 2-z)  

 

I.5. Analyse de l’agitation thermique  

 Les tenseurs d’agitation thermique de la molécule C6Cl4N2O4 ont été calculés à l’aide du 

programme THMA11 [13] dans le système inertiel (Figure 7). La convergence du modèle 

après affinement donne un facteur d’accord de Rw =  0,096 (pour tous les éléments Uij) et Rw 

= 0,042 (seulement pour les éléments diagonaux Uii). 

 

 

Figure 7. Orientation des trois axes d’inertie de la molécule C6Cl4N2O4 (les axes ne sont pas 

dans le plan du cycle benzénique). 
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Le tenseur S est nul puisque la molécule est centrosymétrique. Le résultat de l’analyse 

TLS donne les valeurs des composantes matricielles des tenseurs de translation (T) et de 

libration (L) suivantes : 

 

T×104(Å²) = 














 −−

)8(13200

)5(1)18(1090

)4(11)3(1)16(119

 ; L(°²)  = 
















)9(6,400

)3(1,0)8(1,30

)2(9,1)1(1,0)9(4,0

 

 

L’analyse a été réalisée en considérant le groupe nitro comme un groupe rigide. Le 

résultat montre que la translation est quasiment isotrope selon les trois directions principales 

du système inertiel, avec un déplacement moyen <Tii> = 120(15) (Å2). En revanche, la 

libration est anisotrope. Les valeurs de libration les plus importantes sont L22 (3,1(8)°2) et 

L33 (4,6(9)°2). Les directions associées aux composantes L22 et L33 (L2 et L3) sont très 

proches des directions du système inertiel I2 et I1, selon lesquelles on n’observe pas 

d’interactions intermoléculaires. Dans la direction de la composante L11 (L1) qui est proche 

de I3, la libration est très faible parce qu’ici les atomes Cl1 et O2 réalisent des interactions 

intermoléculaires Cl1···O2 et Cl1···Cl1 (entre deux molécules parallèles de couches différentes, 

Figure 6). 

 

 

II. Modélisation de la densité électronique  

 

II.1. Modèle d’atomes sphériques et indépendants (modèle IAM) 

Les coordonnées et les paramètres d’agitation thermique des atomes ont été affinés à 

l’aide du programme Mopro [14]. A l’issue de ce modèle, la densité électronique résiduelle 

(qui montre la différence entre la densité totale et la densité du modèle d’atomes sphériques) 

est présentée dans la Figure 8. 
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Figure 8. Densité résiduelle à l’issue du modèle IAM dans le plan du cycle benzénique. 

Contours à 0,05 e.Å-3 (positif : bleu, négatif : rouge). 0 ≤ (sinθ/λ) ≤ 0,9 Ǻ -1 (les atomes de 

chlore sont légèrement en-dehors du plan présenté). 

 

Sur cette figure on observe la densité résiduelle non prise en compte par le modèle. Cette 

densité est associée aux interactions interatomiques, ainsi qu’au bruit associé à la mesure 

expérimentale. L’accumulation de charge sur les liaisons π des liaisons Car – Car est plus 

importante que sur les liaisons Car – Cl et Car – N. Les pics de déformation sur les liaisons Car 

– Car, Car – N et Car – Cl sont de 0,5 e.Å-3, 0,35 e.Å-3 et 0,15 e.Å-3, respectivement. 

 

I I.2. Affinement multipolaire 

Le modèle multipolaire a été utilisé pour modéliser avec précision la distribution 

électronique de la molécule.  Les repères locaux atomiques choisis sont indiqués sur la figure 

suivante : 
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Figure 9. Repères locaux atomiques. Les directions des axes X et Y sont symbolisées 

respectivement par des flèches bleues et rouges. Les axes Z sont perpendiculaires aux plans 

formés par X et Y. 

 

Dans le modèle multipolaire, les atomes de chlore et de carbone ont été affinés avec les 

mêmes fonctions radiales déjà utilisées pour l’affinement multipolaire de la molécule 

d’hexachlorobenzène (nl = 4, 4, 6, 8 ;  α = 4,4 (bohr -1) pour Cl, et nl = 2, 2, 3 ;  α = 3,0 (bohr -

1) pour C). Les atomes d’azote et d’oxygène ont été paramétrés jusqu’aux octupôles avec des 

valeurs (nl = 2, 2, 3 ;  α = 4,5 bohr -1) pour l’oxygène, et (nl = 2, 2, 3 ;  α =  3,8 bohr -1) pour 

l’azote. 

En raison de la forte corrélation et de la difficulté rencontrée lors de l’affinement de la 

population de valence Pv et du paramètre associé κ des atomes d’oxygène, nous avons 

procédé à un affinement cyclique de Pv et de κ jusqu’à la convergence totale du modèle. La 

stratégie d’affinement est la suivante :  

i. Facteur d’échelle (SCA) et Plm 

ii. SCA, κ, Plm 

ii i. SCA, positions et facteurs d’agitation thermique 

iv. SCA, positions et facteurs d’agitation thermique, κ, Plm 

v. SCA, Pv 

vi. SCA, positions et facteurs d’agitation thermique, κ, Plm 

vii. SCA, Plm, Pv 

viii.  SCA, κ’ 

ix. SCA, positions et facteurs d’agitation thermique, κ, Plm 
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I I.3. Qualité de l’affinement multipolaire 

A la fin de l’affinement multipolaire, nous avons effectué le test de la liaison rigide (Rigid 

Bond Test) [15] sur toutes les liaisons covalentes. Le résultat de ce test est très satisfaisant 

(Tableau 4) et montre de très faibles différences de vibrations thermiques ( 310−<∆Z Å2) le 

long de toutes les liaisons (sauf pour C2 – N1 qui est un peu plus élevée), indiquant que 

l’agitation thermique a été bien déconvoluée de la densité électronique. Le test de la liaison 

rigide confirme la qualité de l’affinement multipolaire.  

 

Tableau 4. Valeurs du test de la liaison rigide 

Atome A Atome B Z2
A (Å²) Z2

B (Å²) ∆ZAB(Å²) 

Cl1 C1 0,0111 0,0114 -0,0003(2) 

N1 O1 0,0172 0,0163 0,0008(5) 

N1 O2 0,0158 0,0159 -0,0001(5) 

N1 C2 0,0120 0,0109 0,0011(4) 

C1 C2 0,0124 0,0121 0,0002(3) 

 

L’affinement multipolaire a été réalisé en utilisant 172 paramètres et 3041 réflexions 

jusqu’à la résolution ≤ 1,14 Å-1 (Nobs = 1657, I > 3σ(I)). En fin d’affinement, les facteurs 

d’accord sont faibles (R(F) = 0,012, Rw(F) = 0,014), indiquant la bonne convergence du 

modèle. 
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a b 

Figure 10. Densité électronique résiduelle à l’issue de l’affinement du modèle multipolaire 

dans le plan  (a) du cycle benzénique et  (b) des groupements NO2. Contours à 0,05 e.Å-3 

(positif : bleu, négatif : rouge). 0 ≤ (sinθ/λ) ≤ 0,9 Ǻ -1 

 

Tous les pics de déformation de densité électronique sur les liaisons covalentes et autour 

des atomes d’halogène ont été pris en compte par le modèle multipolaire (Figure 10). Des 

petites inconsistances apparaissent malgré tout autour des atomes de Cl (résidus 0,05 – 0,10 

e.Å-3) qui peuvent provenir d’un faible phénomène d’absorption ou du manque d’une 

complète modélisation pour ce type d’atome.  

 

II.4. Description de la densité électronique de déformation statique  

La déformation de la densité électronique statique du tétrachlorodinitrobenzène est 

montrée sur la Figure 11, où nous pouvons observer l’accumulation ∆ρ sur toutes les liaisons 

covalentes. Alors que la densité de déformation est relativement élevée sur les liaisons Car – N 

(0,50 e/Å3) et Car  – Car (~ 0,60 e/Å3), ce qui montre bien le caractère mixte simple-double de 

ce type de liaisons, elle est significativement moins importante pour les liaisons Car – Cl (0,20 

e/Å3). La déformation ∆ρ associée aux atomes de chlore est similaire à celle observée dans le 

cas de C6Cl6. 
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a b 
Figure 11. Densité électronique de déformation statique dans le plan (a) du cycle benzénique 

et (b) des groupements NO2. Contours à 0,05 e.Å-3 (positif : bleu, négatif : rouge). 

 

La forme de la distribution ∆ρ du groupement NO2 dans le plan de ces trois atomes 

(Figure 11b) est similaire à celles obtenues à partir de données expérimentales et de données 

théoriques par d’autres groupes de recherche [16,17]. En effet, les maxima de ∆ρ, qui sont 

attribués à la présence des deux paires d’électrons libres de l’atome d’oxygène, sont observés 

de part et d’autre d’une région de dilution locale de charge δ+ qui se situe dans la direction de 

la liaison N – O et derrière le noyau de l’oxygène, et ce de façon qualitativement analogue à 

ce que l’on observe pour l’atome de chlore lorsqu’il est impliqué dans la liaison C – Cl. Dans 

les régions de liaisons N – O, le pic de déformation est plus proche de l’atome N et il est suivi 

d’une région de dilution de charge proche de l’atome O, ce qui indique la polarité de la 

liaison, de la même façon que pour C – Cl. Cette distribution ∆ρ présente également de fortes 

similitudes avec la déformation de la densité électronique qui a été décrite pour les 

groupements nitrate dans le composé Cu2(OH)3NO3 [18] et nitroxide dans le composé 

« nitronyl nitroxide biradical » [19]. 
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a b 
Figure 12. Densité électronique de déformation statique dans le plan des interactions (a) 

Cl1
i···O2

iv···Cl1
v et (b) Cl1

i···O1
vi···Cl1

vii (Symétries : i) x, y, z ; iv) ½-x, -½+y, 1-z ; vi) ½-x, -

½+y, 2-z ; vii) 1-x, y, 2-z ). Contours à 0,05 e.Å-3 (positif : bleu, négatif : rouge). 

 

Sur la Figure 12a, la déformation de la densité électronique indique que la région δ- de 

l’atome d’oxygène s’oriente vers la région δ+ de chaque atome de chlore, et les régions δ+ des 

deux atomes de chlore se placent en face l’une de l’autre le long de l’interaction Cl1
i···Cl1

v. 

Dans la Figure 12b, les deux interactions Cl1···O1 sont tout à fait différentes de ce qu’il est 

généralement observé pour une interaction entre un halogène et un atome caractérisé comme 

une base de Lewis (Halδ+ ··· δ-B). En effet, alors que l’une de ces deux interactions met en jeu 

les régions δ- des deux atomes, l’autre s’établit entre la région δ+ de l’atome d’oxygène et la 

région δ- de l’atome de chlore, indiquant l’échange de la position relative de ce type de 

régions par rapport à ce qui est observé dans une interaction typique halogène···base de Lewis.  

 

II.5. Charges nettes obtenues à partir du modèle kappa et du modèle multipolaire  

Les charges nettes des atomes ont été calculées pour les deux modèles que nous avons 

utilisés, le modèle multipolaire et le modèle kappa (Tableau 5). Pour les deux modèles, la 

charge de l’atome de chlore est négative et faible (Cl1 = -0,095 e, -0,123 e), de la même façon 

que pour les deux atomes d’oxygène (O1 = -0,012 e, -0,079 e, et O2 = -0,057 e, -0,097 e). Pour 

tous les atomes, le modèle kappa donne systématiquement des charges plus importantes que le 

modèle multipolaire. Lorsqu’on compare les deux oxygènes, la charge nette de l’atome O2 est 

plus négative que celle de l’atome O1, ce qui semble indiquer une interaction électrostatique 

Cl1···O2 plus importante que pour Cl1···O1 (d (Cl1···O2) < d(Cl1···O1)).   
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Tableau 5. Charge nette (q), population d’électrons de valence (Pv) et paramètre κ de la 

fonction radiale pour les modèles multipolaire et Kappa du composé C6Cl4N2O4. 

Modèle multipolaire Modèle Kappa Atome 

κ Pv qi (e) κ Pv qi (e) 

C1 1,000(3) 3,96(2) +0,04 1,051(5) 3,91(4) +0,09 

C2 0,989(3) 4,19(4) -0,19 1,008(8) 4,21(7) -0,21 

Cl1 0,989(3) 7,10(2) -0,10 0,987(3) 7,12(3) -0,12 

N1 1,046(3) 4,63(2) +0,37 1,049(6) 4,55(5) +0,45 

O1 0,973(2) 6,01(2) -0,01 0,975(4) 6,08(4) -0,08 

O2 0,975(3) 6,06(2) -0,06 0,972(4) 6,10(4) -0,10 

Total (molécule)   0,00   0,00 

 

 

II.6. Analyse topologique de la densité électronique 

 

II.6.1. Charges et volumes atomiques  

L’analyse du champ de vecteurs ∇ρ permet de déterminer les surfaces à flux nul de la 

densité électronique et, par conséquent, les bassins atomiques qu’elles délimitent. 

 

 

a b 
Figure 13. Gradient de la densité électronique du composé C6Cl4N2O4 dans le plan (a) du 

cycle benzénique et (b) du groupement NO2.  
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Sur la Figure 13, les bassins des atomes de carbone et de chlore sont représentés en 

couleur noire, les bassins des azotes en bleu, et ceux des oxygènes en rouge. La distribution 

des lignes de gradient autour des surfaces interatomiques de flux nul de densité électronique 

permet d’identifier la position des points critiques des liaisons covalentes et des liaisons 

halogène Cl1···O2 (Figure 13a), ainsi que ceux correspondant aux interactions C···O2 (Figure 

13b). Le Tableau 6 montre les charges nettes et les volumes atomiques calculés à partir de la 

détermination des bassins atomiques [20]. 

 

Tableau 6. Charges nettes (e), nombre total d’électrons (e) et volumes atomiques (Å3) 

obtenus par intégration dans les bassins atomiques de la densité électronique cristalline de 

C6Cl4N2O4  

Atome Volume Ntotal  e-  Charge nette 

C1 9,45 5,90 +0,10 

C2 9,16 5,96 +0,04 

Cl1 29,76 17,10 -0,10 

N1 7,17 6,70 +0,30 

O1 16,69 8,15 -0,15 

O2 15,21 8,20 -0,20 

Total pour 

la molécule 

253,32  0,01 

Total pour la maille 506,64  0,02 

 

La charge totale calculée à partir de la somme des charges sur l’ensemble des atomes de 

l’unité asymétrique n’est que de 0,02 e. De plus, la somme des volumes atomiques est 

quasiment égale au volume de la maille (506,64 Å3/ 505,3 Å3). Ceci correspond à une erreur 

de 0,3 % sur les volumes. Les volumes des atomes Cl (~ 30 Å3), C (~ 9 Å3) et O (~ 16Å3) sont 

proches de ceux obtenus dans les structures cristallines de l’hexachlorobenzène et du 

chloranile [21]. 

De façon analogue à ce que nous avons observé avec les modèles multipolaire et kappa, 

les atomes Cl1, O1 et O2 présentent tous des charges négatives, résultat qui était attendu pour 

ces atomes électronégatifs. La différence principale entre les modèles concerne la charge des 

atomes d’oxygène, pour qui l’intégration topologique donne des valeurs plus négatives que 

celles obtenues dans les deux modèles précédents. 
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I I.6.2.Caractérisation des liaisons covalentes  

Nous avons également déterminé les propriétés topologiques de l’ensemble des liaisons 

interatomiques de la molécule. Dans le Tableau 7, sont regroupées les caractéristiques 

topologiques des différents points critiques (PCs) de liaisons intramoléculaires (figure 14). 

Nous remarquons que tous les points critiques (3, -1) présentent un Laplacien négatif et une 

densité électronique élevée, montrant ainsi le caractère purement covalent de toutes ces 

liaisons.  

 

Tableau 7. Grandeurs topologiques aux points critiques (PCs) des liaisons covalentes du 

tétrachlorodinitrobenzène.  

liaison dAt1-pc 

(Å) 

dpc-At2 

(Å) 

∇∇∇∇2ρρρρ 

(e/Å5) 

ρρρρ    

(e/Å3) 

λλλλ1 

(e/Å5) 

λλλλ2 

(e/Å5) 

λλλλ3 

(e/Å5) 

ε 

Cl1–C1 0,936 0,772 -3,50 1,408 -8,05 -6,96 11,50 0,14 

N1–O1 0,610 0,605 -8,33 3,597 -36,35 -30,91 58,93 0,15 

N1– O2 0,609 0,612 -7,72 3,353 -32,91 -28,55 53,74 0,13 

C1–C1 0,700 0,700 -17,62 2,079 -16,06 -12,71 11,14 0,21 

C1–C2 0,680 0,712 -19,49 2,139 -17,07 -12,80 10,38 0,25 

N1–C2 0,813 0,663 -10,79 1,752 -13,19 -12,96 15,36 0,02 

 

Aux PCs des liaisons N – O la densité est importante (ρ = 3,597 e/Å3 pour N1 – O1 et 

3,353 e/Å3 pour N1 – O2) et le Laplacien est relativement faible (-8,33 e/Å5 et de -7,72e/Å5, 

respectivement). Ce résultat est en bon accord avec celui obtenu par Cole [22] pour le composé 

3,5-dinitro-2-{[1-phenylethyl]amino}pyridine et par Bianchi & Gatti [23] pour le composé 

lithium bis(tetramethylammonium) hexanitrocobaltate(III). Les mêmes caractéristiques ont 

été également observées dans les composés β-5-nitro-dihydro-3H-1,2,4-triazol-3-one [24] et 

1,3,4-trinitro-7,8-diazapentalene [25]. Les deux liaisons sont caractérisées par une courbure λ3 

très importante, comme il a été montré dans les études expérimentales et théoriques de la 

liaison N–O dans les composés p-nitroaniline, p-amino-p’-nitrobiphényle [26] et 

Li[N(CH3)4]2[Co(NO2)6] [
23]. Nos résultats sont également en accord avec les études réalisées 

sur des liaisons polaires par Gatti & Bianchi [27] et par Koritsanszky & Coppens [28]. Ces 

auteurs ont montré que, pour les liaisons covalentes polaires, la magnitude de la courbure λ3 

est toujours plus élevée que celles des deux autres courbures (λ1 et λ2) et que les points 

critiques sont plus proches des atomes les moins électronégatifs. Dans notre cas le point 
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critique est presque au centre des deux atomes de la liaison N – O. Ceci s’explique d’une part 

par le fait que la liaison N – O dans le groupement nitro est plus courte que celle des 

groupements nitrate et nitroxide, et d’autre part par le faible écart d’électronégativité entre N 

et O. Dans les liaisons C1 – Cl1 et N1 – C2, les PCs sont plus proches de l’atome C, qui est 

moins électronégatif que Cl et que N, comme il a été observé dans beaucoup de composés 

contenant ces types de liaisons [22,29,30].  

Par ailleurs, un point critique de type anneau (3,+1) est localisé au centre du cycle 

benzénique. Sur ce point, les valeurs positives du Laplacien et de la densité électronique sont 

faibles (∇2ρ = 3,24 e.Ǻ-5, ρ = 0,098 e.Å-3). 

 

 

Figure 14. Carte du Laplacien ∇2ρ dans le plan du cycle benzénique de C6Cl4N2O4. Les 

contours en trait continu et en pointillés représentent respectivement des valeurs négatives et 

positives. La variation des contours est logarithmique. 
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Figure 15. Laplacien selon le chemin de liaisons covalentes polaires : (a) C1 – Cl1, (b) C2 – 

N1, (c) N1 – O1 et (d) N1 – O2. La position du point critique, et donc de la surface 

interatomique, est marquée par un trait vertical. 

 

En analysant le Laplacien suivant le chemin de liaisons polaires (Figure 15), on trouve 

que le minimum du Laplacien des atomes chargés positivement (C1 dans la liaison C1 – Cl1, 

N1 dans les liaisons C2 – N1, N1 – O1 et N1 – O2) est plus négatif que celui des atomes chargés 

négativement. Pour les liaisons mixtes simples/doubles C1-C2 et C1-C1, le PC est placé au 

centre de la liaison avec une densité électronique assez importante (ρ = 2,139 et 2,079 e/Å3, 

respectivement). Pour ces liaisons, les valeurs du Laplacien sont très négatives (∇2ρ = -19,49 

et -17,62 e/Å5, respectivement) avec une ellipticité (ε = 0,21 et 0,25) qui est typique des 

liaisons à caractère π.  

 

II.6.3. Caractérisation des interactions intermoléculaires  

Les figures suivantes présentent le Laplacien de la densité électronique dans les plans des 

interactions intermoléculaires dans la structure cristalline du C6Cl4N2O4. 
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a b 

  
c d 

Figure 16. Carte du Laplacien ∇2ρ sur les plans (a) O2
i···C2

ii (π), (b) Cl1
i···Cl1

viii , (c) 

Cl1
i···O2

iv···Cl1
v et  (d) Cl1

i···O1
vi···Cl1

vii. (Contours : logarithmique, bleu : positif, rouge : 

négatif) (Codes de symétrie : i) x, y, z, ; ii) –x, y, 1-z ; iv) ½-x, -½+y, 1-z ; v) x, -y, z ; vi) ½-

x, -½+y, 2-z ; vii) 1-x, y, 2-z ; viii) ½-x, ½-y, 2-z). 

 

 

Sur la Figure 16 nous avons représenté les points critiques de liaison (3,-1). Pour les 

interactions intermoléculaires, les valeurs du Laplacien sont positives et les valeurs de la 

densité électronique faibles (Tableau 8). Ces valeurs sont caractéristiques des interactions 

dites à « couches fermées » et indiquent que sur ces régions la densité électronique est 

localement diluée. Puisque toutes les interactions intermoléculaires présentent des valeurs 

│V│/G < 1, la cohésion cristalline est assurée par des interactions dites à « couches fermées 

pures » [31].  



Tétrachlorodinitrobenzène - C6Cl4N2O4  

109 

 

Tableau 8. Caractéristiques topologiques et énergétiques sur les PCs des interactions 

intermoléculaires. Unités: d(Å),∇2ρ (e/Å5), ρ (e/Å3),│V│/G (sans unité) et H/ρ (kJ.mol-1.e-

1). (Symétries : i) x, y, z, ; ii) –x, y, 1-z ; iv) ½-x, -½+y, 1-z ; v) x, -y, z ; vi) ½-x, -½+y, 2-z ; 

vii) 1-x, y, 2-z ; viii) ½-x, ½-y, 2-z)  

 

Interaction d  ρρρρ ∇∇∇∇2ρρρρ G V │V│/G H/ρρρρ 

Cl1
i···O2

iv
  3,0774(7) 0,063 0,85 18,51 -13,87 0,75 501 

O2
i···C2(π)ii 3,0684(13) 0,059 0,78 17,01 -12,70 0,75 492 

Cl1
i···Cl1

viii 3,6442(3) 0,039 0,46 9,70 -6,96 0,72 473 

Cl1
vii···O1

vi
  3,4186(8) 0,032 0,45 9,16 -6,06 0,66 665 

Cl1
i···O1

vi
  3,5496(9) 0,026 0,37 7,40 -4,74 0,64 702 

Cl1
i···Cl1

v
  3,8898(2) 0,023 0,27 5,46 -3,62 0,66 531 

 

Lorsqu’on compare les interactions intermoléculaires qui sont présentées dans le tableau 

8, la liaison halogène···base de Lewis Cl1
i···O2

iv et l’interaction π correspondant à O2
i···C2(π)ii 

se démarquent par leurs valeurs élevées de la densité au point critique (ρ(Cl1
i···O2

iv) = 0,063 

e/Å3 et ρ(O2
i···C2(π)ii) = 0,059 e/Å3) ainsi que par leurs paramètres énergétiques │V│/G 

(valeurs élevées) et H/ρ (valeurs faibles). Ce sont les interactions intermoléculaires les plus 

fortes dans ce composé. Cependant, pour mieux comparer les interactions entre atomes de 

différente nature, il est préférable de classer l’intensité de ces interactions en fonction des 

propriétés énergétiques normalisées à la densité électronique au point critique (voir chapitre II 

de méthodologie (section IV.4)). Ainsi, en tenant compte de ces valeurs (│V│/ρ)/G/ρ = 

│V│/G et H/ρ, l’interaction Cl1
i···Cl1

viii  semble être aussi une interaction forte car du même 

ordre d’intensité que celles de Cl1
i···O2

iv et de O2
i···C2(π)ii. 

Les trois autres interactions sont faibles comme l’indiquent les faibles valeurs de ρ (0,023 

à 0,032 e/Å3) et de ∇2ρ (0,27 à 0,45 e/Å3), ainsi que leurs valeurs énergétiques normalisées 

│V│/G et H/ρ. L’interaction la plus faible est Cl1
i···O1

vi. Elle s’établit entre deux régions de 

concentration de charge (CC ou δ-) et elle présente des valeurs énergétiques normalisées au 

point critique les moins favorables (│V│/G = 0,64 la plus faible, et H/ρ = 702 kJ.mol-1.e-1 la 

plus élevée). 
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I I.7 Analyse du potentiel électrostatique 

L’intérêt de cette étude est de caractériser l’interaction électrostatique de la molécule avec 

son environnement. Le calcul du potentiel a été effectué pour la molécule pseudo-isolée avec 

les paramètres obtenus en fin d’affinement multipolaire, d’affinement Kappa, et avec les 

charges topologiques (Figure 17). 

 

   

   

a b c 

Figure 17. Représentation du potentiel électrostatique sur la molécule C6Cl4N2O4 pseudo-

isolée à partir de : (a) affinement multipolaire ; (b) affinement Kappa et (c) charges 

topologiques de la densité. Contours ±0,02e.Å-1 (positif bleu, négatif rouge). 

 

Les niveaux de contours avec lesquels nous avons représenté le potentiel électrostatique 

issu du modèle multipolaire (Figure 17 a) sont significativement plus faibles  (pas de 0,02 

eÅ-1) que ceux utilisés typiquement dans la littérature (pas de 0,05 eÅ-1). La raison de ce 

choix réside dans le fait que les minima de potentiel autour de la molécule sont extrêmement 

faibles. Les minima sont placés entre les atomes de chlore adjacents et présentent des valeurs 

de -0,04 eÅ-1. Dans le plan du groupement NO2 on rencontre un minimum du potentiel 

inférieur à 0,02 eÅ-1. Ce minimum présente une valeur négative qui est extrêmement faible. 

Ce résultat est directement lié aux charges nettes faibles obtenues pour les atomes de chlore et 

d’oxygène avec le modèle multipolaire et avec le modèle Kappa. 
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La figure 17 c correspond au calcul du potentiel électrostatique de la molécule C6Cl4N2O4 

avec les charges topologiques. Même si pour ce modèle les charges sont plus élevées que dans 

le modèle multipolaire et le modèle Kappa, la forme du potentiel électrostatique reste 

semblable à celle obtenue avec les deux premiers modèles. La molécule présente un potentiel 

positif assez étendu et les zones d’interaction proches de l’oxygène O2 sont à peine visibles. 

Le potentiel négatif autour des atomes d’oxygène est neutralisé par le potentiel positif du 

cycle benzénique qui, lui, est plus étendu dans l’espace. 

 

Gradient du potentiel électrostatique  

Sur la Figure 18 nous observons des bassins électrostatiques fermés et d’autres ouverts. 

Dans les bassins électrostatiques fermés, les lignes de champ sont confinées à l’intérieur de la 

surface de flux nul et, puisque le flux total des lignes à travers cette surface est nul, le 

théorème de Gauss indique que la charge nette associée à ces régions de l’espace doit être 

nulle. Ce comportement est observé pour chaque atome qui est chargé négativement et placé à 

l’extérieur de la molécule, comme les atomes Cl1 (Figure 18a) et O2 (Figure 18b). En effet, 

pour chaque atome de ce type, il existe toujours une région de l’espace qui regroupe la charge 

électronique nécessaire pour compenser exactement la charge positive de son noyau, le reste 

de sa charge électronique étant à l’extérieur de la surface de flux nul de potentiel. En 

conséquence, la surface de flux nul de densité électronique est placée à l’extérieur de la 

surface de flux nul de potentiel pour ce type d’atome. 

 

 

 

a b 
Figure 18. Gradient du potentiel électrostatique de la molécule pseudo-isolée calculé à partir 

du modèle multipolaire : (a) plan du cycle benzénique et (b) plan du groupement NO2. 
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Les bassins ouverts correspondent aux régions de l’espace sous l’influence des noyaux N1 

et O1. L’atome d’azote, qui est chargé positivement et placé vers l’extérieur de la molécule, va 

établir des interactions avec les sites nucléophiles de la molécule (entre les atomes de chlore 

et dans la région proche de l’atome O2) à travers les lignes de champ qui se forment entre son 

noyau et ces sites. En ce qui concerne l’atome O1, il présente un comportement électrostatique 

inattendu, avec un bassin électrostatique ouvert qui reste à expliquer (Figure 18b). En effet, 

les atomes d’oxygène, qui sont généralement chargés négativement, présentent des bassins 

électrostatiques fermés (comme O2). La charge nette issue du modèle multipolaire pour O1 est 

extrêmement faible (q = N - Pv = -0,012 e ≈ 0 e). Du fait de la grande difficulté que nous 

avons eue pour déterminer les paramètres Pv des atomes d’oxygène, s’aventurer sur une 

explication du comportement électrostatique si particulier de cet atome nous semble 

actuellement hors de portée.  

Sur les cartes de gradient du potentiel issu du modèle des charges topologiques (Figure 

19), on observe des caractéristiques électrostatiques assez différentes des cartes précédentes 

issues du modèle multipolaire (Figure 18). 

 

  
a b 

Figure 19. Gradient du potentiel électrostatique de la molécule pseudo-isolée calculé à partir 

du modèle des charges topologiques : (a) plan du cycle benzénique et (b) plan des 

groupements NO2 

 

Dans la Figure 19a, sur les surfaces des atomes de chlore, nous observons des points 

nucléophiles qui se placent approximativement dans les plans perpendiculaires aux liaisons 
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C–Cl, de part et d’autre des noyaux Cl (confluence de lignes de gradient). Sur ces surfaces on 

trouve un point critique de type selle (point électrophile) qui se place selon la direction de la 

liaison C–Cl (il est indiqué par les lignes de gradient qui partent dans des directions 

opposées). Ce résultat, qui est en cohérence avec celui trouvé précédemment pour C6Cl6, 

semble indiquer que le modèle de densité électronique calculé à partir de charges 

topologiques est meilleur que le modèle multipolaire précédent, pour lequel les points selle 

n’apparaissent pas (Figure 18a).  

En ce qui concerne les bassins associés aux atomes d’oxygène O1 et O2, des points 

nucléophiles se placent approximativement dans les plans perpendiculaires aux liaisons N–O 

de part et d’autre des noyaux O, de façon analogue à ce qui a été observé pour les atomes de 

chlore. Sur le bassin de l’atome O1, et dans la direction de la liaison N–O, nous pouvons 

observer également un point critique de type selle (point électrophile). Ce résultat est 

nettement visible avec les charges topologiques. En effet, il est la signature électrostatique de 

l’interaction O1
δ+··· Clδ-, interaction qui a été signalée comme très particulière et due à 

l’échange des régions nucléophiles et électrophiles dans l’interaction que l’on rencontre 

habituellement entre ces deux types d’atomes. Sur le bassin de l’atome O2, ne réalisant pas ce 

type d’interaction, le point critique de type selle n’apparaît pas.  

Le bassin électrostatique de l’atome d’azote est un peu plus grand que son bassin 

atomique, indiquant la charge positive de N. Malgré une charge nette qN > 0, son bassin 

électrostatique est fermé dû au fait qu’il est à l’intérieur de la molécule complètement entouré 

par d’autres atomes, dont notamment les oxygènes O1 et O2 et l’atome de carbone C2 (Figure 

13). Dans le plan du cycle benzénique et sur le bassin électrostatique de N (Figure 19a), on 

observe deux points électrophiles et un point nucléophile qui sont tous partagés par les bassins 

électrostatiques des atomes d’oxygène, et qui font partie des interactions électrostatiques 

mises en jeu entre l’azote et les oxygènes au sein du groupement NO2. De la même façon que 

dans la topologie de la densité électronique, l’apparition d’un point critique (3, -1) se produit 

toujours entre deux points (3, -3). Dans la topologie du potentiel électrostatique, l’apparition 

d’un point critique (3, +1) (maximum sur la surface, site électrophile) est associée à 

l’existence de deux points critiques (3,+3) (minima sur la surface, sites nucléophiles) qui se 

placent de part et d’autre du premier PC (3, +1). Ceci peut être observé sur la Figure 19a, où 

sur la surface de N qui est partagée par les deux atomes de chlore et les deux oxygènes (en 

dehors du plan), on observe trois sites nucléophiles (confluence de lignes de gradient) et deux 

sites électrophiles intercalés (départ de lignes dans des sens opposés).  
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I II. Conclusion 

Ce chapitre a permis de mieux comprendre la structure cristalline du 

tétrachlorodinitrobenzène, ainsi que les propriétés topologiques de sa densité électronique et 

de son potentiel électrostatique. Nous avons tout d’abord effectué une étude structurale pour 

caractériser l’empilement moléculaire dans la maille et les interactions intra- et inter-

moléculaires qui ont lieu et qui assurent la cohésion cristalline. Une interaction π et cinq 

liaisons halogène (trois interactions Cl···O et deux interactions Cl···Cl de type I) ont été 

étudiées. Dans cette structure cristalline nous avons signalé trois interactions halogène···base 

de Lewis (Cl···O) de différente nature: (i) l’interaction la plus habituelle entre ces deux atomes 

qui implique la région nucléophile δ- de l’atome d’oxygène et la région électrophile δ+ de 

l’atome d’halogène, (ii) l’interaction qui s’établit entre régions nucléophiles δ- des atomes de 

O et de Cl et (iii) l’interaction entre une région électrophile δ+ de l’atome d’oxygène et une 

région nucléophile δ- de l’atome de chlore.  

Les propriétés topologiques de la densité électronique ont montré que l’interaction π 

O2
i···C2(π)ii, et les interactions Cl1

i···O2
iv et Cl1

i···Cl1
viii  jouent le rôle le plus important pour la 

cohésion structurale, avec des valeurs énergétiques normalisées les caractérisant comme étant 

les interactions les plus intenses. 

Dans ce chapitre, nous avons aussi analysé le potentiel électrostatique et sa topologie pour 

la molécule pseudo-isolée. Le potentiel calculé avec les charges obtenues par intégration sur 

les bassins atomiques nous a révélé: (i) l’existence et le positionnement des sites électrophiles 

et nucléophiles de la molécule, et (ii) la différenciation électrostatique des atomes d’oxygène, 

indiquant la région électrophile associée à O1 qui est impliqué dans l’interaction O1
δ+··· Clδ-. 
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CHAPITRE 5 

DICHLOROBIPHENYLE  

C12H8Cl2 
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I .  Structure cristalline 

La molécule de biphényle (C12H10) est souvent utilisée comme élément de base pour la 

création de nouvelles molécules en substituant un ou plusieurs atomes d’hydrogène par des 

atomes halogène. Pour une même formule chimique, plusieurs structures polymorphes 

peuvent être obtenues. Le changement de conformation est dû principalement à la flexibilité 

de rotation des cycles phényle autour de la liaison centrale carbone-carbone. Cette rotation est 

caractérisée par un angle dièdre entre les deux cycles qui peut varier de 0° à 50° aussi bien 

dans la phase vapeur que dans la phase solide [1]. En 1977, Charbonneau et col.[2] ont montré 

que l’angle entre les deux cycles peut varier de manière importante en fonction de la 

température. La planéité des cycles phényles est également influencée par la nature et les 

positions des atomes substitués au sein de la molécule. En effet, la position des atomes de 

chlore substitués dans la molécule  4-chlorobiphényle influence l’angle dièdre entre les deux 

cycles [3]. Un autre exemple est donné à partir de la comparaison des structures moléculaires 

des composés 2,4’-dichlorobiphényle [4] et 4,4’-dichlorobiphényle [5], où il a été montré la 

diminution de l’angle dièdre qui passe respectivement de 49,7° à 42°. Dans la famille des 

4,4’-dihalogènebiphényle, les structures cristallines de 4,4’-dichlorobiphényle et 4,4’-

dibromobiphényle [6] sont isotypes (elles cristallisent dans le même système cristallin et avec 

le même groupe d’espace P21/n) et présentent respectivement un angle dièdre de 41° et 40°. 

Quant aux 4,4’-diiodobiphényle [7] et 4,4’-difluorobiphényle [8], ils cristallisent 

respectivement dans le système orthorhombique (groupe d’espace Pccn) et dans le système 

monoclinique (groupe d’espace P21/a), avec des angles dièdres de 0°. 

Dans ce chapitre, nous allons étudier la structure et les propriétés de la densité 

électronique du composé dichlorobiphényle pour mieux comprendre les interactions halogène 

Cl···Cl et Cl···H présentes dans sa structure cristalline.  

    

I.1. Cristallogenèse 

Les monocristaux de dichlorobiphényle (C12H8Cl2) ont été obtenus à partir d’une poudre 

(Lancaster) préalablement purifiée par sublimation. Les cristaux utilisés pour l’étude 

structurale ont été obtenus par méthode de sublimation dans une ampoule scellée, sous vide, 

et portée à une température de 65°C. Les monocristaux résultants sont prismatiques et 

transparents. 
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I .2. Enregistrement des données de diffraction aux rayons X 

Les intensités des réflexions de Bragg à 100K ont été collectées sur un diffractomètre 

automatique à quatre cercles de type Xcalibur-Saphire2 avec la radiation Kα du molybdène. 

Ce diffractomètre est équipé d’un dispositif cryogénique à jet d’azote gazeux de la compagnie 

Oxford Cryosystems. Le détecteur CCD a été placé à une distance de 40 mm du cristal. 

Chaque image de diffraction correspond à un pas d’oscillation de 1°, effectué par rotation de 

l’angle ω du goniomètre, avec différentes valeurs de l’angle ϕ. L’intégration des images de 

diffraction a été réalisée à l’aide du programme CrysAlis Red [9]. Un ensemble de 248560 

réflexions a été mesuré jusqu’à la résolution de 1,16 Å-1. Celles-ci ont été ensuite moyennées 

à l’aide du programme SORTAV [10], avec un facteur d’accord Rint = 0,043, pour donner 

25636 réflexions uniques avec une complétude de 99,1% jusqu’au maximum de résolution. 

Le tableau 1 résume l’ensemble des conditions expérimentales et d’affinement. 

 

I.3. Détermination de la structure cristalline 

La structure de C12H8Cl2 a été résolue par méthodes directes dans le groupe d’espace 

P21/n conformément aux règles d’extinction observées sur les intensités de diffraction. Les 

positions et les paramètres d’agitation thermique de tous les atomes ont été affinés par 

moindres carrés sur F2 à l’aide du programme SHELX97 [11,12]. Les paramètres géométriques 

(distances et angles) qui suivent sont ceux obtenus en fin d’affinement multipolaire. 
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Tableau 1. Conditions de mesures et paramètres d’affinement structural du C12H8Cl2 

Données du cristal  Dichlorobiphényle 

Formule chimique C12H8Cl2 

Masse molaire (g/mol) 223,08 

Diffractomètre  Xcalibur-Saphire2 Oxford Diffraction 

Radiation/ Longueur d’onde (Å) MoKα /  0,71073 

Système cristallin Monoclinique 

Groupe d’espace P21/n 

Paramètres de maille (Å,°) a = 9,5098(1)    

b = 13,6896(1)       β = 96,949(1) 

c = 15,4541(1) 

Volume (Å3) 1997,12 (2) 

Z  8 

µ (mm-1) 0,60 

Dimension du cristal (mm3) 0,20 x 0,16 x 0,16 

2θmax (
o) 

(sin θ/λ)max (Å
-1) 

110,55 

1,16 

Indices de Miller -21 ≤  h  ≤ 21 

-31 ≤  k  ≤  31 

-35 ≤  l  ≤  35 

Réflexions mesurées 248560 

Complétude en (sinθ/λ)max 99,1% 

Correction d’absorption  analytique à partir de l’indexation des faces 

Tmin/ Tmax 0,90/0,94 

Réflexions uniques  25636 

R(int) 0,043 

Affinement (moindre carrés) F2 

Réflexions (I>2 σ(I))/ restreintes/ paramètres  14912/0/317  

Facteur d’accord (Shelx) R1(F) = 0,110 

Facteur d’accord (I>2σ(I)) (Shelx) R1(F) = 0,051 

wR2(F²) = 0,115 

G.o.F (Shelx) 1,008 

Facteur d’accord (Mopro) R(F) = 0,0236 

wR(F) = 0,0118 

G.o.F (Mopro) 1,139 
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I .4. Description de la structure cristalline 

A 100K, le dichlorobiphényle cristallise dans le groupe d’espace P21/n. L’unité 

asymétrique est formée de deux molécules indépendantes. Tous les atomes sont en position 

générale. La maille cristalline, qui contient 8 molécules de C12H8Cl2, est représentée sur la 

figure 1. 

