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Résumé 

 

Dans ce travail, le complexe d'inclusion Emodine/hydroxypropyl-β-

cyclodextrine (HPβ-CD) a été étudié théoriquement via la méthode DFT en 

phases gazeuse et aqueuse. Les énergies de complexation, et les paramètres 

thermodynamiques ΔH°, ΔS° et ΔG° ont été calculés et analysés. Les résultats 

obtenus avec les deux fonctionnelles B97-D3/6-31G(d,p) et B3LYP-D3/6-

31G(d,p) indiquent clairement que la conformation A est énergétiquement 

favorisée par rapport à la conformation B.  L’écart énergétique (HOMO-LUMO) 

et les valeurs des descripteurs globaux de réactivité ont été évaluées. Les 

résultats du transfert de charge basé sur l'électrophilicité (ECT) indiquent que le 

transfert de charge se fait de l'hôte vers l'invité. Les analyses des résultats 

obtenus par AIM, NBO et NCI ont montré que le complexe est stabilisé par des 

interactions non covalentes de types liaisons hydrogène et les interactions de 

Van der Waals. Enfin, les déplacements chimiques RMN 1 H ont été calculés 

avec la méthode des orbitales atomiques de jauge (GIAO) et comparés aux 

résultats expérimentaux. 
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Introduction générale : 

La chimie supramoléculaire est la science qui étudie tous les systèmes organisés 

dans lequel deux entités moléculaires ou plus sont liées par des interactions non 

covalentes [1]. 

Le développement de cette branche de chimie a induit un grand intérêt pour 

l’étude des molécules présentant des cavités par exemple les cyclodextrines [2]. 

Ces molécules cages sont devenues des modèles largement utilisés en raison de 

leur architecture moléculaire unique adaptée à la complexation d'un large 

éventail des composés. 

Les complexes d’inclusions formés à partir de ces molécules sont devenus des 

modèles très répandus en raison de leurs structures moléculaires unique et aux 

diversités des applications tels que : solubilisation, protection physique et 

chimique, réduction de volatilité… En effet, la formation de ces complexes 

d’inclusions est stabilisée par des interactions hôte-invitée : Van der Waals, 

liaison hydrogène, interactions hydrophobes….[3]. 

La littérature montre qu’il est possible de déterminer la structure géométrique 

des complexes d’inclusion à partir des propriétés chimiques et physiques 

obtenues sur la base d’une étude envisagée à l’aide des méthodes 

spectroscopiques usuelles [4,5], par exemple UV, RMN, infrarouge.  

A l’heure actuelle, le formalise de la théorie fonctionnelle de la densité (DFT), 

est devenu le meilleur procédé alternatif du fait qu’il permet de fournir une 

description plus précise des interactions mutuelles des systèmes 

polyélectroniques [6]. Le calcul quantique basé sur le modèle de la fonctionnelle 

de la densité est incontestablement celui qui donne le meilleur compromis 

(qualité/temps).  

Pour investir dans ce domaine de chimie supramoléculaire, nous avons étudié la 

complexation de l’émodine dans la HPβ-CD afin d'améliorer sa solubilité et sa 

stabilité. 
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Dans notre travail, nous avons divisé ce mémoire en trois chapitres :  

 Le premier chapitre : rapporte une description brève des molécules qui 

ont servi à la formation du complexe d’inclusion : l’émodine et les 

cyclodextrines, avec un aperçu sur les complexes d’inclusion, leurs 

caractéristiques structurales, et leurs domaines d’applications.  

 Le deuxième chapitre : reprend brièvement les éléments théoriques en 

relation avec les méthodes de calculs mise à profit pendant la réalisation 

de cette étude. 

 Le troisième chapitre : Présente la méthodologie suivie et l’analyse des 

différents résultats computationnels obtenus au cours de ce travail.  

 Le mémoire est clôturé par une conclusion générale.  
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I.1. Les Cyclodextrines : 
I.1.1. Introduction : 

Les cyclodextrines (CDs) naturelles ou chimiquement modifiées appartiennent à 

la famille des "molécules cages". Elles sont connues pour leur capacité à 

modifier les propriétés physico-chimiques (solubilité, stabilité, etc.) de 

nombreuses molécules organiques en formant des complexes d’inclusion. Cette 

propriété rend les cyclodextrines utiles dans une grande variété des domaines 

allant de la pharmacie à l'agriculture, en passant par l'industrie textile, et la 

chimie des parfums et des arômes, etc… 

Les cyclodextrines font l'objet depuis 1980, très intéressé de la communauté scientifique 

internationale. Cela se traduit depuis vingt ans en publiant des centaines des publications 

annuelles. 