  

Figure 1. Maille cristalline du dichlorobiphényle.  

 

Les deux molécules indépendantes de l’unité asymétrique sont représentées sur la figure 

2. L’angle dièdre entre les deux cycles phényle de chaque molécule est de 42,9° et 38,8°. 

 

  

Figure 2. Unité asymétrique de la structure cristalline de C12H8Cl2  

 

Les distances de liaison Car – Car pour les cycles aromatiques sont de l’ordre de 1,40 Å, et 

les distances de liaison C – Cl de 1,74 Å. Ces distances sont typiques du groupement phényle, 
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et équivalentes à celles trouvées pour les deux structures déjà décrites C6Cl6 et C6Cl4N2O4. 

Les liaisons centrales Csp² – Csp² qui relient les deux cycles (C5 – C8 et C5’ – C8’) sont plus 

longues et équivalentes (1,4822(9) et 1,4826(9) Å, respectivement) que les liaisons Car – Car. 

Ces distances sont en accord avec les résultats obtenus par M. Bolte et col. [13] dans la 

structure 4,4’-dibromobiphényle. Les distances de liaisons C – H ont été fixées aux distances 

obtenues par diffraction de neutrons pour ce groupement (1,08 Å), ensuite relaxées en fin 

d’affinement multipolaire. D’autres études structurales sur des composés similaires contenant 

des halogènes présentent ces mêmes caractéristiques géométriques  [3,5,14,15]. Les distances de 

toutes les liaisons covalentes sont regroupées dans le tableau 2. 

 

Tableau 2. Distances des liaisons covalentes des deux molécules de l’unité asymétrique du 

dichlorobiphényle  

Molécule1 Molécule 2 

Liaison Distance (Å) Liaison Distance (Å) 

C2–Cl1 1,7369(7) C’2–Cl’1 1,7372(7) 

C11–Cl2 1,7383(7) C’11–Cl’2 1,7379(7) 

C2–C3  1,3898(7) C’2–C’3  1,3919(8) 

C2–C7 1,3909(8) C’2–C’7 1,3904(8) 

C3–C4 1,3921(8) C’3–C’4 1,3937(8) 

C4–C5 1,3998(7) C’4–C’5 1,4010(7) 

C5–C6 1,3994(7) C’5–C’6 1,3997(7) 

C6–C7 1,3931(8) C’6–C’7 1,3939(8) 

C5–C8 1,4822(9) C’5–C’8 1,4826(9) 

C8–C9 1,3994(7) C’8–C’9 1,3993(7) 

C8–C13 1,4008(7) C’8–C’13 1,4007(7) 

C9–C10 1,3938(8) C’9–C’10 1,3923(8) 

C10–C11 1,3904(8) C’10–C’11 1,3882(8) 

C11–C12 1,3902(8) C’11–C’12 1,3901(7) 

C12–C13 1,3941(8) C’12–C’13 1,3931(8) 

C3–H3 1,083(3) C’3–H’3 1,083(3) 

C4–H4 1,082(3) C’4–H’4 1,083(3) 

C6–H6 1,082(3) C’6–H’6 1,082(3) 

C7–H7 1,083(3) C’7–H’7 1,083(3) 

C9–H9 1,082(3) C’9–H’9 1,083(3) 

C10–H10 1,082(3) C’10–H’10 1,082(3) 

C12–H12 1,083(3) C’12–H’12 1,083(3) 

C13–H13 1,083(3) C’13–H’13 1,083(3) 
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La structure cristalline de dichlorobiphényle contient deux types d’interactions 

intermoléculaires, les interactions π (Car··· Car, et Car–H···Car) et les liaisons halogène (Cl···Cl, 

et Cl···H). 

 

  

a b 

Figure 3. Liaisons halogène dans la structure cristalline du dichlorobiphényle. (Codes de 

symétrie : i) x, y, z ; iv) 1-x, 1-y, z ; vii) –x, 1-y, -z ; ix) x, -1+y, z ; x) x, 1+y, z 

 

Les contacts Cl1
i···Cl2

x et Cl1’
i···Cl2’

ix présentent des distances (3,3202(2) et 3,3031(2) Å) qui 

sont beaucoup plus courtes que la somme des rayons de Van der Waals (3,5 Å). Pour ces deux 

contacts (Figure 3), les deux angles C – Cl···Cl de chaque interaction C – Cl···Cl – C sont de 

160°, donc très linéaires (tableau 3) et peuvent être classés géométriquement comme de type 

I. Par ailleurs, les angles θ1 (C – Cl···H) et θ2 (C – H···Cl), qui varient sur les intervalles 77,7° 

< θ1 < 125,6° et 116,5° < θ2 < 161,9°, indiquent un positionnement favorable des atomes H et 

Cl pour créer une interaction δ+···δ- entre la région δ+ de l’hydrogène et la région δ- de l’atome 

de chlore, comme cela sera justifié par l’analyse de la densité électronique dans ce composé.  
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Tableau 3. Distances (Å) et angles (°) des interactions halogène dans la structure 

cristalline de dichlorobiphényle. (Codes de symétrie : i) x, y, z ; ii) -1+x, y, z ; iii) 1+x, -1+y, 

z ; iv) 1-x, 1-y, z ; v) ½-x, -½+y, ½-z ; vii) –x, 1-y, -z ; ix) x, -1+y, z ; x) x, 1+y, z ) 

angle Interaction Distance 

θ1 θ2 

Cl1’
i···Cl2’

ix 3,3027(1) 158,53(2) 163,05(2) 

Cl1
i···Cl2

x 3,3201(1) 158,36(2) 160,15(2) 

Cl1
i···H10’

iv 2,763(3) 101,3(1) 161,9(2) 

Cl2
x···H9’

iv 2,839(4) 92,4(1) 142,1(3)  

Cl2
i···H12

’ iii  3,087(4) 125,6(1) 137,1(2) 

Cl1
’ i···H9

i 3,123(4) 77,7(1) 116,5(4) 

Cl2’
i···H4’

vii 2,890(4) 124,9(1) 129,2(3) 

Cl2
’ i···H7

iv 3,048(4) 99,4(1) 134,1(3) 

Cl2
’ i···C9

’vii 3,6523(3)   

Cl2
i···C6

’v 3,6858(4)   

Cl1
’ i···C12

ii 3,7377(4)   

Cl1
’ i···C13

ii 3,7462(4)   

  

 

Figure 4. Interactions intermoléculaires dans l’unité asymétrique. 

 

Les distances des interactions π entre les atomes Car et les atomes H ou Car présentent des 

valeurs qui sont proches de la somme des rayons de Van der Waals (∑(rvdw(Car) + rvdw(H)) = 

2,96 Å, ∑(2rvdw(Car) = 3,52 Å) (Voir tableau 4). Les interactions dont les distances sont les 

plus courtes sont H7
ii···C13

’ i (2,740(7) Å), C4
i···H12

’v (2,771(7) Å) et C5
’ i···H3

i (2,777(5) Å). 

Tout en restant proches de la somme de rayons de Van der Waals, les interactions les plus 

longues sont C2
i···H10

vi (3,089(6) Å) et C9
i··· H13

’v (3,086(5) Å). 
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Tableau 4. Interactions intermoléculaires C···H. Codes de Symétrie : i) x, y, z ; ii) -1+x, y, 

z ; v) ½-x, -½+y, ½-z ; vi) 1-x, -y, -z ; viii) 3/2-x, ½+y, ½-z 

Interaction d 

(Å) 

Interaction d 

(Å) 

Interaction d 

(Å) 

C3
’ i···H4

i 2,962(6) C10
’v··· H7

’ i 3,006(6) C7
i···H10

vi 2,851(6) 

C2
’ i···H4

i 2,837(5) C11
’v··· H7

’ i 3,057(6) C11
i···H4

’vi 3,059(5) 

C5
’ i···H3

i 2,777(5) C9
i··· H13

’v 3,086(5) C12
i···H4

’vi 2,856(5) 

C9
’ i···H3

i
  2,786(7) C10

i··· H13
’v 2,929(5) C13

i···H3
’vi 2,888(5) 

C4
’ i···H6

ii 3,011(5) C5
i···H9

vi 3,080(6) C13
’ i ···H7

ii 2,740(7) 

C4
i···H12

’v 2,771(7) C9
i···C9

vi 3,5492(9) C8
’ i···H7

’ ii 2,917(5) 

C8
i···H12

’v 2,891(6) C2
i···H10

vi 3,089(6) C2
i···H12

viii  2,947(5) 

C10
i ···H6

’v 2,799(6) C6
i···H10

vi 3,067(7) C3
i···H12

viii  2,859(7) 

 

 

I I. Modélisation de la densité électronique  

 

II.1. Modèle d’atomes sphériques et indépendants ( IAM ) 

Le modèle « IAM » a été obtenu en affinant les paramètres atomiques de position xyz et 

d’agitation thermique (Uij pour les atomes non-hydrogène et Uiso pour les hydrogènes), tout 

d’abord avec le programme SHELX puis à l’aide du programme Mopro [16]. A l’issue de cet 

affinement, nous avons calculé les cartes de densité électronique résiduelle (Figure 5). 

Comme attendu, les pics de la densité électronique de déformation sur les liaisons Car – Car 

sont centrés sur les liaisons chimiques et une accumulation de densité électronique est 

observée autour des atomes de chlore, dans le plan perpendiculaire à la direction de la liaison 

C-Cl. Pour ces atomes, la densité électronique de déformation est concentrée de manière 

uniforme autour de leurs noyaux sous forme de tore de rayon 1 Ǻ.  
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a b 

  
c d 

Figure 5. Densité résiduelle à l’issue du modèle IAM dans les plans benzéniques.  

0 ≤ (sinθ/λ) ≤ 0,9 Ǻ -1. Contours de 0,05 eǺ-3 (positif : bleu, négatif : rouge).   

 

La densité de déformation associée aux liaisons C – H est décalée vers les atomes 

d’hydrogène, en accord avec le caractère polaire de cette liaison. Ce résultat est très similaire 

à celui rencontré dans le composé tétrathiafulvalène (TTF) [17]. La densité électronique de 

déformation observée sur les deux molécules indique le caractère covalent de toutes les 

liaisons intramoléculaires. Enfin, il faut signaler que le bruit de fond sur ces cartes résiduelles 

est très faible indiquant la bonne qualité des données expérimentales.  
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I I.2. Affinement multipolaire  

Le modèle multipolaire de Hansen-Coppens [18] a été utilisé pour l’affinement de la 

densité électronique de C12H8Cl2. Les paramètres ξ et nl des fonctions radiales des atomes C 

et Cl sont les mêmes que ceux utilisés pour les molécules étudiées dans les chapitres 

précédents. En ce qui concerne les atomes d’hydrogène, un seul dipôle a été affiné (l = 1), 

avec ξ de 2,26 bohr-1 pour sa fonction radiale.  

Le choix des repères locaux pour chaque atome de la molécule de dichlorobiphényle est 

donné sur la Figure 6. 

 

                   

Figure 6. Définition de repères locaux pour la molécule de dichlorobiphényle.  

 

Pour l’affinement multipolaire de ce composé, nous avons utilisé la même stratégie 

d’affinement que celle adoptée pour C6Cl6. Le modèle multipolaire a été affiné en appliquant 

la contrainte de symétrie de deux miroirs m (l’un dans le plan du cycle benzénique et l’autre 

perpendiculaire à celui-ci) pour tous les atomes de carbone (sauf pour les carbones liés aux 

atomes de chlore). Comme point de départ, la distance C – H a été fixée à la distance 

moyenne (1,08 Å) observée par diffraction des neutrons donnée par Allen et col. [19,20], puis 

relaxée en fin d’affinement. Les facteurs d’accord en fin d’affinement et après convergence 

sont : R(F) = 0,0236, wR(F) = 0,0118 et G.o.F = 1,139.  

A l’issue de cet affinement, l’analyse des liaisons rigides indique que toutes les valeurs de 

∆ZAB (i.e., la différence entre les projections des amplitudes moyennes de vibration de deux 

atomes sur la direction de leur liaison) sont inférieures à 10-3Å² (Tableau 5). Ce résultat 

montre la bonne déconvolution entre les paramètres d’agitation thermique et ceux définissant 

la densité électronique.  
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Tableau 5. Analyse des liaisons rigides des deux molécules de l’unité asymétrique de 

dichlorobiphényle. 

Molécule M1 

Atome A Atome B ZA² (Å²) ZB² (Å²) ∆ZAB (Å²) 

Cl1 C2 0,0139 0,0142 -0,0003(2) 

Cl2 C11 0,0140 0,0143 -0,0003(2) 

C2 C3 0,0130 0,0130 -0,0001(3) 

C2 C7 0,0165 0,0167 -0,0002(3) 

C3 C4 0,0156 0,0152 0,0004(2) 

C4 C5 0,0138 0,0138 0,0001(3) 

C5 C6 0,0107 0,0108 -0,0001(3) 

C5 C8 0,0140 0,0141 -0,0001(2) 

C6 C7 0,0158 0,0159 -0,0001(2) 

C8 C9 0,0119 0,0122 -0,0003(3) 

C8 C13 0,0134 0,0134 0,0000(3) 

C9 C10 0,0155 0,0160 -0,0005(2) 

C10 C11 0,0198 0,0198 -0,0000(3) 

C11 C12 0,0194 0,0190 0,0003(3) 

C12 C13 0,0166 0,0165 0,0001(2) 

Molécule M2 

Atome A Atome B ZA² (Å²) ZB² (Å²) ∆ZAB (Å²) 

Cl1' C2' 0,0120 0,0120 0,0000(2) 

Cl2' C11' 0,0118 0,0121 -0,0003(2) 

C2' C7' 0,0181 0,0177 0,0004(3) 

C2' C3' 0,0195 0,0193 0,0002(3) 

C3' C4' 0,0146 0,0143 0,0003(2) 

C4' C5' 0,0116 0,0112 0,0003(3) 

C5' C6' 0,0117 0,0124 -0,0007(3) 

C5' C8' 0,0122 0,0123 -0,0001(2) 

C6' C7' 0,0136 0,0139 -0,0003(2) 

C8' C9' 0,0113 0,0114 -0,0001(3) 

C8' C13' 0,0117 0,0120 -0,0002(3) 

C9' C10' 0,0142 0,0144 -0,0003(2) 

C10' C11' 0,0181 0,0184 -0,0004(3) 

C11' C12' 0,0169 0,0167 0,0002(3) 

C12' C13' 0,0135 0,0136 -0,0002(2) 
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La qualité de l’affinement multipolaire est également validée en inspectant les cartes de 

densité électronique résiduelle. A titre d’exemple, la figure 7, montre les faibles résidus 

répartis au voisinage des deux molécules. Le bruit de fond est très faible, mais quelques 

résidus légèrement plus élevés sont observés au voisinage des atomes de chlore. L’écart-type 

moyen estimé sur toute la maille est de 0,05 eÅ-3. 

 

 
a    

 
 b 

Figure 7. Carte de la densité électronique résiduelle après affinement du modèle 

multipolaire : (a) molécule 1 (dans le plan du cycle C2C3C4C5C6C7) et (b) molécule 2 (dans le 

plan du cycle C2’C3’C4’C5’C6’C7’). Contours  de 0,05 e/Ǻ3 (positif : bleu, négatif : rouge), 0 ≤ 

(sinθ/λ) ≤ 0,9 Ǻ -1. 
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I I.3. Description de la densité électronique de déformation statique 

La déformation de la densité électronique statique est représentée sur les cartes de la 

figure 8. Ces cartes présentent les mêmes caractéristiques qualitatives que celles observées à 

partir de la densité électronique résiduelle à l’issue de l’affinement du modèle IAM (figure 5). 

Ainsi, nous observons une accumulation ∆ρ sur toutes les liaisons chimiques. 

Quantitativement, les maxima de déformation sur les liaisons Car–Car de chaque cycle sont de 

0,65 e.Å-3. La densité de déformation la plus faible (0,55 e.Å-3) est celle correspondant aux 

liaisons centrales (C5–C8 et C5
’–C8

’) qui relient les cycles phényles. La même tendance est 

également observée pour d’autres composés contenant la même liaison [21]. Les liaisons C – 

Cl présentent une concentration moins importante, le pic de déformation étant entre 0,15 et 

0,20 eÅ-3. Autour des noyaux des atomes de chlore, et dans le plan perpendiculaire à la liaison 

C – Cl, la densité de déformation ∆ρ est en forme de tore. Les mêmes caractéristiques de la 

densité de déformation ont été trouvées dans les deux composés étudiés précédemment, 

l’hexachlorobenzène et le tétrachlorodinitrobenzène.  Les liaisons C – H présentent une 

densité de déformation qui indique la polarisation électronique vers l’atome d’hydrogène. 

Pour ces liaisons, les valeurs les plus élevées de la densité de déformation sont de 0,70(5) eÅ-

3, proches de celles observées dans d’autres études [22,23,24]. 
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a b 

  

c d 
Figure 8. Densité électronique de déformation statique dans le plan de chaque cycle 

benzénique (a et b) de la molécule 1, et (c et d) de la molécule 2. Contours de 0,05 eǺ-3 

(positif : bleu, négatif : rouge). 

 

La figure 9 montre l’interaction entre les atomes de chlore et les atomes d’hydrogène. 

Dans les figures 9a-e, la densité de déformation correspondant aux hydrogènes est polarisée 

(δ+) derrière leur noyaux et est bien orientée vers la région de déformation positive (δ-) du 

chlore. En revanche, dans la figure 9f (interaction Cl1
i···H9’

i), la région δ+ est plus orientée 

vers le cycle benzénique que vers l’atome de chlore. En ce qui concerne les interactions 
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Cl···Cl (figures 9a-c), les densités de déformation négatives des deux atomes se font face 

l’une à l’autre, ce qui semble indiquer une interaction du type δ+···δ+. 

 

   
 

a b c 

   
d e f 

Figure 9. Densité électronique de déformation statique dans les plans de l’interaction : a) 

Cl2
x···Cl1

i···H10’
iv, b) Cl1

i···Cl2
x···H9’

iv, c) Cl1’
i···Cl2’

ix···H4’
vii, d) Cl2

’ i···H7
iv, e) Cl2

i···H12
’ iii

 et f) 

Cl1
’ i···H9

i . Contours à 0,05 e.Å-3 (positif : bleu, négatif : rouge). (Codes de symétrie : i) x, y, 

z ; iii) 1+x, -1+y, z ; iv) 1-x, 1-y, z ; vii) –x, 1-y, -z ; ix) x, -1+y, z ; x) x, 1+y, z)  

 

II.4. Charges nettes obtenue à partir du modèle kappa et du modèle multipolaire 

Les charges nettes de tous les atomes ont été calculées à partir du modèle Kappa et à partir 

du modèle multipolaire (sans contraintes). Nous avons par ailleurs testé un nouveau modèle 

dans lequel nous avons contraint les deux molécules de l’unité asymétrique à être identiques. 

Ce modèle s’avère suffisant pour décrire la densité électronique de ce composé, c’est 

pourquoi nous l’exposons ici. En fin d’affinement, les facteurs d’accord obtenus sont 

identiques à ceux obtenus avec le modèle multipolaire non contraint (R(F) = 0,024 et Rw(F) = 

0,012), et les cartes résiduelles sont similaires à celles présentées ci-dessus. Ces résultats sont 

répertoriés dans le tableau 6. 

La charge totale portée par l’unité asymétrique est nulle pour tous les modèles. Ceci est 

une conséquence de la contrainte d’électroneutralité appliquée par défaut lors des affinements. 
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Comme attendu, pour les trois modèles, les atomes de chlore portent les charges négatives les 

plus importantes, alors que les atomes d’hydrogène portent les charges positives les plus 

élevées. Pour les atomes de carbone, les signes des charges sont presque tous identiques, avec 

des charges souvent faibles. 
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Tableau 6. Valeurs des paramètres κ et Pv, et des charges nettes q (q = Ne – Pv), obtenues à partir des modèles Kappa et multipolaire.  

Molécule 1  Modèle Kappa Modèle Multipolaire (sans contrainte) Modèle Multipolaire (avec contrainte) 
atome κ Pv q (e) κ Pv q (e) κ Pv q (e) 
Cl1 1,025(2) 7,437(38) -0,437 1,018(2) 7,211(32) -0,211 1,020(2) 7,218(22) -0,218 
Cl2 1,023(2) 7,282(40) -0,282 1,011(2) 7,401(30) -0,401 1,021(2) 7,115(19) -0,115 
C2 1,088(3) 3,786(28) +0,214 1,019(2) 3,807(28) +0,193 1,012(2) 3,978(25) +0,022 
C3 1,042(1) 4,041(21) -0,041 1,004(1) 4,087(23) -0,087 1,004(1) 4,089(17) -0,089 
C4 1,042(1) 3,965(23) +0,035 1,003(1) 4,033(23) -0,033 1,004(1) 4,068(16) -0,068 
C5 1,070(3) 4,078(27) -0,078 1,006(2) 3,933(27) +0,067 1,002(2) 4,028(22) -0,028 
C6 1,042(1) 4,102(24) -0,102 1,003(1) 3,995(22) +0,005 1,004(1) 4,066(16) -0,066 
C7 1,042(1) 4,153(21) -0,153 1,003(1) 4,054(23) -0,054 1,004(1) 4,118(17) -0,118 
C8 1,070(3) 4,059(25) -0,059 1,006(2) 4,004(26) -0,004 1,002(2) 4,031(21) -0,031 
C9 1,042(1) 4,154(22) -0,154 1,003(1) 4,143(23) -0,143 1,004(1) 4,043(18) -0,043 
C10 1,042(1) 4,179(23) -0,179 1,003(1) 4,126(23) -0,126 1,004(1) 4,013(17) -0,013 
C11 1,088(3) 3,801(27) +0,199 1,019(2) 3,874(30) +0,126 1,012(2) 3,909(26) +0,091 
C12 1,042(1) 4,019(24) -0,019 1,003(1) 4,132(23) -0,132 1,004(1) 4,090(16) -0,090 
C13 1,042(1) 4,145(22) -0,145 1,003(1) 4,119(23) -0,119 1,004(1) 4,095(17) -0,095 
H3 1,171(9) 0,829(17) +0,171 1,113(7) 0,864(17) +0,136 1,112(7) 0,921(15) +0,079 
H4 1,171(9) 0,857(17) +0,143 1,113(7) 0,899(17) +0,101 1,112(7) 0,895(15) +0,105 
H6 1,171(9) 0,847(18) +0,153 1,113(7) 0,856(17) +0,144 1,112(7) 0,879(15) +0,121 
H7 1,171(9) 0,878(17) +0,122 1,113(7) 0,912(18) +0,088 1,112(7) 0,919(15) +0,081 
H9 1,171(9) 0,790(17) +0,210 1,113(7) 0,895(18) +0,105 1,112(7) 0,880(15) +0,120 
H10 1,171(9) 0,814(17) +0,186 1,113(7) 0,871(17) +0,129 1,112(7) 0,888(14) +0,112 
H12 1,171(9) 0,856(17) +0,144 1,113(7) 0,834(17) +0,166 1,112(7) 0,865(15) +0,135 
H13 1,171(9) 0,810(16) +0,190 1,113(7) 0,846(17) +0,154 1,112(7) 0,891(15) +0,109 
M1   +0,118   +0,104   -4.10-5 
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Molécule 2 Modèle Kappa Modèle Multipolaire (sans contrainte) Modèle Multipolaire (avec contrainte) 
atome κ Pv q (e) κ Pv q (e) κ Pv q (e) 

Cl1’ 1,028(2) 7,205(36) -0,205 1,018(2) 7,137(30) -0,137 1,020(2) 7,218(22) -0,218 

Cl2’ 1,028(3) 7,174(38) -0,174 1,011(2) 7,649(32) -0,649 1,021(2) 7,115(19) -0,115 

C2’ 1,088(3) 3,764(26) +0,246 1,019(2) 3,847(28) +0,153 1,012(2) 3,978(25) +0,022 

C3’ 1,042(1) 4,244(21) -0,244 1,004(1) 4,060(25) -0,060 1,004(1) 4,089(17) -0,089 

C4’ 1,042(1) 4,127(23) -0,127 1,003(1) 4,094(23) -0,094 1,004(1) 4,068(16) -0,068 

C5’ 1,070(3) 3,933(26) +0,067 1,006(2) 4,019(30) -0,019 1,002(2) 4,028(22) -0,028 

C6’ 1,042(1) 4,022(22) -0,022 1,003(1) 4,060(23) -0,060 1,004(1) 4,066(16) -0,066 

C7’ 1,042(1) 4,138(21) -0,138 1,003(1) 4,116(24) -0,116 1,004(1) 4,118(17) -0,118 

C8’ 1,070(3) 4,096(29) -0,096 1,006(2) 3,953(25) +0,047 1,002(2) 4,031(21) -0,031 

C9’ 1,042(1) 4,176(22) -0,176 1,003(1) 4,048(24) -0,048 1,004(1) 4,043(18) -0,043 

C10’ 1,042(1) 4,001(23) -0,001 1,003(1) 4,023(24) -0,023 1,004(1) 4,013(17) -0,013 

C11’ 1,088(3) 3,672(26) +0,328 1,019(2) 3,794(30) +0,206 1,012(2) 3,909(26) +0,091 

C12’ 1,042(1) 4,258(21) -0,258 1,003(1) 4,027(23) -0,027 1,004(1) 4,090(16) -0,090 

C13’ 1,042(1) 4,105(21) -0,105 1,003(1) 4,064(23) -0,064 1,004(1) 4,095(17) -0,095 

H3’ 1,171(9) 0,860(17) +0,140 1,113(7) 0,920(18) +0,080 1,112(7) 0,921(15) +0,079 

H4’ 1,171(9) 0,870(17) +0,130 1,113(7) 0,933(19) +0,067 1,112(7) 0,895(15) +0,105 

H6’ 1,171(9) 0,958(18) +0,042 1,113(7) 0,884(18) +0,116 1,112(7) 0,879(15) +0,121 

H7’ 1,171(9) 0,907(18) +0,093 1,113(7) 0,890(18) +0,110 1,112(7) 0,919(15) +0,081 

H9’ 1,171(9) 0,900(18) +0,100 1,113(7) 0,907(18) +0,093 1,112(7) 0,880(15) +0,120 

H10’ 1,171(9) 0,930(17) +0,070 1,113(7) 0,912(18) +0,088 1,112(7) 0,888(14) +0,112 

H12’ 1,171(9) 0,899(17) +0,101 1,113(7) 0,876(18) +0,124 1,112(7) 0,865(15) +0,135 

H13’ 1,171(9) 0,885(17) +0,115 1,113(7) 0,891(17) +0,109 1,112(7) 0,891(15) +0,109 

M2   -0,114   -0,104   -4.10-5 

Total   +0,004   0   -8.10-5 
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I I.5. Analyse topologique de la densité électronique 

 

II.5.1. Charges et volumes atomiques 

La figure 10 montre les bassins atomiques qui ont été calculés pour les deux molécules de 

l’unité asymétrique de dichlorobiphényle. L’intégration des charges et des volumes atomiques 

(tableau 7) a été réalisée à l’aide du programme Newprop [25]. 

 

  
a b 

  
c d 

Figure 10. Gradient de la densité électronique dans le plan de chaque cycle benzénique (a 

et b) de la molécule 1, et (c et d) de la molécule 2. 
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Il est intéressant de remarquer l’accord raisonnable entre la somme des volumes des 

atomes qui constituent la maille (1990,53 Ǻ3) et le volume de la maille du cristal (1997,12(2) 

Ǻ3). Ces valeurs nous indiquent une erreur globale très faible de 0,3 % sur le calcul des 

volumes topologiques. Par ailleurs, nous observons que les atomes de chlore présentent des 

volumes similaires de 32,5 Ǻ3.  

Les volumes et les charges atomiques intégrés sont en accord avec ceux obtenus pour les 

composés C6Cl6, C6Cl4N2O4, et pour la molécule de Chloranile [17]. De façon similaire à ce 

que nous avions observé avec les charges nettes calculées à l’issue des modèles multipolaire 

et kappa, ici tous les atomes de chlore portent une charge négative (-0,243 et -0,444 e pour 

Cl1 et Cl2 de la première molécule, et -0,188 et -0,696 e pour Cl1’ et Cl2’ pour la seconde 

molécule de l’unité asymétrique) et les atomes d’hydrogène une charge positive moyenne de 

+0,80 e. Il faut remarquer que les atomes de carbone liés aux atomes de chlore sont chargés 

positivement, alors que ceux liés aux hydrogènes sont chargés négativement, en cohérence 

avec l’électronégativité de ces atomes (Cl > C > H).  
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Tableau 7. Volumes et charges atomiques obtenus par intégration dans les bassins 

topologiques de la densité électronique (modèle multipolaire sans et avec contrainte).  

 

Molécule 1 

Modèle sans contrainte Modèle avec contrainte 

Atome Volume 

(Ǻ3) 

Ntotal 

(e) 

q 

(e) 

Atome Volume 

(Ǻ3) 

Ntotal 

(e) 

q 

(e) 

Cl1 32,558 17,243 -0,243 Cl1 31,951 17,272 -0,272 

Cl2 33,181 17,444 -0,444 Cl2 32,037 17,172 -0,172 

C2 9,840 5,827 0,173 C2 10,069 6,003 -0,003 

C3 12,301 6,118 -0,118 C3 11,747 6,046 -0,046 

C4 11,975 6,082 -0,082 C4 11,449 6,047 -0,047 

C5 9,662 5,942 0,058 C5 9,831 6,055 -0,055 

C6 12,354 6,036 -0,036 C6 11,753 6,042 -0,042 

C7 12,349 6,097 -0,097 C7 11,815 6,092 -0,092 

C8 9,583 6,012 -0,012 C8 9,691 6,053 -0,053 

C9 11,660 6,217 -0,217 C9 11,058 6,032 -0,032 

C10 11,901 6,168 -0,168 C10 11,270 5,975 0,025 

C11 10,518 5,886 0,114 C11 10,605 5,946 0,054 

C12 12,010 6,203 -0,203 C12 11,281 6,079 -0,079 

C13 12,022 6,183 -0,183 C13 11,266 6,083 -0,083 

H3 6,053 0,801 0,199 H3 6,948 0,921 0,079 

H4 5,791 0,842 0,158 H4 6,356 0,898 0,102 

H6 6,125 0,793 0,207 H6 6,745 0,877 0,123 

H7 5,873 0,851 0,149 H7 6,530 0,914 0,086 

H9 5,737 0,824 0,176 H9 6,378 0,873 0,127 

H10 6,923 0,803 0,197 H10 7,885 0,884 0,116 

H12 5,593 0,744 0,256 H12 6,553 0,847 0,153 

H13 5,792 0,770 0,230 H13 6,642 0,884 0,116 
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Molécule 2 

Modèle sans contrainte Modèle avec contrainte 

Atome Volume 

(Ǻ3) 

Ntotal 

(e) 

q 

(e) 

Atome Volume 

(Ǻ3) 

Ntotal 

(e) 

q 

(e) 

Cl1' 32,202 17,188 -0,188 Cl1' 31,833 17,276 -0,276 

Cl2' 32,712 17,696 -0,696 Cl2' 31,061 17,174 -0,174 

C2' 9,547 5,837 0,163 C2' 9,763 6,002 -0,002 

C3' 11,900 6,086 -0,086 C3' 11,412 6,047 -0,047 

C4' 11,954 6,158 -0,158 C4' 11,414 6,046 -0,046 

C5' 9,361 6,032 -0,032 C5' 9,430 6,053 -0,053 

C6' 11,833 6,083 -0,083 C6' 11,485 6,041 -0,041 

C7' 12,123 6,176 -0,176 C7' 11,438 6,092 -0,092 

C8' 9,791 5,950 0,050 C8' 9,935 6,049 -0,049 

C9' 11,513 6,090 -0,090 C9' 11,089 6,024 -0,024 

C10' 12,027 6,056 -0,056 C10' 11,479 5,970 0,030 

C11' 9,303 5,788 0,212 C11' 9,784 5,930 0,070 

C12' 12,154 6,068 -0,068 C12' 11,928 6,075 -0,075 

C13' 11,876 6,136 -0,136 C13' 11,317 6,080 -0,080 

H3' 6,532 0,858 0,142 H3' 7,064 0,921 0,079 

H4' 5,712 0,871 0,129 H4' 6,381 0,896 0,104 

H6' 6,373 0,838 0,162 H6' 6,718 0,874 0,126 

H7' 6,623 0,812 0,188 H7' 7,742 0,911 0,089 

H9' 5,860 0,851 0,149 H9' 6,271 0,872 0,128 

H10' 7,210 0,855 0,145 H10' 7,723 0,882 0,118 

H12' 5,741 0,815 0,185 H12' 6,292 0,848 0,152 

H13' 5,483 0,821 0,179 H13' 6,205 0,887 0,113 

Total pour 2 molécules 0,048    0,054 

 

Les deux modèles multipolaires présentés ci-dessus nous ont montré que la charge 

intégrée à l’intérieur de chaque bassin atomique de chlore présente quelques différences 

significatives. En effet, même si les volumes des atomes de Cl sont identiques, les charges 

portées par les quatre atomes de l’unité asymétrique semblent être différentes. Cette 

différence provient certainement de l’environnement proche des atomes et de leurs 
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implications dans les interactions intermoléculaires. Le modèle avec contraintes a tendance à 

uniformiser les charges des atomes de Cl ce qui a pour conséquence un équilibrage des 

charges des autres atomes de C et H, afin de respecter la contrainte d’électroneutralité de la 

maille. 

 

II.5.2. Caractérisation des liaisons covalentes  

 

Le Laplacien de ρ et les points critiques de liaison (3, -1) dans les régions 

intramoléculaires des deux molécules de l’unité asymétrique sont représentés sur la figure 11. 

De façon similaire à ce que nous avons observé pour les composés hexachlorobenzène et 

tétrachlorodinitrobenzène, la distribution du Laplacien autour des atomes de chlore est 

anisotrope, indiquant des régions de concentration (CC) et de dilution (CD) de charge dans 

leurs couches électroniques VSCC. Les propriétés topologiques des points critiques des 

liaisons covalentes sont regroupées dans le tableau 8. 

Tous les points critiques de liaison, de type (3, -1), indiquent une concentration locale de 

la densité électronique avec des valeurs négatives du Laplacien et une valeur importante de la 

densité électronique. La densité électronique est plus concentrée sur les liaisons Car – Car 

appartenant à chaque cycle benzénique comme l’indiquent leurs paramètres topologiques  

(< ρ > = 2,1 e.Å-3, < ∇2ρ >  = -19,0 eÅ-5, et < |λ1/λ3| > = 1,5 ). Les liaisons centrales Car – Car 

(C5 – C8 et C5’ – C8’) sont de plus faible intensité puisque leurs paramètres moyens sont 

moins élevés (< ρ > = 1,8 e.Å-3 , < ∇2ρ > = -13,0 eÅ-5, et < |λ1/λ3| > =1,1). Ces valeurs sont 

proches des résultats obtenus par Bianchi pour le même type de liaison [26]. De plus, le 

caractère π des liaisons Car – Car intra-cycle est plus prononcé comme le montre les valeurs 

importantes d’ellipticité (< ε > 0,18) par comparaison à celles des liaisons inter-cycles (< ε > 

= 0,10). Ces résultats sont comparables à ceux d’Oddershede sur la molécule de Naphtalène 

[27]. Sur les points critiques des liaisons C – H, la densité électronique est de l’ordre de 1,7 

e/Å3, avec des valeurs ∇2ρ ~ -17 e/Å5 en accord avec la banque de données des paramètres 

multipolaires de composés organiques répertoriée au sein du laboratoire. 

Les liaisons les plus polaires dans la molécule sont les liaisons C – Cl. Les points critiques 

associés à ces liaisons sont plus proches des atomes de carbone. La densité électronique aux 

points critiques est en moyenne de 1,3 eÅ-3, avec un Laplacien très faible (-2,8 eÅ-5) qui est 

caractéristique des liaisons polaires. Ces liaisons sont également identifiées par des valeurs λ3 

significativement supérieures à λ1 et à λ2, et par des rapports |λ1/λ3| inférieurs à 1 (0,6 < |λ1/λ3| 
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< 0,7). Des résultats similaires ont été observés dans les composés Chloranile [17], 

hexachlorobenzène et tétrachlorodinitrobenzène. 

 

  
a b 

  
c d 

Figure 11. Laplacien de la densité électronique dans le plan de chaque cycle (a et b) de la 

molécule 1, et (c et d) de la molécule 2. Contours logarithmiques (positif : bleu, négatif : 

rouge). Les positions des points critiques (3, -1), (3, +1) et (3, -3) sont signalées par le 

symbole ⊕. 
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Tableau 8. Grandeurs topologiques aux points critiques des liaisons intramoléculaires pour 

les deux molécules de l’unité asymétrique de dichlorobiphényle. 

Molécule 1 

Liaison 

covalente 

dAt1-pc 

(Å) 

dpc-At2 

(Å) 

∇∇∇∇2ρρρρ 

(e/Å5) 

ρρρρ 

(e/Å3) 

λλλλ1 

(e/Å5) 

λλλλ2 

(e/Å5) 

λλλλ3 

(e/Å5) 

ε |λ1/λ3| 

Cl1–C2    0,9824 0,7546 -3,37 1,32 -8,11 -7,03 11,76 0,13 0,69 

Cl2–C11 0,9886 0,7498 -2,74 1,34 -8,08 -7,01 12,35 0,13 0,65 

C2–C3  0,7007 0,6893 -19,53 2,17 -17,21 -13,63 11,31 0,21 1,52 

C2–C7 0,7036 0,6874 -18,97 2,15 -16,83 -13,51 11,37 0,20 1,48 

C3–C4 0,6998 0,6923 -19,72 2,16 -16,78 -13,69 10,74 0,18 1,56 

C4–C5 0,7056 0,6982 -18,42 2,08 -16,03 -13,30 10,91 0,17 1,47 

C5–C6 0,6977 0,7017 -18,66 2,08 -16,21 -13,21 10,75 0,18 1,51 

C6–C7 0,6919 0,7012 -19,39 2,13 -16,57 -13,47 10,66 0,19 1,55 

C5–C8 0,7420 0,7403 -13,10 1,84 -13,25 -11,89 12,04 0,10 1,10 

C8–C9 0,6858 0,7135 -18,55 2,14 -16,27 -13,53 11,24 0,17 1,45 

C8–C13 0,6928 0,7080 -18,00 2,11 -16,03 -13,20 11,23 0,17 1,43 

C9–C10 0,7068 0,6870 -19,44 2,18 -16,65 -13,87 11,08 0,17 1,50 

C10–C11 0,6903 0,7002 -18,51 2,14 -16,59 -13,41 11,49 0,19 1,44 

C11–C12 0,6979 0,6924 -18,49 2,15 -16,55 -13,50 11,57 0,18 1,43 

C12–C13 0,6958 0,6983 -18,94 2,16 -16,40 -13,66 11,12 0,17 1,47 

C3–H3 0,7411 0,3417 -17,91 1,76 -17,17 -16,04 15,30 0,06 1,12 

C4–H4 0,7326 0,3498 -16,89 1,76 -16,74 -15,66 15,51 0,06 1,08 

C6–H6 0,7439 0,3386 -17,61 1,75 -17,07 -15,93 15,39 0,06 1,11 

C7–H7 0,7263 0,3565 -17,73 1,79 -16,96 -15,95 15,18 0,06 1,12 

C9–H9 0,7312 0,3513 -17,71 1,78 -17,09 -15,91 15,28 0,07 1,12 

C10–H10 0,7424 0,3400 -16,94 1,74 -16,75 -15,95 15,75 0,05 1,06 

C12–H12 0,7466 0,3360 -17,77 1,74 -16,86 -16,14 15,23 0,04 1,11 

C13–H13 0,7453 0,3376 -17,60 1,74 -16,95 -15,96 15,32 0,06 1,11 
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Molécule 2 

Liaison dAt1-pc 

(Å) 

dpc-At2 

(Å) 

∇∇∇∇2ρρρρ 

(e/Å5) 

ρρρρ 

(e/Å3) 

λλλλ1 

(e/Å5) 

λλλλ2 

(e/Å5) 

λλλλ3 

(e/Å5) 

ε |λ1/λ3| 

Cl1’–C2’ 0,9674 0,7698 -2,93 1,33 -7,89 -7,38 12,34 0,06 0,64 

Cl2’–C11’ 0,9880 0,7501 -2,72 1,36 -8,07 -7,23 12,58 0,10 0,64 

C2’–C3’  0,7075 0,6845 -19,27 2,17 -16,81 -13,92 11,46 0,17 1,47 

C2’–C7’ 0,7004 0,9601 -19,66 2,20 -17,12 -14,11 11,58 0,17 1,48 

C3’–C4’ 0,6906 0,7031 -19,17 2,17 -16,41 -13,83 11,06 0,16 1,48 

C4’–C5’ 0,7072 0,6938 -18,51 2,13 -16,24 -13,56 11,29 0,16 1,44 

C5’–C6’ 0,6982 0,7015 -18,44 2,12 -16,17 -13,46 11,18 0,17 1,45 

C6’–C7’ 0,6914 0,7025 -19,27 2,17 -16,52 -13,83 11,09 0,16 1,49 

C5’–C8’ 0,7515 0,7312 -12,86 1,82 -13,09 -11,70 11,93 0,11 1,10 

C8’–C9’ 0,6955 0,7037 -18,67 2,11 -16,24 -13,44 11,01 0,17 1,48 

C8’–C13’ 0,6947 0,7060 -18,39 2,11 -16,14 -13,36 11,11 0,17 1,45 

C9’–C10’ 0,6963 0,6959 -19,79 2,16 -16,72 -13,83 10,77 0,17 1,55 

C10’–C11’ 0,6948 0,6934 -19,18 2,14 -16,80 -13,55 11,17 0,19 1,50 

C11’–C12’ 0,6956 0,6945 -18,63 2,12 -16,60 -13,27 11,25 0,20 1,48 

C12’–C13’ 0,6935 0,6995 -19,13 2,15 -16,50 -13,53 10,90 0,18 1,51 

C3’–H3’ 0,7277 0,3551 -17,27 1,79 -16,78 -15,99 15,49 0,05 1,08 

C4’–H4’ 0,7196 0,3633 -17,92 1,81 -16,98 -16,00 15,06 0,06 1,13 

C6’–H6’ 0,7432 0,3393 -17,13 1,75 -16,94 -16,17 15,99 0,05 1,06 

C7’–H7’ 0,7284 0,3544 -17,55 1,77 -16,65 -15,90 15,00 0,05 1,11 

C9’–H9’ 0,7374 0,3455 -17,94 1,80 -17,37 -16,41 15,85 0,06 1,10 

C10’–H10’  0,7224 0,3600 -17,44 1,77 -16,72 -15,64 14,93 0,06 1,12 

C12’–H12’  0,7319 0,3505 -18,36 1,77 -16,97 -16,22 14,83 0,04 1,14 

C13’–H13’  0,7278 0,3553 -17,70 1,77 -16,87 -15,77 14,93 0,07 1,13 
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I I.5.3. Caractérisation des interactions intermoléculaires 

Les interactions Cl···Cl dans ce composé sont de type I (Figure 12) et possèdent des 

distances très courtes (3,30 et 3,32 Ǻ). Aux points critiques d’interaction, elles présentent des 

valeurs de ρ et de ∇2ρ (voir tableau 9) plus importantes que celles observées pour les 

interactions Cl···Cl déjà caractérisées dans les composés C6Cl6 et C6Cl4N2O4. Ces interactions 

C-Cl···Cl-C, entre molécules suivant l’axe cristallographique b
r

, sont linéaires puisque les 

angles θ1 et θ2 avoisinent 180°. Pour une interaction linéaire, nous avons tendance à prédire 

des distances Cl···Cl longues. Or ici la distance de l’interaction (Cl···Cl) est courte et par 

conséquent les valeurs de ρ et de ∇2ρ au point critique (3,-1) augmentent. Ce phénomène, peu 

courant, provient de l’anisotropie de la densité électronique des atomes de chlore. Pour les six 

interactions Cl···H, nous remarquons le comportement un peu particulier de l’interaction Cl1
i 

···H10
’ iv. En effet, malgré le fait que cette interaction présente la distance la plus courte parmi 

les six interactions Cl···H, la valeur de ρ au point critique reste la plus petite. La diminution de 

la densité électronique et l’augmentation de la valeur λ3 au point critique (lorsque  λ1 et λ2 

restent faibles pour cette distance) par rapport aux autres contacts Cl···H indique une 

augmentation de la polarisation associée à cette interaction. Cet accroissement de la 

polarisation, qui modifie le comportement des propriétés topologiques en fonction de la 

distance, est attendu pour une interaction faible à couches fermées. Il a bien sûr des 

conséquences sur les propriétés énergétiques associées à l’interaction Cl1
i···H10

’ iv et conduit 

donc à la diminution significative du rapport |V|/G et à une augmentation très importante du 

rapport H/ρ. La géométrie très linéaire de ce contact (θ2(C-Cl···H) = 162°) permet de très bien 

orienter la partie négative de la densité déformation de l’atome H’10 (δ+) vers la densité de 

déformation positive de l’atome Cl1 (δ-), ce qui pourrait être lié à l’augmentation de la 

polarisation de la densité de cette interaction.    

Un deuxième contact Cl···H qui mérite d’être signalé est celui qui se produit dans l’unité 

asymétrique (Cl1’
i···H9

i). En effet, malgré le fait qu’il présente la distance la plus longue parmi 

les six contacts Cl ···H, les valeurs topologiques de ρ et de ∇2ρ au point critique sont de même 

ordre de grandeur que celles observées pour d’autres contacts courts, comme Cl2
’ i···H7

iv et 

Cl2
i···H12

’ iii  (voir tableau 9). Ces valeurs semblent indiquer une interaction plus intense pour 

le premier contact que pour les deux derniers, comme le montre les valeurs énergétiques 

correspondant à ces trois interactions (|V/G| et H/ρ).  
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a b c 

  

 

d e  
Figure 12: Laplacien ∇2ρ dans les plans des interactions halogène. Contours logarithmiques 

(positif : bleu, négatif : rouge). Les positions des points critiques (3,-1), (3,+1) et (3,-3) sont 

signalées par le symbole ⊕. 

 

Les interactions intermoléculaires impliquant des atomes Car sont caractérisées par des 

valeurs topologiques 0,029 < ρ < 0,052 e/Å3 et 0,34 < ∇2ρ < 0,59 e/Å5. Parmi ces 

interactions, le contact le plus fort est H7
ii···C13

’ i. En effet, la distribution électronique au point 

critique se caractérise par les valeurs les plus importantes de la densité et du Laplacien, ainsi 

que par des valeurs énergétiques moins favorables |V/G| de 0,76 et H/ρ de 404 kJ.mol-1.e-1. En 

revanche, le contact le plus long C4
’ i···H6

ii (3,011(5) Å) se caractérise par des paramètres 

topologiques qui sont les moins importants et des valeurs énergétiques indiquant la faiblesse 

de cette interaction (|V/G| = 0,68 et H/ρ = 544 kJ.mol-1.e-1). Les valeurs énergétiques 

indiquent que c’est l’interaction H6
’v···C10

i (|V/G| = 0,65 et H/ρ = 714 kJ.mol-1.e-1) qui est la 

plus faible. 
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Tableau 9. Propriétés topologiques et énergétiques aux points critiques des interactions intermoléculaires. (Codes de symétrie : i) x, y, z ; ii) -

1+x, y, z ; iii) 1+x, -1+y, z ; iv) 1-x, 1-y, z ; v) ½-x, -½+y, ½-z ; vi) 1-x, -y, -z ; vii) –x, 1-y, -z ; viii) 3/2-x, ½+y, ½-z ; ix) x, -1+y, z ; x) x, 1+y, 

z) 

Interaction d 

(Å) 

ρ 
e/Å3 

∇2ρ 
e/Å5 

λ1 

e/Å5 

λ2 

e/Å5 

λ3 

e/Å5 3

1

λ
λ

 
G 

kJ.mol-1.ao
-3 

V 

kJ.mol-1.ao
-3 

|V/G| H/ρ 

kJ.mol-1.e-1 

Cl1’
i···Cl2’

ix 3,3027(2) 0,07 0,71 -0,19 -0,17 1,07 0,18 16,57 -13,91 0,84 256 

Cl1
i ···Cl2

x 3,3201(2) 0,07 0,69 -0,17 -0,15 1,02 0,17 15,87 -13,01 0,82 292 

Cl1
i ···H10

’ iv 2,763(6) 0,03 0,68 -0,11 -0,08 0,87 0,13 13,47 -8,41 0,63 1004 

Cl2
x ···H9

’iv 2,839(5) 0,04 0,60 -0,13 -0,12 0,84 0,16 12,42 -8,60 0,69 609 

Cl2’
i···H4’

vii 2,890(7) 0,04 0,58 -0,13 -0,11 0,82 0,16 12,26 -8,64 0,70 565 

Cl2
’ i···H7

iv 3,048(6) 0,03 0,40 -0,09 -0,08 0,57 0,16 8,20 -5,39 0,66 652 

Cl2
i···H12

’ iii  3,087(7) 0,03 0,35 -0,07 -0,06 0,48 0,15 7,02 -4,51 0,64 677 

Cl1
’ i···H9

i 3,123(5) 0,03 0,38 -0,08 -0,08 0,54 0,15 7,95 -5,52 0,69 506 

Cl2
’ i···C9

’vii 3,6523(5) 0,03 0,34 -0,04 -0,03 0,42 0,10 7,16 -4,93 0,69 505 

Cl1
’ i···C12

ii 3,7377(4) 0,03 0,38 -0,07 -0,06 0,52 0,13 7,95 -5,42 0,68 549 

Cl1
’ i···C13

ii 3,7462(4) 0,03 0,38 -0,07 -0,04 0,49 0,14 7,87 -5,37 0,68 541 

Cl2
i···C6

’v 3,6858(4) 0,03 0,4 -0,07 -0,05 0,52 0,13 8,35 -5,83 0,70 503 

C3
’ i-C2

’ i···H4
i 2,837(5) 0,04 0,44 -0,08 -0,04 0,55 0,15 9,25 -6,45 0,70 531 

C5
’ i···H3

i 2,777(5) 0,04 0,49 -0,07 -0,06 0,62 0,11 10,27 -7,27 0,71 513 

C9
’ i···H3

i
  2,786(7) 0,05 0,56 -0,13 -0,12 0,81 0,16 12,20 -9,01 0,74 453 

C5
’ i-C4

’ i···H6
ii 3,011(5) 0,03 0,35 -0,05 -0,02 0,41 0,12 7,13 -4,82 0,68 544 
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C4
i···H12

’v 2,771(7) 0,05 0,59 -0,14 -0,13 0,86 0,16 12,93 -9,78 0,76 415 

C8
i···H12

’v 2,891(6) 0,03 0,43 -0,07 -0,03 0,53 0,13 8,89 -6,14 0,69 543 

H6
’v···C10

i 2,799(6) 0,03 0,47 -0,06 -0,02 0,56 0,11 9,57 -6,25 0,65 714 

C11
’v -C10

’v··· H7
’i 3,006(6) 0,03 0,36 -0,06 -0,04 0,47 0,13 7,54 -5,19 0,69 514 

C9
i -C10

i··· H13
’v 2,929(5) 0,03 0,42 -0,07 -0,03 0,52 0,13 8,82 -6,10 0,69 534 

C5
i···H9

vi 3,080(6) 0,03 0,39 -0,06 -0,03 0,47 0,13 8,13 -5,75 0,71 468 

C9
i···C9

vi 3,5492(9) 0,04 0,42 -0,08 -0,03 0,53 0,15 8,87 -6,38 0,72 452 

(C6
i -C2

i -C7
i)···H10

vi 2,851(6) 0,04 0,45 -0,08 -0,03 0,57 0,14 9,43 -6,60 0,70 522 

C11
i -C12

i···H4
’vi 2,856(5) 0,03 0,4 -0,08 -0,04 0,52 0,15 8,15 -5,41 0,66 623 

C13
i···H3

’vi 2,888(5) 0,03 0,38 -0,07 -0,04 0,49 0,14 7,74 -5,13 0,66 613 

H7
ii···C13

’ i 2,740(7) 0,05 0,59 -0,14 -0,11 0,84 0,17 12,93 -9,84 0,76 404 

C8
’ i···H7

’ ii 2,917(5) 0,03 0,36 -0,06 -0,01 0,43 0,14 7,42 -5,04 0,68 544 

C2
i -C3

i···H12
viii  2,859(7) 0,04 0,45 -0,09 -0,06 0,59 0,15 9,44 -6,70 0,71 490 
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I I.6. Analyse du potentiel électrostatique 

 

Le potentiel électrostatique calculé pour chaque molécule de l’unité asymétrique, en fin 

d’affinement multipolaire, est représenté sur la figure 13. Les quatre minima de potentiel sont 

proches des quatre atomes de chlore. Pour Cl2 et Cl2’ les minima sont beaucoup plus négatifs, 

et donc plus visibles avec les niveaux de contours choisis sur les cartes (Figure 13), que pour 

Cl1 et Cl1’. Aux alentours des molécules, les régions les plus positives et étendues sont 

proches des atomes d’hydrogène. 

 

 

a 

  

b 
Figure 13. Potentiel électrostatique calculé à partir du modèle multipolaire correspondant 

à chacune des deux molécules de  l’unité asymétrique pseudo-isolées. Contours de 0,05 eÅ-1 

(positif : bleu, négatif : rouge). 
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La représentation du gradient du potentiel électrostatique (figure 14) nous permet de 

localiser avec plus de précision les minima du potentiel électrostatique, qui correspondent aux 

sites nucléophiles de la molécule. A partir de la disposition des lignes de gradient, les points 

nucléophiles se trouvent sur les bassins électrostatiques des atomes de chlore. Ceux-ci sont 

fermés, en accord avec la charge négative de ces atomes. Les bassins électrostatiques des 

atomes Cl2 et Cl2’ sont plus contractés que ceux des atomes Cl1, Cl1’, ce qui est en rapport 

direct avec des charges nettes plus négatives pour Cl2 et Cl2’. Par ailleurs, les bassins 

électrostatiques des atomes d’hydrogène sont tous ouverts, en cohérence avec la charge 

positive portée par ces atomes. Ces résultats sont en accord avec ceux obtenus pour les autres 

composés étudiés dans les chapitres précédents. 

 

  
a b 

  
c d 

Figure 14. Gradient du potentiel électrostatique calculé dans le plan de chaque cycle (a et 

b) de la molécule 1, et (c et d) de la molécule 2 pseudo-isolée. 
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I II. Conclusion  

Dans ce chapitre, nous avons étudié la structure cristalline du dichlorobiphényle, qui 

cristallise dans le système monoclinique (groupe d’espace P21/n) avec 2 molécules par unité 

asymétrique.  

A partir du modèle multipolaire, les calculs topologiques et les analyses réalisées ont mis 

en évidence l’existence des interactions intermoléculaires. Ces interactions impliquent 

principalement des atomes halogène (Cl···Cl et Cl···H) et des électrons π (Car···H, Car···Car et 

Car···Cl), elles assurent ainsi la cohésion de l’édifice cristallin. Les deux interactions Cl···Cl de 

type I sont très linéaires et beaucoup plus courtes (3,3027(2) et 3,3201(2) Å) que celles 

observées dans les structures de C6Cl6 et C6Cl4(NO)2. Il faut souligner, que pour ces 

interactions, les valeurs de la densité et du Laplacien sont beaucoup plus élevées que celles 

observées dans les deux composés précédents. En ce qui concerne les interactions Cl···H, nous 

avons remarqué que le contact Cl1
i···H10

’ iv présente la particularité d’être une interaction qui 

possède des caractéristiques topologiques et énergétiques typiques des interactions polarisées, 

ce qui la distingue des autres interactions Cl···H observées pour ce composé.   

La charge négative des atomes de chlore a été encore corroborée par les analyses du 

potentiel électrostatique et du gradient du potentiel électrostatique. 
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CHAPITRE 6 

TRIPHENYLECHLOROMETHANE 

C19H15Cl 
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I . Structure cristalline 

Le triphénylechlorométhane est connu pour présenter plusieurs structures cristallines selon 

ses différents polymorphes. Sa structure hexagonale a été déterminée pour la première fois par 

Wang et Lu en 1944 (paramètres de maille : a = 13,97 ± 0,02 Å, c = 13,17 ± 0,02 Å) [1]. 

 Deux autres structures cristallines de triphénylechlorométhane ont été déterminées 

lorsque les cristaux ont été obtenus par recristallisation à partir des différentes solutions. En 

effet, Dunand et col. [2] ont montré que la structure trigonale de triphénylechlorométhane 

(forme α : groupe d’espace P-3, a = 13,998 Å, c = 13,202 Å, V = 2240 Å3, Z = 6) pouvait être 

obtenue à partir d’une solution pure de benzène ou de « petroleum spirit », tandis que la 

structure triclinique (forme β : groupe d’espace P -1, a = 14,175(3) Å, b = 21,346(18) Å, c = 

13,079(2) Å, α = 99,96(1), β = 92,71(2), γ = 106,14(2),  V = 3725,1 Å3,  Z = 10) pouvait être 

obtenue à partir d’une solution mixte de petroleum spirit / benzène (rapport volumique 

0,7/0,3). En 1982, Dunand [3] a présenté une étude plus détaillée sur la structure P-3 de 

C19H15Cl, où il a indiqué l’existence d’une interaction intermoléculaire Cl···Cl linéaire et 

courte, en forme « tête-à-tête », avec une distance d’interaction de 3,210 Å.  

La différence avec les trois composés présentés dans les chapitres précédents, où les 

atomes de chlore sont liés aux atomes de carbone aromatiques (Car), est que dans ce composé 

l’atome de chlore est lié à un atome de carbone Csp3. Cette différence peut-elle conduire à une 

modification de la distribution de charge de l’atome Cl par rapport à ce que nous avons 

observé dans les trois composés précédents ? Nous allons essayer de répondre à cette question 

dans la section II.6.3.  

La structure, les interactions et les propriétés de la densité électronique de ce composé 

sont présentées dans les sections suivantes. 

 

I.1. Cristallogenèse 

Comme pour les composés précédents, ici la poudre de triphénylechlorométhane a été 

purifiée par sublimation. Suite à ce processus, elle a été mise dans un tube sous vide et portée 

à 94°C pendant un mois. Après sublimation, la cristallisation a donné des spécimens 

prismatiques et transparents. 
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I .2. Enregistrement des données de diffraction  aux rayons X 

Les mesures de diffraction des rayons X sur monocristal ont été effectuées sur un 

diffractomètre à quatre cercles SuperNova d’Oxford-Diffraction, équipé d’une micro-source. 

Les données ont été enregistrées à basse température (T = 100K). L’intégration des images de 

diffraction a été réalisée à l’aide du programme CrysAlis Red [4]. 364825 réflexions ont été 

mesurées jusqu’à la résolution de 1,01 Å-1. Après correction des intensités du phénomène 

d’absorption à l’aide du programme ABSORB [5] et après avoir moyenné les réflexions 

équivalentes avec le programme SORTAV [6], 35944 réflexions uniques ont été retenues 

(complétude 97,9% et facteur d’accord Rint = 0,05) (Tableau 1). 

 

I .3. Détermination de la structure cristalline 

La résolution de la structure du triphénylechlorométhane (système triclinique, groupe 

d’espace P-1) a été réalisée à l’aide du programme SIR 92 [7], et les positions atomiques et les 

paramètres d’agitation thermique ont été affinés avec le programme SHELX [8,9] (Tableau 1).   

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



Triphénylechlorométhane – C19H15Cl 

154 

Tableau 1. Données cristallographiques, conditions de mesures et facteurs statistiques de 

l’affinement de la structure du triphénylechlorométhane. 

Données du cristal  Triphénylechlorométhane 

Formule chimique C19H15Cl 

Masse molaire (g/mol) 278,76 

Diffractomètre  SuperNova Oxford-Diffraction 

Radiation/ Longueur d’onde (Å) Mo Kα /  0,71073 

Système cristallin Triclinique 

Groupe d’espace P-1 

Paramètres de maille (Å, °) a = 12,9263(2)        

b = 13,4685(2) 

c = 13,9396(3) 

α = 117,229(2) 

β =  93,300(1) 

γ  = 91,847(1) 

Volume (Å3) 2149,65 

Z  6 

µ (mm-1) 0,25 

Dimension (mm) 0,18 x 0,18 x 0,24 

2θ max (o) 

(sin θ/λ)max (Å
-1) 

91,36 

1,01 

Indices de Miller -25 ≤ h ≤ 25 

-27 ≤ k ≤ 24   

-27  ≤ l ≤ 27 

Réflexions mesurées 364825 

Complétude en (sinθ/λ)max 97,9% 

Correction d’absorption  Analytique à partir de l’indexation 

des faces 

Tmin/ Tmax 0,944/0,967 

Réflexions uniques 35944 

R(int) 0,05 

Affinement (moindre carrés) F2 

Réflexions (I>2 σ(I))/ restreintes/ paramètres  23028/0/721 

Facteur d’accord (Shelx) R1(F) = 0,075 

Facteur d’accord (I>2σ(I)) (Shelx) R1(F) = 0,042 

wR2 (F²) = 0,13 

G.o.F (Shelx) 1,22 

Facteur d’accord (Mopro) R1(F) = 0,021 

Rw (F) = 0,015 

G.o.F (Mopro) 1,24 
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I .4. Description de la structure cristalline 

Le triphénylechlorométhane cristallise dans le système triclinique (groupe d’espace P-1) 

avec 6 molécules par maille (Figure 1). A T = 100K, les paramètres de maille (a = 12,9263(2) 

Å, b = 13,4685(2) Å, c = 13,9396(3) Å, α = 117,229(2)°, β =  93,300 (1)°, γ  = 91,847(1)°) 

sont proches de ceux trouvés par Dunand [2] pour la structure cristalline déterminée dans le 

système trigonal, également avec Z = 6. 

  

Figure 1. Vue ORTEP de la maille cristalline du triphénylechlorométhane. 

 

L’ unité asymétrique est formée par 3 molécules de triphénylechlorométhane (Figure 2) et 

tous les atomes sont sur des positions générales.   

 

Figure 2. Vue ORTEP de trois molécules appartenant à l’unité asymétrique. 
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Pour chaque molécule, la valeur moyenne des angles ϕ (Cl-Csp3-Car) est de 107°, et celle 

des angles ω (Car-Csp3-Car) est de 112° (voir figure 3 et tableau 2). Ces angles montrent que 

les trois molécules sont très semblables. 

 

Tableau 2. Angles (°) intramoléculaires impliquant les groupements phényles 

Molécule 1 Molécule 2 Molécule 3 

Angle ° Angle ° Angle ° 

(Cl1-C1-C2) 106,09(2) (Cl2-C20-C21) 106,61(2) (Cl3-C39-C40) 105,37(2) 

(Cl1-C1-C8) 106,40(2) (Cl2-C20-C27) 107,03(2) (Cl3-C39-C46) 106,03(3) 

(Cl1-C1-C14) 106,81(2) (Cl2-C20-C33) 108,17(2) (Cl3-C39-C52) 106,68(3) 

(C2-C1-C8) 112,50(2) (C21-C20-C27) 111,86(3) (C40-C39-C46) 112,92(4) 

(C2-C1-C14) 112,71(4) (C21-C20-C33) 111,05(2) (C40-C39-C52) 112,96(4) 

(C8-C1-C14) 111,78(3) (C27-C20-C33) 111,82(3) (C46-C39-C52) 112,19(4) 

 
 

 

Figure 3. Vue ORTEP d’une molécule du triphénylechlorométhane portant la définition 

des angles ϕ et ω. 

 

Les liaisons covalentes  

Les valeurs indiquées dans le tableau 3 montrent que les liaisons Csp2 – Csp2 et Csp2 – H 

présentent des distances très similaires à celles trouvées pour les trois composés précédents (< 

Car – Car) > = 1,3937 Å et < Car– H > = 1,083 Å). Les distances moyennes des liaisons Csp3 – 

Cl, et Csp3 –Csp2 sont respectivement de 1,8501 Å et 1,5258 Å. Elles sont tout à fait  

comparables à celles qui ont été déterminées par diffraction des rayons X et des neutrons par 

Allen et col. [10] (1,849 Å pour la liaison Csp3 – Cl et 1,527 Å pour Csp3 – Csp2).  
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Tableau 3. Distances des liaisons covalentes dans les trois molécules de 

triphénylechlorométhane appartenant à l’unité asymétrique. En « gras » sont indiquées les 

liaisons Csp2 – Csp3. 

Liaison Distance 
(Å) 

Liaison Distance 
(Å) 

Liaison  Distance 
(Å) 

C1–Cl1 1,8475(3) C20–Cl2 1,8349(3) C39–Cl3 1,8679(3) 
C1–C2 1,5237(5) C20–C21 1,5266(5) C39–C40 1,5284(5) 
C2–C3 1,3947(4) C21–C22 1,3939(4) C40–C41 1,4020(5) 
C3–C4 1,3968(4) C22–C23 1,3962(4) C41–C42 1,3885(5) 
C4–C5 1,3887(5) C23–C24 1,3879(5) C42–C43 1,3965(5) 
C5–C6 1,3940(5) C24–C25 1,3948(5) C43–C44 1,3855(5) 
C6–C7 1,3882(5) C25–C26 1,3896(4) C44–C45 1,3984(4) 
C7–C2 1,3993(4) C26–C21 1,4004(4) C45–C40 1,3931(5) 
C1–C8 1,5241(5) C20–C27 1,5276(5) C39–C46 1,5252(5) 
C8–C9 1,3937(4) C27–C28 1,3945(4) C46–C47 1,4029(4) 
C9–C10 1,3982(4) C28–C29 1,3970(4) C47–C48 1,3890(5) 
C10–C11 1,3888(5) C29–C30 1,3881(5) C48–C49 1,3972(5) 
C11–C12 1,3934(5) C30–C31 1,3914(5) C49–C50 1,3864(5) 
C12–C13 1,3867(4) C31–C32 1,3909(4) C50–C51 1,3980(5) 
C13–C8 1,4001(4) C32–C27 1,3986(4) C51–C46 1,3924(4) 
C1–C14 1,5252(5) C20–C33 1,5276(5) C39–C52 1,5239(5) 
C14–C15 1,3920(4) C33–C34 1,3972(4) C52–C53 1,4006(4) 
C15–C16 1,3981(5) C34–C35 1,396(4) C53–C54 1,3903(5) 
C16–C17 1,3876(6) C35–C36 1,3894(5) C54–C55 1,3937(5) 
C17–C18 1,3930(6) C36–C37 1,3916(5) C55–C56 1,3861(5) 
C18–C19 1,3881(5) C37–C38 1,3922(5) C56–C57 1,3984(5) 
C19–C14 1,4008(5) C38–C33 1,3945(4) C57–C52 1,3942(4) 
C3–H3 1,081(2) C22–H22 1,082(2) C41–H41 1,082(2) 
C4–H4 1,083(2) C23–H23 1,084(2) C42–H42 1,083(2) 
C5–H5 1,083(2) C24–H24 1,083(2) C43–H43 1,082(2) 
C6–H6 1,082(2) C25–H25 1,085(2) C44–H44 1,084(2) 
C7–H7 1,082(2) C26–H26 1,084(2) C45–H45 1,084(2) 
C9–H9 1,081(2) C28–H28 1,081(2) C47–H47 1,082(2) 
C10–H10 1,081(2) C29–H29 1,083(2) C48–H48 1,083(2) 
C11–H11 1,082(2) C30–H30 1,083(2) C49–H49 1,084(2) 
C12–H12 1,084(2) C31–H31 1,083(2) C50–H50 1,084(2) 
C13–H13 1,083(2) C32–H32 1,082(2) C51–H51 1,081(2) 
C15–H15 1,082(2) C34–H34 1,081(2) C53–H53 1,082(2) 
C16–H16 1,084(2) C35–H35 1,083(2) C54–H54 1,083(2) 
C17–H17 1,084(2) C36–H36 1,082(2) C55–H55 1,083(2) 
C18–H18 1,085(2) C37–H37 1,083(2) C56–H56 1,081(2) 
C19–H19 1,084(2) C38–H38 1,082(2) C57–H57 1,079(2) 
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Les interactions intermoléculaires 

De façon similaire à ce qui a été observé par Dunand [3] avec la détermination de la 

structure cristalline du triphénylechlorométhane dans le système trigonal (groupe d’espace P-

3), nous avons observé également deux interactions halogène···halogène très linéaires, dont 

une très courte de 0,3 Å inférieure à la somme des rayons de Van der Waals. 

La cohésion de la structure cristalline est assurée par les interactions intermoléculaires 

H···Csp²(π), Cl···Cl (Hal···Hal de type I), Cl···H, H···H, Car···Car et Car···H   (Figure 4, tableau 4 

et tableau 5).  

   

Figure 4. Interactions intermoléculaires dans la structure cristalline du 

triphénylechlorométhane 

 

Tableau 4. Distances et angles des liaisons halogènes dans la structure cristalline (Codes 

de symétrie : i) 1+x, y, z ; ii) 2-x, -y, 1-z ; iii) 2-x, 1-y, 1-z ; vii) 2-x, -y, -z  

Angle (°) Interaction Distance 

(Å) θ1 θ2 

Cl1···Cl2
i 3,2139(1) 156,92(1) 154,61(1) 

Cl3···Cl3
ii 3,5475(2) 167,19(2) 167,19(2) 

Cl3···H12
iii 3,030(3) 93,9(1) 140,4(3) 

Cl3···H6
ii 3,067(4) 92,3(1) 143,0(3) 

Cl2
i···H55

vii 3,104(4) 110,3(1) 136,8(3) 

 

La géométrie des deux interactions Cl···Cl est similaire à celle nommée  Hal···Hal type I 

« head-on ». En effet, les angles de contact θ1 et θ2 sont proches de 180°. L’interaction  

Cl1···Cl2
i possède une distance très courte (3,2139(1) Å) puisque la somme des rayons de Van 

der Waals des atomes de Cl est de 3,52 Å. L’autre interaction Hal···Hal dans cette structure 

(Cl3···Cl3
ii) présente une distance qui est un peu plus longue (3,5475(2) Å). En plus de ces 
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deux interactions Cl···Cl, trois interactions intermoléculaires Hal···H sont également présentes, 

leurs distances étant comprises entre 3,030 - 3,104 Å et leurs angles de contact étant en 

moyenne θ1 = 100° et θ2 = 150°. Dans la structure cristalline, d’autres interactions 

intermoléculaires présentent également une distance qui est plus courte que la somme des 

rayons de Van der Waals. Elles concernent des interactions hydrogène H···H, celles entre des 

atomes de carbone aromatiques (Car···Car) et des interactions Car···H. 

 

Tableau 5. Distances des interactions intermoléculaires qui sont plus courtes que la 

somme des rayons de Van der Waals (rC = 1,77 Å, rCl = 1,76 Å, rH = 1,2 Å. Codes de 

symétrie: ii) 2-x, -y, 1-z ; iii) 2-x, 1-y, 1-z ; iv) 1-x, 1-y, -z ; v) 1-x, -y, -z ; vi) 2-x, 1-y,-z ; vii) 

2-x, -y, -z ; viii) x, y, 1+z ; ix) 1-x, -y, 1-z 

Interaction d (Å) Interaction d (Å) 

C29···H15
 2,789(3) C53

vii···H18
 2,843(3) 

C29···H41
 2,862(4) C54

vii···H18
 2,744(4) 

C9···H34
 2,824(3) H25

iv···H55
v 2,362(6) 

C10···H34
 2,850(4) C47···H6

ii 2,637(3) 

C8···H24
vi 2,796(3) C6···H17

vii 2,726(4) 

C12···H24
vi 2,809(4) C6···H36

iii 2,787(4) 

C13···H24
vi 2,600(3) C7···H36

iii 2,759(3) 

C18···H11
vi 2,777(4) C5···H35

iii 2,900(4) 

C42
iii···H13

 2,891(4) C56···H45
ix 2,813(3) 

C43
iii···H13

 2,854(4) C57···H45
ix 2,893(4) 

H12···H5
iii 2,262(6) H49···H31

viii 2,237(6) 

C41
iii···H12

 2,644(3) C44
ix···H51

 2,733(4) 

C18···H30
vii 2,558(3) C45

ix···H51
 2,877(4) 

C19···H30
vii 2,732(3) C50···H57

ix 2,746(3) 

 

Le tableau 5 présente les contacts intermoléculaires courts (hors liaisons halogène) dans 

la structure cristalline de C19H15Cl. Parmi eux, il y en a plusieurs qui sont significativement 

plus courts que la somme des rayons de Van der Waals, comme C18···H30
vii et C41

iii···H12 (d = 

2,558(3) Å et 2,644(3) Å, rC + rH = 2,97 Å), ou H12···H5
vi (d = 2,262(6) Å, rH + rH = 2,4 Å). 

Par ailleurs, à l’intérieur de l’unité asymétrique, les distances associées aux interactions 

intermoléculaires sont légèrement inférieures à la somme des rayons de Van der Waals. La 
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concertation entre ces interactions intermoléculaires est appelée l’effet « phenyl embrace » 

[11,12]. 

 

I I. Modélisation de la densité électronique 

 

II.1. Modèle d’atomes sphériques et indépendants (modèle IAM) 

Avant de réaliser l’affinement multipolaire de la densité électronique cristalline du 

triphénylechlorométhane, le modèle sphérique IAM a été déterminé à l’aide du programme 

Mopro [13]. A l’issue de ce modèle, la figure 5 montre les cartes résiduelles de la densité 

électronique calculée sur plusieurs plans moléculaires. 

Sur ces cartes on observe une densité résiduelle positive sur les liaisons covalentes et 

autour des atomes de chlore. La concentration de densité électronique la plus importante se 

trouve sur les liaisons aromatiques Csp²  – Csp². Pour les liaisons simples Csp2 – Csp3, la  densité 

résiduelle présente également des valeurs importantes. Une distribution alternée de densité 

résiduelle positive et négative est observée pour les liaisons C – H. Les liaisons  Csp3 – Cl 

possèdent la densité résiduelle la moins importante dans la région intramoléculaire, avec un 

pic faible centré au milieu de la liaison et deux régions de déficience électronique. Cette 

densité négative est disposée de part et d’autre du noyau de l’atome de chlore selon la 

direction de la liaison. Ainsi, les atomes de chlore présentent toujours les mêmes types de 

résidus autour de leurs positions, comme dans le cas des autres composés étudiés dans ce 

travail. Enfin, uniquement quelques résidus attribués au bruit fond et répartis de façon 

homogène en dehors des liaisons chimiques restent dans les cartes indiquant ainsi la bonne 

qualité des données expérimentales. 
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Figure 5. Densité électronique résiduelle à l’issue du modèle IAM. Contours de 0,05 eÅ-3 (positif : bleu, négatif : rouge). Cartes calculées 

avec les réflexions 0 ≤ (sinθ/λ) ≤ 0,9 Ǻ -1 
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I I.2. Affinement multipolaire 

Dans l’étape suivante, l’affinement du modèle multipolaire de Hansen et Coppens [14] a 

été réalisé à l’aide du programme Mopro. Les valeurs caractéristiques de la fonction radiale (ξ 

et nl) des atomes de chlore, de carbone et d’hydrogène sont les mêmes que celles utilisées 

dans l’étude du dichlorobiphényle. Les repères locaux des atomes de la molécule 1 (M1) de 

l’unité asymétrique sont définis dans la figure 6. La définition des repères locaux est la même 

pour les deux autres molécules de l’unité asymétrique. 

 
 

  

Figure 6. Définition des repères locaux atomiques pour la molécule 1 de l’unité 

asymétrique (bleue : axe X, rouge : axe Y ; l’axe Z est orthogonale aux axes X et Y). 

 

Qualité de l’affinement multipolaire 

Une analyse des liaisons rigides a été réalisée pour vérifier la déconvolution entre les 

paramètres d’agitation thermique et ceux de la densité électronique (Tableau 6). 
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Tableau 6. Amplitudes moyennes de déplacement des atomes (Z2
i) et différence entre les 

projections de ces amplitudes sur les liaisons covalentes (∆Zi,j) du triphénylechlorométhane. 

Molécule 1           Atome 1 Atome 2 Z2
At1 Z2

At2 ∆ZA,B 
 CL1 C1 0,0127 0,0133 -0,0006(1) 
 C1 C2 0,0187 0,0180 0,0007(3) 
 C1 C8 0,0169 0,0170 -0,0001(3) 
 C1 C14 0,0181 0,0181 -0,0000(3) 
 C2 C3 0,0173 0,0175 -0,0002(3) 
 C2 C7 0,0159 0,0164 -0,0005(3) 
 C3 C4 0,0185 0,0189 -0,0003(3) 
 C4 C5 0,0274 0,0276 -0,0002(3) 
 C5 C6 0,0341 0,0337 0,0005(3) 
 C6 C7 0,0242 0,0237 0,0004(3) 
 C8 C9 0,0172 0,0175 -0,0003(3) 
 C8 C13 0,0170 0,0171 -0,0001(3) 
 C9 C10 0,0180 0,0186 -0,0006(3) 
 C10 C11 0,0283 0,0280 0,0003(4) 
 C11 C12 0,0310 0,0314 -0,0005(4) 
 C12 C13 0,0212 0,0208 0,0004(2) 
 C14 C15 0,0194 0,0196 -0,0001(3) 
 C14 C19 0,0207 0,0210 -0,0004(3) 
 C15 C16 0,0202 0,0212 -0,0009(3) 
 C16 C17 0,0432 0,0435 -0,0003(4) 
 C17 C18 0,0436 0,0432 0,0005(4) 
 C18 C19 0,0229 0,0224 0,0005(3) 

 

Molécule 2 Atome 1 Atome 2 Z2At1 Z2
At2 ∆ZA,B 

 CL2 C20 0,0126 0,0124 0,0002(1) 
 C20 C21 0,0160 0,0155 0,0005(3) 
 C20 C27 0,0178 0,0177 0,0002(3) 
 C20 C33 0,0177 0,0174 0,0003(3) 
 C21 C22 0,0151 0,0154 -0,0003(3) 
 C21 C26 0,0168 0,0170 -0,0003(3) 
 C22 C23 0,0173 0,0175 -0,0003(3) 
 C23 C24 0,0282 0,0286 -0,0004(3) 
 C24 C25 0,0276 0,0276 -0,0001(3) 
 C25 C26 0,0189 0,0185 0,0005(3) 
 C27 C28 0,0156 0,0159 -0,0003(3) 
 C27 C32 0,0168 0,0172 -0,0004(3) 
 C28 C29 0,0181 0,0187 -0,0006(3) 
 C29 C30 0,0275 0,0276 -0,0002(4) 
 C30 C31 0,0301 0,0295 0,0006(4) 
 C31 C32 0,0225 0,0221 0,0004(3) 
 C33 C38 0,0152 0,0157 -0,0005(3) 
 C33 C34 0,0174 0,0176 -0,0002(2) 
 C34 C35 0,0179 0,0178 0,0000(3) 
 C35 C36 0,0291 0,0297 -0,0006(3) 
 C36 C37 0,0345 0,0345 0,0000(3) 
 C37 C38 0,0216 0,0213 0,0003(3) 
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Molécule 3 Atome 1 Atome 2 Z2
At1 Z2

At2 ∆ZA,B 
 CL3 C39 0,0158 0,0159 -0,0001(1) 
 C39 C52 0,0201 0,0194 0,0007(3) 
 C39 C46 0,0218 0,0212 0,0006(3) 
 C39 C40 0,0177 0,0174 0,0003(3) 
 C40 C45 0,0215 0,0218 -0,0003(3) 
 C40 C41 0,0217 0,0217 -0,0000(3) 
 C41 C42 0,0216 0,0224 -0,0008(3) 
 C42 C43 0,0362 0,0367 -0,0005(4) 
 C43 C44 0,0338 0,0336 0,0002(4) 
 C44 C45 0,0194 0,0189 0,0005(3) 
 C46 C51 0,0187 0,0192 -0,0005(2) 
 C46 C47 0,0169 0,0173 -0,0005(2) 
 C47 C48 0,0274 0,0278 -0,0003(3) 
 C48 C49 0,0322 0,0319 0,0003(3) 
 C49 C50 0,0240 0,0243 -0,0003(3) 
 C50 C51 0,0216 0,0217 -0,0001(3) 
 C52 C57 0,0186 0,0190 -0,0004(3) 
 C52 C53 0,0172 0,0175 -0,0003(2) 
 C53 C54 0,0231 0,0238 -0,0007(3) 
 C54 C55 0,0305 0,0306 -0,0001(4) 
 C55 C56 0,0266 0,0266 0,0001(3) 
 C56 C57 0,0205 0,0205 0,0001(3) 

 

La différence entre les amplitudes moyennes de vibration des atomes liés  C – C et  C – Cl 

est inférieure à 10-3Å² pour toutes ces liaisons, ce qui indique une excellente déconvolution 

entre l’agitation thermique et la densité électronique.  