I.1.2. Historiques : 

 Le premier document écrit sur les cyclodextrines a été publié en 1891 par un 

scientifique français, A. Villiers qui a décrit l'isolement de 3g de substance 

cristalline à partir de la digestion bactérienne de 1000 g d’amidon. La substance 

semblait être résistante à l'hydrolyse acide et comme la cellulose, ne présentait 

pas de propriétés réductrices. Ses résultats expérimentaux ont indiqué que la 

substance était une dextrine. Il a déterminé que sa composition était (C6H10O5)2-

3H2O et l'a nommée "cellulosine". On pense aujourd'hui que Villiers a détecté à 

la fois la - et la -cyclodextrine dans le digest [1]. 

Schardinger a jeté les bases de la chimie des cyclodextrines en 1903–1911 et 

identifié à la fois α- et β-cyclodextrines. Dans les années 1930, Freudenberg a 

identifié la γ-cyclodextrine et a suggéré que des cyclodextrines plus grandes 

pourraient exister. Freudenberg et ses collègues ont montré que les 

cyclodextrines étaient des oligosaccharides cycliques formés par des unités de 

glucose et un peu plus tard Cramer et ses collègues décrit leur capacité à former 

des complexes d’inclusion [1]. 
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Le nombre des publications concernant les cyclodextrines n'a cessé de croître depuis 

la fin des années 1960, période à laquelle les méthodes de production, les structures, 

les propriétés physiques et chimiques et la formation de complexes d’inclusion ont 

été découverts [2]. 

I.1.3. Structure : 

Les cyclodextrines (CD) sont des oligosaccharides macrocycliques composés de six 

(α-), sept (β-), huit (γ-) ou plus glucoses liés α-D-(1 → 4) pour former un cycle 

fermé. La structure présente une forme de cône tronqué creux avec les groupes 

hydroxyle primaires C6 sur les bords étroits, tandis que les bords plus ouverts sont 

couronnés par des groupes hydroxyles secondaires, groupe de postes C2 et C3 basés 

sur des formes toriques Figure (I.1) [3]. 

Les cyclodextrines sont connues pour leur capacité à former des complexes 

d’inclusion avec différents types des molécules organiques de dimension de polarité 

et de nature chimique très diverses, ceci grâce essentiellement à des interactions 

hydrophobes entre le macrocycle et son substrat [4]. Dans ce processus, la molécule 

« hôte » (le récepteur) admet à l’intérieur de sa cavité une ou plusieurs autres 

molécules « invitées » (le(s) substrat(s)) sans qu’aucune liaison covalente ne 

s’établisse. 
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          (a)                                                      (b)                                                          (c) 

Figure I.1. Structures de l’α- (n=6) (a), β- (n=7) (b) et γ- (n=8) (c) cyclodextrine et 

structure de l’unité répétitive constituant les cyclodextrines et nomenclature 

commune des atomes. 

 

Tous les hydroxyles secondaires (OH-2, OH-3) sont situés sur le côté le plus grand 

du tronc conique (face secondaire) alors que les hydroxyles primaires (OH-6) sont 

localisés sur le petit côté (face primaire). De plus, la présence de ces groupements 

hydroxyles sur les deux bords de la couronne, confère à la partie extérieure de la CD 

un caractère hydrophile (surface en contact avec le solvant) ceci favorise sa 

solubilisation dans des solvants très polaires, en revanche l’intérieur de la cavité, 

tapissée d’atomes d’hydrogène (H-3, H-5, H-6) et d’oxygène inter-glycosidique (O-

4), est hydrophobe (surface en contact avec la molécule invitée) [5]. Voir Figure 

(I.2). 

 

 

 



Chapitre I                       Les Cyclodextrines et leurs Complexes d’inclusion  
 

9 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I.2. Structure tridimensionnelle et des différentes zones de polarité des 

cyclodextrines. 
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I.1.4. Les caractéristiques des cyclodextrines : 

Les propriétés physico-chimiques essentielles et les dimensions moléculaires des 

trois principales cyclodextrines sont données dans le Tableau (I.1). 