Afin de réduire le nombre de paramètres affinés, une contrainte de symétrie (deux miroirs 

perpendiculaires aux axes Y et Z) a été appliquée pour les atomes de carbone du cycle 

benzénique (sont affinés les multipôles  P11+, P20, P22+, P31+, P33+). Pour les hydrogènes, nous 

avons appliqué la contrainte de distance C – H = 1,083 ± 0,002 Å [10,15]. Etant donné le 

nombre très important d’atomes appartenant à l’unité asymétrique (elle contient trois 

molécules), nous avons appliqué une contrainte multipolaire supplémentaire en imposant 

l’équivalence de tous les atomes de même type dans une molécule, ce qui nous permet de 

diminuer les paramètres multipolaires à affiner. Les atomes concernés sont: (i) les carbones 

aromatiques Car qui sont liés aux carbones Csp3, (ii) les autres carbones Car et (iii) les 

hydrogènes. Après affinement multipolaire, les facteurs d’accord présentent de faibles 

valeurs : R(F) = 0,021 et Rw(F) = 0,014, avec Nobs = 19721 et I/σ(I) ≥ 3, ce qui montre une 

bonne convergence statistique pour l’affinement. 
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A l’issue du modèle multipolaire, les cartes de densité électronique résiduelle (Figure 7) 

présentent de très faibles résidus, en particulier dans les plans des cycles benzéniques. 

Quelques résidus non négligeables restent autour des atomes de chlore.  

En analysant la densité électronique résiduelle du modèle IAM affiné à haute résolution, 

d’une part avec des données entre 0,8 - 1,1 Å-1, et d’autre part avec des données entre 0,9 - 1,1 

Å-1, nous avons constaté que les résidus observés sur la figure 7 autour des atomes de chlore 

proviennent des réflexions qui se placent dans la tranche 0,8 – 0,9 Å-1. En effet, alors que les 

résidus sont nuls sur les cartes du modèle IAM obtenu entre 0,9 - 1,1 Ǻ-1 (Figure 9) (ce qui 

indique que l’agitation est bien décorrélée de la densité électronique), le modèle IAM obtenu 

entre 0,8 - 1,1Ǻ-1 (Figure 8) présente les mêmes résidus (et sur les mêmes positions) que ceux 

observés dans les cartes résiduelles du modèle multipolaire. Une analyse plus approfondie sur 

les faibles résidus, que nous avons observés de façon systématique autour des atomes de 

chlore dans les quatre composés étudiés, devrait pouvoir éclaircir ce point qui demeure 

important pour la modélisation précise de la distribution électronique autour des atomes 

d’halogène.  
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Figure 7. Densité électronique résiduelle à l’issue du modèle multipolaire. Contours par pas de 0,05eÅ-3 (positif : bleu, négatif : rouge). 

Cartes calculées avec les réflexions 0 ≤ (sinθ/λ) ≤ 0,9 Ǻ -1. 
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            a b c 

Figure 8. Densité électronique résiduelle à l’issue du modèle IAM à haute résolution (0,8 ≤ (sinθ/λ) ≤ 1,1Å-1). Contours par pas de  0,05eÅ-3 

   
a b c 

Figure 9. Densité électronique résiduelle à l’issue du modèle IAM à haute résolution (0,9 ≤ (sinθ/λ) ≤ 1,1 Å-1). Contours par pas de 0,05 eÅ-3
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I I.3. Description de la densité électronique de déformation statique 

 

Les cartes de la figure 10 nous montrent la densité électronique de déformation statique 

(calculée à partir du modèle multipolaire) dans les régions intra et intermoléculaires.  

Les liaisons covalentes sont décrites par une concentration significative de densité 

électronique de déformation. Ainsi, la liaison Car=Car présente la concentration la plus 

importante (0,65 e/Å3), tandis que sur la liaison simple Csp2 – Csp3 la densité de déformation 

vaut 0,55 e/Å3. Le caractère polaire de la liaison C – H est bien identifié, avec une région 

positive suivie d’une autre négative de part et d’autre de l’atome d’hydrogène selon la 

direction de liaison. Ce caractère se distingue clairement sous la forme d’un dipôle atomique 

sur l’hydrogène, le lobe de déformation négatif étant placé derrière l’atome d’hydrogène et le 

lobe positif, assez important avec la contribution de l’atome de carbone, étant sur la liaison C 

– H, et ce de façon analogue à ce qui est observé dans le dichlorobiphényle. 

Le modèle anisotrope de la densité électronique des atomes de chlore est décrit dans ces 

cartes. On peut y voir une densité électronique de déformation concentrée dans le plan 

perpendiculaire à la liaison C – Cl  et une déplétion de part et d’autre de l’atome de chlore 

selon la direction de la liaison C – Cl. Le maximum de déformation au milieu de la liaison est 

faible et d’une valeur de 0,1 - 0,15 e/Å3. Alors que les positionnements des régions δ+ et δ- 

autour des noyaux des atomes de chlore obtenus pour ce composé sont en bon accord 

qualitatif avec les trois composés précédents, leur valeurs quantitatives (Figure 10 et annexe 

5) sont en général un peu plus prononcées que sur les autres composés (voir Figures 8, 11 et 8 

des chapitres 3, 4 et 5, et annexe 5), ceci provenant de la différence de polarisation que l’on 

observe entre les liaisons Csp3 – Cl et Csp2 – Cl (voir section II.6.3). 
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Figure 10. Densité électronique de déformation statique. Contour par pas de  0,05 e/Ǻ3.
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I I.4. Charges nettes obtenues à partir du modèle kappa et du modèle multipolaire 

Le tableau 7 présente les valeurs des paramètres kappa et Pv, ainsi que la charge nette des 

atomes, qui ont été calculées à partir des modèles kappa et multipolaire pour les trois 

molécules de l’unité asymétrique. Nous précisons que les contraintes appliquées au modèle 

multipolaire l’ont été également lors de l’affinement du modèle kappa. 

 

Tableau 7. Charges nettes des atomes à partir des modèles kappa et multipolaire 

Modèle kappa Modèle multipolaire atome 
κ Pv qi (e) κ Pv qi (e) 

Cl1 0,994(2) 7,21(3) -0,21 0,980(2) 7,49(3) -0,49 
C1 1,149(3) 3,49(2) 0,51 0,994(3) 3,96(3) 0,04 
C2 1,080(2) 3,95(1) 0,05 1,004(2) 3,94(2) 0,06 
C3 1,049(1) 4,13(1) -0,13 1,000(1) 4,02(1) -0,02 
H3 1,157(5) 0,92(1) 0,08 0,977(2) 0,95(1) 0,05 
Cl2 1,025(2) 6,83(3) 0,17 0,977(2) 7,39(3) -0,39 
C20 1,149(3) 3,56(2) 0,44 0,994(3) 4,02(3) -0,02 

C21 1,080(2) 3,99(1) 0,01 1,004(2) 3,98(2)  0,02 

C22 1,049(1) 4,16(1) -0,16 1,000(1) 4,00(1)  0,00 

H22 1,157(5) 0,88(1) 0,12 0,977(2) 0,98(1) 0,02 

Cl3 1,028(2) 6,98(3) 0,02 0,989(2) 7,34(3) -0,34 
C39 1,149(3) 3,45(2) 0,55 0,994(3) 3,93(3)  0,07 

C40 1,080(2) 3,96(1) 0,04 1,004(2) 3,98(2) 0,02 

C41 1,049(1) 4,10(1) -0,10 1,000(1) 4,01(1) -0,01 

H41 1,157(5) 0,94(1) 0,06 0,977(2) 1,00(1) 0,00 

Total trois 
molécules 

  0   0,001 

 

La comparaison entre les deux modèles montre des différences très significatives, autant 

en ce qui concerne les valeurs de charges que les paramètres κ des atomes. Dans le modèle 

multipolaire, les atomes de chlore portent des charges négatives assez importantes (entre -0,34 

et -0,49 e) et tous les autres atomes des charges presque nulles, avec des valeurs comprises 

entre -0,02 et 0,07 e (en particulier, la charge des atomes d’hydrogène varie entre 0 et 0,05 e, 

et les valeurs κ associées sont toutes inférieures à 1). En revanche, avec le modèle kappa, un 

seul atome de chlore porte une charge négative (q(Cl1) = -0,21 e), les deux autres portant des 

charges soit positive (q(Cl2 ) = 0,17 e), soit presque nulle (q(Cl3) = 0,02 e). Dans ce modèle, 

les charges positives les plus importantes sont portées par les atomes Csp3 (C1, C20, C39) qui 

sont liés aux atomes de chlore (Cl1, Cl2 et Cl3, respectivement). Tous les atomes d’hydrogène 
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sont chargés positivement (entre 0,06 et 0,12 e) et ils possèdent des valeurs κ de 1,16 très 

proches de celles obtenues par Bendeif pour les atomes d’hydrogène appartenant au cycle 

aromatique du composé m-CPAMP (NH3C6H4COOH+.H2PO3
-) [16]. Les charges portées par 

les atomes de chlore du modèle kappa semblent plus en accord avec les distances des 

interactions Cl···Cl que nous avons observées. En effet, d’une part les charges atomiques de 

Cl1 et Cl2 (qui sont de signe opposé) permet de comprendre le rapprochement si important que 

l’on observe pour ces atomes dans l’interaction Cl1···Cl2
i (d = 3,2139(1) Å ; somme des 

rayons de Van der Waals rCl + rCl = 3,52 Å), et d’autre part, la charge nette presque nulle 

portée par l’atome Cl3 permet de comprendre le fait que la distance d’interaction Cl3···Cl3
ii (d 

= 3,5475(2) Å) soit plus longue que la précédente et d’une valeur proche de l’addition des 

rayons de Van der Waals. Cependant, le fait de retrouver une interaction courte (voire très 

courte) entre deux entités chargées négativement est tout à fait envisageable. En effet, parmi 

les liaisons hydrogène les plus courtes, nous pouvons citer, par exemple, celle établie entre 

deux anions phosphate H2PO4
-··· H2PO4

- qui présente une distance d’interaction (dH···O = 

1,505(3) Å à partir de données issues de la diffraction de neutrons)[17] qui est extrêmement 

faible étant donné le caractère anionique des deux entités en interactions. Par ailleurs, avec le 

modèle kappa, les charges nettes positives observées sur les groupements Csp3 – Cl (q  = qCsp3 

+ qCl = +0,30, +0,51 et +0,67 e pour les molécules 1, 2 et 3 respectivement) semblent en 

désaccord avec l’électronégativité supérieure de ces groupements par rapport au reste des 

atomes de la molécule. Cet effet n’est pas observé avec le modèle multipolaire (q  = qCsp3 + qCl 

= -0,45, -0,41 et -0,27 e pour les molécules 1, 2 et 3 respectivement) qui semble, de ce fait, 

meilleur que le modèle kappa. 

 

II.5. Analyse topologique de la densité électronique 

 

II.5.1. Charges et volumes atomiques 

Les bassins atomiques de tous les atomes sont définis par les surfaces de flux nul de 

densité électronique obtenues à partir du gradient )(r
rr

ρ∇  de la densité électronique totale. 

Les volumes et les charges nettes des atomes (Tableau 8) ont été calculés par intégration dans 

les bassins atomiques qui sont présentés dans la figure 11 (et annexe 4) à l’aide du 

programme Newprop [18]. Les bassins atomiques sont dessinés en bleu pour les atomes 

d’hydrogène et en noir pour les atomes de carbone et de chlore. 
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Figure 11. Gradient de la densité électronique du triphénylechlorométhane présenté dans les plans contenant les trois atomes de chlore (figures a, 

b, c) et les trois cycles benzéniques de la molécule 1 (figures d, e, f)
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Tableau 8. Charges nettes et volumes atomiques intégrés dans les basins atomiques. 

Molécule M1 Molécule M2 Molécule M3 

Atome 
 

Volume 
(Å3) 

qnet 

(e) 
Atome 

 
Volume 

(Å3) 
qnet 

(e) 
Atome 

 
Volume 

(Å3) 
qnet 

(e) 

CL1 32,94 -0,51 CL2 31,74 -0,40 CL3 33,94 -0,36 
C1 6,89 0,11 C20 7,29 0,03 C39 6,82 0,16 
C2 9,14 0,04 C21 9,39 0,00 C40 9,11 0,00 
C3 12,30 -0,05 C22 11,89 -0,02 C41 10,94 -0,03 
C4 12,49 -0,06 C23 12,46 -0,05 C42 12,38 -0,06 
C5 12,95 -0,06 C24 13,13 -0,05 C43 12,32 -0,06 
C6 12,31 -0,06 C25 13,41 -0,04 C44 12,35 -0,06 
C7 11,24 -0,04 C26 11,52 -0,02 C45 11,84 -0,05 
C8 8,80 0,04 C27 10,21 -0,06 C46 9,05 0,00 
C9 11,90 -0,05 C28 12,70 -0,07 C47 10,74 -0,03 
C10 12,57 -0,08 C29 13,28 -0,10 C48 12,38 -0,05 
C11 12,76 -0,06 C30 14,81 -0,10 C49 13,75 -0,06 
C12 12,17 -0,06 C31 14,57 -0,10 C50 12,85 -0,06 
C13 10,81 -0,05 C32 12,35 -0,07 C51 12,05 -0,05 
C14 9,53 0,01 C33 9,73 -0,01 C52 9,76 -0,03 
C15 12,81 -0,10 C34 11,28 -0,02 C53 12,20 -0,06 
C16 13,22 -0,11 C35 12,76 -0,05 C54 13,86 -0,09 
C17 13,99 -0,12 C36 14,14 -0,05 C55 14,72 -0,11 
C18 12,98 -0,11 C37 12,71 -0,05 C56 13,72 -0,10 
C19 12,10 -0,09 C38 12,31 -0,02 C57 12,76 -0,08 
H3 6,22 0,07 H22 6,62 0,01 H41 6,77 0,02 
H4 7,26 0,08 H23 7,04 0,05 H42 7,24 0,02 
H5 8,34 0,05 H24 6,38 0,04 H43 8,42 -0,01 
H6 6,38 0,08 H25 8,43 0,03 H44 9,33 0,03 
H7 6,61 0,08 H26 6,98 0,06 H45 6,27 0,01 
H9 6,69 0,04 H28 6,20 0,02 H47 6,97 0,02 
H10 7,23 0,08 H29 7,61 0,04 H48 7,77 -0,01 
H11 7,90 0,08 H31 7,64 0,03 H49 8,56 0,03 
H12 6,59 0,04 H30 8,06 0,01 H50 8,24 0,02 
H13 6,45 0,08 H32 6,93 0,03 H51 6,78 -0,02 
H15 6,54 0,05 H34 6,20 0,05 H53 7,69 0,00 
H16 7,63 0,06 H35 7,08 0,05 H54 7,71 -0,01 
H17 8,94 0,05 H36 8,09 0,01 H55 8,13 -0,01 
H18 7,62 0,06 H37 7,59 0,06 H56 9,05 0,00 
H19 7,42 0,06 H38 7,64 0,06 H57 6,90 -0,02 

Charge totale pour les trois molécules (e) -2,242 
Volume total occupé par les atomes dans la maille (Å3)  2211,418 

 

Le résultat d’intégration des charges montre la même tendance pour les trois molécules. 

Les trois atomes de chlore présentent un volume de 32,9 ± 0,7 Å3, ce qui est en accord avec 

les résultats des trois composés précédents. Ces atomes portent des charges négatives (entre -

0,36 et -0,51 e). Pour les atomes de carbone, les volumes atomiques varient entre 6,9 et 14,7 
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Å3. Les volumes les plus petits correspondent aux atomes Csp3 (pour C1, C20, C39 : V = 6,9, 

6,8 et 7,3 Å3 respectivement), qui possèdent des charges nettes légèrement positives 

(respectivement 0,11, 0,03 et 0,16 e). Les charges nettes des groupements Csp3 – Cl (q  = qCsp3 

+ qCl = -0,40, -0,37 et -0,20 e pour les molécules 1, 2 et 3 respectivement) sont comparables à 

celles obtenues avec les paramètres Pv du modèle multipolaire (-0,45, -0,41 et -0,27 e pour les 

molécules 1, 2 et 3 respectivement), ainsi que la distribution de charges partielles Csp3
δ+ – Clδ− 

qui n’est pas observée avec le modèle kappa.  

Les atomes de carbone des cycles aromatiques qui sont liés aux atomes de carbone Csp3 

occupent des volumes un peu plus grands que ces derniers (volumes entre 8,8 et 10,2 Å3). En 

ce qui concerne les autres atomes Csp2, qui sont liés aux atomes d’hydrogène, leurs volumes 

atomiques sont les plus importants (entre 10,7 et 14,0 Å3), leurs charges étant légèrement 

négatives (entre -0,01 et -0,11 e). Les atomes d’hydrogène portent des charges nettes presque 

nulles. 

Le volume total calculé par addition des volumes atomiques dans la maille est de 2211,4 

Å3. Ce volume n’est pas très différent du volume expérimental obtenu à partir des paramètres 

de maille (2149,65 Å3), la différence étant de 3%. La charge totale nette intégrée pour l’unité 

asymétrique est de -2,24 e, valeur assez importante, mais qui ramenée au nombre total 

d’électrons de l’unité asymétrique (438 e) est assez faible (0,5 %). 

 

II.5.2. Caractérisation des liaisons covalentes 

 

Cette partie concerne l’étude topologique de la densité électronique sur les points critiques 

de liaisons (positions et valeurs caractéristiques), ainsi que la description de son Laplacien. 

Sur les cartes du Laplacien (Figure 12), nous pouvons observer la forme anisotrope de cette 

fonction autour des noyaux de chlore (Figures 12 a, b et c). 
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Figure 12. Laplacien de la densité électronique calculé pour les trois molécules de l’unité asymétrique du triphénylechlorométhane. Les 

figures sur chacune des trois colonnes (gauche, centre et droite) correspondent respectivement aux molécules 1, 2 et 3 de l’unité asymétrique. 

Contours  logarithmique (positif : bleu, négatif : rouge).
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Les valeurs topologiques de la distribution électronique sur les points critiques des 

liaisons intramoléculaires (montrés sur la figure 12) sont détaillées dans les tableaux 9 et 10.  

 

Tableau 9. Propriétés topologiques aux points critiques (PCs) du type anneau (3,+1) 

associés aux cycles benzéniques. 

PCs dAt1 -pc 

(Å) 

dpc-At2 

(Å) 

ρρρρ 

(e/Å3) 

∇∇∇∇2ρρρρ 

(e/Å5) 

λλλλ1 

(e/Å5) 

λλλλ2 

(e/Å5) 

λλλλ3 

(e/Å5) 

ε 

cp116 (figure 12d) 1,3953 1,3943 0,16 3,59 -0,30 1,86 2,02 0,08 

cp127 (figure 12e) 1,3938 1,3943 0,16 3,59 -0,30 1,87 2,02 0,08 

cp139 (figure 12f) 1,3941 1,3941 0,16 3,60 -0,30 1,87 2,02 0,08 

cp156 (figure 12g) 1,3976 1,3935 0,16 3,60 -0,32 1,89 2,03 0,07 

cp169 (figure 12h) 1,4000 1,3921 0,16 3,61 -0,32 1,89 2,04 0,07 

cp180 (figure 12i) 1,3997 1,3939 0,16 3,62 -0,32 1,89 2,05 0,08 

cp198 (figure 12j) 1,3963 1,3961 0,16 3,60 -0,33 1,88 2,05 0,08 

cp205 (figure 12k) 1,3979 1,3957 0,16 3,59 -0,33 1,87 2,05 0,09 

cp208 (figure 12l) 1,3967 1,3954 0,16 3,60 -0,33 1,88 2,05 0,08 

 

De façon analogue à ce qui a été observé dans les trois composés précédents, les points 

critiques de type (3,+1) sont caractérisés par des faibles valeurs de la densité électronique 

(0,16 e/Å3 sur tous les points critiques), de Laplacien ∇2ρ (entre 3,59 et 3,62 e/Å5), ainsi que 

par de faibles valeurs d’ellipticité ε (entre 0,07 et 0,09).  

Tous les points critiques des liaisons covalentes appartenant aux trois molécules de l’unité 

asymétrique du triphénylechlorométhane apparaissent dans des régions du Laplacien 

négatives, ce qui reflète la concentration locale de la densité électronique pour ce type 

d’interaction. 
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Tableau 10a. Propriétés topologiques aux points critiques des liaisons covalentes dans la 

molécule 1 

Liaison 
covalente 

dAt1 - pc 

(Å) 
dpc – At2 

(Å) 
ρρρρ 

(e/Å3) 

∇∇∇∇2ρρρρ 

(e/Å5) 

λλλλ1 

(e/Å5) 

λλλλ2 

(e/Å5) 

λλλλ3 

(e/Å5) 

ε |λ1/λ3| 

Cl1– C1 1,0567 0,7912 1,07 -0,70 -5,42 -5,14 9,86 0,05 0,55 
C1– C2 0,7668 0,7569 1,67 -10,69 -11,33 -10,68 11,32 0,06 1,00 
C1– C8 0,7643 0,7600 1,66 -10,61 -11,28 -10,59 11,25 0,06 1,00 
C1– C14 0,7668 0,7584 1,66 -10,56 -11,30 -10,24 11,30 0,07 1,00 
C2 C3 0,6993 0,6953 2,12 -18,50 -16,15 -13,25 10,89 0,18 1,48 
C2 C7 0,7016 0,6977 2,10 -18,15 -16,01 -13,13 11,00 0,18 1,46 
C3 C4 0,6981 0,6988 2,11 -18,22 -15,83 -13,21 10,82 0,17 1,46 
C4 C5 0,6942 0,6945 2,14 -18,83 -16,06 -13,41 10,65 0,17 1,51 
C5 C6 0,6971 0,6970 2,12 -18,42 -15,91 -13,28 10,77 0,17 1,48 
C6 C7 0,6944 0,6938 2,14 -18,88 -16,09 -13,42 10,63 0,17 1,51 
C8 C9 0,6989 0,6949 2,12 -18,58 -16,18 -13,27 10,87 0,18 1,49 
C8 C13 0,7020 0,6981 2,10 -18,08 -15,99 -13,11 11,01 0,18 1,45 
C9 C10 0,6989 0,6993 2,11 -18,12 -15,79 -13,18 10,85 0,17 1,46 
C10 C11 0,6943 0,6945 2,14 -18,83 -16,07 -13,41 10,65 0,17 1,51 
C11 C12 0,6968 0,6966 2,12 -18,46 -15,92 -13,30 10,76 0,17 1,48 
C12 C13 0,6937 0,6930 2,14 -18,99 -16,13 -13,46 10,60 0,17 1,52 
C14 C15 0,6981 0,6940 2,12 -18,71 -16,23 -13,32 10,84 0,18 1,50 
C14 C19 0,7024 0,6984 2,10 -18,04 -15,97 -13,09 11,02 0,18 1,45 
C15 C16 0,6988 0,6994 2,11 -18,12 -15,79 -13,18 10,85 0,17 1,46 
C16 C17 0,6936 0,6940 2,14 -18,92 -16,10 -13,44 10,62 0,17 1,52 
C17 C18 0,6966 0,6963 2,12 -18,50 -15,94 -13,31 10,75 0,17 1,48 
C18 C19 0,6944 0,6937 2,14 -18,88 -16,08 -13,43 10,63 0,17 1,51 
C3–H3 0,7208 0,3604 1,77 -17,50 -16,35 -15,58 14,44 0,05 1,13 
C4–H4 0,7221 0,3608 1,77 -17,38 -16,28 -15,55 14,45 0,05 1,13 
C5–H5 0,7220 0,3609 1,76 -17,38 -16,30 -15,52 14,44 0,05 1,13 
C6–H6 0,7213 0,3603 1,77 -17,48 -16,36 -15,57 14,45 0,05 1,13 
C7–H7 0,7251 0,3606 1,77 -17,44 -16,30 -15,58 14,44 0,04 1,13 
C9–H9 0,7207 0,3604 1,77 -17,50 -16,32 -15,61 14,44 0,04 1,13 
C10–H10 0,7207 0,3600 1,77 -17,53 -16,05 -15,93 14,45 0,01 1,11 
C11–H11 0,7212 0,3604 1,77 -17,47 -16,33 -15,59 14,45 0,05 1,13 
C12–H12 0,7228 0,3612 1,76 -17,29 -16,23 -15,51 14,45 0,04 1,12 
C13–H13 0,7221 0,3610 1,76 -17,36 -15,95 -15,85 14,44 0,01 1,10 
C15–H15 0,7210 0,3605 1,77 -17,47 -16,34 -15,57 14,44 0,05 1,13 
C16–H16 0,7225 0,3611 1,76 -17,30 -16,25 -15,50 14,45 0,05 1,12 
C17–H17 0,7229 0,3614 1,76 -17,28 -16,26 -15,47 14,44 0,05 1,13 
C18–H18 0,7232 0,3615 1,76 -17,24 -16,23 -15,46 14,45 0,05 1,12 
C19–H19 0,7229 0,3615 1,76 -17,26 -16,23 -15,47 14,44 0,05 1,12 
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Tableau 10b. Propriétés topologiques aux points critiques des liaisons covalentes dans la 

molécule 2  

Liaison 
covalente 

dAt1-pc 

(Å) 

dpc-At2 

(Å) 
ρρρρ 

(e/Å3) 
∇∇∇∇2ρρρρ 

(e/Å5) 
λλλλ1 

(e/Å5) 

λλλλ2 

(e/Å5) 

λλλλ3 

(e/Å5) 

ε |λ1/λ3| 

Cl2–C20 1,0408 0,7948 1,09 -0,77 -5,46 -5,31 9,99 0,03 0,55 
C20–C21 0,7711 0,7556 1,63 -9,59 -10,86 -10,06 11,33 0,07 0,96 
C20–C27 0,7763 0,7514 1,64 -10,00 -11,12 -10,25 11,37 0,08 0,98 
C20–C33 0,7710 0,7569 1,62 -9,60 -10,74 -10,16 11,30 0,06 0,95 
C21 C22 0,7004 0,6935 2,12 -18,39 -16,10 -13,22 10,93 0,18 1,47 
C21 C26 0,7037 0,6967 2,10 -17,90 -15,91 -13,06 11,07 0,18 1,44 
C22 C23 0,6977 0,6985 2,11 -18,34 -15,89 -13,22 10,76 0,17 1,48 
C23 C24 0,6938 0,6940 2,14 -18,97 -16,13 -13,43 10,59 0,17 1,52 
C24 C25 0,6975 0,6972 2,12 -18,45 -15,92 -13,26 10,74 0,17 1,48 
C25 C26 0,6951 0,6945 2,13 -18,85 -16,09 -13,38 10,62 0,17 1,52 
C27 C28 0,7009 0,6936 2,12 -18,33 -16,08 -13,20 10,95 0,18 1,47 
C27 C32 0,7029 0,6957 2,11 -18,02 -15,96 -13,10 11,04 0,18 1,45 
C28 C29 0,6982 0,6988 2,11 -18,29 -15,87 -13,20 10,78 0,17 1,47 
C29 C30 0,6939 0,6942 2,14 -18,95 -16,12 -13,42 10,60 0,17 1,52 
C30 C31 0,6960 0,6954 2,13 -18,69 -16,02 -13,34 10,67 0,17 1,50 
C31 C32 0,6958 0,6951 2,13 -18,74 -16,04 -13,35 10,65 0,17 1,51 
C33 C34 0,7023 0,6949 2,11 -18,13 -15,99 -13,14 11,00 0,18 1,45 
C33 C38 0,7007 0,6939 2,12 -18,34 -16,08 -13,20 10,95 0,18 1,47 
C34 C35 0,6964 0,6972 2,12 -18,54 -15,96 -13,28 10,71 0,17 1,49 
C35 C36 0,6945 0,6949 2,14 -18,85 -16,08 -13,39 10,63 0,17 1,51 
C36 C37 0,6961 0,6955 2,13 -18,67 -16,01 -13,33 10,68 0,17 1,50 
C37 C38 0,6963 0,6958 2,13 -18,65 -16,01 -13,32 10,68 0,17 1,50 
C22–H22 0,7108 0,3710 1,79 -17,68 -16,34 -15,46 14,12 0,05 1,16 
C23–H23 0,7124 0,3716 1,78 -17,54 -16,28 -15,40 14,14 0,05 1,15 
C24–H24 0,7117 0,3712 1,78 -17,62 -16,32 -15,43 14,13 0,06 1,15 
C25–H25 0,7130 0,3719 1,78 -17,49 -16,25 -15,37 14,13 0,06 1,15 
C26–H26 0,7121 0,3716 1,78 -17,56 -16,27 -15,40 14,12 0,06 1,15 
C28–H28 0,7103 0,3707 1,79 -17,74 -16,36 -15,50 14,12 0,05 1,16 
C29–H29 0,7119 0,3713 1,78 -17,61 -16,10 -15,64 14,13 0,03 1,14 
C30–H30 0,7115 0,3711 1,79 -17,65 -16,33 -15,45 14,13 0,05 1,16 
C31–H31 0,7120 0,3713 1,78 -17,60 -16,30 -15,43 14,14 0,05 1,15 
C32–H32 0,7109 0,3710 1,79 -17,66 -16,04 -15,75 14,12 0,02 1,14 
C34–H34 0,7102 0,3705 1,79 -17,78 -16,39 -15,51 14,12 0,05 1,16 
C35–H35 0,7118 0,3712 1,78 -17,62 -16,32 -15,43 14,14 0,05 1,15 
C36–H36 0,7113 0,3711 1,79 -17,67 -16,35 -15,45 14,13 0,06 1,16 
C37–H37 0,7120 0,3713 1,78 -17,58 -16,30 -15,42 14,14 0,05 1,15 
C38–H38 0,7113 0,3712 1,79 -17,65 -16,33 -15,45 14,12 0,05 1,16 
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Tableau 10c. Propriétés topologiques aux points critiques des liaisons covalentes dans la 

molécule 3 

Liaison 
covalente 

dAt1-pc 

(Å) 

dpc-At2 

(Å) 
ρρρρ 

(e/Å3) 
∇∇∇∇2ρρρρ 

(e/Å5) 
λλλλ1 

(e/Å5) 

λλλλ2 

(e/Å5) 

λλλλ3 

(e/Å5) 

ε |λ1/λ3| 

Cl3–C39 1,0699 0,7991 1,00 -0,04 -5,00 -4,87 9,83 0,04 0,51 
C39–C40 0,7608 0,7677 1,66 -10,25 -10,95 -10,69 11,48 0,02 0,95 
C39–C46 0,7569 0,7684 1,65 -9,82 -10,88 -10,45 11,51 0,04 0,95 
C39–C52 0,7492 0,7746 1,63 -9,80 -10,94 -10,14 11,28 0,07 0,97 
C40 C41 0,7030 0,6991 2,09 -17,82 -15,82 -13,09 11,09 0,17 1,43 
C40 C45 0,6985 0,6946 2,12 -18,52 -16,10 -13,32 10,90 0,17 1,48 
C41 C42 0,6939 0,6946 2,14 -18,89 -16,05 -13,48 10,64 0,16 1,51 
C42 C43 0,6981 0,6984 2,12 -18,27 -15,80 -13,29 10,83 0,16 1,46 
C43 C44 0,6929 0,6926 2,15 -19,11 -16,13 -13,56 10,58 0,16 1,52 
C44 C45 0,6995 0,6989 2,11 -18,14 -15,75 -13,24 10,85 0,16 1,45 
C46 C47 0,7034 0,6995 2,09 -17,77 -15,80 -13,07 11,11 0,17 1,42 
C46 C51 0,6981 0,6943 2,12 -18,56 -16,11 -13,33 10,89 0,17 1,48 
C47 C48 0,6941 0,6949 2,14 -18,85 -16,02 -13,47 10,65 0,16 1,50 
C48 C49 0,6984 0,6988 2,11 -18,22 -15,79 -13,27 10,84 0,16 1,46 
C49 C50 0,6934 0,6930 2,15 -19,03 -16,10 -13,54 10,60 0,16 1,52 
C50 C51 0,6992 0,6987 2,11 -18,17 -15,77 -13,25 10,85 0,16 1,45 
C52 C53 0,7021 0,6984 2,10 -17,94 -15,87 -13,13 11,06 0,17 1,43 
C52 C57 0,6990 0,6953 2,12 -18,42 -16,06 -13,29 10,93 0,17 1,47 
C53 C54 0,6948 0,6955 2,13 -18,76 -15,99 -13,44 10,68 0,16 1,50 
C54 C55 0,6967 0,6970 2,12 -18,48 -15,89 -13,36 10,77 0,16 1,48 
C55 C56 0,6933 0,6928 2,15 -19,06 -16,11 -13,55 10,60 0,16 1,52 
C56 C57 0,6996 0,6998 2,11 -18,14 -15,76 -13,24 10,86 0,16 1,45 
C41–H41 0,7103 0,3717 1,79 -17,33 -16,29 -15,47 14,43 0,05 1,13 
C42–H42 0,7110 0,3719 1,79 -17,27 -16,28 -15,43 14,44 0,05 1,13 
C43–H43 0,7106 0,3718 1,79 -17,31 -16,30 -15,44 14,44 0,05 1,13 
C44–H44 0,7119 0,3723 1,79 -17,17 -16,21 -15,40 14,44 0,05 1,12 
C45–H45 0,7114 0,3725 1,79 -17,18 -16,22 -15,39 14,43 0,05 1,12 
C47–H47 0,7101 0,3715 1,79 -17,35 -16,30 -15,48 14,43 0,05 1,13 
C48–H48 0,7111 0,3719 1,79 -17,25 -16,27 -15,42 14,44 0,05 1,13 
C49–H49 0,7115 0,3723 1,79 -17,21 -16,25 -15,40 14,44 0,05 1,13 
C50–H50 0,7117 0,3722 1,79 -17,20 -16,23 -15,41 14,44 0,05 1,12 
C51–H51 0,7095 0,3713 1,80 -17,40 -16,33 -15,50 14,43 0,05 1,13 
C53–H53 0,7102 0,3717 1,79 -17,33 -16,18 -15,58 14,43 0,04 1,12 
C54–H54 0,7113 0,3720 1,79 -17,24 -16,25 -15,43 14,44 0,05 1,13 
C55–H55 0,7112 0,3721 1,79 -17,24 -16,26 -15,42 14,44 0,05 1,13 
C56–H56 0,7101 0,3713 1,79 -17,37 -16,21 -15,60 14,44 0,04 1,12 
C57–H57 0,7084 0,3707 1,80 -17,53 -16,39 -15,57 14,42 0,05 1,14 
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Dans ces tableaux on observe que la distribution électronique sur les points critiques des 

liaisons Car Car présente une magnitude importante (2,09 < ρ < 2,15 e/Å3) et des valeurs de 

Laplacien très négatives (-19,11 < ∇2ρ < -17,77 e/Å5). Pour ces interactions, les valeurs 

|λ1/λ3| sont supérieures à l’unité (entre 1,43 et 1,52), résultat qui est en accord avec ceux de 

Espinosa [19] et Garcia [20] obtenus sur les liaisons CC dans les complexes BTDMTTF-

TCNQ et TTF-CA.  Les valeurs élevées d’ellipticité ε pour toutes les liaisons Car Car 

indiquent clairement le caractère π de leurs distributions électroniques. Ceci contraste avec ce 

que l’on observe pour les liaisons simples Csp3 – Csp2, pour lesquelles la valeur de l’ellipticité 

est très faible et varie entre 0,02 et 0,08. Les valeurs de la densité électronique et du Laplacien 

aux points critiques des liaisons simples Csp3–Csp2 varient respectivement entre 1,63 et 1,67 

e/Å3 et entre -9,59 et -10,69 e/Å5. Ces valeurs sont en bon accord avec celles obtenues par 

Cole et col. pour ce type de liaison dans l’étude de la molécule 3,5-dinitro-2-{[1-

phenylethyle] amino}pyridine [21]. Sur les points critiques des liaisons C – H on observe des 

valeurs de densité électronique et de Laplacien assez importantes (1,76 < ρ < 1,80 e/Å3 ; -

17,78 < ∇2ρ < -17,20 e/Å5). Pour ces liaisons, les valeurs d’ellipticité (0,05) reflètent le 

caractère σ de la liaison entre l’orbital hybride sp² de C et l’orbital s de H.  

Quant aux liaisons Csp3 – Cl, elles se caractérisent par une concentration de charge 

beaucoup moins importante au point critique que sur les autres liaisons (1,00 < ρ < 1,09 e/Å3) 

et des valeurs de Laplacien négatives mais très proches d’une valeur nulle (-0,77 < ∇2ρ < -

0,04  e/Å5), ceci étant dû au fait que λ3 est équivalente à λ1 + λ2. Ce résultat se reflète sur la 

valeur |λ1/λ3|  qui avoisine 0,5, qui est l’indicateur d’une polarisation très significative selon la 

direction de la liaison chimique, comme il le sera expliqué dans la section suivante.  

 

II.5.3. Polarisation de la distribution électronique dans les liaisons Csp3 – Cl et  

Csp2 – Cl  

Dans le tableau 11 nous avons rassemblé les propriétés topologiques des liaisons Csp2 – 

Cl, qui ont été caractérisées pour les trois composés précédents, avec celles des trois liaisons 

Csp3 – Cl caractérisées ici pour le triphénylechlorométhane. Les deux types de liaisons Csp3 – 

Cl et Csp2 – Cl présentent des valeurs |λ1/λ3| < 1, ce qui est caractéristique d’un effet de 

polarisation. En effet, dans les liaisons chimiques, la covalence provoque une concentration 

locale de la distribution électronique très prononcée sur la liaison, qui se traduit par des 

valeurs ∇2ρ très négatives sur la surface interatomique (voir, par exemple, les valeurs de ∇2ρ 
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correspondant aux liaisons Csp2  Csp2 et Csp2 – H du triphénylchlorométhane dans le tableau 

10). Etant donné que la valeur de ∇2ρ est par définition la somme des trois courbures 

principales (∇2ρ = Σλi, i = 1, 2, 3), lorsque ∇2ρ est très négatif,  λ3 sera très inférieure àλ1 

+ λ2. La plupart des liaisons chimiques, pour lesquelles ∇2ρ < 0, présentent également λ3 < 

λj (j = 1 ou 2), en particulier lorsque le caractère covalent est important (voir, par exemple, 

tableau 10). Cependant, certains types de ces liaisons échappent à cette règle. Il s’agit de 

celles qui présentent une polarisation importante. L’analyse des courbures sur le point critique 

d’interaction permet une caractérisation de cette dernière propriété, puisqu’elles informent sur 

la tension provoquée sur la distribution électronique au niveau de la surface interatomique, 

comme par exemple celle due à la polarisation. Dans le chapitre de méthodologie nous avons 

indiqué que les courbures associées aux valeurs λi < 0 (i = 1, 2) reflètent l’accumulation de 

charge électronique provenant du plan perpendiculaire à la liaison, et que celle associée à λ3 > 

0 reflète sa dilution le long de la liaison. Ainsi, la polarisation de la distribution électronique 

selon la direction de la liaison covalente, qui induit une valeur importante pour λ3 par rapport 

à λi (i = 1 ou 2), et qui résulte du compromis final entre ces tensions de caractère opposé, se 

traduit donc par un rapport |λ1/λ3| < 1. 

 Nous pouvons constater que les valeurs |λ1/λ3| correspondant aux liaisons Csp2 – Cl (0,64 

< |λ1/λ3| < 0,73) sont supérieures à celles des liaisons Csp3 – Cl (0,51 < |λ1/λ3| < 0,55), 

indiquant une plus faible polarisation pour les premières. Bien que la distance des liaisons 

Csp2 – Cl (1,7072(4) < d < 1,7383(7) Å) soit plus courte que celle des liaisons Csp3 – Cl 

(1,8349(3) < d < 1,8679(3) Å) et que cet effet soit certainement la cause principale de valeurs 

topologiques supérieures pour les liaisons Csp2 – Cl (1,32 < ρ < 1,45 e/Å3, -4,27 < ∇2ρ < -

2,72  e/Å5 et 0,64 < |λ1/λ3| < 0,73), la correspondance entre la distance d’équilibre et le degré 

de polarisation est sans doute à la base de la relation intrinsèque entre ces deux concepts et les 

paramètres topologiques. C’est pour cette raison que la polarisation ne peut pas être 

caractérisée exclusivement par la valeur de λ3, mais aussi par le rapport  |λ1/λ3|. En effet, du 

fait que la polarisation augmente la distance d’équilibre entre les liaisons Csp2 – Cl et Csp3 – 

Cl, les valeurs de λ3 pour ces dernières sont inférieures à celles de Csp2 – Cl.  

Bien que pour les liaisons Csp2 – Csp3 le rapport |λ1/λ3| est tout juste inférieur à 1, lorsque 

l’on compare leurs distances d’équilibre, leurs propriétés topologiques et leurs degrés de 

polarisation avec ceux des liaisons Csp2  Csp2 (voir Tableau 10), nous pouvons observer une 

très forte similitude avec ce qu’on nous avons signalé dans la comparaison entre les liaisons 
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Csp3 – Cl et Csp2 – Cl. Au même titre, si on regarde la caractérisation réalisée pour les liaisons 

Csp2 – Cl (Tableau 10), on constate qu’elles peuvent se classer en deux sous-groupes par 

rapport à leurs distances (~ 1,71 Å pour les liaisons observées dans le hexachlorobenzène et le 

tetrachlorodinitrobenzène, et ~ 1,73 -1,74 Å pour les liaisons observées dans le 

dichlorobiphényle), ce qui est en très bon accord avec leurs domaines de valeurs de ρ et ∇2ρ 

(respectivement 1,41 < ρ < 1,45 e/Å3 et -4,27 < ∇2ρ < -3,50  e/Å5, et 1,32 < ρ < 1,36 e/Å3 et -

3,37 < ∇2ρ < -2,72  e/Å5) et en bon accord général avec le degré de polarisation 

(respectivement 0,67 < |λ1/λ3| < 0,73 et 0,64 < |λ1/λ3| < 0,69). Tous ces résultats indiquent 

que, dans les liaisons covalentes, la distance internucléaire augmente avec le degré de 

polarisation associé à la distribution électronique de la liaison chimique, degré pouvant être 

modulé par la contribution du reste de la molécule. D’un point de vue quantitatif, le degré de 

polarisation augmente avec la diminution de la valeur |λ1/λ3| < 1. 

La polarisation plus prononcée que l’on observe sur les liaisons Csp3 – Cl 

comparativement aux liaisons Csp2 – Cl, se traduit par une augmentation du caractère 

électrophile des régions δ+ (derrière le noyau du chlore, selon la direction de la liaison) et 

nucléophile des régions δ- (de part et d’autre du noyau, dans le plan perpendiculaire à la 

liaison). Cet effet nous pouvons le remarquer sur les cartes de déformation de )( r
rρ  (figure 

10 et annexe 5), où les régions δ+ (0,30 – 0,45 e/Å3) et δ- (-0,30 – (-0,45) e/Å3) sont en 

général plus importantes que dans les cartes de densité des trois composés précédents 

(Hexachlorobenzène : δ+ ~ 0,25 – 0,30 e/Å3 et δ- ~ -0,10 e/Å3, Tetrachlorodinitrobenzène :  δ+ 

~ 0,35 e/Å3 et δ- ~ -0,25 e/Å3 , Dichlorobyphényle : δ+ ~ 0,05 – 0,15 e/Å3 et δ- ~ -0,30 – -0,40 

e/Å3 , voir Figures 8, 11 et 8 des chapitres 3, 4 et 5 et annexe 5). Sur les cartes de Laplacien 

(Figure 12) nous pouvons observer que les couches électroniques VSCC des atomes de chlore 

présentent une anisotropie plus importante que celle observée pour les atomes de chlore des 

autres composés (Figures 10, 14 et 11 des chapitres 3, 4 et 5), effet qui est également la 

signature des régions à plus haut caractère électrophile (CD) et nucléophile (CC).  
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Tableau 11. Propriétés topologiques aux points critiques des liaisons Csp2 – Cl et Csp3 – Cl des quatre composés étudiés dans ce travail. Les 

liaisons sont classifiées selon la distance d’interaction. 

Liaison Composé Distance 

(Å) 

dAt1-pc 

 (Å) 

dpc-At2 

 (Å) 

ρρρρ 

(e/Å3) 

∇∇∇∇2ρρρρ 

(e/Å5) 

λλλλ1 

(e/Å5) 

λλλλ2 

(e/Å5) 

λλλλ3 

(e/Å5) 

ε |λ1/λ3| 

C1–Cl1 TCDNB 1,7072(4) 0,7717 0,9356 1,41 -3,50 -8,05 -6,96 11,50 0,14 0.70 

C2–Cl2 HEXA 1,7118(5) 0,7686 0,9394 1,45 -4,19 -8,49 -7,37 11,67 0,13 0,73 

C3–Cl3 HEXA 1,7136(5) 0,7850 0,9230 1,43 -4,27 -8,10 -7,30 11,13 0,10 0,73 

C1–Cl1 HEXA 1,7150(6) 0,7836 0,9255 1,42 -3,74 -7,65 -7,54 11,45 0,01 0,67 

C2–Cl1    DCLBP 1,7369(7) 0,7546 0,9824 1,32 -3,37 -8,11 -7,03 11,76 0,13 0,69 

C2’–Cl1’ DCLBP 1,7372(7) 0,7698 0,9674 1,34 -2,93 -7,89 -7,38 12,34 0,06 0,64 

C11’–Cl2’ DCLBP 1,7379(7) 0,7501 0,9880 1,36 -2,72 -8,07 -7,23 12,58 0,10 0,64 

C11–Cl2 DCLBP 1,7383(7) 0,7498 0,9886 1,34 -2,74 -8,08 -7,01 12,35 0,13 0,65 

C20–Cl2 TPHCL 1,8349(3) 0,7948 1,0408 1,09 -0,77 -5,46 -5,31 9,99 0,03 0,55 

C1–Cl1  TPHCL 1,8475(3) 0,7912 1,0567 1,07 -0,70 -5,42 -5,14 9,86 0,05 0,55 

C39–Cl3 TPHCL 1,8679(3) 0,7991 1,0699 1,00 -0,04 -5,00 -4,87 9,83 0,04 0,51 
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I I.5.4. Caractérisation des interactions intermoléculaires 

 

La figure 13 présente le Laplacien de la distribution électronique dans les régions 

intermoléculaires où se produisent les interactions halogène. Les propriétés topologiques 

associées aux points critiques de ces interactions sont répertoriées dans le tableau 12.   

 

  
a b 

  
c d 

Figure 13. Laplacien de la densité électronique dans les plans où se produisent les 

interactions halogène. Contours par pas logarithmique (positif : bleu, négatif : rouge).



Triphénylechlorométhane – C19H15Cl 

189 

Tableau 12. Propriétés topologiques aux points critiques des interactions intermoléculaires de la structure cristalline de 

triphénylechlorométhane (Codes de symétrie : i) 1+x, y, z ; ii) 2-x, -y, 1-z ; iii) 2-x, 1-y, 1-z ; iv) 1-x, 1-y, -z ; v) 1-x, -y, -z ; vi) 2-x, 1-y,-z ; vii) 

2-x, -y, -z ; viii) x, y, 1+z ; ix) 1-x, -y, 1-z)  

Interaction d 

(Å) 

ρ 

(e/Å3) 

∇2ρ 

(e/Å5) 

λ1 

(e/Å5) 

λ2 

(e/Å5) 

λ3 

(e/Å5) 3

1

λ
λ

 
G 

(kJ.mol-1.ao
-3) 

V 

(kJ.mol-1.ao
-3) 

|V/G| H/ρ 

(kJ.mol-1.e-1) 

Cl1···Cl2
i 3,2139(1) 0,105 0,87 -0,33 -0,27 1,47 0,22 23,11 -23,57 0,98 34 

Cl3···Cl3
ii 3,5475(2) 0,049 0,51 -0,12 -0,12 0,75 0,16 11,24 -8,71 0,78 348 

Cl3···H12
iii 3,030(3) 0,030 0,42 -0,08 -0,07 0,57 0,14 8,54 -5,62 0,66 659 

Cl3···H6
ii 3,067(4) 0,026 0,38 -0,07 -0,06 0,50 0,14 7,64 -4,88 0,64 722 

Cl2
i···H55

vii 3,104(4) 0,029 0,40 -0,07 -0,09 0,56 0,16 8,05 -5,30 0,66 646 

C29···H15
 2,789(3) 0,031 0,44 -0,08 -0,04 0,56 0,14 9,00 -5,90 0,66 687 

C29···H41
 2,862(4) 0,037 0,50 -0,10 -0,09 0,69 0,15 10,34 -7,09 0,69 595 

C10 - C9···H34
 2,824(3) 0,033 0,46 -0,09 -0,05 0,59 0,15 9,49 -6,35 0,67 614 

C8···H24
vi 2,796(3) 0,043 0,73 -0,10 -0,01 0,84 0,12 14,86 -9,93 0,67 768 

C12 - C13···H24
vi 2,600 (3) 0,044 0,69 -0,10 -0,03 0,82 0,12 14,16 -9,65 0,68  694 

C18···H11
vi 2,777(4) 0,052 0,63 -0,17 -0,13 0,93 0,18 13,63 -10,21 0,75 445 

C42
iii - C43

iii···H13
 2,854(4) 0,041 0,49 -0,11 -0,05 0,64 0,17 10,45 -7,55 0,72 472 

H12···H5
iii 2,262(6) 0,051 0,62 -0,17 -0,14 0,93 0,18 13,49 -10,03 0,74 457 

C40
iii - C41

iii···H12
 2,644(3) 0,045 0,60 -0,11 -0,06 0,77 0,14 13,57 -9,06 0,71 546 

C19 - C18···H30
vii 2,558(3) 0,050 0,72 -0,12 -0,09 0,93 0,13 15,25 -10,83 0,71 594 

C54
vii···H18

 2,744(4) 0,036 0,51 -0,08 -0,06 0,65 0,12 10,48 -7,04 0,67  651 
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H25
iv···H55

v 2,362(6) 0,033 0,45 -0,10 -0,08 0,62 0,16 9,16 -6,16 0,67 617 

C46 -C47···H6
ii 2,637(6) 0,044 0,60 -0,11 -0,06 0,77 0,14 12,64 -8,89 0,70 575 

C6···H17
vii 2,726(4) 0,045 0,62 -0,14 -0,11 0,87 0,16 13,09 -9,20 0,70 586 

C6 - C7···H36
iii 2,759(3) 0,037 0,52 -0,08 -0,05 0,66 0,12 10,80 -7,32 0,68 637 

C5···H35
iii 2,901(4) 0,030 0,38 -0,07 -0,04 0,49 0,14 7,78 -5,28 0,68 555 

C57 - C56···H45
ix 2,813(3) 0,037 0,48 -0,10 -0,04 0,62 0,16 9,93 -6,89 0,69 557 

H49···H31
viii 2,237(6) 0,040 0,53 -0,13 -0,12 0,77 0,17 10,99 -7,66 0,70 566 

C45
ix - C44

ix···H51
 2,733(4) 0,045 0,55 -0,12 -0,06 0,74 0,16 11,85 -8,61 0,73 485 

C50···H57
ix 2,746(3) 0,035 0,52 -0,09 -0,03 0,64 0,14 10,55 -7,04 0,67 678 

 

 

 

 



Triphénylechlorométhane – C19H15Cl 

191 

Tous les points critiques des interactions intermoléculaires se trouvent dans des régions du 

Laplacien positives, ce qui induit une déplétion des charges et se traduit par des faibles 

valeurs de la densité électronique (Tableau 12). La valeur positive de ∇2ρ est une 

conséquence des valeurs relatives des courbures (λ3 >λ1 + λ2), indiquant que les 

interactions sont à couches fermées [22, 23]. Pour toutes les interactions de ce type, on observe 

également que le rapport |λ1/λ3| est toujours inférieur à l’unité (cf tableau 12).  

Les deux interactions Hal···Hal possèdent des valeurs topologiques et énergétiques assez 

différentes l’une de l’autre. Il faut signaler que l’interaction Cl1···Cl2
i présente la distance la 

plus courte et les valeurs les plus importantes de la densité électronique (ρ = 0,11 e/Å3) et du 

Laplacien (∇2ρ = 0,87 e/Å5), parmi toutes les autres interactions Cl···Cl qui ont été 

caractérisées dans ce travail. Pour cette interaction, les rapports |V/G| ≈ 1 et H/ρ = 34 kJ/mol/e 

(valeur très faible) indiquent qu’elle est très proche de pouvoir stabiliser le système par 

regroupement et concentration de charges (interaction à couches partagées) [24]. Par 

comparaison, le contact Cl3···Cl3
ii, dont la distance est de 3,5475 Å et les valeurs de densité et 

de Laplacien sont respectivement de 0,05 e/Å3 et 0,51 e/Å5, présente des valeurs |V/G| = 0,78 

et H/ρ = 348 kJ/mol/e d’une interaction purement à couches fermées.  

Par ailleurs, toutes les distances associées aux interactions Hal···H sont du même ordre (d 

≈ 3,1Å). Pour ces interactions, les valeurs de ρ (de l’ordre de 0,03 e/Å3) et de ∇2ρ (entre 0,38 

et 0,42 e/Å5) sont plus petites que celles observées pour les contacts Cl···Cl. Leurs valeurs 

énergétiques 0,64 < |V/G| < 0,78 et 646 < H/ρ < 722 kJ/mol/e indiquent qu’elles sont 

d’intensité plus faible que les interactions Cl···Cl. 

Le grand ensemble des contacts Csp²···H et H···H joue un rôle important dans la cohésion 

du cristal. Ces interactions se caractérisent aux points critiques par des valeurs de densité 

électronique (de 0,03 à 0,05 e/Å-3) et de Laplacien (de 0,38 à 0,73 e/Å-5) qui sont plus faibles 

que celles des liaisons Cl···Cl, et du même ordre que celles des interactions Cl···H, dans ce 

composé. Ces valeurs sont aussi du même ordre que celles caractérisées pour les interactions 

Cl···Cl de type II du composé hexachlorobenzène et de type I « head-on » du composé 

dichlorobiphényle. Les valeurs |V/G| trouvées pour les interactions Csp²···H et H···H (entre 

0,66 et 0,75) sont également proches des valeurs caractérisées pour les interactions Cl···Cl de 

type II (entre 0,69 et 0,80).  
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I I.6. Analyse du potentiel électrostatique  

Le potentiel électrostatique qui a été calculé pour les molécules pseudo-isolées de l’unité 

asymétrique du triphénylechlorométhane est représenté sur des plans contenant les atomes de 

chlore dans la figure 14. Les cartes du potentiel sont calculées à partir des paramètres du 

modèle multipolaire, comme dans les cas des molécules des composés précédents. 

 

   

a b c 
Figure 14. Potentiel électrostatique calculé à partir du modèle multipolaire pour chacune 

des molécules pseudo-isolées de l’unité asymétrique. Contours de 0,05 e/Å-1 (positif : bleu, 

négatif : rouge).  

 

Pour les trois molécules de l’unité asymétrique le minimum de potentiel se situe autour de 

l’atome de chlore, légèrement en dehors du plan représenté (voir annexe A4). Les trois 

minima ont pour valeurs -0,15, -0,23 et -0,22 e/Å respectivement autour des atomes Cl1, Cl2 et 

Cl3. Parmi les trois molécules, c’est M3 (Figure 14c) qui présente la région de potentiel 

négatif la plus large, et c’est la molécule M1 (Figure 14a) qui, en revanche, présente la zone 

la plus petite. Ce résultat correspond aux charges nettes (q) de chacune des molécules (q(M3) 

= -0,28 e, q(M2) = 0,06 e, q(M1) = 0,22 e) issues du modèle multipolaire. Pour les trois 

molécules, on constate que les puits du potentiel électrostatique se trouvent de part et d’autre 

des atomes de chlore (Figures 14a, b et c). Ces minima du potentiel peuvent être également 

observés sur les cartes du gradient du potentiel électrostatique (figure 15). Ils se placent sur la 

surface de flux nul des bassins électrostatiques des noyaux de chlore et nous informent sur les 

sites nucléophiles (terminaison des lignes du champ électrostatique) de la molécule. Ces 

résultats concordent avec les emplacements des régions δ+ et δ- observés sur les cartes de 

densité électronique de déformation statique. Les bassins électrostatiques des noyaux de 
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chlore sont fermés et plus petits que leurs bassins de densité électronique, indiquant la charge 

nette négative associée à ces atomes. 

   
a b c 

Figure 15. Gradient du potentiel électrostatique calculé pour les trois molécules de l’unité 

asymétrique. Les plans représentés sont les mêmes que sur la figure 14. 

 

En ce qui concerne les cycles benzénique, les cartes du potentiel électrostatique 

représentées dans leurs plans moléculaires (annexe A4) montrent que tous les atomes 

d’hydrogène sont entourés par une région de potentiel positif. Ce résultat est en accord avec 

les valeurs des charges nettes des atomes d’hydrogène obtenues avec le modèle multipolaire. 

La forme ouverte des bassins électrostatiques associés aux noyaux H (annexe A4) est 

indicative de la charge positive portée par ces atomes. 

 

 

III. Conclusion 

 

Dans ce chapitre, nous avons étudié la structure cristalline et la distribution électronique 

du triphénylechlorométhane à partir des données collectées à 100K et jusqu’à une résolution 

de 1,01 Å-1. La cohésion cristalline est assurée par deux interactions Cl···Cl de type I très 

linéaires, cinq interactions Cl···H et un ensemble de contacts Car···H et H···H.   

Les charges nettes et les volumes atomiques de tous les atomes ont été calculés à l’aide 

des paramètres multipolaires. Nous avons constaté que les charges des atomes de chlore dans 

ce composé sont plus négatives que celles caractérisées dans les trois composés précédents 

(Hexachlorobenzène , Tetrachlorodinitrobenzène et Dichlorobyphényle). En revanche, les 

volumes atomiques sont très comparables entre eux, effet qui est probablement dû à la 

compression importante que subissent les atomes de chlore dans des géométries d’interaction 

assez courtes.  
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Les propriétés topologiques aux points critiques des interactions intermoléculaires de cette 

structure cristalline ont été également étudiées. Les résultats obtenus montrent que parmi 

toutes les interactions caractérisées, l’interaction Cl1···Cl2
i (la plus courte de toutes les 

interactions Cl···Cl étudiées dans ce travail) présente les valeurs topologiques les plus 

importantes. Bien que cette interaction présente une valeur ∇2ρ > 0, ses propriétés 

énergétiques au point critique indiquent qu’elle est très stable par regroupement et 

concentration électronique, à la différence d’une interaction à couches fermées classique qui 

se stabilise par regroupement et dilution locale électronique.  

La valeur topologique |λ1/λ3| sur les points critiques des liaisons intramoléculaires Csp3 – 

Cl et Csp2 – Cl  a permis de mettre en évidence la polarisation qui existe sur la distribution 

électronique associée à ces deux types de liaisons. D’après les valeurs |λ1/λ3| < 1, cette 

polarisation est plus importante pour les liaisons Csp3 – Cl que pour les liaisons Csp2 – Cl. Une 

conséquence directe de l’effet de la polarisation sur les interactions intermoléculaires est 

qu’elle intensifie le caractère électrophile et nucléophile de zones autour du noyau de l’atome 

d’halogène, tel qu’il est observé sur les régions δ+ et δ- de ∆ρ, et CD et CC du Laplacien.  

Le potentiel électrostatique et sa fonction gradient ont été calculés à partir du modèle 

multipolaire à l’aide du programme Vmopro (Electros). Ils ont permis de signaler les sites 

nucléophiles (minima de potentiel et terminaison de lignes de champ électrostatique) des trois 

molécules de l’unité asymétrique autour des noyaux des atomes de chlore, Ces sites 

correspondent aux positions où nous avons observé également les régions δ- de la déformation 

électronique, et les régions CC de la couche électronique VSCC, de chaque atome de chlore. 
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Pour les quatre composés que nous avons étudiés précédemment, nous avons caractérisé 

plusieurs types d’interactions impliquant l’atome halogène, à savoir : halogène···halogène 

(Cl···Cl), halogène···base de Lewis (Cl···O), halogène···hydrogène (Cl···H) et 

halogène···π (Cl···Cπ). Dans ce chapitre nous allons tout d’abord caractériser le rayon de Van 

der Waals de l’atome de chlore en utilisant deux méthodes qui vont nous permettre d’estimer 

son anisotropie de densité électronique à partir de nos résultats expérimentaux. Ensuite, nous 

analyserons les propriétés électroniques des quatre types d’interactions, en regroupant les 

caractéristiques topologiques trouvées pour les composés étudiés. Enfin, dans la dernière 

partie, nous présenterons la dépendance entre les propriétés topologiques et les propriétés 

énergétiques aux points critiques, ainsi que leur dépendance avec la distance d’interaction.  

 

I. Les rayons de Van der Waals anisotropes de l’atome de chlore  

Comme il a déjà été indiqué dans le Chapitre 1, Bondi [1] a été le premier à calculer les 

rayons de Van der Waals atomiques (rw) à partir des données cristallographiques issues de la 

diffraction des rayons X. Cet auteur avait considéré que les atomes étaient sphériques. En 

analysant les structures moléculaires de Cl2 et de CCl4, Bondi a déterminé un rayon rw = 1,75 

Å pour l’atome de chlore. Plus tard, Nyburg [2] a proposé pour la première fois l’utilisation 

des rayons de Van der Waals anisotropes pour certains atomes, et en particulier pour les 

halogènes. A partir de données cristallographiques issues de la base de données CSD 

(Cambridge Structural Database), il a obtenu : rmax(Cl) = 1,78 Å (qui est proche de la valeur 

rw de Bondi) et rmin(Cl) = 1,58 Å (qui est significativement plus faible).  

Dans notre travail, l’anisotropie de la distribution électronique de l’atome de chlore a été 

clairement établie à partir de la description multipolaire de cet atome dans la structure 

cristalline de l’hexachlorobenzène. En effet, les cartes de )(r
rρ  obtenues pour les trois atomes 

de chlore qui appartiennent à l’unité asymétrique du composé hexachlorobenzène (Figure 1a) 

confirment l’aplatissement polaire de la distribution électronique (« polar flattening ») autour 

de leurs noyaux. Cet effet se traduit par une déformation de la distribution électronique ∆ρ qui 

engendre des régions de déficience (δ+, rouge) et d’excès (δ-, bleu) électronique autour des 

noyaux de chlore (Figure 1b). Dans la distribution -∇2ρ, le même effet s’exprime par des 

régions de dilution (région CD, topologie selle dans la couche VSCC de Cl, voir Chapitre 1) et 

de concentration (région CC, maxima de -∇2ρ dans la couche VSCC de Cl, voir Chapitre 1) de 

charge (Figure 1c). Les régions δ+ ou CD, et δ- ou CC, sont respectivement associées aux 

zones électrophiles et nucléophiles de l’atome de chlore et, comme il est montré dans les 
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sections II, III et IV de ce chapitre, elles sont à l’origine des interactions établies par cet atome 

avec son environnement. 

  
 

  
 

  
 

a b c 
Figure 1: (a) )(r

rρ  (contours par pas de 0,1 e.Å-3), (b) ∆ )(r
rρ  (isosurfaces ±0,05 e.Å-3 de 

densité électronique), et (c) -∇² )(r
rρ  (contours logarithmiques) pour les atomes de chlore du 

C6Cl6. Dans la figure a, les rayons rmax et rmin (en Å), et leur rapport rmax/rmin au premier 

contour (0,1 e Å-3) sont respectivement: Cl1 (1,42, 1,36, 1,066), Cl2 (1,45, 1,32, 1,098), et 

Cl3 (1,43, 1,34, 1,067). Le modèle sphérique présente une valeur de rsph = 1,42 Å au même 

contour. Dans la figure b, les iso-surfaces ∆ρ en bleu et en rouge indiquent respectivement un 

excès (δ-) et une déficience (δ+) d’électrons par rapport à un atome sphérique. Dans la figure 

c, les points noirs et verts sur chaque carte indiquent respectivement la position du point selle 

(3,+1) (région CD) et des deux maxima (3,-3) (régions CC) appartenant à la couche 

électronique VSCC.  

 

I.1. Estimation des rayons de Van der Waals anisotropes sur l’enveloppe moléculaire  

En chimie quantique, l’enveloppe moléculaire est typiquement définie par le contour de 

0,001 e.ao
-3 (≈ 0,007 e.Å-3). C’est à partir de cette surface de densité électronique autour du 

noyau que nous avons défini les rayons anisotropes de l’atome de chlore. Sur la Figure 2 nous 

avons représenté les cartes de densité électronique totale de tous les atomes de chlore 
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appartenant aux quatre composés étudiés dans ce travail, ce qui nous a permis de calculer la 

dimension des rayons effectifs rmax et rmin entre le noyau et le contour d’isodensité à 0,007 

e.Å-3 selon les deux directions perpendiculaires (rmin le long de la liaison C-Cl et rmax dans la 

direction perpendiculaire). 

 

    

a. rmax=2,06, rmin=2,04 b. rmax=2,06, rmin=2,0 c. rmax=2,06, rmin=2,0 d. rmax=2,07, rmin=2,06 

    

e. rmax=2,06, rmin=2,04 f. rmax=2,07, rmin=2,06 g. rmax=2,06, rmin=2,06 h. rmax=2,07, rmin=2,06 

   

 

i. rmax=2,15, rmin=2,11 j. rmax=2,15, rmin=2,11 k. rmax=2,07, rmin=2,07  

Figure 2. Densité électronique totale de chaque atome de chlore faisant partie des quatre 

composés étudiés et valeurs des rayons anisotropes (Å) au premier contour (0,007e.Å-3).  

 

Les valeurs des rayons de Van der Waals anisotropes calculées sur le contour 0,007 e/Å3 

(2,06 < rmin < 2,11 Å et 2,07 < rmax < 2,15 Å) sont très proches entre elles (rapport rmax/rmin ≈ 

1) et sont significativement supérieures aux valeurs proposées par Nyburg, ce qui semble 

indiquer qu’elles sont surestimées tout en gardant une faible anisotropie.  

Cette méthode ne montre pas de manière significative l’anisotropie des rayons de Van der 

Waals des atomes de chlore. 
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I.2. Estimation topologique des rayons de Van der Waals anisotropes  

Dans cette partie nous proposons une méthode expérimentale pour déterminer les rayons 

de Van der Waals anisotropes des halogènes, avec une application sur l’atome de chlore. 

D’après l’analyse topologique de la distribution électronique, toute interaction est 

identifiée par la présence d’un point critique (PC) de liaison. La distance du noyau au PC, qui 

est situé sur la surface interatomique, représente la dimension de l’enveloppe atomique selon 

la direction d’interaction. Etant donné que pour les interactions de Van der Waals le 

recouvrement entre les nuages électroniques des deux atomes doit être extrêmement faible, le 

rayon de Van der Waals expérimental d’un atome pourrait se déterminer à partir de la distance 

maximale noyau···PC pour l’ensemble des interactions qu’il réalise avec son environnement. 

Dans le cas des halogènes, et en particulier pour l’atome de chlore, le rayon maximal rmax se 

définit comme la distance maximale entre son noyau et les points critiques qui se trouvent 

selon la direction de concentration de charge CC (dCC···PC) dans les interactions Cl···X, et rmin, 

comme la distance maximale entre son noyau et les points critiques qui se trouvent selon la 

direction de dilution de charge CD (dCD···PC) pour les mêmes interactions (voir tableau 1). 
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Tableau 1. Interactions Cl···X (X = Cl, O, H) et valeurs des distances dCC···PC et dCD···PC. (a) et 

(b) font référence respectivement aux points critiques cp45 et cp40 (voir Figure 11b). 

Interaction composé Distance 

(Å) 

Type dCC1···PC 

(Å) 

dCC2···PC 

(Å) 

dCD1···PC 

(Å) 

dCD2···PC 

(Å) 

Cl2···Cl1 HEXCL 3,4343(2) CC···CD 1,7572  1,6773  

Cl1···Cl3 HEXCL 3,6542(2) CC···CD 1,8713  1,7840  

Cl3···Cl2 HEXCL 3,4618(2) CC···CD 1,7919  1,6714  

Cl1···Cl1 HEXCL 3,8132(2) CC···CC 1,9118 1,9016   

Cl2···Cl2 HEXCL 3,6129(2) CC···CC 1,7986 1,8144   

Cl3···Cl3 HEXCL 3,6238(2) CC···CC 1,8119 1,8119   

Cl2···Cl2 HEXCL 3,7560(0) CC···CC 1,8794 1,8783   

Cl3···Cl3 HEXCL 3,7560(0) CC···CC 1,9143 1,8587   

Cl1···Cl1 TCDNT 3,8898(2) CC···CC 1,9451 1,9451   

Cl1···Cl1 TCDNT 3,6442(3) CC···CC 1,8221 1,8221   

Cl1···Cl2 DCLBP 3,3201(1) CD···CD   1,6618 1,6583 

Cl1
’···Cl2

’  DCLBP 3,3027(1) CD···CD   1,6461 1,6573 

Cl1···Cl2 TPHCL 3,2139(1) CD···CD   1,6109 1,6031 

Cl3···Cl3 TPHCL 3,5475(2) CD···CD   1,7738 1,7738 

Max / Min 

Cl···Cl 

   1,9451 1,7840 

Cl1···O2 TCDNB 3,0774(6) CD···CC   1,6444  

Cl1···O1(a) TCDNB 3,4186(6) CC···CD 1,8686    

Cl1···O1(b) TCDNB 3,5496(6) CC···CC 1,9339    

Cl1···H’10 DCLBP 2,763(3) CC···H 1,7850    

Cl2···H’9 DCLBP 2,839(4) CC···H 1,7843    

Cl2’···H4’ DCLBP 2,890(4) CC···H 1,7856    

Cl2’···H7 DCLBP 3,048(4) CC···H 1,8885    

Cl2···H12’ DCLBP 3,087(4) CC···H 1,8914    

Cl1’···H9 DCLBP 3,123(4) CC···H 1,8587    

Cl3···H12 TPHCL 3,030(3) CC···H 1,9017    

Cl3···H6 TPHCL 3,067(4) CC···H 1,9198    

Cl2···H55 TPHCL 3,104(4) CC···H 1,9408    

Max / Min Cl···X  

(X = Cl, O, H) 

   1,9451 1,7840 

 

Le tableau ci-dessus montre que les rayons de Van der Waals anisotropes de l’atome de 

chlore sont estimés à rmax = 1,95 Å et rmin = 1,78 Å pour l’ensemble des interactions halogène 
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Cl···X (X = Cl, O, H) observées dans les quatre structures étudiées. Alors que ces valeurs sont 

plus faibles que celles calculées précédemment sur l’enveloppe moléculaire, elles sont 

nettement supérieures (de 0,2 Å) aux valeurs proposées par Nyburg [2] (rmax = 1,78 Å, rmin 

=1,58 Å). A la différence des valeurs obtenues sur l’enveloppe moléculaire, les rayons de Van 

der Waals déterminés à partir de l’analyse topologique présentent une anisotropie (rmax/rmin = 

1,95/1,78 = 1,11) qui est tout à fait comparable à celle obtenue par Nyburg (rmax/rmin = 

1,78/1,58 = 1,13). Ce résultat est physiquement significatif puisque la méthode utilisée dans 

notre modèle expérimental s’appuie sur les distances topologiques aux points critiques, 

définissant ainsi la dimension de l’enveloppe atomique selon la direction d’interaction. 

 

II. Interaction halogène···halogène (Cl···Cl) 

Deux types d’interactions Hal···Hal ont été identifiés géométriquement (type I répulsive, 

et type II attractive) à partir des angles de contact C-Hal···Hal-C. L’étude réalisée par Desiraju 

et col. [3], qui se base sur des données structurales issues de la base de données de la CSD, a 

indiqué que le contact de type II est prédominant dans le cas des composés iodés, et le type I 

est prédominant dans le cas de composés chlorés. Ainsi, parmi les structures cristallines que 

nous avons étudiées, nous avons observé des contacts de type I pour tous les quatre composés, 

et nous n’avons observé que trois contacts Cl···Cl de type II dans la structure cristalline de 

l’hexachlorobenzène.  

 

II.1. Interaction de type II - attractive 

Les angles de contact pour les trois interactions Cl···Cl de type II sont θ1 ≈ 120° et θ2 ≈ 

170°. Le système synthon X3 (X = Cl) dans l’hexachlorobenzène (Figure 3) est également 

présent dans le composé hexaiodobenzène (X = I), puisque ces deux composés sont 

isostructuraux [4].   

 



Discussion générale 

202 

  

Figure 3. Synthon Cl3 dans la structure cristalline de l’hexachlorobenzène. 

 

Dans la structure cristalline de l’hexachlorobenzène, les distances Cl···Cl varient de 3,43 à 

3,65 Å. Elles sont proches de la distance Cl···Cl de type II trouvée dans d’autres composés. 

Par exemple, dans la structure cristalline de PtCl2(4-Clpy)2, le contact Cl···Cl se forme avec 

une distance de 3,51 Å et deux angles de contact de 111,6° et 157,4° [5].  Dans les structures 

cristallines de l’ortho- et du méta-dichlorobenzène, les interactions de type II se caractérisent 

par des distances de 3,57 Å et de 3,67 Å, alors que celles de type I sont plus courtes avec une 

distance de 3,43 Å [6]. Quelques interactions Cl···Cl de type II très courtes ont été observées 

dans les structures cristallines de Cl2 [
7] (3,29 Å) et de ClF [8] (3,07 Å), qui est à ce jour  

l’interaction Cl···Cl la plus courte qui ait jamais été observée. 
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a b 

Figure 4. (a) Densité électronique de déformation statique ∆ρ et (b) Laplacien ∇2ρ dans le 

plan du système synthon du composé hexachlorobenzène. Les contours des deux cartes sont 

définis comme dans les chapitres précédents. 

 

Comme nous l’avons indiqué dans le chapitre 2, l’analyse de la densité électronique 

confirme la présence des points critiques de liaison entre les atomes de chlore (Figure 4b). 

Les valeurs topologiques sur ces points se caractérisent par de faibles valeurs de la densité 

électronique et du Laplacien (ρ de 0,040 à 0,058 e/Å3, et ∇2ρ de 0,43 à 0,61 e/Å5), ce qui 

indique le caractère faible de ces interactions. Ces valeurs sont en bon accord avec les valeurs 

calculées par Tsirelson et Bader pour les interactions Cl···Cl de type II dans la structure 

cristalline de Cl2 [9]. Dans une étude portant sur la nature de l’interaction Cl···Cl, Price et 

col.[10] ont constaté qu’il y avait une « force attractive de caractère particulier » dans ce type 

d’interactions. Dans le cas des interactions de type II, le caractère attractif de celles-ci peut 

être identifié facilement à partir des cartes de densité électronique de déformation, du 

Laplacien et du potentiel électrostatique. En effet, sur les premières on observe que la région 

positive δ+ d’un atome de chlore et la région δ- de l’autre se situent en face l’une de l’autre. 

Sur la carte du Laplacien, on observe les régions de concentration de charge (CC) en face des 

régions de déplétion de charge (CD), et vice versa. Enfin, une géométrie topologique de type 

selle est observée dans les régions intermoléculaires Cl···Cl sur la carte du potentiel 

électrostatique (Figure 5a), ce qui génère la formation d’une force électrostatique entre ces 

régions. Pour les trois interactions au sein du synthon, la valeur du rapport │VPC│/GPC varie 

de 0,72 à 0,80, et la valeur de l’énergie totale par électron H/ρ varie entre 315 et 523 kJ.mol-
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1.e-1. Ces valeurs sont du même ordre que celles des interactions hydrogène faibles,  comme 

par exemple l’interaction H···F (NCH···FB) qui, à une distance de 2,5 Å, présente ρ = 0,033 

e/Å3, ∇2ρ = 0,50 e/Å5, │VPC│/GPC = 0,79 et H/ρ = 486 kJ/mol/e [11].  

 

  

a b 

Figure 5. (a) Potentiel électrostatique (contours : 0,02 e/Å) et (b) Gradient du potentiel 

électrostatique dans le plan du synthon Cl3 du composé hexachlorobenzène. 

 

Sur la carte de gradient du potentiel électrostatique (Figure 5b), les points critiques (3,-1), 

où le vecteur gradient du potentiel électrostatique s’annule [12], sont apparus pour les trois 

interactions. Ainsi, les Figures 5a et 5b indiquent l’existence d’une interaction électrostatique 

au sein de la liaison halogène qui est formellement analogue à celle des liaisons hydrogène 

[13].  

 

I I.2. Interaction de type I - répulsive 

Alors que l’interaction Hal···Hal de type II est le résultat d’un effet de polarisation sur la 

distribution électronique de l’atome d’halogène, l’interaction de type I a été identifiée comme 

étant la conséquence de l’empilement cristallin. La distance des interactions Cl···Cl de type I 

varie de 3,2139(1) Å (très courte) à 3,8898(2) Å (très longue) pour les quatre composés 

étudiés. La dernière distance est significativement plus longue que la valeur maximale 

proposée par Csöregh et col. [14] pour les interactions Cl···Cl de type I (d ≤ 3,49 Å). Plusieurs 

auteurs ont mentionné que l’interaction Cl···Cl de type I est très courte quand les deux liaisons 

covalentes C–Cl···Cl–C sont presque colinéaires avec la direction de l’interaction 
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intermoléculaire [15,16,17]. Si on considère les rayons de Van der Waals maximal et minimal de 

l’atome Cl déterminés par Nyburg [2], la distance la plus courte Cl···Cl qui pourrait être 

observée pour une interaction de Van der Waals serait d = 2 x rmin = 2 x (1,57) = 3,14 Ǻ, 

lorsque θ1 = θ2 = 180°. Dans la structure cristalline du composé triphénylechlorométhane, où 

les angles de contact C–Cl···Cl–C sont θ1 = 159,94(1)° et θ2 = 154,61(1)°, nous avons identifié 

une distance Cl···Cl de 3,2139(1) Ǻ, qui est très proche de celle donnée précédemment à partir 

du rayon rmin de Nyburg (d = 3,14 Å). A notre connaissance, elle est l’interaction de type I la 

plus courte décrite dans la littérature. Les distances et les angles de contact des huit 

interactions Cl···Cl de type I étudiées dans ce travail sont répertoriées dans le Tableau 2 

(TPHCL: Triphénylechlorométhane, DICBP: Dichlorobiphényle, HEXCL: 

Hexachlorobenzène, DNTCB: tétrachlorodinitrobenzène). 

 

Tableau 2. Distances et angles des interactions Cl···Cl de type I ((*) : interaction inter-

colonnes, (**) : interaction intra-colonne). 

Interaction Composé Distance (Å) θ1 (°) θ2 (°) code 

Cl1···Cl2 TPHCL 3,2139(1) 156,92(1) 154,61(1) a 

Cl1’···Cl2’ DICBP 3,3027(1) 158,53(2) 163,05(2) b 

Cl1···Cl2 DICBP 3,3201(1) 158,36(2) 160,15(2) c 

Cl3···Cl3
i TPHCL 3,5475(2) 167,19(2) 167,19(2) d 

Cl2···Cl2 (*) HEXCL 3,6129(2) 126,35(2) 119,35(2) e 

Cl3···Cl3 (*) HEXCL 3,6236(4) 124,57(2) 124,57(2) f 

Cl1···Cl1 (**) TCDNB 3,6442(3) 79,91(2) 79,91(2) g 

Cl2···Cl2 (**)  HEXCL 3,7560(1) 95,66(2) 84,34(2) h 

Cl3···Cl3 (**)  HEXCL 3,7560(1) 71,99(2) 108,01(2) i 

Cl1···Cl1 (*) HEXCL 3,8134(2) 131,72(2) 107,04(2) j 

Cl1···Cl1(*) TCDNB 3,8898(2) 148,51(2) 148,51(2) k 
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g h 

  

  
i j 

 

 

 

k  
Figure 6. Densité électronique de déformation ∆ )(r

rρ  (contours à 0,05 e/Å3, positif: bleu, 

négatif: rouge) pour les onze interactions Cl···Cl de type I répertoriées dans le tableau 2.  
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Les interactions représentées sur la figure 6, a, c et d présentent une configuration tête-à-

tête « head-on », où la région de déformation δ+ de chaque chlore se positionne directement 

en face l’une de l’autre. Dans ces cas, les liaisons C – Cl sont presque linéaires. Pour 

l’interaction b, les liaisons C – Cl1’ et C – Cl2’ sont assez colinéaires, mais dans le plan 

représenté, la déformation δ+ de l’atome Cl1’ est un peu inclinée et s’oriente vers la 

déformation δ- de l’atome Cl2’. La déformation δ+, qui est très faible (0,05 e/Å3), conduit à 

une distance d’interaction (d = 3,3027(1) Å), un peu plus courte que celle de la figure 6 c (d = 

3,3201(1) Å) dans la même structure cristalline. Quant aux trois interactions de type I 

observées dans la structure cristalline de l’hexachlorobenzène autour du système synthon 

(figures 6 e, f et j), elles présentent le même type de géométrie. La direction des deux liaisons 

C – Cl sont déviées l’une de l’autre et l’interaction halogène passe par deux zones de 

déformation δ- des atomes Cl.  

La distance d’interaction la plus longue de type I que nous avons étudiée (3,8898(2) Å) 

correspond au composé TCDNB (Tableau 2). Cette distance est significativement plus 

longue que celle observée dans la structure cristalline du composé 2-chloro-3-

hydroxypyridine [18] (3,350 Å), où le contact Cl···Cl de type I présente le même type de 

géométrie (angles θ1 = θ2 = 159°). Dans le cas du TCDNB, la répulsion entre les deux atomes 

de chlore formant le contact, est établie par deux paires de zones (δ-, δ+) qui sont en face l’une 

de l’autre (Figure 6k).  

Pour les trois contacts qui sont établis le long de la direction d’empilement moléculaire 

(Figures 6 g, h, i), les interactions se forment selon la direction perpendiculaire à la liaison C 

– Cl et, par conséquent, avec des angles de contact autour de 90° (θ1 ≈ θ2 ≈ 90°). Cependant, 

comme il est montré sur les Figures 6 e, f, j, k, les régions de déformation δ- des atomes Cl 

dans ces directions ne sont pas très prononcées. 
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a b 

  
c d 

 
 

e f 

  

g h 

 
 

i j 

 

 

k  
Figure 7. Laplacien de la densité électronique ∇2 )(r

rρ  et points critique de liaison (cp) 

pour les onze interactions Cl···Cl de type I répertoriées dans le Tableau 2. 
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Sur la figure 7, on observe que tous les points critiques de liaison (cp) des interactions 

Cl···Cl apparaissent dans les régions de ∇2ρ positif, ce qui indique qu’elles sont des 

interactions à « couches fermées ». Les valeurs topologiques de la densité électronique et du 

Laplacien sur ces points critiques sont très faibles. Parmi les onze interactions, pour a, b, c et 

d la direction d’interaction relie deux zones de déplétion de charge (CD) qui correspondent 

aux régions δ+ ou zones électrophiles, le cas b étant le seul pour qui la direction d’interaction 

ne passe pas exactement par le minimum de la région VSCC de chaque atome de chlore. Pour 

les autres cas e, f, g, h, i, j et k,  la direction d’interaction passe par les zones de concentration 

de charge (CC) ou zones nucléophiles des deux atomes de chlore en interaction. Ainsi, à 

l’issue de ces résultats nous distinguons deux types d’interactions Cl···Cl de type I, à savoir : 

a) CD···CD, ou « head-on », avec une distance courte (voire très courte) comme il a été 

observé pour les contacts a, b, c et d. 

b) CC···CC, ou « side-side », avec une distance longue comme il a été observé pour les 

contacts e, f, g et h. 

 

Tableau 3. Propriétés topologiques sur les points critiques des interactions halogène··· 

halogène de type I. Unités : d(Å), θi (i = 1, 2) (°),∇2ρ (e/Å5), ρ (e/Å3),V et G (kJ/mol/ao
3), 

│V│/G (sans unité) et H/ρ (kJ/mol/e). (*) : Interaction inter-colonnes, (**) : Interaction intra-

colonne. 

Interaction Code d  ρ  ∇2ρ  V G |V|/G H/ρ  

Cl1···Cl2 a 3,2139(1) 0,11 0,87 -23,57 23,11 0,98 34 

Cl1’···Cl2’ b 3,3027(1) 0,07 0,71 -13,91 16,58 0,84 256 

Cl1 ···Cl2 c 3,3201(1) 0,07 0,69 -13,01 15,87 0,82 290 

Cl3···Cl3
i d 3,5475(2) 0,05 0,51 -8,71 11,24 0,78 348 

Cl2···Cl2(*)  e 3,6129(2) 0,04 0,51 -8,02 10,91 0,73 445 

Cl3···Cl3(*)  f 3,6238(2) 0,04 0,50 -8,03 10,94 0,73 445 

Cl1···Cl1(**)  g 3,6442(3) 0,04 0,46 -6,96 9,70 0,72 473 

Cl2···Cl2(**)  h 3,7560(1) 0,03 0,38 -5,43 7,85 0,69 512 

Cl3···Cl3(**)  i 3,7560(1) 0,04 0,41 -6,22 8,64 0,72 445 

Cl1···Cl1(*)  J 3,8132(2) 0,03 0,35 -4,87 7.18 0,68 499 

Cl1···Cl1(*) k 3,8898(2) 0,02 0,27 -3,62 5,46 0,66 531 
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Les valeurs topologiques (densité électronique et Laplacien) et énergétiques (rapports 

|V|/G et H/ρ, qui indiquent respectivement le rapport des pressions pour la concentration (V) 

et la dilution (G) de charge, et l’énergie totale par électron), au point critique de liaison, sont 

en bon accord avec ce que l’on attendait compte-tenu des distances internucléaires observées 

pour ces interactions. Ainsi, par exemple, l’interaction la plus courte se caractérise par des 

valeurs de ρ, de ∇2ρ et de |V|/G les plus importantes, et par une valeur positive H/ρ qui est la 

plus faible. En particulier, pour cette interaction, les rapports |V|/G ≈ 1 et H/ρ très faible 

indiquent que, parmi les interactions Cl···Cl, celle-ci est la seule qui présente un caractère 

partiel d’interaction à couches partagées. En effet, lorsque l’on compare toutes les interactions 

intermoléculaires de ce travail (interactions faibles), l’interaction la plus courte est la seule où 

les deux pressions se compensent |V| ≈ G (pour toutes les autres interactions |V| < G). De 

plus, le rapport H/ρ, qui indique l’affaiblissement de l’interaction pour des valeurs positives, 

est assez important pour toutes les interactions (de 256 à 531 kJ/mol/e) sauf pour la plus 

courte Cl···Cl (H/ρ = 34 kJ/mol/e). A titre de comparaison, les valeurs énergétiques de cette 

interaction (a) sont proches de celles d’une liaison hydrogène H···F avec une distance 

d’interaction d = 2,0 Å qui présente |V|/G = 0,97 et H/ρ = 30 kJ/mol/e (ρ = 0,189 e/Å3 et ∇2ρ 

= 1,07 e/Å5) [11]. Les interactions du type tête-à-tête (a, b, c, d) présentent une accumulation 

de charge sur le point critique qui est plus importante que les autres (e, f, g, h), avec des 

valeurs énergétiques plus favorables (|V|/G ↑ et H/ρ ↓) pour renforcer l’interaction. Ceci est 

particulièrement évident pour les trois contacts a, b et c, dont les distances sont beaucoup plus 

courtes que la somme des rayons de Van der Waals (3,5 Å). Par ailleurs, l’interaction montrée 

sur la Figure 7k est la plus faible. En effet, elle se caractérise par des valeurs très faibles de ρ, 

∇2ρ et de |V|/G  et une valeur élevée de H/ρ.  

 

  
a1 a2 

Figure 8-a. (a1) Potentiel électrostatique (contours à 0,02 e/Å, positif : bleu, négatif : 

rouge) et (a2) Gradient du potentiel électrostatique dans le plan de l’interaction Cl1···Cl2 

(TPHCL). 
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b1 b2 

Figure 8-b. (b1) Potentiel électrostatique (contours à 0,02 e/Å) et (b2) Gradient du 

potentiel électrostatique dans le plan de l’interaction Cl1’···Cl2’ (DICLB). 

 

  
c1 c2 

Figure 8-c. (c1) Potentiel électrostatique (contours à 0,02 e/Å) et (c2) Gradient du 

potentiel électrostatique dans le plan de l’interaction Cl1···Cl2 (DCLBP). 

 

  
d1 d2 

Figure 8-d. (d1) Potentiel électrostatique (contours à 0,02 e/Å) et (d2) Gradient du 

potentiel électrostatique dans le plan de l’interaction Cl3···Cl3 (TPHCL). 

 

  
e1 e2 

Figure 8-e. (e1) Potentiel électrostatique (contours à 0,02 e/Å) et (e2) Gradient du 

potentiel électrostatique dans le plan de l’interaction Cl2···Cl2(*) (HEXCL). 
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f1 f2 
Figure 8-f. (f1) Potentiel électrostatique (contours à 0,02 e/Å) et (f2) Gradient du 

potentiel électrostatique dans le plan de l’interaction Cl3···Cl3(*) (HEXCL). 

 

  
g1 g2 

Figure 8-g. (g1) Potentiel électrostatique (contours à 0,02e/Å) et (g2) Gradient du 

potentiel électrostatique dans le plan de l’interaction Cl1···Cl1(**) (TCDNB). 

 

  
h1 h2 

Figure 8-h. (h1) Potentiel électrostatique (contours à 0,02 e/Å) et (h2) Gradient du 

potentiel électrostatique dans le plan de l’interaction Cl2···Cl2(**) (HEXCL). 

 

  
i1 i2 

Figure 8-i. (i1) Potentiel électrostatique (contours à 0,02 e/Å) et (i2) Gradient du potentiel 

électrostatique dans le plan de l’interaction Cl3···Cl3(**) (HEXCL). 
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j1 j2 

Figure 8-j. (j1) Potentiel électrostatique (contours à 0,02 e/Å) et (j2) Gradient du potentiel 

électrostatique dans le plan de l’interaction Cl1···Cl1(*) (HEXCL). 

 

 
 

k1 k2 
Figure 8-k. (k1) Potentiel électrostatique (contours à 0,02e/Å) et (k2) Gradient du 

potentiel électrostatique dans le plan de l’interaction Cl1···Cl1(*) (TCDNB). 

 

Les figures 8-a, -c, -d, -e, -f et -g indiquent une topologie de type selle du potentiel 

électrostatique et une distribution de lignes du gradient du potentiel électrostatique qui sont 

associées aux  points critiques (3,-1). En revanche, les interactions Cl···Cl dans le 

dichlorobiphényle (figure 8-b), dans C6Cl6 (figures 8-h, i, j) et dans C6Cl4N2O4 (figure 8-k) 

ne présentent ni une topologie selle du potentiel ni une distribution de lignes du gradient 

associées aux points critiques (3,-1). Pour les interactions où les atomes de chlore sont 

chargés plus négativement (composés DCLBP et TPHCL), la topologie du type selle est 

observée dans des régions de potentiel négatif. Inversement, pour les atomes Cl très 

faiblement chargés (par exemple, HEXCL), la topologie de type selle s’observe dans une zone 

de potentiel positif. L’existence ou non des points critiques (3,-1) est en général associée à la 

distance d’interaction. Ainsi, les deux interactions qui ne présentent pas une topologie de type 

selle (et par conséquent, pas de point critique (3,-1)) sont les plus longues (h, i, j, k). Alors que 

la situation d’une topologie du type selle dans une région de potentiel électrostatique négatif 

peut être associée à une interaction électrostatique répulsive, dans une région de potentiel 

positif elle peut être associée à une interaction électrostatique très faiblement répulsive, voire 

légèrement attractive, étant donné la charge très faible des atomes de chlore impliqués et que 

l’interaction électrostatique entre paires d’atomes se réalise entre tous les moments électriques 
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de leurs distributions électroniques. Cependant, il faut indiquer que l’interaction 

électrostatique n’est que l’une des composantes contribuant à la force totale de l’interaction, 

qui pour le type I semble être répulsive. Par ailleurs, les causes liées à la disparition de cette 

topologie dans certains cas ne sont pas encore bien déterminées, même si cette disparition 

pourrait correspondre à une absence d’interaction directe entre les basins électrostatiques des 

noyaux impliqués lors de la partition réalisée à partir des surfaces de flux nul de potentiel. A 

ce titre, il faut bien tenir compte du fait que les bassins électrostatiques sont différents des 

bassins atomiques et, par conséquent, que les interactions interatomiques ne peuvent pas être 

directement interprétées comme des interactions entre bassins électrostatiques. 

 

II.3. Force électrostatique des interactions Cl···Cl 

L’interaction électrostatique dans une liaison hydrogène a été caractérisée à partir de 

l’interaction qui s’établit entre la région issue de l’intersection entre les surfaces de flux nul de 

la densité électronique (ρ) et du potentiel électrostatique V (noté ϕ sur la figure ci-dessous), 

qui appartiennent à l’atome le plus électronégatif et à l’atome d’hydrogène (Figure 9) [19]. 

 

 

Figure 9. Profile de )(r
rϕ  et de )(r

rρ  selon le chemin d’interaction de la liaison 

hydrogène LiCN···HCN. La position des points critiques du potentiel φ-BCP et de densité ρ-

BCP marquent la position des surfaces de flux nul de )(r
rϕ  et de )(r

rρ . Cette figure est une 

reproduction de la Figure 3 de la référence 19. 

 

Dans ce travail, il a été montré que la surface de flux nul du potentiel )(r
rϕ est plus 

proche de l’atome d’azote que ne l’est la surface de flux nul de densité électronique )(r
rρ . 

C’est la conséquence de la plus forte électronégativité de l’atome d’azote par rapport à celle 



Discussion générale 

215 

de l’atome d’hydrogène. L’espace internucléaire peut être ainsi divisé en trois régions. La 

région I est limitée par la surface de )(r
rϕ . Cette région, qui correspond au bassin 

électrostatique du noyau N, détermine la distribution électronique qui compense exactement 

la charge positive de ce noyau (charge nette qI = 0). Les régions II et III entourent le noyau H 

et forment son bassin électrostatique, ce qui implique que qII + qIII  = 0 ou encore que qII = - 

qIII . Alors que la région II entre les surfaces de φ et de ρ correspond à la distribution )(r
rρ  qui 

est associée à la paire d’électrons libres de N, la région III correspond au bassin de l’atome H. 

La région II est ainsi associée à l’interaction électrostatique que les électrons de l’atome 

électronégatif réalisent avec l’hydrogène.  

De cette façon, il est possible d’envisager que la dimension de la région II puisse être 

associée qualitativement à l’intensité de l’interaction électrostatique. Pour les interactions 

Cl···Cl, la région II est beaucoup moins étendue que dans le cas des interactions N···H. En 

effet, le rapport entre la taille de la région II et la distance de l’interaction est toujours < 5% 

(Tableau 4), ce qui est nettement inférieur aux valeurs de 13 à 14 % observées pour les 

interactions N···H. 
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Tableau 4. Distance d’interaction d (Å), taille de la région II ∆δ (Å) (distance entre les 

surfaces de ρ et de φ selon la direction internucléaire), taille relative de la région II à la 

distance internucléaire ∆δ/d (%), valeur de la population électronique issue du modèle 

multipolaire Pv (e), et différence de charges nettes ∆q (e) pour les interactions Cl···Cl. (*) : 

interaction inter-colonnes, (**) : interaction intra-colonne. 

Interaction composé d Type ∆δ ∆δ /d Pv ∆q (e) 

Cl2···Cl1 HEXCL 3,4343 CC-CD 0,10 3,0 0,073 

Cl1···Cl3 HEXCL 3,6542 CC-CD 0,15 4,1 0,036 

Cl3···Cl2 HEXCL 3,4618 CC-CD 0,15 4,3 0,037 

Cl1···Cl1(*) HEXCL 3,8132 CC-CC 0 0 0 

Cl2···Cl2(*) HEXCL 3,6129 CC-CC 0 0 0 

Cl3···Cl3(*) HEXCL 3,6238 CC-CC 0 0 0 

Cl2···Cl2(**) HEXCL 3,7560 CC-CC 0 0 0 

Cl3···Cl3(**) HEXCL 3,7560 CC-CC 0 0 

Cl1: 7,019 

Cl2: 6,946 

Cl3: 6,983 

0 

Cl1···Cl1(*) TCDNT 3,8898 CC-CC 0 0 0 

Cl1···Cl1(**) TCDNT 3,6442 CC-CC 0 0 

Cl1 :  

0 

Cl3···Cl3 TPHCL 3,5475 CD-CD 0 0 Cl3: 7,336 0 

Cl1···Cl2 TPHCL 3,2139 CD-CD 0,05 1,6 Cl1: 7,487 

Cl2: 7,391 

0,096 

Cl1···Cl2 DCLBP 3,3201 CD-CD -0,04 1,2 Cl2: 7,401 

Cl1: 7,211 

0,190 

Cl1’···Cl2’ DCLBP 3,3027 CD-CD -0,13 3,9 Cl2’: 7,649 

Cl1’: 7,137 

0,502 

 

Pour les interactions Cl···Cl les rapports ∆δ /d les plus importants sont obtenus dans les 

cas des interactions de type II, qui sont assurés par une force électrostatique entre zones δ- 

(CC) et δ+ (CD) des deux atomes. Les interactions de type I, CC···CC ou CD···CD, qui 

impliquent un même atome (par exemple Cl1···Cl1) présentent une valeur ∆δ = 0. Lorsque ce 

type d’interaction s’effectue avec deux atomes différents, la différence de charge nette entre 

les deux atomes gouverne la taille de la région II. Par exemple, parmi toutes les interactions 

de type I, et en comparaison avec l’interaction Cl1···Cl2 (DCLBP : ∆δ = 0,04 Å, ∆q = 0,2 e), 
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l’interaction Cl1’···Cl2’ de DCLBP présente la différence de charge nette entre les deux 

atomes la plus importante (∆q = 0,5 e) et la taille de région II la plus large (∆δ = 0,13 Å). 

 

III. Interactions halogène···base de Lewis (Cl···O) 

Les liaisons halogène de type halogène···base de Lewis (Hal···B) qui ont été caractérisées 

dans ce manuscrit concernent trois contacts Cl···O. Ces interactions sont présentes dans la 

structure cristalline du composé tétrachlorodinitrobenzène. 

Les interactions Hal···B sont typiquement très linéaires. Par exemple, l’interaction Br···N 

dans la structure cristalline du complexe formé entre les molécules 1,4-

Dibromotetrafluorobenzène et (E)-1,2-bis(4-pyridyl)ethylene présente un angle de contact (C-

Br···N) de 179,2° [20]. 

 

Schéma 1. Interaction X···Base de Lewis (X = Hal) typiquement linéaire.  

 

Le caractère linéaire de ce type de liaison est dû à l’interaction entre la paire d’électrons 

libres de la base de Lewis et la région électrophile (δ+) de l’atome d’halogène (X) qui est 

située selon la direction de la liaison C – X (schéma 1). Parmi les trois interactions Cl···O, 

l’interaction Cl1···O2 (Figure 10) est celle qui s’approche le plus de la linéarité, avec un angle 

de contact θ1 = 158,07(3)°. Sa distance d’interaction (d = 3,0774(7) Å) est plus courte que la 

somme des rayons de Van der Waals (3,26 Å). Cette interaction est caractérisée par des 

valeurs de densité électronique (0,063 e/Å3) et du Laplacien (0,85 e/Å5) comparables à celles 

des liaisons halogènes Hal···Hal assez fortes. Ces valeurs topologiques sont proches de celles 

trouvées par Wang et col. [21] pour l’interaction F2N-Cl···OH2 (ρ = 0,07 e/Å3, ∇
2
ρ = 1,09 

e/Å5) qui présente une distance d’interaction de 2,9355 Å, et inférieures à celles obtenues par 

Lu et col.[22] pour l’interaction CH3-Cl···OH- (ρ = 0,097 e/Å3, ∇2ρ = 1,58 e/Å5) qui s’établit 

avec une distance plus courte (2,7 Å). 
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a b 

Figure 10. (a) Densité électrostatique de déformation ∆)(r
rρ  (contours : 0,05 e/Å3) et (b) 

Laplacien de la densité électronique (contours à échelle logarithmique) dans le plan de deux 

interactions Cl1···O2  (TCDNB) équivalentes par symétrie (miroir perpendiculaire au plan 

représenté, passant par O2). 

 

  
a b 

Figure 11. (a) Densité électrostatique de déformation ∆)(r
rρ  (contours à 0,05 e/Å3) et (b) 

Laplacien de la densité électronique (contours à échelle logarithmique) dans le plan des deux 

interactions non-équivalentes Cl1···O1 (TCDNB). 
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Tableau 5. Propriétés géométriques et propriétés topologiques et énergétiques sur les points critiques des interactions halogène···base de Lewis. 

Unités : d(Å), θi (i = 1, 2)(°), ρ(e/Å3), ∇2ρ (e/Å5), λi (i = 1, 2, 3)(e/Å5), V et G (kJ/mol/ao
3),│V│/G (pas d’unité) et H/ρ (kJ/mol/e). 

Interaction d θ1 θ2 ρ ∇2ρ λ 1 λ 2 λ 3
 V G │V│/G H/ρ 

Cl1···O2(cp75) 3,0774(7) 158,07(3) 99,90(5) 0,063 0,85 -0,16 -0,15 1,16 -13,87 18.51 0,75 499 

Cl1···O1(cp45) 3,4186(8) 105,72(2) 145,03(5) 0,032 0,45 -0,08 -0,08 0,61 -6,06 9,17 0,66 668 

Cl1···O1(cp40) 3,5496(9) 101,83(2) 113,16(6) 0,026 0,37 -0,06 -0,05 0,48 -4,74 7,40 0,64 702 

(Les points critiques cp75, cp45 et cp40 sont représentés sur les figures 10b et 11b)
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 Les deux autres contacts Cl···O qui ont été observés dans la structure cristalline du 

TCDNB s’éloignent significativement d’une géométrie linéaire, l’angle de contact θ1 étant de 

105,72(2) et de 101,83(2)°. Ces interactions ont lieu entre l’atome O1 et deux atomes Cl1 

(Figure 11). Le premier contact Cl1···O1 (cp40) est établi entre deux régions δ- (interaction 

CC···CC) appartenant à Cl1 et à O1, de façon similaire aux contacts Hal···Hal de type I. Il 

présente la distance la plus longue parmi les trois interactions Cl···O (d = 3,5496(9) Å), avec 

des angles de contact θ1 = 101,83(2)° et θ2 = 113,16(6)°. La deuxième interaction Cl1···O1 

(cp45) est très particulière. En effet, les cartes de la densité électronique de déformation et du 

Laplacien montrent une interaction entre une région électrophile (δ+ ou CD) de l’oxygène et la 

région nucléophile (δ- ou CC) du chlore. Ceci nous signale une inversion entre les sites 

électrophile/nucléophile qui rentrent typiquement en interaction dans les liaisons Hal···B, où 

la base de Lewis joue toujours le rôle du site nucléophile avec sa paire d’électrons libres, 

comme il a été observé dans l’interaction Cl1···O2. Bien que les trois interactions Cl···O que 

nous avons caractérisées pour ce composé s’identifient clairement comme étant de trois types 

différents, les valeurs topologiques et énergétiques de leurs distributions électroniques sur les 

points critiques de liaison dépendent de la distance d’interaction, de la même façon que pour 

n’importe quelle autre interaction à couches fermées. Ainsi, alors que le contact le plus court 

présente les valeurs de la densité électronique, du Laplacien et du rapport│V│/G les plus 

importants, et le rapport H/ρ le plus faible, le contraire est observé pour le contact le plus 

long. 

    

a b 

Figure 12. Cartes du potentiel électrostatique calculé (a) avec 3 molécules et (b) avec 2 

molécules pseudo-isolées dans les plans respectifs des interactions Cl···O. Contours à 0,02 

e/Å, positif : bleu, négatif : rouge. 
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La distribution du potentiel électrostatique indique une topologie de type selle pour les 

deux interactions Cl1···O2 (type II, Figure 12a) ainsi que dans la région intermoléculaire où se 

trouvent les points critiques de l’interaction Cl1···O1 (type I, Figure 12b). Lorsque l’on 

observe les cartes de gradient du potentiel (Figure 13), les points critiques électrostatiques 

sont bien définis pour les quatre interactions Cl···O.  

  
a b 

Figure 13. Gradient du potentiel électrostatique calculé (a) avec 3 molécules et (b) avec 2 

molécules pseudo-isolées dans les plans respectifs des interactions Cl···O 

 

IV. Interactions halogène···hydrogène (Cl···H) 

Les études réalisées dans ce mémoire montrent que les interactions C– H···Hal –C sont 

très directionnelles (voir angle θ2 dans le Tableau 6) et similaires aux autres liaisons 

halogène. Les huit interactions analysées ont été caractérisées dans les structures cristallines 

des composés dichlorobiphényle (DCLBP) et triphénylechlorométhane (TPHCL). Les 

distances d’interaction Cl···H se situent entre 2,763(3) et 3,123(4) Å (somme des rayons de 

Van der Waals 2.95 Å). Ces valeurs sont en accord avec l’étude réalisée par Estop et col. [23] 

qui a montré des distances d’interaction allant de 2,6 à 4,0 Å dans des systèmes à trois centres 

Cl···H···Cl sachant que les distances les plus souvent observées se situent entre 3,15 et 3,25 Å 

(Figure 14). 
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Tableau 6. Distances d(Å) et angles θi (i = 1, 2) (°) des interactions halogène···hydrogène 

caractérisées dans ce travail. 

Interaction Composé d θ1 θ2 

Cl1···H’10 DCLBP 2,763(3) 101,3(1) 161,9(2) 

Cl2···H’9 DCLBP 2,839(4) 92,4(1) 142,1(3) 

Cl2’···H4’ DCLBP 2,890(4) 124,9(1) 129,2(3) 

Cl3···H12 TPHCL 3,030(3) 93,9(1) 140,4(3) 

Cl2’···H7 DCLBP 3,048(4) 99,4(1) 134,1(3) 

Cl3···H6 TPHCL 3,067(4) 92,3(1) 143,0(3) 

Cl2···H12’ DCLBP 3,087(4) 125,6(1) 137,1(2) 

Cl2···H55 TPHCL 3,104(4) 110,3(1) 136,8(3) 

Cl1’···H9 DCLBP 3,123(4) 77,7(1) 116,5(4) 

 

 

Figure 14. Distribution de distances H···Cl dans des systèmes à trois centres C–

Cl···H···Cl–C [23]. 

 

A l’exception du contact le plus long Cl1’···H9 (DCLBP), pour toutes les interactions 

Cl···H les régions δ+ des atomes d’hydrogène s’orientent vers les régions δ- des atomes de 

chlore. L’angle de contact θ2 tel que 116,5(4)° < θ2 < 161,9(2)° indique que la région 

électrophile de l’atome d’hydrogène (qui se situe selon la direction C–H, et derrière le noyau 

de H) est relativement bien dirigée vers la zone nucléophile de l’atome de chlore (voir Figure 

9 du Chapitre 5). De même, ces interactions présentent des caractéristiques électroniques 

similaires lorsque l’on observe les cartes du Laplacien de ρ. Les régions électrophiles 

représentées par un puits de -∇2ρ selon la direction C–H, derrière le noyau de H, sont 
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orientées en face des régions nucléophiles représentées par une concentration de charge (CC) 

de la couche VSCC des atomes de chlore (voir Figure 12 du Chapitre 5).  
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Tableau 7. Distances d’interaction et propriétés de ρ(r) sur les points critiques des interactions Cl···H : d(Å), ρ(e/Å3), ∇2ρ (e/Å5), λi (i = 1, 2, 3) 

(e/Å5), (λ1+λ2)/λ3 (sans unité), V et G (kJ/mol/ao
3),│V│/G (sans unité) et H/ρ (kJ/mol/e). 

Interaction d ρ ∇2ρ λ1 λ2 λ3 |λ1+λ2| /λ3 V G │V│/G H/ρ 

Cl1 ···H’10 2,763(3) 0,034 0,68 -0,11 -0,08 0,87 0,22 -8,42 13,48 0,63 1004 

Cl2 ···H’9 2,839(4) 0,042 0,60 -0,13 -0,12 0,84 0,30 -8,60 12,42 0,69 609 

Cl2’···H4’ 2,890(4) 0,043 0,58 -0,13 -0,11 0,82 0,29 -8,64 12,26 0,70 565 

Cl3···H12 3,030(3) 0,030 0,42 -0,08 -0,07 0,57 0,26 -5,62 8,54 0,69 659 

Cl2’···H7 3,048(4) 0,029 0,40 -0,09 -0,08 0,57 0,30 -5,39 8,20 0,66 652 

Cl3···H6 3,067(4) 0,026 0,38 -0,07 -0,06 0,50 0,26 -4,88 7,64 0,64 722 

Cl2···H12’ 3,087(4) 0,025 0,35 -0,07 -0,06 0,48 0,27 -4,51 7,02 0,64 677 

Cl2···H55 3,104(4) 0,029 0,40 -0,07 -0,09 0,56 0,29 -5,30 8,05 0,66 646 

Cl1’···H9 3,123(4) 0,032 0,38 -0,08 -0,08 0,54 0,30 -5,52 7,95 0,69 506 
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Les propriétés topologiques et énergétiques sur les points critiques des interactions Cl···H 

sont répertoriées dans le Tableau 7. Pour toutes ces interactions, sauf pour la plus courte Cl1 

···H’10, les valeurs de ρ et de ∇2ρ augmentent en général avec la diminution de la distance 

d’interaction. Cependant, pour les valeurs énergétiques, cette tendance n’est pas toujours 

vérifiée. En effet, les valeurs énergétiques de l’interaction la plus longue Cl1’···H9 (│V│/G = 

0,69 et H/ρ = 506 kJ/mol/e ) semblent indiquer que cette interaction est la plus stable même si 

la distance d’interaction est longue (d = 3,123(4) Å).  

Par ailleurs, mis à part l’interaction la plus courte, les deux contacts qui présentent une 

distance inférieure à la somme des rayons de Van der Waals (d < 2,9 Å) se caractérisent par 

des valeurs moyennes  <ρ> de 0,04 e/Å3, <∇2ρ> de 0,6 e/Å5, <|V|/G> de 0,70 et <H/ρ> de 

587 kJ/mol/e. Pour les six interactions les plus longues (d = 3,08 ± 0,03 Å), les valeurs 

moyennes de la densité électronique, du Laplacien et du rapport des densités d’énergie 

potentielle et cinétique (<ρ> = 0,03 e/Å3, <∇2ρ> = 0,39 e/Å5, <|V/G|> = 0,66) sont plus 

faibles, et la valeur moyenne de l’énergie par électron (<H/ρ> = 612 kJ/mol/e) plus grande, 

que pour les contacts précédents. La comparaison entre ces paramètres et les valeurs issues 

des analyses topologiques sur les liaisons hydrogènes H···F [11] indique que les valeurs 

topologiques et énergétiques des huit interactions Cl···H (2,839(4) < d < 3,123(4) Å) sont 

comparables aux valeurs observées pour les liaisons hydrogène H···F faibles.  

L’interaction Cl1···H’10, dont la distance est la plus courte parmi les huit interactions 

présentées, se caractérise par de faibles valeurs de ρ (0,034 e/Å3) et du rapport |V|/G (0,63), et 

par une valeur H/ρ (1004 kJ/mol/e) significativement importante. Alors que ces valeurs 

pourraient être synonymes d’une interaction très faible, la valeur importante de son Laplacien 

indique une interaction à couches fermées plus forte que les autres contacts. Les 

caractéristiques topologiques et énergétiques au point critique sont en bon accord avec une 

forte polarisation de l’interaction, qui diminue ρ autour de la surface interatomique et qui 

augmente significativement G par rapport à V (ce qui diminue le rapport |V|/G et qui 

augmente la valeur positive de H/ρ). La polarisation de cette interaction est mise en évidence 

également à partir des valeurs des courbures de la distribution électronique selon la direction 

d’interaction (λ3) et dans le plan perpendiculaire (λ1 et λ2), la première étant significativement 

plus importante que les deux autres. En effet, lorsque l’on compare le rapport (λ1+λ2)/λ3 de 

cette interaction aux huit autres contacts, nous constatons la diminution de ce rapport, et ceci 

malgré le fait que la distance d’interaction soit la plus faible.   
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a b 

Figure 15-a. (a) Potentiel électrostatique (contours à 0,02 e/Å, positif : bleu, négatif : 

rouge) et (b) Gradient du potentiel électrostatique dans le plan des interactions Cl1···H10’ et 

Cl1···H9’ (DCLBP).  

 

  
a b 

Figure 15-b. (a) Potentiel électrostatique (contours à 0,02 e/Å) et (b) Gradient du 

potentiel électrostatique dans le plan de l’interaction Cl2···H4’ (DCLBP). 

 

 
 

  
Figure 15-c. (a) Potentiel électrostatique (contours à 0,02 e/Å) et (b) Gradient du potentiel 

électrostatique dans le plan de l’interaction Cl2
’···H7 (DCLBP). 
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Figure 15-d. (a) Potentiel électrostatique (contours à 0,02 e/Å) et (b) Gradient du 

potentiel électrostatique dans le plan de l’interaction Cl2···H12’ (DCLBP). 

 

  
  

Figure 15-e. (a) Potentiel électrostatique (contours à 0,02 e/Å) et (b) Gradient du potentiel 

électrostatique dans le plan de l’interaction Cl1
’···H9 (DCLBP). 

 

  
a b 

Figure 15-f. (a) Potentiel électrostatique (contours à 0,02 e/Å) et (b) Gradient du potentiel 

électrostatique dans le plan des interactions Cl3···H6 et Cl3···H12 (TPHCL).  

 

  
a b 

 Figure 15-g. (a) Potentiel électrostatique (contours à 0,02 e/Å) et (b) Gradient du 

potentiel électrostatique dans le plan de l’interaction Cl2···H55 (TPHCL).  
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Le potentiel électrostatique indique une topologie du type selle dans les régions 

intermoléculaires de plusieurs interactions. Il faut signaler que le seul contact pour lequel 

cette topologie est présente dans une région de potentiel positif est l’interaction Cl1···H10’ 

(Figure 15a), qui se caractérise par une polarisation importante et par la distance d’interaction 

la plus courte. Les cartes de gradient du potentiel indiquent que les points critiques du 

potentiel apparaissent pour toutes les interactions à l’exception de trois contacts Cl1···H9’, 

Cl2
’···H7, et Cl1

’···H9 (DCLBP). En fait, dans les cartes de déformation statique (Figure 9 du 

chapitre 5), nous trouvons que, dans le cas de Cl1
’···H9, la partie négative de déformation de 

l’atome H9 ne s’oriente pas vers la partie de déformation positive de l’atome Cl1’ (l’angle de 

contact θ2 est le plus petit). La cause de l’absence du point critique pour les deux autres 

interactions (Cl1···H9’, Cl2
’···H7) n’est pas établie. De façon similaire à ce que nous avons 

montré dans la partie II.2. sur les interactions Cl···Cl de type I, la topologie de type selle est 

en général observée dans des régions intermoléculaires de potentiel négatif pour des 

interactions où la charge négative des atomes de chlore est plus importante (sauf pour 

l’interaction Cl1···H10’, où la faible distance d’interaction permet au potentiel électrostatique 

positif issu de l’atome d’hydrogène de surcompenser la contribution négative de l’atome de 

chlore). 

 

V. Interactions halogène···ππππ (Cl···Cππππ) 

Le dernier type d’interaction halogène que nous avons caractérisé dans ce travail concerne 

celui des atomes de chlore et des électrons π. Ces derniers se trouvent délocalisés sur les 

cycles aromatiques des molécules que constituent les structures cristallines de 

l’hexachlorobenzène et du dichlorobiphényle. Malgré le caractère délocalisé des électrons π, 

les chemins de liaisons joignent les atomes de chlore à des atomes de carbone bien identifiés 

sur ces cycles aromatiques. Ainsi, tous les contacts de type Cl···Cπ ont été caractérisés par la 

présence des points critiques d’interaction. Parmi les cinq interactions Cl···Cπ que nous avons 

répértoriées (Tableau 8), un seul contact (C1
ii···Cl1

iv dans C6Cl6, d = 3,5005(7) Å) est plus 

court que la distance maximale qui a été proposée par Guru Row et col. [24] avec une distance 

d’interaction dmax de 3,62 Å. La distance C1
ii···Cl1

iv est également plus courte que la somme 

des rayons de Van der Waals entre Cl et Cπ (3,53 Å). Cette interaction présente les valeurs 

topologiques de ρ (0,043 e/Å3) et ∇2ρ (0,47 e/Å5) les plus importantes parmi les cinq contacts 

répertoriés (Tableau 8). Les propriétés énergétiques indiquent qu’elle est la plus intense de 

cette famille d’interactions (le rapport |V|/G = 0,74 est le plus important et celui de H/ρ  = 419 
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kJ/mol/e est le plus faible). Les quatre autres contacts présentent des distances de contact 

(3,6824 < d <  3,7462 Å), des propriétés topologiques (0,030 < ρ < 0,034 e/Å3, 0,34 < ∇2ρ < 

0,40 e/Å5) et des propriétés énergétiques (0,68 < |V|/G < 0,70,  503 < H/ρ < 549 kJ/mol/e) qui 

sont très similaires entre elles. Toutes les propriétés topologiques et énergétiques des 

interactions de type Cl···Cπ que nous avons identifiées sont du même ordre de grandeur que 

celles des interactions Cl···Cl de type I (contact CC···CC). 

Les cartes de gradient et de déformation de la densité électronique (Figures 16 et 17) et 

du potentiel électrostatique et de son gradient (Figures 18 et 19) correspondent à deux 

comportements électrostatiques différents pour ce type d’interactions. Par exemple, alors que 

les points critiques d’interactions interatomiques existent pour les contacts Cl1
iv···C1

ii et 

Cl2
’ i···C9

’vii, le point critique d’interaction entre les bassins électrostatiques de leurs noyaux 

n’apparaît pas pour Cl2
’ i···C9

’vii.  

 

  
a b 

Figure 16. Gradient de la densité électronique dans les régions interatomiques (a) Cl1
iv···C1

ii  

et (b) Cl2
’ i···C9

’vii. 

 

  
a b 

Figure 17. Densité électrostatique de déformation ∆)(r
rρ  dans les régions interatomiques (a) 

Cl1
iv···C1

ii  et (b) Cl2
’ i···C9

’vii  (contours à 0,05 e/Å3, positif : bleu, négatif : rouge)
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Tableau 8. Propriétés topologiques sur les points critiques des interactions halogène···carbone (π). Unités : d(Å), ρ (e/Å3), ∇2ρ (e/Å5), λi (i = 1, 

2, 3) (e/Å5), V et G (kJ/mol/ao
3), │V│/G (sans unité) et H/ρ (kJ/mol/e). 

Interaction Composé d  ρ ∇2ρ λ1 λ2 λ3 ε 

3

1

λ
λ

 
G V |V|/G H/ρ 

Cl1
iv···C1

ii HEXA 3,5005(7) 0,043 0,47 -0,06 -0,05 0,58 0,17 0,10 10,20 -7,55 0,74 419 

Cl2
’ i···C9

’vii DCLBP 3,6523(3) 0,030 0,34 -0,04 -0,03 0,42 0,32 0,10 7,16 -4,92 0,69 505 

Cl2
i···C6

’v DCLBP 3,6858(4) 0,034 0,40 -0,07 -0,05 0,52 0,39 0,13 8,35 -5,83 0,70 503 

Cl1
’ i···C12

ii DCLBP 3,7377(4) 0,031 0,38 -0,07 -0,06 0,52 0,16 0,13 7,95 -5,42 0,68 549 

Cl1
’ i···C13

ii DCLBP 3,7462(4) 0,031 0,38 -0,07 -0,04 0,49 0,38 0,14 7,86 -5,37 0,68 541 
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Pour l’interaction Cl1
iv···C1

ii (Figure 18a), la topologie de type selle est observée dans une 

région de potentiel positif, ce qui est la conséquence d’une charge nette nulle pour l’atome Cl1 

(-0,001 e) et de l’absence de déformation de ρ selon la direction de l’interaction Cl1
iv···C1

ii 

(Figure 17a). En revanche, pour l’interaction  Cl2
’ i···C9

’vii, la topologie de type selle du 

potentiel (Figure 19b) n’est pas visible dans la région intermoléculaire. Dans cette région, le 

potentiel est négatif dû à la charge nette négative de Cl2’ (q = -0,649 e). La disposition des 

lignes de gradient du potentiel sur la surface de flux zéro indique une interaction 

électrostatique directe entre les bassins électrostatiques associés aux noyaux de C1 et de Cl1 

(Figure 18b), ce qui n’est pas observé sur la surface de flux nul de potentiel entre les noyaux 

Cl2
’ i···C9

’vii (Figure 19b). Ainsi, l’absence de point critique de potentiel (3,-1) pour ce dernier 

contact indique l’absence d’une interaction directe entre les bassins électrostatiques des 

noyaux Cl2
’ i et C9

’vii. Par ailleurs, l’interaction entre les bassins électrostatiques de Cl2
’ i et 

H4
’vii est associée à l’orientation de la déformation de la distribution électronique du premier 

atome vers le second (Figure 17b). 

 

  
a b 

Figure 18. (a) Potentiel électrostatique (contours à 0,02 e/Å) et  (b) Gradient du potentiel 

électrostatique dans le plan de l’interaction Cl1
iv···C1

ii. Calculs réalisés sur les molécules 

pseudo-isolées avec le modèle multipolaire ajusté. 

  
a b 

Figure 19. (a) Potentiel électrostatique (contours à 0,02 e/Å) et (b) Gradient du potentiel 

électrostatique dans le plan de l’interaction Cl2
’ i···C9

’vii. Calculs réalisés sur les molécules 

pseudo-isolées avec le modèle multipolaire ajusté. 
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VI. Etude des propriétés topologiques de la densité électronique aux points critiques 

 

VI.1. Dépendances entre les propriétés topologiques et la distance de l’interaction 

 

Sur la Figure 20 nous avons représenté les dépendances de la densité électronique (ρ), du 

Laplacien ∇2ρ , des courbures λi (i = 1, 2, 3) et des densités d’énergie cinétique (G) et 

potentiel (V) avec la distance d’interaction des liaisons halogènes d(Cl···X) (X = Cl, O, H, 

Cπ).  
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Figure 20. (a) ρ (e.Å-3), (b) ∇2ρ (e.Å-5), (c) λ3 (e.Å-5), (d) |λ1+λ2| (e.Å-5), (e) G 

(kJ/mol/ao
3), (f) |V| (kJ/mol/ao

3) vs. d(Cl···X) (X = Cl, O, H, Cπ). 

 

Les dépendances des propriétés topologiques et énergétiques avec la distance de 

l’interaction peuvent être représentées par l’ajustement d’une fonction exponentielle, comme 

cela a été étudié expérimentalement pour les liaisons hydrogènes H···O [25] et théoriquement à 

partir de fonctions d’onde pour les liaisons H···X (X = H, C, N, O, F, S, Cl, π) [26]. L’origine 

de cette dépendance exponentielle est liée à la façon avec laquelle la distribution électronique 

de chaque atome diminue avec la distance d’interaction. Cette distribution électronique peut 

être modélisée expérimentalement par des fonctions de type Slater où apparaissent des termes 

exponentiels. Par analogie avec les liaisons hydrogène, les liaisons halogène sont aussi des 

interactions à couches fermées. Ainsi, pour une même distance de liaison halogène, les 

valeurs topologiques (ρ et ∇2ρ) augmentent selon le rayon de Van der Waals de l’atome en 

interaction H < O < Cl. La même tendance a déjà été observée pour les liaisons hydrogène 

[26]. Les coefficients d’ajustement des courbes (R²) correspondant aux interactions Cl···H sont 

toujours inférieurs à ceux relatifs aux interactions Cl···O et Cl···Cl. Ce résultat est dû à la taille 

du domaine des distances d’interactions utilisé pour ajuster la fonction exponentielle. Pour la 

famille d’interaction Cl···H, les coefficients R² les plus faibles correspondent aux ajustements 

de ρ et de |λ1+λ2| (R² = 0,51 et 0,57,  respectivement). Cet effet a été associé à l’influence de 

l’environnement atomique sur ces grandeurs en fonction de la distance d’interaction [19]. Par 

ailleurs, en comparaison avec les ajustements du même type menés dans une étude théorique 

qui a été réalisée sur des interactions Cl···H en phase gazeuse [26], ce sont les courbes ajustées 

pour ρ et |λ1+λ2| en fonction de la distance d’interaction qui présentent également les 

dispersions les plus importantes.  
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Parmi les courbes présentées, ce sont celles associées aux interactions Cl···Cπ qui 

présentent des dépendances difficilement exploitables. En effet, ce problème est dû au fait que 

l’interaction s’établit avec des électrons délocalisés sur une orbitale π. Ainsi, la propriété 

structurale de distance géométrique au noyau de l’atome Cπ n’est peut être pas tout à fait 

comparable à celle des autres interactions de type atome···atome (Cl···X, X = Cl, O, H). Cette 

difficulté se traduit directement par les très mauvais coefficients de corrélation R² obtenus 

pour cette famille d’interactions (par exemple, 0,01 pour |λ1+λ2| vs. d(Cl···X), et 0,30 pour λ3 

vs. d(Cl···X)). Enfin, le comportement des liaisons Cl··· Cπ associé aux interactions Cl···X (X 

= Cl , O, H), est comparable à celui des interactions H···π dans l’étude théorique des liaisons 

hydrogène H···X (X = H, C, N, O, F, S, Cl, π)[26]. 

 

VI.2. Dépendances entre les propriétés topologiques et les propriétés énergétiques 

aux points critiques de liaison 

Sur la Figure 21 nous avons représenté les dépendances entre les propriétés topologiques 

et énergétiques de la densité électronique aux points critiques de la liaison halogène. 
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Figure 21. (a) |λ1+λ2| vs. λ3, (b) |V| vs. G, (c) G vs. λ3, (d) |V| vs. |λ1+λ2|, (e) ρ vs. λ3, (f) 

|V|/G vs. |λ1+λ2|/λ3. Les unités utilisées sont : ρ (eÅ-3), ∇
2
ρ (eÅ-5), λ3 (eÅ-5), |λ1+λ2| (eÅ-5), G 

(kJ/mol/ao
3) et |V| (kJ/mol/ao

3). 

 

Les dépendances entre les contributions négatives et positives du Laplacien (λ1+λ2 en 

fonction de λ3) et entre les contributions négatives et positives de la densité totale d’énergie 

(V en fonction de G) présentent la même tendance (Figures 21a et b). Prenant appui sur 

des études théoriques qui ont été réalisées sur des liaisons hydrogène [ 26], les propriétés de la 

distribution électronique au point critique d’une interaction à couches fermées, comme celles 

qui sont étudiées dans ce mémoire (Cl···X, X = Cl, O, H, Cπ), sont le résultat du compromis 

entre la répulsion électronique qui s’établit entre les deux atomes en interaction et la 

stabilisation qui résulte du regroupement des charges entre leurs noyaux. Alors que cette 

répulsion se reflète sur les valeurs de λ3 et G, la stabilisation est associée aux valeurs de 
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|λ1+λ2| et |V|. Les résultats observés sur les Figures 21a et b sont en bon accord avec ceux des 

analyses sur les liaisons hydrogène H···X (X = H, C, N, O, F, S, Cl, π) [26], où il a été montré 

que la vitesse de croissance des fonctions ajustées augmente avec le rayon de Van der Waals 

(rx) de l’atome accepteur X (ici on omet le cas des interactions avec les électrons π). Cet effet 

indique que les contributions négatives (qui sont associées à la stabilisation de l’interaction) 

deviennent plus importantes lorsque la valeur de rx augmente ou, de façon similaire, lorsque 

l’électronégativité de l’atome accepteur augmente.  

Sur les Figures 21c, d, e et f, nous avons représenté respectivement les dépendances 

linéaires de G en fonction de λ3, |V| en fonction de |λ1+λ2|, ρ en fonction de λ3 et |V|/G en 

fonction de |λ1+λ2|/λ3. La fonction G suit une loi linéaire en fonction de λ3, avec des 

coefficients de corrélation R² de 0.99 pour les quatre types d’interaction. L’évolution de G en 

fonction de λ3 est indépendante du rayon de Van der Waals de l’atome qui interagit avec 

l’halogène (Hal···X, X = Cl, O, H, π), ainsi que de l’électronégativité de l’halogène. En 

revanche, la linéarité de |V| en fonction de |λ1+λ2|  est moins prononcée que pour la fonction 

G. Cette évolution de |V| est probablement due à l’influence de l’environnement atomique sur 

cette grandeur dans la région d’interaction.  

De la même façon que pour les autres propriétés topologiques, l’évolution de ρ en 

fonction de λ3 et de |V|/G en fonction de |λ1+λ2|/λ3 est également similaire à celle observée 

pour les liaisons hydrogène, tout particulièrement en ce qui concerne l’interaction Cl···H pour 

laquelle les courbes expérimentales ajustées sont aussi en très bon accord avec les courbes 

issues de calculs théoriques (|V|/G = 1,59(23)|λ1+λ2|/λ3 + 0,173(82) , et ρ = 0,045λ3 + 0,01) 

[26]. 

En conclusion, pour toutes les liaisons halogène étudiées dans cette thèse, qui sont de type 

« couches fermées » (|V|/G < 1) [11], les dépendances entre les propriétés topologiques et 

énergétiques avec la distance d’interaction ou avec d’autres paramètres topologiques (λ1, λ2, 

λ3),  sont qualitativement similaires à celles observées à partir de l’étude théorique sur un 

large spectre de liaisons hydrogène à « couches fermées » H···X (X = H, C, N, O, F, S, Cl, π) 

[26]. En particulier, la comparaison directe entre les résultats expérimentaux et théoriques nous 

indique un très bon accord quantitatif pour les interactions Cl···H. 
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VII. Etude des propriétés énergétiques normalisées des interactions halogènes 

 

VII.1. La pénétration de couches électroniques et H/ρρρρ  

La Figure 22, montre l’énergie totale par électron sur le point critique, H/ρ, en fonction 

de la différence entre la distance d’interaction et la somme des rayons de Van der Waals (∆ = 

d - ∑rvdW). Cette représentation nous renseigne sur l’énergie d’interaction H/ρ et son rapport 

avec la pénétration des couches électroniques des atomes en interactions. Suivant la définition 

des rayons de Van der Waals, trois cas sont discutés : a) rvdW sont pris isotropes pour tous les 

atomes (Bondi [1]), b) rvdW sont pris isotropes pour tous les atomes (Bondi [1]) sauf pour les 

atomes de chlore qui sont anisotropes (Nyburg [2]), et c) rvdW sont pris isotropes pour tous les 

atomes sauf pour les atomes de chlore qui sont anisotropes et déduits de notre étude 

topologique. 
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Figure 22. H/ρ vs. (d - ∑rvdW) (d = distance d’interaction, ∑∑∑∑rvdW = somme des rayons de 

Van der Waals des deux atomes) : a) rvdW isotropes pour tous les atomes, b) rvdW anisotropes 

(Nyburg) pour Cl, et c) rvdW anisotropes (topologie) pour Cl. Unités : H/ρ (kJ/mol/e), d - 

∑rvdW (Å) 
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La Figure 22a montre que les valeurs les plus faibles de H/ρ (interactions les plus fortes) 

correspondent aux interactions avec le plus haut degré de pénétration des couches 

électroniques (à l’exception de certaines interactions Cl···H). Elles correspondent au groupe 

d’interactions Cl···Cl de type I (interaction CD···CD). Les interactions Cπ···Cl, Cl···Cl (type II 

et type I (interaction CC···CC)) et Cl···O (interaction CD···CC) présentent des valeurs de H/ρ 

du même ordre de grandeur. Les interactions Cl···O de type CC···CC et CC··· CD (où les sites 

électrophile et nucléophile ont été échangés entre l’atome de chlore et l’atome d’oxygène) 

sont caractérisées par des rapports H/ρ assez importants, équivalents aux interactions Cl···H. 

Lorsque l’on considère les rayons de Van der Waals comme isotropes, le degré de pénétration 

diminue en général avec l’augmentation de la valeur H/ρ et ceci de façon similaire pour tous 

les types d’interactions. 

Lorsque l’on considère les rayons de Van der Waals anisotropes de Nyburg [2] pour 

l’atome de chlore (Figure 22b), on observe qu’une grande majorité des interactions analysées 

ne présentent pas un recouvrement significatif entre les couches électroniques des atomes en 

interaction (∆ = d - ∑rvdW > 0). C’est le cas aussi pour les interactions Cl···Cl les plus intenses 

(plus faibles valeurs H/ρ). Quelques interactions pour lesquelles la valeur H/ρ est élevée sont 

les seules qui peuvent être associées à une certaine pénétration de couches électroniques. Elles 

correspondent aux interactions Cl···H (3 cas), Cl···O (type CD···CC, 1 cas) et Cπ···Cl (1 cas). Il 

faut également remarquer que toutes les interactions de type Cl···Cl présentent une distance 

qui est toujours plus longue que la somme ∑rvdW (∆ > 0) et que, parmi elles, celles qui 

présentent les valeurs ∆ > 0 les plus élevées sont associées aux interactions de type I 

(CC···CC). 

En utilisant, pour les atomes de chlore, les rayons de Van der Waals anisotropes rmax et 

rmin que nous avons obtenus par calcul topologique, toutes les interactions présentent un ∆ < 0 

(Figure 22c). Ce nouvel arrangement vient du fait que nos rayons calculés sont 

significativement supérieurs à ceux proposés par Nyburg de 0,2 Å. Malgré la dispersion 

observée sur cette figure, la diminution de H/ρ correspond qualitativement à une plus 

importante pénétration des couches électroniques. Quelques interactions (principalement dans 

la région  -0,3 < ∆ < -0,2 Å) échappent à la règle. C’est le cas d’une interaction Cl···H qui 

présente une très forte pénétration et une valeur H/ρ très importante. Cependant, il faut 

souligner que seuls les rayons de Van der Waals des atomes de chlore ont été considérés 

comme anisotropes et que cette notion devrait être généralisée au reste des atomes pour 

extraire un résultat plus précis. Malgré ces limitations, il semble qu’à partir de la comparaison 
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entre les Figures 22b et 22c, l’analyse topologique est le modèle le plus pertinent pour décrire 

les rayons de Van der Waals anisotropes des atomes d’halogène. 

 

VII.2. Les indicateurs H/ρρρρ et ||||V ||||/G 
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Figure 23. H/ρ en fonction de |V|/G. Unités: H/ρ (kJ/mol/e), |V|/G (sans unité).  

 

Bien que les propriétés énergétiques H/ρ et V/G soient différentes, les informations 

qu’elles fournissent sont similaires. En effet, étant donné que (V/ρ)/(G/ρ) =V/G et que 

(V/ρ) + (G/ρ) = H/ρ, il est évident que l’augmentation de H/ρ doit correspondre à la 

diminution de V/G, et inversement. Ceci est clairement établi sur la Figure 23. Travailler 

avec ces propriétés énergétiques permet de comparer des interactions entre atomes de nature 

différentes. Ainsi, en analysant les valeurs de H/ρ (ou V/G) pour chaque type d’interaction 

à couches fermées étudié tout au long de ce travail de thèse, on peut conclure que les 

interactions les plus intenses (H/ρ < 400 kJ/mol/e, ou V/G > 0,75) sont les interactions 

Cl···Cl de type I (CD···CD). Les interactions d’intensité moyenne (400 < H/ρ < 600 kJ/mol/e, 

ou 0,68 <V/G < 0,75) sont les interaction de type Cl···Cl type I (CC···CC), Cl···Cl type II, 

Cl···Cπ, Cπ···Cπ, Cπ···H, Cl··O de type II, et quelques interactions Cl···H. Les interactions  

faibles (H/ρ > 600 kJ/mol/e, ouV/G < 0,68) sont celles de type Cπ···H, Cl···H et toutes les 

interactions Cl···O de type I et de type III.  
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VIII. Conclusion 

Dans ce chapitre, nous avons tout d’abord présenté une méthode expérimentale pour 

déterminer les rayons de Van der Waals anisotropes des atomes de chlore, à partir des 

résultats issus de l’analyse topologique de la densité électronique au point critique 

d’interaction. Les deux rayons de Van der Waals anisotropes proposés pour Cl sont rmax = 

1,95 et rmin = 1,78 Å.  

Nous avons analysé les quatre types d’interaction halogène Cl···X (X = Cl, O, H, Cπ) que 

nous avons rencontrés tout au long de ce travail de thèse. En tenant compte de la géométrie et 

de la topologie de la distribution électronique des interactions Cl···Cl, nous avons distingué 

trois types  de contacts: type I (CD···CD) « head-on », type I (CC···CC) « side-side » et type 

II. Les interactions les plus courtes sont des interactions de type I (CD···CD). Ces interactions 

ont été identifiées par les valeurs les plus importantes de ρ, ∇2ρ,  |V|/G et par les valeurs les 

plus faibles de H/ρ. En revanche, les contacts les plus longs (qui présentent les valeurs les 

plus faibles de ρ, ∇2ρ, |V|/G et les plus importantes valeurs de H/ρ) correspondent aux 

interactions de type I (CC···CC). Une approche qualitative de l’intensité de la force 

électrostatique des interactions Cl···Cl a été réalisée à partir de la dimension de la région qui 

se trouve entre les surfaces de flux nul de ρ et de V. Nous avons constaté que cette région est 

plus large pour les interactions de type II. Elle est associée à l’écart qui existe entre les 

charges nettes des deux atomes de chlore, ce qui laisse supposer que ces interactions sont 

gouvernées par une force électrostatique plus importante. 

L’analyse du potentiel électrostatique et de sa topologie dans les régions d’interaction 

Cl···O observées dans le composé tétrachlorodinitrobenzène a montré que les points critiques 

du potentiel sont présents dans les trois types de contacts qui ont été identifiés. Ce résultat 

indique l’interaction entre les bassins électrostatiques des noyaux de Cl et O associés, malgré 

la nature différente des trois interactions Cl···O établies.  

Quant aux interactions Cl···H, qui ont toutes été caractérisées dans ce travail (sauf la plus 

courte), elles présentent des distances internucléaires (de 2,839 à 3,123 Å) et des valeurs de 

densité électronique (de 0,025 à 0,043 e/Å3) et du Laplacien (de 0,35 à 0,68 e/Å5) au point 

critique, qui sont en bon accord avec les valeurs obtenues à partir des études théoriques. En ce 

qui concerne l’interaction la plus courte, Cl1···H10’ dans le dichlorobiphényle, elle possède une 

polarisation importante qui semble être à l’origine d’un comportement particulier et très 

différent de celui rencontré pour les autres interactions de la même famille. Par ailleurs, 

l’analyse topologique du potentiel électrostatique, réalisée pour les deux interactions Cl2···H9’ 
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et Cl2···H7’ du composé dichlorobiphényle, montre l’absence d’une topologie de type selle et 

de son point critique concomitant, résultat qui reste sans explication. Une étude plus 

approfondie du potentiel et de sa topologie devrait certainement éclaircir ce point.  

En ce qui concerne l’interaction halogène Cl···Cπ, les valeurs topologiques et énergétiques 

que nous avons caractérisées sont proches de celles des interactions Cl···Cl de type I 

(CC···CC). 

L’étude réalisée sur les dépendances fonctionnelles entre les propriétés topologiques et 

énergétiques au point critique des liaisons halogène d’une part, et la distance d’interaction 

d’autre part, a montré un bon accord avec les études réalisées précédemment sur d’autres 

interactions à couches fermées telles que les liaisons hydrogène. Ainsi, pour la même distance 

internucléaire, la valeur des propriétés augmentent selon le rayon de Van der Waals des 

atomes en interaction avec l’atome Cl (H < O < Cl). Par ailleurs, nous avons également 

observé que les valeurs des densités d’énergie cinétique et potentielle au point critique sont 

respectivement proportionnelles à la courbure positive et aux courbures négatives de la 

densité électronique au même point.  

L’étude réalisée sur la dépendance entre H/ρ et la pénétration de couches électroniques ∆ 

= d - ∑rvdW, a mis en évidence que les rayons de Van der Waals anisotropes des atomes 

d’halogène, obtenus à l’issu de la caractérisation topologique, semblent plus cohérents avec 

les valeurs H/ρ que ceux proposés par Nyburg. Par ailleurs, l’analyse des valeurs des 

propriétés énergétiques normalisées H/ρ et |V|/G sur chacune des familles d’interactions 

intermoléculaires étudiées dans ce travail a permis de les classer en trois groupes en fonction 

de leur intensité d’interaction : fortes (Cl···Cl de type I (CD···CD)), moyennes (Cl···Cl de type 

I (CC···CC), Cl···Cl de type II, Cl···Cπ, Cπ···Cπ, Cπ···H, Cl··O de type II, et quelques cas Cl···H) 

et faibles (quelques cas Cπ···H , Cl···H, et Cl···O de types I et III). 
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CONCLUSION GENERALE 

 

Les travaux présentés dans cette thèse ont été réalisés au Laboratoire de Cristallographie, 

Résonance Magnétique et Modélisations (CRM² - Institut Jean Barriol) de Nancy-Université. 

La thématique centrale de ces travaux a porté sur la compréhension des liaisons halogène dans 

des composés organiques halogénés. Les données obtenues à l’issue des mesures de 

diffraction des rayons X sur monocristal à haute résolution et à basse température nous ont 

permis de modéliser la distribution électronique cristalline de quatre composés : 

l’hexachlorobenzène (HEXA), le tétrachlorodinitrobenzène (TCDNB), le dichlorobiphényle 

(DCLBP) et le triphénylechlorométhane (TPHCL). En particulier, les modèles multipolaires 

de la densité électronique obtenus ont été utilisés pour caractériser la distribution d’électrons 

dans les régions où ont lieu les interactions intermoléculaires de type liaison halogène.  

A partir des analyses réalisées sur les quatre composés étudiés, nous avons caractérisé 

quatre types de liaisons halogène Hal···X (Hal = Cl) selon l’accepteur (X = Cl, O, H et Cπ). 

Les interactions Cl···Cl dites attractives de type II ont été identifiées seulement dans la 

structure cristalline du HEXA, tandis que les interactions Cl···Cl dites répulsives de type I 

sont présentes dans tous les composés. Trois interactions Cl···O ont été identifiées et analysées 

dans la structure cristalline du TCDNB, neuf interactions Cl···H dans les structures cristallines 

des composés DCLBP et TPHCL, et cinq interactions Cl···Cπ dans les structures cristallines 

de HEXA et DCLBP. Prenant appui sur les modèles multipolaires ajustés, nous avons réalisé 

l’étude topologique de la densité électronique cristalline pour toutes ces interactions, ainsi que 

l’analyse du potentiel électrostatique et de sa fonction gradient pour des molécules pseudo-

isolées. 

Les résultats de ces études ont mis en évidence l’anisotropie de la distribution de la 

densité électronique des atomes de chlore, qui induit le développement d’une zone 

électrophile (δ+) dans la direction de la liaison C – Cl et des zones nucléophiles (δ-) dans le 

plan perpendiculaire à cette liaison. Les zones électrophiles et nucléophiles sont à l’origine de 

l’interaction de l’halogène avec l’environnement moléculaire. Elles ont été caractérisées 

comme des régions de dilution (CD) et de concentration (CC) locale de charge électronique 

appartenant à la couche VSCC (Valence Shell Charge Concentration) des atomes de chlore.  

La modélisation de la distribution électronique anisotrope autour des noyaux des 

halogènes nous a permis de proposer une méthode expérimentale pour déterminer les rayons 

anisotropes de Van der Waals de ces atomes. Cette méthode, qui se base sur la position des 
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points critiques de liaison (3,-1) issus de l’analyse topologique de la densité électronique, 

nous a permis d’estimer les rayons rmax et rmin de l’atome de chlore aux valeurs 1.95 et 1.78 Å 

respectivement.  

Tous les points critiques de type (3,-1) associés à chacune des liaisons covalentes ont été 

observés et caractérisés. Le rapport de courbures |λ1 /λ3 | sur les surfaces interatomiques des 

liaisons Csp2 – Cl et Csp3 – Cl a permis d’une part de caractériser la polarisation de la 

distribution électronique associée à ces liaisons, polarisation à l’origine de la formation des 

régions électrophiles et nucléophiles sur la couche externe des atomes de chlore. D’autre part, 

cette caractérisation topologique nous a permis d’observer que la polarisation augmente selon 

la série Csp2 – Cl < Csp3 – Cl. Une conséquence directe du degré de polarisation est le 

caractère plus au moins prononcé des régions électrophiles et nucléophiles, celles-ci 

augmentant leur caractère électrostatique avec la polarisation. Les distances de liaison C – Cl 

augmentent également avec le degré de polarisation. Lorsque l’on a comparé les valeurs 

topologiques |λ1 /λ3 | associées aux liaisons Csp2 – Cl, nous avons pu constater que le degré de 

polarisation est modulé par l’environnement. En particulier, le système moléculaire du 

composé DCLBP polarise plus la distribution électronique des liaisons Csp2 – Cl que 

l’environnement moléculaire dans les composés TCDNB et HEXA. 

Les liaisons aromatiques Csp²  Csp² ont été également analysées à partir des propriétés 

topologiques sur le point critique de liaison (3,-1). Elles se caractérisent par des valeurs de la 

densité et du Laplacien (ρ ≈ 2,1 eÅ-3, ∇2ρ ≈ -18 eÅ-5) plus importantes que pour les liaisons 

simples C – C (ρ ≈ 1,8 eÅ-3 et ∇2ρ ≈ -13 eÅ-5), et leur caractère π a été confirmé par des 

valeurs importantes d’ellipticité (ε ≈ 0,2). En ce qui concerne les liaisons C – H, la densité de 

déformation signale systématiquement une polarisation sur les atomes d’hydrogène qui génère 

un dipôle atomique.  

Quatre types d’interactions halogène Hal···X (Hal = Cl, X = Cl, O, H et Cπ)  ont été 

observées dans les régions intermoléculaires des quatre composés étudiés. Elles ont été mises 

en évidence par la présence des points critiques de liaison de type (3,-1). La distribution 

électronique sur ces points se caractérise par de faibles (voire très faibles) valeurs de la 

densité électronique (0,02 < ρ < 0,11 e/Å3) et de son Laplacien (0,27 < ∇2ρ  < 0,87 e/Å5). Les 

propriétés topologiques et électrostatiques associées à ces interactions ont été caractérisées et 

analysées selon le type d’atome accepteur. Ainsi, pour les interactions Cl···Cl, nous avons 

étudié les deux grandes familles (dites de type-I et de type-II), qui se distinguent par leur 

caractéristiques géométriques : 
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a) Les interactions de type II présentent des angles de contact (θ1 ≈ 121° et θ2 ≈ 174°) 

qui indiquent une géométrie favorable vis-à-vis de l’interaction entre les régions électrophiles 

et nucléophiles des deux halogènes en interaction. Cette interaction est, par conséquent, de 

nature attractive. En effet, sur les cartes de densité de déformation nous avons observé 

clairement l’orientation des zones δ+ (densité positive) vers les zones δ- (densité négative) des 

atomes en interaction, et sur les cartes du Laplacien -∇2ρ le positionnement des zones de 

concentration de charge (CC) en face de zones de déplétion de charge (CD). Par ailleurs, le 

calcul du potentiel électrostatique des molécules en interaction a révélé des régions 

topologiques de type selle indiquant des interactions entre les bassins électrostatiques des 

noyaux des atomes d’halogène. Dans le composé HEXA, trois interactions forment un 

système triangulaire Cl3 nommé synthon. Dans ce système, chaque atome de chlore agit à la 

fois comme un accepteur et comme un donneur grâce à la présence de régions électrophiles 

(δ+ ou CD) et nucléophiles (δ- ou CC) sur sa couche électronique externe.  

b) Les interactions de type I présentent des angles de contact θ1 ≈ θ2 et elles peuvent se 

classer en deux familles. En effet, à partir de l’analyse topologique de la distribution 

électronique nous avons distingué les interactions de type CC···CC et CD···CD. Leurs zones 

électrostatiques étant de même nature, elles semblent donc indiquer un caractère répulsif. Les 

interactions de type CC···CC (θ1 ≈ θ2 ≈ 111°) possèdent une distance beaucoup plus longue 

que celles de type CD···CD  (θ1 ≈ θ2 ≈ 160°) qui est très linéaire. Ces caractéristiques 

géométriques sont en rapport avec le rayon anisotrope de Van der Waals de l’atome de chlore, 

qui est plus court suivant la région CD et plus long selon les régions CC. L’analyse 

topologique a montré la dépendance des propriétés topologiques au point critique de liaison 

Cl···Cl avec la distance d’interaction, en accord avec ce qu’il a déjà été observé dans d’autres 

études expérimentales et théoriques impliquant des interactions à couches fermées. Ainsi, 

parmi toutes les interactions Cl···Cl, la plus courte (TPHCL, dCl1···Cl2 = 3,2139 (1) Å) possède 

les valeurs les plus importantes de la densité électronique et du Laplacien au point critique (ρ 

= 0,11 e/Å3, ∇2ρ = 0,87 e/Å5). De plus, les valeurs énergétiques, |V|/G ≈ 1 et H/ρ = 34 

kJ/mol/e (très proche de zéro), indiquent que cette interaction intermoléculaire est proche de 

pouvoir se stabiliser par accumulation (ρ ↑) et concentration locale de charge (∇2ρ ↓), malgré 

le fait qu’elle soit une interaction à couches fermées (∇2ρ > 0). Les interactions à couches 

fermées pures stabilisent l’interaction par accumulation et dilution locale de la charge (ρ ↑ et 

∇2ρ↑). A l’autre extrémité du domaine d’interactions Cl···Cl étudié dans ce travail, la plus 

faible interaction présente la distance internucléaire la plus longue (contact Cl1···Cl1 dans le 
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composé TCDNB, dCl1···Cl1 = 3,8898(2) Å). Elle possède des valeurs topologiques (ρ = 0,02 

e/Å3, ∇2ρ = 0,27 e/Å5) et énergétiques (|V|/G ≈ 0,66, H/ρ = 531 kJ/mol/e) qui la classent 

comme étant un contact extrêmement faible. 

Pour les contacts Cl···Cl, nous avons également mis en évidence la relation entre 

l’interaction électrostatique et la taille de la région intermédiaire entre les surfaces de flux nul 

de la densité électronique et du potentiel électrostatique. Nous avons constaté que les régions 

les plus larges étaient associées aux interactions de type II, ainsi qu’à quelques interactions de 

type I. Pour ces dernières, nous avons mis en évidence le lien entre la taille de la région 

intermédiaire et la différence entre les charges nettes des deux atomes impliqués dans 

l’interaction. 

En ce qui concerne les contacts Cl···O, trois types d’interactions ont été décrits. Alors que 

les interactions de type I et de type II se distinguent structuralement par leur géométrie 

(analogue aux interactions Cl···Cl), celle de type III ne peut être distinguée que par ses 

caractéristiques électrostatiques. L’interaction de type II caractérisée dans ce travail 

correspond au cas typique C-Hal···B (B = base de Lewis), où l’atome B présente la paire libre 

d’électrons se situant en face de la région électrophile de l’atome d’halogène.Ainsi, cette 

interaction est très linéaire (angle de contact θ1 =158°) et se forme entre la région de 

concentration électronique (CC) de l’atome O (associée à sa paire libre d’électrons) et la 

région de déplétion de charge (CD) de l’atome Cl, ce qui induit une interaction plus intense 

que celles de type I et de type III. L’interaction de type I s’opère entre les zones de 

concentration de charge des deux atomes O et Cl (interaction CC···CC, angles de contact θ1 ≈ 

102°, θ2 ≈ 113°). Dans ce cas, les valeurs topologiques sont très faibles et la distance est 

beaucoup plus longue que celle de type II. L’interaction de type III est très atypique. Elle se 

caractérise par le fait que les zones électrophiles et nucléophiles des atomes Cl et O sont 

inversées, ce qui à notre connaissance n’a jamais été décrit dans la littérature. Ainsi, 

l’interaction a lieu entre la zone nucléophile (δ
-) de l’atome Cl et une zone électrophile (δ

+) de 

l’atome O. L’origine de cette inversion est certainement liée à la polarisation de la distribution 

électronique qui caractérise le groupement nitro selon la direction N–O, ce qui génère une 

petite région électrophile dans cette direction derrière l’atome d’oxygène. Le degré de 

polarisation des deux liaisons N–O est mis en évidence par la valeur 0,61 < |λ1 /λ3 | < 0,63, et 

est inférieur à celui des liaisons Csp2 – Cl dans le même composé (|λ1 /λ3 | = 0,70). Bien que 

l’interaction Clδ-···δ+O soit très faible, la caractérisation d’une topologie de type selle pour le 

potentiel électrostatique, et la présence concomitante d’un point critique (3,-1) dans la région 
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Cl···O, indique que l’interaction électrostatique s’établit entre les bassins électrostatiques des 

deux noyaux.  

Neuf interactions Cl···H ont été observées et caractérisées dans ce travail. Toutes les 

interactions se forment entre des régions nucléophiles (δ-) des atomes de chlore et les régions 

électrophiles (δ+) des atomes d’hydrogène. Dans le cas de l’interaction la plus longue 

(composé DCLBP), les atomes s’écartent significativement d’une géométrie linéaire (comme 

dans les cas des liaisons hydrogène faibles) et les régions δ- et δ+ ne se situent plus en face 

l’une de l’autre. Par ailleurs, il faut signaler que, parmi les neuf interactions analysées, celle 

qui présente la distance la plus courte (composé DCLBP) possède une polarisation très 

significative. 

En ce qui concerne les interactions Cl···Cπ, l’analyse des propriétés topologiques et 

énergétiques nous indique qu’elles présentent des valeurs proches de celles des interactions 

Cl···Cl de type I (CC···CC), classifiées comme étant des interactions d’intensité moyenne.  

L’étude réalisée sur les dépendances entre les propriétés topologiques aux points critiques 

de liaison et la distance d’interaction, ainsi que sur les dépendances entre les propriétés 

topologiques et énergétiques, permet de distinguer clairement les trois types d’interaction 

Cl···Cl, Cl···O et Cl···H, qui se classent selon l’ordre des rayons de Van der Waals des atomes 

Cl, O et H. Les types de dépendances signalés dans la littérature pour les liaisons hydrogène 

ont été observés ici pour ces trois interactions. En particulier, les dépendances 

proportionnelles entre les courbures de la distribution électronique et les densités locales 

d’énergie sont clairement établies. Du fait du caractère délocalisé des électrons π, qui peuvent 

induire des interactions à trois centres, les dépendances entre les propriétés topologiques 

Cl···Cπ et la distance d’interaction ne présentent pas les mêmes tendances que celles observées 

avec les autres types d’interactions. 

Enfin, l’analyse des valeurs des propriétés énergétiques normalisées H/ρ et |V|/G, qui a été 

réalisée sur chacune des familles d’interactions intermoléculaires Cl···X (X = Cl, O, H, Cπ) et 

sur les contacts Cπ···Cπ et Cπ···H, a permis de les classer en trois groupes en fonction de leur 

intensité d’interaction : fortes (Cl···Cl de type I (CD···CD)), moyennes (Cl···Cl de type I 

(CC···CC), Cl···Cl de type II, Cl···Cπ, Cπ···Cπ, Cπ···H, Cl··O de type II, et peu de cas Cl···H) et 

faibles (peu de cas Cπ···H , Cl···H, et Cl···O de type I et de type III). 
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PERSPECTIVES 

 

Les perspectives de ce travail concernent plusieurs points. D’un point de vue fondamental, 

l’analyse réalisée sur les interactions Hal···Hal (Hal = Cl) doit s’élargir d’une part aux 

halogènes plus lourds (Hal = Br, I) et d’autre part aux interactions entre halogènes d’espèce 

différente Hal1···Hal2 (Hal1 ≠ Hal2), ce qui permettra d’approfondir nos connaissances sur ce 

type d’interactions pour mieux les exploiter. Par ailleurs, bien qu’en principe les interactions 

Hal···B (B = base de Lewis) soient mieux appréhendées que celles entre halogènes Hal1···Hali 

(i = 1 ou 2),  la caractérisation de deux nouveaux types d’interactions Hal···B, et en particulier 

de celui où les sites électrophiles et nucléophiles de l’interaction sont échangés, indique que 

de nouvelles voies très intéressantes s’ouvrent et doivent être explorées. A ce titre, le 

développement de ce type de sites sur les atomes de chlore et d’oxygène dans les liaisons 

chimiques C – Cl et Nnitro – O, qui a été mis en évidence comme étant lié à la polarisation 

électronique inhérente à ces liaisons, ouvre des perspectives très intéressantes vis-à-vis du 

contrôle de la liaison halogène dans l’ingénierie moléculaire. En effet, la modulation du 

caractère électrostatique plus ou moins prononcé de sites électrophiles et nucléophiles par 

influence de l’environnement moléculaire (liaison chimique, hybridation, délocalisation 

électronique ou autres phénomènes de communication électronique) apparaît comme une 

prospective incontournable d’études à réaliser. 

Par ailleurs, il serait prometteur d’élargir l’étude du potentiel électrostatique réalisée sur 

les molécules pseudo-isolées à l’étude du potentiel cristallin. Ceci permettra d’inclure les 

effets de l’environnement cristallin dans les régions intermoléculaires où se produisent les 

liaisons halogène et permettra certainement de compléter l’analyse électrostatique sur ce type 

d’interactions. A ce sujet, l’analyse topologique du potentiel électrostatique semble une 

méthode de choix pour mieux caractériser les interactions électrophile-nucléophile qui ont 

lieu lorsque les atomes d’halogène interagissent avec d’autres atomes d’halogène ou avec une 

base de Lewis. Ce type d’analyse, qui n’a été exploré que brièvement, devrait permettre de 

réaliser une caractérisation électrostatique poussée, avec l’étude plus approfondie de lignes de 

champ, de la détermination de la charge électronique entre les surfaces de flux nul de la 

densité électronique et du potentiel électrostatique, et du calcul de moments électriques à 

l’intérieur de bassins électrostatiques.  
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Un dernier développement méthodologique devrait porter sur la caractérisation de courbes 

de potentiel d’interaction et d’énergies de dissociation qui sont associés aux différentes 

liaisons halogène. La bonne compréhension de ces interactions passe, sans doute, par leur 

analyse énergétique.  

Enfin, les travaux détaillés ici sur l’analyse et la compréhension de la liaison halogène 

d’un point de vue fondamental nous ouvrent de nouvelles perspectives dans certains domaines 

d’applications. Ces applications peuvent être très diverses, portant sur des thématiques liées à 

l’ingénierie cristalline ou à la chimie supramoléculaire, ainsi, par exemple, l’utilisation de la 

liaison halogène dans les interrupteurs moléculaires formés à base de complexes à transfert de 

charge de molécules halogénées, ou encore le développement de molécules à activité 

biologique. 
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Annexe 1. Résultats complémentaires de l’étude de la densité électronique 

du composé Hexachlorobenzène à 100K 

A1.1. - Positions et paramètres d’agitation thermique anisotrope de l’hexachlorobenzène 

à 100K 

Tableau 1.1.1 : Coordonnées atomiques  

 
ATOME x y z 

C1 0,12144(5) 0,35827(12) 0,061585(3) 

C2 -0,03417(5) 0,46869(12) 0,09246(3) 

C3 -0,15540(5) 0,61167(12) 0,03087(3) 

Cl1 0,26983(1) 0,18906(3) 0,13770(1) 

Cl2 -0,07788(1) 0,42384(3) 0,20497(1) 

Cl3 -0,34481(1) 0,75227(3) 0,06848(1) 

  
 
Tableau 1.1.2 : Les paramètres d’agitation thermique anisotrope (Å²) 
 
ATOME U11 U22 U33 U12 U13 U23 

C1 0,00986(12) 0,01300(14) 0,01037(13) 0,00046(11) -0,00072(10) 0,00024(11) 

C2 0,01047(12) 0,01388(14) 0,00926(12) -0,00039(11) 0,00023(10) 0,00022(12) 

C3 0,00940(12) 0,01357(14) 0,01050(12) 0,00030(11) 0,00030(10) -0,00053(12) 

Cl1 0,01324(4) 0,01790(4) 0,01335(4) 0,00259(3) -0,00308(3) 0,00153(3) 

Cl2 0,01520(4) 0,02304(5) 0,00962(3) -0,00044(3) 0,00155(3) 0,00100(3) 

Cl3 0,01028(3) 0,02066(4) 0,01490(4) 0,00217(3) 0,00130(3) -0,00273(3) 
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A1.2. - Paramètres multipolaires des atomes dans le composé de C6Cl6 

 
 C1 C2 C3 Cl1 Cl2 Cl3 

κ 1,0031 1,0000 0,9921 0,9868 0,9890 0,9864 

κ’ 1,0128 1,0105 1,0106 1,0260 1,0011 1,0019 

Pv 3,946 4,033 4,048 7,001 6,970 7,003 

D1,1+ 0,025 0,081 0,049 -0,023 0,020 -0,002 

D1,1- 0,023 -0,006 0,002 0,018 0,001 -0,007 

D1,0 0,026 -0,005 -0,002 -0,010 0,007 -0,034 

Q2,0 -0,133 -0,135 -0,179 0,018 0,039 -0,001 

Q2,1+ 0,007 -0,005 0,031 -0,014 -0,023 0,013 

Q2,1- 0,002 -0,016 -0,016 -0,007 -0,008 -0,007 

Q2,2+ -0,071 -0,035 -0,095 -0,127 -0,076 -0,144 

Q2,2- 0,002 -0,007 0,006 0,003 -0,021 0,024 

O3,0 0,006 -0,024 0,017 0,035 0,034 -0,026 

O3,1+ 0,049 -0,005 0,051 -0,074 -0,059 -0,022 

O3,1- -0,011 -0,030 -0,035 -0,006 -0,013 -0,027 

O3,2+ -0,006 0,024 0,017 -0,004 0,022 0,028 

O3,2- -0,017 0,032 -0,017 0,004 0,025 -0,024 

O3,3+ -0,251 -0,243 -0,259 0,080 0,087 0,073 

O3,3- 0,006 0,007 0,010 -0,006 0,011 0,038 

H4,0    0,018 0,051 -0,027 

H4,1+    -0,009 -0,009 -0,015 

H4,1-    -0,018 0,001 0,021 

H4,2+    -0,029 -0,005 -0,021 

H4,2-    -0,024 -0,036 0,003 

H4,3+    0,028 0,005 0,031 

H4,3-    0,019 -0,057 0,002 

H4,4+    -0,028 0,048 0,067 

H4,4-    0,024 0,091 -0,011 
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Annexe 2. Résultats complémentaires de l’étude de la densité électronique 

du composé Tétrachlorodinitrobenzène à 100K 

A2.1. - Positions et paramètres d’agitation thermique anisotrope du 

tétrachlorodinitrobenzène à 100K 

 

Tableau 2.1.1 : Coordonnées atomiques  

 
ATOME x y z 

Cl1 0,38474(1) 0,21024(1) 0,79204(2) 

C1 0,44804(4) 0,36759(4) 0,91058(7) 

N1 0,28943(7) 0,50000 0,63746(12) 

C2 0,39834(6) 0,50000 0,82720(10) 

O1 0,16928(10) 0,50000 0,69631(19) 

O2 0,32841(11) 0,50000 0,43513(17) 

 
 
Tableau 2.1.2 : Paramètres d’agitation thermique anisotrope (Å²) 
 
ATOME U11 U22 U33 U12 U13 U23 

Cl1 0,02245(5) 0,01303(4) 0,02025(4) -0,00137(4) -0,00535(3) -0,00267(4) 

C1 0,01499(14) 0,01203(12) 0,01330(13) -0,00012(10) -0,00221(10) -0,00064(11) 

N1 0,01567(23) 0,01556(21) 0,01376(21)  -0,00226(18)  

C2 0,01419(20) 0,01247(18) 0,01241(18)  -0,00196(15)  

O1 0,01403(29) 0,03619(46) 0,02310(35)  -0,00190(25)  

O2 0,02105(35) 0,02913(39) 0,01309(27)  -0,00245(25)  
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A2.2. - Paramètres multipolaires des atomes dans le composé de C6Cl4N2O4 
  
 CL1 N1 C1 C2 O2 O1 

κ 0,9892 1,0458 0,9996 0,9890 0,9734 0,9751 

κ’ 1,0265 1,0114 1,0172 0,9971 1,1356 1,0285 

Pv 7,095 4,625 3,963 4,189 6,057 6,012 

D1,1+ 0,012 0,071 0,050 0,066 -0,060 -0,012 

D1,1- -0,007 0,058 -0,011  -0,047 -0,010 

D1,0 -0,062  -0,020 -0,009   

Q2,0 0,111 -0,141 -0,125 -0,124 -0,054 -0,028 

Q2,1+ 0,002  0,016 0,019   

Q2,1- -0,005  0,005    

Q2,2+ -0,095 0,073 -0,062 -0,086 -0,103 -0,070 

Q2,2- 0,048 -0,046 -0,009  0,027 0,010 

O3,0 -0,048  0,000 0,012   

O3,1+ -0,045 -0,023 0,012 0,062 0,010 0,038 

O3,1- -0,001 -0,014 0,001  -0,063 0,008 

O3,2+ -0,004  0,006 -0,030   

O3,2- 0,002  0,006    

O3,3+ 0,088 0,255 -0,239 -0,319 0,034 0,042 

O3,3- -0,009 -0,078 -0,007  -0,016 0,012 

H4,0 -0,001 

H4,1+ -0,014 

H4,1- 0,011 

H4,2+ -0,023 

H4,2- -0,018 

H4,3+ 0,007 

H4,3- 0,001 

H4,4+ 0,019 

H4,4- -0,001 
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Annexe 3.  Résultats complémentaires de l’étude de la densité électronique du composé Dichlorobiphényle à 100K 
 
A3.1. - Positions et paramètres d’agitation thermique anisotrope du Dichlorobiphényle à 100K 

Tableau 3.1.1 : Coordonnées atomiques 

ATOME x y z ATOM x y z 
CL1 0,58210(1) 0,42456(1) 0,10562(1) CL1' 0,14787(1) -0,09323(1) 0,15411(1) 
CL2 0,66417(1) -0,34181(1) 0,14012(1) CL2' 0,08994(1) 0,67363(1) 0,10778(1) 
C2 0,59859(3) 0,29840(3) 0,11322(2) C2' 0,13173(3) 0,03281(3) 0,14444(2) 
C3 0,48875(4) 0,24453(2) 0,14122(2) C3' 0,13496(3) 0,07645(2) 0,06335(3) 
C4 0,50062(3) 0,14325(2) 0,14547(2) C4' 0,12434(3) 0,17775(2) 0,05638(3) 
C5 0,62219(3) 0,09579(3) 0,12417(2) C5' 0,10967(3) 0,23569(3) 0,12948(2) 
C6 0,73232(3) 0,15228(2) 0,09817(2) C6' 0,10588(3) 0,18956(2) 0,20999(2) 
C7 0,72077(3) 0,25352(2) 0,09150(2) C7' 0,11694(3) 0,08836(2) 0,21811(3) 
C8 0,63304(3) -0,01216(3) 0,12820(2) C8' 0,10154(3) 0,34360(3) 0,12246(2) 
C9 0,51689(4) -0,07040(2) 0,09712(2) C9' 0,18420(3) 0,39412(2) 0,06823(2) 
C10 0,52594(4) -0,17200(2) 0,09969(2) C10' 0,18112(3) 0,49565(2) 0,06320(2) 
C11 0,65242(3) -0,21519(3) 0,13484(2) C11' 0,09224(3) 0,54677(3) 0,11199(2) 
C12 0,76954(4) -0,15939(2) 0,16659(2) C12' 0,00582(3) 0,49881(2) 0,16470(2) 
C13 0,75922(4) -0,05786(2) 0,16282(2) C13' 0,01219(3) 0,39731(2) 0,17032(2) 
H3 0,3960(4) 0,2811(3) 0,1598(3) H3' 0,1468(5) 0,0323(3) 0,0066(2) 
H4 0,4155(4) 0,1010(3) 0,1674(3) H4' 0,1256(5) 0,2108(3) -0,0072(2) 
H6 0,8275(4) 0,1173(3) 0,0815(3) H6' 0,0964(5) 0,2323(3) 0,2679(2) 
H7 0,8045(4) 0,2967(3) 0,0689(3) H7' 0,1158(5) 0,0534(3) 0,2809(2) 
H9 0,4186(3) -0,0367(3) 0,0695(3) H9' 0,2540(4) 0,3547(33) 0,0302(3) 
H10 0,4361(4) -0,2163(3) 0,0743(3) H10' 0,2483(5) 0,5341(3) 0,0228(3) 
H12 0,8669(3) -0,1938(4) 0,1948(3) H12' -0,0650(5) 0,5402(3) 0,2005(3) 
H13 0,8503(4) -0,0148(3) 0,1885(3) H13' -0,0547(4) 0,3599(3) 0,2116(3) 
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Tableau 3.1.2 : Les paramètres d’agitation thermique anisotrope (Å2)  

ATOME U11 U22 U33 U12 U13 U23 

Cl1 0,02384(4) 0,01368(4) 0,02869(5) 0,00134(3) 0,00548(3) -0,00135(3) 

Cl2 0,03125(5) 0,01402(4) 0,02553(5) -0,00077(3) 0,01090(4) 0,00172(3) 

C2 0,01505(12) 0,01391(14) 0,01695(15) 0,00050(8) 0,00216(10) -0,00196(9) 

C3 0,01353(11) 0,01576(13) 0,02001(16) 0,00226(10) 0,00352(10) 0,00000(10) 

C4 0,01173(10) 0,01532(13) 0,01850(15) 0,00285(10) 0,00306(10) -0,00078(9) 

C5 0,01149(11) 0,01382(14) 0,01354(13) 0,00083(8) 0,00143(9) -0,00163(9) 

C6 0,01229(10) 0,01548(13) 0,01742(15) -0,00013(10) 0,00362(10) -0,00229(10) 

C7 0,01392(10) 0,01539(13) 0,01868(16) 0,00010(10) 0,00327(10) -0,00365(10) 

C8 0,01252(12) 0,01397(13) 0,01253(13) 0,00049(8) 0,00108(9) -0,00119(9) 

C9 0,01481(12) 0,01525(13) 0,01501(14) 0,00125(10) -0,00078(10) -0,00251(9) 

C10 0,01907(12) 0,01559(13) 0,01471(14) -0,00038(12) 0,00098(10) -0,00322(10) 

C11 0,01997(14) 0,01432(15) 0,01425(13) -0,00024(9) 0,00564(11) 0,00034(9) 

C12 0,01585(12) 0,01695(14) 0,01833(15) 0,00097(11) 0,00335(10) 0,00221(10) 

C13 0,01263(10) 0,01652(13) 0,01745(14) 0,00060(11) 0,00098(9) 0,00002(10) 

Cl1' 0,02029(4) 0,01194(4) 0,03643(6) 0,00081(3) 0,00444(5) 0,00003(3) 

Cl2' 0,03016(5) 0,01191(4) 0,02389(5) 0,00173(3) -0,00100(4) -0,00008(3) 

C2' 0,01389(13) 0,01179(13) 0,02123(17) -0,00023(8) 0,00258(9) -0,00077(9) 

C3' 0,01802(14) 0,01416(13) 0,01743(14) -0,00325(9) 0,00290(9) 0,00058(12) 

C4' 0,01827(14) 0,01423(13) 0,01297(13) -0,00146(8) 0,00290(9) 0,00097(11) 
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C5' 0,01360(12) 0,01213(13) 0,01156(14) -0,00033(8) 0,00249(8) -0,00038(8) 

C6' 0,01965(14) 0,01355(12) 0,01287(13) 0,00027(8) 0,00359(9) -0,00053(11) 

C7' 0,01910(14) 0,01402(13) 0,01697(14) 0,00194(9) 0,00337(9) -0,00091(12) 

C8' 0,01390(11) 0,01226(13) 0,01167(12) -0,00014(8) 0,00293(10) -0,00029(8) 

C9' 0,01773(11) 0,01437(13) 0,01595(13) 0,00198(10) 0,00651(12) 0,00059(10) 

C10' 0,01975(12) 0,01479(13) 0,01829(14) 0,00360(10) 0,00529(12) -0,00047(11) 

C11' 0,01875(12) 0,01214(14) 0,01529(13) 0,00094(9) 0,00004(12) -0,00031(9) 

C12' 0,01923(12) 0,01335(12) 0,01497(13) -0,00158(10) 0,00346(12) 0,00107(10) 

C13' 0,01661(10) 0,01347(12) 0,01371(12) -0,00098(9) 0,00482(11) -0,00029(10) 

 
 
 
ATOME Uiso (Å²) ATOME Uiso (Å²) 

H3 0,022(3) H3’ 0,025(3) 

H4 0,019(3) H4’ 0,025(3) 

H6 0,020(3) H6’ 0,022(3) 

H7 0,023(3) H7’ 0,024(3) 

H9 0,020(3) H9’ 0,024(3) 

H10 0,020(3) H10’ 0,030(4) 

H12 0,019(3) H12’ 0,025(3) 

H13 0,019(3) H13’ 0,019(3) 
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A3.2. - Paramètres multipolaires des atomes dans le composé de C12H8Cl2 

 
 CL1 CL2 C2 C3 C4 C5 C6 C7 C8 C9 C10 C11 C12 C13 

κ 1,0176 1,0106 1,0188 1,0031 1,0031 1,0211 1,0031 1,0031 1,0211 1,0031 1,0031 1,0188 1,0031 1,0031 
κ’ 1,0219 1,0808 1,0029 0,9898 0,9898 0,9958 0,9898 0,9898 0,9958 0,9898 0,9898 1,0029 0,9898 0,9898 
Pv 7,211 7,401 3,807 4,087 4,033 3,933 3,995 4,054 4,004 4,143 4,126 3,874 4,132 4,119 
D1,1+ -0,025 0,018 0,116 0,016 -0,004 -0,006 -0,012 0,017 0,028 0,035 0,006 0,087 0,019 0,017 
D1,1- 0,024 -0,048             
D1,0 0,010 0,032             
Q2,0 0,073 0,036 -0,139 -0,188 -0,200 -0,192 -0,193 -0,192 -0,187 -0,211 -0,194 -0,121 -0,208 -0,200 
Q2,1+ 0,014 0,008             
Q2,1- -0,007 -0,032             
Q2,2+ -0,070 -0,080 -0,115 -0,009 -0,019 -0,003 -0,008 -0,012 0,006 -0,020 -0,006 -0,109 -0,005 -0,012 
Q2,2- 0,003 0,004             
O3,0 0,037 -0,044             
O3,1+ -0,055 -0,061 0,022 0,021 0,003 0,012 0,014 0,016 0,029 -0,003 0,021 0,003 0,022 0,014 
O3,1- -0,018 0,024             
O3,2+ 0,026 -0,035             
O3,2- -0,013 -0,045             
O3,3+ 0,118 0,072 -0,255 -0,300 -0,279 -0,272 -0,299 -0,277 -0,258 -0,292 -0,269 -0,250 -0,262 -0,288 
O3,3- -0,003 -0,074 
H4,0 0,000 0,041 
H4,1+ 0,009 0,004 
H4,1- -0,004 0,000 
H4,2+ -0,048 -0,012 
H4,2- -0,008 -0,007 
H4,3+ 0,013 0,005 
H4,3- 0,018 0,004 
H4,4+ 0,064 0,054 
H4,4- 0,017 -0,009 
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 CL1’ CL2’ C2’ C3’ C4’ C5’ C6’ C7’ C8’ C9’ C10’ C11’ C12’ C13’ 
κ 1,0211 1,0085 1,0188 1,0031 1,0031 1,0211 1,0031 1,0031 1,0211 1,0031 1,0031 1,0188 1,0031 1,0031 
κ’ 0,9958 1,0312 1,0029 0,9898 0,9898 0,9958 0,9898 0,9898 0,9958 0,9898 0,9898 1,0029 0,9898 0,9898 
Pv 7,136 7,649 3,847 4,060 4,094 4,019 4,060 4,116 3,953 4,048 4,023 3,794 4,026 4,064 
D1,1+ -0,009 -0,002 0,112 0,010 0,046 0,002 0,023 0,028 0,015 0,010 0,020 0,098 0,038 0,039 
D1,1- -0,025 -0,082             
D1,0 -0,013 -0,014             
Q2,0 0,023 0,036 -0,177 -0,212 -0,210 -0,204 -0,227 -0,208 -0,183 -0,225 -0,193 -0,134 -0,198 -0,199 
Q2,1+ 0,008 -0,001             
Q2,1- 0,028 -0,007             
Q2,2+ -0,091 -0,067 -0,092 -0,016 -0,016 -0,013 0,008 -0,034 -0,025 0,008 -0,030 -0,076 -0,009 -0,008 
Q2,2- 0,007 0,001             
O3,0 0,005 0,020             
O3,1+ -0,080 -0,076 0,017 0,016 0,009 0,024 0,028 0,016 0,015 0,017 0,011 0,008 0,043 0,003 
O3,1- -0,002 0,035             
O3,2+ -0,021 0,056             
O3,2- 0,027 0,014             
O3,3+ 0,067 0,074 -0,268 -0,266 -0,279 -0,269 -0,284 -0,270 -0,269 -0,290 -0,285 -0,252 -0,283 -0,277 
O3,3- -0,014 -0,020 
H4,0 0,048 0,014 
H4,1+ 0,000 -0,003 
H4,1- -0,004 0,015 
H4,2+ -0,040 -0,026 
H4,2- 0,001 -0,009 
H4,3+ -0,023 0,007 
H4,3- -0,014 0,012 
H4,4+ 0,039 0,024 
H4,4- -0,003 0,005 
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 H3 H4 H6 H7 H9 H10 H12 H13 H3’ H4’ H6’ H7’ H9’ H10’ H12’ H13’ 

κ 1,1128                

κ’ 1,0085                

Pv 0,864 0,899 0,856 0,912 0,895 0,871 0,834 0,845 0,920 0,933 0,884 0,890 0,907 0,913 0,876 0,891 

D1,1+ 0,145 0,140 0,135 0,162 0,159 0,132 0,152 0,143 0,152 0,174 0,120 0,166 0,141 0,160 0,162 0,168 
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Annexe 4 : Résultats complémentaires de l’étude de la densité électronique du composé Triphénylechlorométhane à 
100K 

 
A4.1. - Positions et paramètres d’agitation thermique anisotrope du Triphénylechlorométhane à 100K 

 

Tableau 4.1.1 : Coordonnées des atomes 

Atome x y z Atome x y z Atome x y z 
Cl1 1,25205(1) 0,35140(1) 0,19925(1) CL2 0,48339(1) 0,31110(1) 0,12226(1) CL3 0,86546(1) 0,01912(1) 0,51302(1) 

C1 1,10860(2) 0,33908(3) 0,18451(3) C20 0,62565(2) 0,32506(3) 0,14305(3) C39 0,72040(3) 0,00705(3) 0,50088(3) 

C2 1,07485(2) 0,30476(2) 0,26864(3) C21 0,66497(2) 0,34963(2) 0,05440(2) C40 0,68752(2) 0,12433(3) 0,52780(3) 

C3 1,00009(2) 0,36056(2) 0,33915(3) C22 0,74594(2) 0,29267(2) -0,00520(3) C41 0,71920(2) 0,17467(3) 0,46483(3) 

C4 0,96917(2) 0,32590(3) 0,41409(3) C23 0,78513(2) 0,32013(3) -0,08192(3) C42 0,68963(3) 0,28050(3) 0,48603(3) 

C5 1,01270(3) 0,23544(3) 0,41939(3) C24 0,74342(3) 0,40413(3) -0,10036(3) C43 0,62842(2) 0,33877(3) 0,57133(3) 

C6 1,08753(3) 0,17938(3) 0,34919(3) C25 0,66278(3) 0,46187(3) -0,04058(3) C44 0,59617(2) 0,28934(3) 0,63350(3) 

C7 1,11781(2) 0,21332(2) 0,27422(3) C26 0,62427(2) 0,43540(3) 0,03652(3) C45 0,62494(2) 0,18225(2) 0,61149(3) 

C8 1,07404(2) 0,45398(2) 0,20574(3) C27 0,66094(2) 0,21396(3) 0,13347(2) C46 0,68884(2) -0,03179(2) 0,58269(3) 

C9 0,99943(2) 0,46687(2) 0,13674(3) C28 0,74358(2) 0,21140(3) 0,20100(3) C47 0,72671(2) 0,02824(3) 0,69174(3) 

C10 0,96790(2) 0,57319(3) 0,15944(3) C29 0,78089(3) 0,10964(3) 0,18641(3) C48 0,69407(3) -0,00253(3) 0,76816(3) 

C11 1,01119(3) 0,66710(3) 0,25056(3) C30 0,73525(3) 0,00932(3) 0,10522(3) C49 0,62363(3) -0,09488(3) 0,73713(3) 

C12 1,08601(2) 0,65466(3) 0,31964(3) C31 0,65275(3) 0,01127(3) 0,03757(3) C50 0,58659(2) -0,15521(3) 0,62933(3) 

C13 1,11638(2) 0,54911(2) 0,29797(3) C32 0,61640(2) 0,11253(2) 0,05094(3) C51 0,61872(2) -0,12372(2) 0,55252(3) 

C14 1,07643(2) 0,25064(2) 0,06880(3) C33 0,65659(2) 0,42197(2) 0,25516(3) C52 0,68672(2) -0,07894(3) 0,38475(3) 

C15 0,99639(2) 0,16968(2) 0,04675(3) C34 0,75119(2) 0,48333(3) 0,27294(3) C53 0,73054(3) -0,18283(3) 0,33898(3) 
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C16 0,96357(3) 0,09321(3) -0,06011(3) C35 0,78623(3) 0,56620(3) 0,37609(3) C54 0,69488(3) -0,26526(3) 0,23621(3) 

C17 1,01025(3) 0,09742(3) -0,14547(3) C36 0,72648(3) 0,59031(3) 0,46289(3) C55 0,61536(3) -0,24520(3) 0,17671(3) 

C18 1,09062(3) 0,17800(3) -0,12388(3) C37 0,63166(3) 0,53025(3) 0,44532(3) C56 0,57132(3) -0,14275(3) 0,22146(3) 

C19 1,12322(2) 0,25414(3) -0,01787(3) C38 0,59731(2) 0,44605(3) 0,34276(3) C57 0,60638(2) -0,06003(3) 0,32520(3) 

H3 0,9663(3) 0,4309(3) 0,3347(4) H22 0,7793(3) 0,2286(3) 0,0108(4) H41 0,7666(3) 0,1298(4) 0,3987(3) 

H4 0,9118(3) 0,3714(4) 0,4688(4) H23 0,8490(3) 0,2753(4) -0,1260(4) H42 0,7147(4) 0,3182(4) 0,4366(3) 

H5 0,9892(4) 0,2087(4) 0,4777(3) H24 0,7725(4) 0,4268(4) -0,1595(3) H43 0,6072(4) 0,4219(2) 0,5880(4) 

H6 1,1224(4) 0,1096(3) 0,3538(4) H25 0,6310(4) 0,5279(3) -0,0549(4) H44 0,5479(3) 0,3330(4) 0,6995(3) 

H7 1,1763(3) 0,1699(4) 0,2203(3) H26 0,5621(3) 0,4814(3) 0,0830(4) H45 0,5975(3) 0,1455(3) 0,6609(3) 

H9 0,9653(3) 0,3950(3) 0,0650(3) H28 0,7808(3) 0,2890(3) 0,2634(3) H47 0,7805(3) 0,1007(3) 0,7179(4) 

H10 0,9117(3) 0,5820(4) 0,1038(3) H29 0,8459(3) 0,1095(4) 0,2389(4) H48 0,7245(4) 0,0467(4) 0,8517(2) 

H11 0,9890(4) 0,7504(2) 0,2692(4) H31 0,6161(4) -0,0662(3) -0,0262(3) H49 0,5979(4) -0,1199(4) 0,7960(3) 

H12 1,1213(3) 0,7280(3) 0,3898(3) H30 0,7622(4) -0,0703(3) 0,0939(4) H50 0,5322(3) -0,2273(3) 0,6037(4) 

H13 1,1747(3) 0,5388(4) 0,3511(3) H32 0,5550(3) 0,1125(4) -0,0052(3) H51 0,5871(3) -0,1717(3) 0,4695(2) 

H15 0,9582(3) 0,1661(4) 0,1122(3) H34 0,7987(3) 0,4661(4) 0,2065(3) H53 0,7910(3) -0,1993(4) 0,3858(4) 

H16 0,9023(3) 0,0303(4) -0,0737(5) H35 0,8601(2) 0,6118(4) 0,3869(4) H54 0,7295(4) -0,3453(3) 0,2025(4) 

H17 0,9857(4) 0,0381(4) -0,2286(2) H36 0,7527(4) 0,6552(3) 0,5431(2) H55 0,5879(4) -0,3077(3) 0,0958(2) 

H18 1,1300(4) 0,1808(4) -0,1893(3) H37 0,5827(4) 0,5499(4) 0,5114(3) H56 0,5105(3) -0,1252(4) 0,1759(4) 

H19 1,1863(3) 0,3160(3) -0,0025(4) H38 0,5243(2) 0,3986(4) 0,3308(4) H57 0,5706(3) 0,0189(3) 0,3596(4) 
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Tableau 4.1.2 : Paramètres d’agitation thermique anisotrope (Å²) 

Atome U11 U22 U33 U12 U13 U23 

Cl1 0,01263(3) 0,03053(5) 0,02927(5) 0,00204(3) 0,00231(3) 0,01243(4) 

C1 0,01329(12) 0,01773(13) 0,01860(15) 0,00166(10) 0,00117(11) 0,00814(12) 

C2 0,01500(10) 0,01794(11) 0,01859(13) 0,00171(9) 0,00047(9) 0,00908(10) 

C3 0,01713(10) 0,02215(12) 0,02267(14) 0,00273(9) 0,00411(10) 0,01196(11) 

C4 0,02375(12) 0,02740(14) 0,02362(15) -0,00015(10) 0,00450(11) 0,01370(12) 

C5 0,03112(14) 0,02734(14) 0,02294(15) -0,00357(11) -0,00129(12) 0,01529(12) 

C6 0,03190(14) 0,02244(13) 0,02438(15) 0,00168(11) -0,00338(12) 0,01343(12) 

C7 0,02367(12) 0,020575(12) 0,02262(14) 0,00454(9) -0,00051(11) 0,01095(11) 

C8 0,01459(10) 0,01664(11) 0,01891(13) 0,00006(8) 0,00107(9) 0,00819(10) 

C9 0,01703(10) 0,01964(12) 0,02249(14) 0,00249(9) 0,00030(9) 0,00982(10) 

C10 0,02415(12) 0,02290(13) 0,02787(16) 0,00620(10) 0,00307(11) 0,01362(12) 

C11 0,03086(14) 0,01900(12) 0,02840(16) 0,00514(10) 0,00721(12) 0,01178(12) 

C12 0,02957(13) 0,01723(12) 0,02322(15) -0,00068(10) 0,00439(11) 0,00720(11) 

C13 0,02182(11) 0,01787(12) 0,01975(13) -0,00160(9) 0,00074(10) 0,00726(10) 

C14 0,01816(10) 0,01747(11) 0,01887(14) 0,00235(9) 0,00072(9) 0,00767(11) 

C15 0,02162(12) 0,02082(12) 0,02390(15) -0,00203(9) -0,00443(11) 0,00949(11) 

C16 0,03218(15) 0,02167(13) 0,02832(18) -0,00134(11) -0,01003(13) 0,00809(12) 

C17 0,04148(17) 0,02501(14) 0,02207(16) 0,00712(13) -0,00704(14) 0,00502(13) 

C18 0,03833(16) 0,02926(15) 0,01980(15) 0,01005(13) 0,00283(13) 0,00920(13) 

C19 0,02743(13) 0,02359(13) 0,02020(15) 0,00474(10) 0,00444(11) 0,00970(11) 

CL2 0,01255(3) 0,03155(5) 0,02713(5) 0,00110(3) 0,00099(3) 0,01542(4) 

C20 0,01236(11) 0,01879(13) 0,01701(15) 0,00114(10) 0,00140(10) 0,00867(12) 

C21 0,01460(9) 0,01826(11) 0,01608(12) 0,00162(8) 0,00169(9) 0,00833(10) 

C22 0,01805(10) 0,01970(11) 0,02019(13) 0,00239(9) 0,00554(9) 0,00911(10) 

C23 0,02462(12) 0,02266(12) 0,02101(14) 0,00038(10) 0,00814(11) 0,00896(11) 

C24 0,03079(14) 0,02506(13) 0,01953(14) -0,00201(11) 0,00512(11) 0,01150(12) 

C25 0,03064(14) 0,02584(13) 0,02358(15) 0,00355(11) 0,00346(12) 0,01560(12) 

C26 0,02217(11) 0,02320(12) 0,02198(14) 0,00548(9) 0,00395(10) 0,01336(11) 

C27 0,01578(10) 0,01774(11) 0,01716(13) 0,00005(8) 0,00031(9) 0,00851(10) 

C28 0,01955(11) 0,02052(12) 0,02081(14) 0,00348(9) -0,00128(10) 0,00920(11) 

C29 0,02729(13) 0,02400(14) 0,02633(16) 0,00683(10) -0,00031(12) 0,01288(12) 
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C30 0,03514(15) 0,02044(13) 0,02927(17) 0,00544(11) 0,00313(13) 0,01290(13) 

C31 0,03453(15) 0,01844(12) 0,02696(16) -0,00142(11) -0,00136(12) 0,00934(12) 

C32 0,02500(12) 0,01921(12) 0,02198(14) -0,00254(9) -0,00356(11) 0,00878(11) 

C33 0,01578(10) 0,01817(11) 0,01635(13) 0,00246(8) 0,00235(9) 0,00794(10) 

C34 0,01746(11) 0,02489(13) 0,01860(13) -0,00162(9) 0,00000(10) 0,00772(11) 

C35 0,02495(13) 0,02373(13) 0,02138(15) -0,00209(10) -0,00382(11) 0,00700(12) 

C36 0,03645(16) 0,02083(13) 0,01903(15) 0,00237(11) -0,00090(12) 0,00528(12) 

C37 0,03787(16) 0,02466(14) 0,01880(15) 0,00286(12) 0,00855(13) 0,00546(12) 

C38 0,02569(13) 0,02213(12) 0,01934(14) 0,00161(10) 0,00758(11) 0,00732(11) 

CL3 0,01580(4) 0,02772(5) 0,03559(6) 0,00184(3) 0,00096(4) 0,01594(5) 

C39 0,01585(13) 0,01852(14) 0,02142(17) 0,00176(10) 0,00052(12) 0,00883(13) 

C40 0,01760(11) 0,01754(12) 0,02248(14) 0,00087(9) 0,00004(10) 0,00881(10) 

C41 0,02443(12) 0,02343(13) 0,02811(16) 0,00194(10) 0,00241(11) 0,01447(12) 

C42 0,02686(13) 0,02456(14) 0,03504(18) 0,00008(11) -0,00150(12) 0,01756(14) 

C43 0,02643(13) 0,01912(12) 0,03542(18) 0,00142(10) -0,00461(13) 0,01208(13) 

C44 0,02486(13) 0,02007(12) 0,02895(17) 0,00464(10) 0,00019(12) 0,00808(12) 

C45 0,02055(11) 0,01944(12) 0,02472(15) 0,00312(9) 0,00163(10) 0,00864(11) 

C46 0,01761(10) 0,01831(11) 0,01837(13) 0,00109(9) -0,00126(9) 0,00765(11) 

C47 0,02480(12) 0,02289(13) 0,01992(14) -0,00082(10) -0,00379(10) 0,00741(11) 

C48 0,03003(14) 0,02946(14) 0,01915(15) 0,00285(11) -0,00246(11) 0,00988(11) 

C49 0,02943(14) 0,03023(15) 0,02267(15) 0,00425(11) 0,00183(12) 0,01481(13) 

C50 0,02514(12) 0,02536(13) 0,02456(16) -0,00024(10) 0,00085(11) 0,01351(12) 

C51 0,02045(11) 0,02027(12) 0,02007(14) -0,00051(9) -0,00138(10) 0,00902(11) 

C52 0,01938(11) 0,01933(12) 0,01918(14) 0,00371(9) 0,00218(10) 0,00817(11) 

C53 0,02889(14) 0,02239(13) 0,02303(15) 0,00875(10) 0,00220(11) 0,00754(12) 

C54 0,03730(16) 0,02431(14) 0,02366(16) 0,00910(12) 0,00351(13) 0,00582(13) 

C55 0,03556(16) 0,02665(14) 0,01962(15) 0,00382(12) 0,00173(12) 0,00576(13) 

C56 0,02922(14) 0,02758(14) 0,02063(15) 0,00332(11) -0,00165(12) 0,00826(12) 

C57 0,02202(12) 0,02263(13) 0,02137(14) 0,00414(10) -0,00039(10) 0,00825(11) 
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Atome Uiso (Å²) Atome Uiso (Å²) Atome Uiso (Å²) 

H3 0,027(1) H22 0,031(1) H41 0,039(2) 

H4 0,038(2) H23 0,035(2) H42 0,040(2) 

H5 0,036(2) H24 0,039(2) H43 0,039(2) 

H6 0,036(2) H25 0,044(2) H44 0,042(2) 

H7 0,032(1) H26 0,031(1) H45 0,030(1) 

H9 0,024(1) H28 0,028(1) H47 0,035(1) 

H10 0,032(1) H29 0,044(2) H48 0,040(2) 

H11 0,034(2) H31 0,043(2) H49 0,041(2) 

H12 0,031(1) H30 0,039(2) H50 0,041(2) 

H13 0,031(1) H32 0,033(1) H51 0,030(1) 

H15 0,029(1) H34 0,032(1) H53 0,040(2) 

H16 0,046(2) H35 0,042(2) H54 0,045(2) 

H17 0,044(2) H36 0,041(2) H55 0,046(2) 

H18 0,041(2) H37 0,048(2) H56 0,044(2) 

H19 0,036(2) H38 0,037(2) H57 0,036(2) 
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A4.2. - Paramètres multipolaires des atomes dans le composé de C19H15Cl 

 CL1 C1 C2 C3 CL2 C20 C21 C22 CL3 C39 C40 C41 H3 H22 H41 

κ 0,9795 0,9941 1,0035 0,9996 0,9766 0,9941 1,0035 0,9996 0,9943 0,9941 1,0035 0,9996 1,0889 1,0889 1,0889 

κ’ 1,0442 0,9744 1,0038 0,9909 1,0668 0,9744 1,0038 0,9909 1,1239 0,9744 1,0038 0,9909 1,0067 1,0067 1,0067 

Pv 7,487 3,960 3,942 4,016 7,391 4,020 3,978 3,997 7,336 3,929 3,976 4,008 0,951 0,976 0,998 

D1,1+ 0,031 0,020 0,042 0,041 0,035 0,032 0,053 0,054 -0,036 0,029 0,029 0,048 0,162 0,178 0,168 

D1,1- -0,046 0,039   -0,032 0,066   -0,033 -0,046   

D1,0 -0,054 0,065   0,178 -0,070   0,077 0,068   

Q2,0 0,099 -0,054 -0,182 -0,197 0,088 -0,031 -0,168 -0,190 0,088 -0,079 -0,190 -0,196 

Q2,1+ -0,005 -0,060   0,031 0,016   0,024 -0,049   

Q2,1- -0,012 -0,106   0,024 0,106   0,007 0,080   

Q2,2+ -0,090 0,046 -0,041 -0,018 -0,105 0,028 -0,049 -0,019 -0,111 0,028 -0,034 -0,019 

Q2,2- -0,021 -0,049   -0,020 -0,036   -0,003 0,060   

O3,0 -0,039 0,093   0,116 -0,116   0,046 0,007   

O3,1+ -0,043 -0,140 0,031 0,021 -0,037 -0,129 0,024 0,017 -0,097 -0,140 0,033 0,015 

O3,1- 0,039 -0,153   0,026 -0,151   0,114 0,157   

O3,2+ 0,034 0,093   -0,013 -0,078   -0,047 0,035 

O3,2- 0,006 0,060   -0,010 -0,032   -0,009 -0,040 

O3,3+ 0,081 0,186 -0,266 -0,261 0,060 0,182 -0,255 -0,262 0,083 0,164 -0,262 -0,259 

O3,3- -0,015 0,003   -0,052 0,032   -0,023 -0,041 

H4,0 0,088    0,089    0,017 
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H4,1+ -0,015    0,019    0,027 

H4,1- -0,017    0,000    0,062 

H4,2+ 0,033    0,048    -0,030 

H4,2- 0,033    0,014    0,033 

H4,3+ 0,025    0,001    -0,049 

H4,3- -0,013    0,023    -0,004 

H4,4+ 0,087    0,075    0,040 

H4,4- 0,044    0,068    0,011 
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a b c 

   
d e f 

Figure 4.1. Cartes de gradient de la densité électronique de triphénylechlorométhane dans le plan du cycle benzénique de deux molécules 

M2, M3 
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g h i 

Figure 4.2. Cartes du potentiel électrostatique dans les plans du cycle benzénique du triphénylechlorométhane (Molécule M1, M2, M3). 

Contours par pas de 0,05 e/Å-1 (positif : bleu, négatif : rouge) 
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Figure 4.3. Cartes de gradient du potentiel électrostatique dans les plans de cycle benzénique de trois molécules triphénylechlorométhane 

 

   

a b c 

Figure 4.4. Cartes du potentiel électrostatiques des atomes de chlore dans le composé de C19H15Cl
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Annexe 5. - Densité de déformation statique des atomes de chlore des quatre composés étudiés. 

    

a b c d 

    

e f g h 
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i j k  

Figure 5.1. Densité de déformation statique des atomes de chlore dans le composé de C6Cl6 (a, b, c), de C6Cl4N2O4 (d), de C12H8Cl2 (e, f, g, 

h) et de C19H15Cl (i, j, k) dans les plans perpendiculaires aux liaisons C-Cl. Contours ±0,05e/Ǻ-3, positif bleu, négatif rouge 
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Annexe 6. - Publication réalisée dans le cadre de cette thèse 
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Etude des interactions halogène···X (X = halogène ou base de Lewis) à partir de 

mesures de diffraction des rayons-X à haute résolution 

 

La liaison halogène est une interaction intermoléculaire très directionnelle. Elle est 

observée dans les systèmes C−Hal···X, où l’atome d’halogène (Hal), qui est lié à un atome de 

carbone, interagit avec un autre halogène (X = Hal) ou avec une base de Lewis (X = base de 

Lewis). L’objectif principal de cette thèse est de mieux comprendre ces interactions. Le 

travail présenté est consacré principalement à l'étude de la densité électronique et du potentiel 

électrostatique des composés halogénés par diffraction X haute résolution. Dans ce travail 

quatre composés chlorés, contenant des interactions Hal···X (Hal = Cl, X = Cl, O, H, Cπ), ont 

été analysés dans leur phase cristalline pour étudier la liaison halogène. Parmi les résultats les 

plus importants issus de cette étude, il faut signaler la détermination expérimentale de la 

distribution électronique anisotrope de l’atome d’halogène. Cette anisotropie génère des 

régions électrophiles et nucléophiles autour du noyau de l’halogène qui sont à l’origine de 

l’interaction très particulière que cet atome réalise avec l’environnement moléculaire. 

 
Mots clés : liaison halogène, densité électronique, modèle multipolaire, électrophile-

nucléophile, topologie de la densité électronique, diffraction des rayons X haute résolution, 

potentiel électrostatique. 

 

Study of halogen bonding Hal···X (X= halogen or Lewis base) from high resolution of X-

ray diffraction measurements 

 

Halogen bonding is a highly directional intermolecular interaction. It is observed in systems 

C-Hal···X, where the halogen atom (Hal) is bound to a carbon atom and interacts with another 

halogen (X = Hal) or a Lewis base (X = Lewis base). The main objective of this thesis is to 

better understand these interactions. The thesis is mainly devoted to the study of the electron 

density and the electrostatic potential of halogenated compounds by high resolution X-ray 

diffraction. In this work, four chlorinated compounds, containing interactions Hal···X (Hal = 

Cl, X = Cl, O, H, Cπ) were analyzed in their crystalline phase to study the halogen bond. 

Among the most important results from this work, we report the experimental determination 

of the anisotropic electronic distribution of the halogen atom. This anisotropy generates 

electrophilic and nucleophilic regions around the halogen nucleus that are responsible for the 

interaction that this kind of atom establishes with the environment. 

  
Keywords: Halogen bonding, electron density, multipolar model, electrophilic-nucleophilic, 

electron density topology, high resolution X-ray diffraction, electrostatic potential. 
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