 

Tableau I.1. Propriétés physico-chimiques des principales cyclodextrines 

 α –CD β –CD γ -CD 

Nombre d’unités glycosidiques 6 7 8 

Formule brute C36H60O30 C42H70O35 C48H80O40 

Masse molaire (g/mol) 978,85 1134,99 1297,14 

Solubilité dans l’eau (mol/dm 3) 0,1211 0,0163 0,168 

Diamètre externe de la cavité (Å) 14,6 ± 0.4 15,4 ± 0.4 17,5 ± 0,4 

Longueur de la cavité (Å) 7,9 ± 0,1 7,9 ± 0,1 7,9 ± 0,1 

Volume de la cavité (Å𝟑) 174 262 427 

Pouvoir rotatoire spécifique[α]D 25°C 150 ± 0 ,5 162,5 ± 0,5 177 ,4 ± 0,5 

PKa à 25°C 12,332 12,202 12,081 

Diamètre interne de la cavité(Å) 4,7-5,3 6,0-6,5 7,5-8,3 

ΔH° (solution) (KJ/mol) 32,1 34 ,8 32,4 

ΔS° (solution) (J/mol*K) 57,8 49,0 61,6 

 

Le tableau montre une progression régulière des principales caractéristiques en 

fonction du nombre d’unités de glucose de la cyclodextrine. Néanmoins la solubilité 

dans l’eau de la β-cyclodextrine fait d’exception puisqu’elle est extrêmement faible 

comparée à celle des autres cyclodextrines.  

Ainsi, le diamètre externe et le volume de la cavité augmentent de l’α-CD à la γ-CD. 

De par la taille de sa cavité, la β-CD est celle qui complexe le plus grand nombre de 
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composés et elle et ses dérivés sont les plus utilisées de toutes les CDs. Mais les 

autres dimensions varient avec le nombre d’unités glucopyranose. 

En effet, la formation de cette chaine continue n’est pas possible pour les α- et γ-

cyclodextrines, l’α-cyclodextrine possède une unité de glucose en conformation 

tordue ce qui ne rend possible que l’établissement de 4 liaisons hydrogène sur les six 

possibles. La molécule de γ-cyclodextrine est quant à elle non planaire et possède 

une structure moins rigide, ce qui lui confère la plus grande solubilité parmi les trois 

cyclodextrines les plus communes. 

Parmi ces CD, l’Hydroxypropyl-β-cyclodextrine (HP-β-CD) Figure (I.3), est un 

dérivé de la β-CD a suscité de plus en plus d'intérêt en raison de sa plus grande 

capacité de solubilisation, de sa solubilité aqueuse plus élevée, sa faible toxicité et 

de ses propriétés complexantes améliorées par rapport à la β-CD mère. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure.I.3. Structure chimique de l’hydroxypropyl-β-cyclodextrine (HPβ-CD). 
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I.1.5. Domaines d’Applications des Cyclodextrines : 

I.1.5.1.  Domaine alimentaire : 

Dans l’industrie alimentaire, les cyclodextrines ont trouvé de nombreuses 

applications. Elles forment des complexes d’inclusion avec une variété de molécules 

comprenant des graisses, des arômes et des colorants. Elles sont utilisées pour 

supprimer et masquer les composants indésirables et pour protéger les arômes [6]. 

Ces arômes naturels et artificiels sont des huiles ou des liquides volatils, et leur 

complexation avec des cyclodextrines fournit une alternative prometteuse aux 

technologies conventionnelles d’encapsulation pour leur protection. 

I.1.5.2. Domaine environnementale : 

Les cyclodextrines peuvent jouer un rôle important dans la science 

environnementale en termes de solubilisation des contaminants organiques, du 

déplacement des polluants organiques et des métaux lourds du sol, de l’eau et de 

l’atmosphère [7]. Les cyclodextrines sont également utilisées dans le traitement de 

l’eau afin d’éliminer les agents contaminants [8]. 

I.1.5.3. Domaine pharmaceutique : 

Dans le secteur pharmaceutique, les Cyclodextrines sont utilisées comme excipient 

de formulation dans les médicaments, elles transportent les principes actifs en raison 

de leur capacité de changer leurs propriétés par formation des complexes 

d’inclusion. Les recherches se sont donc orientées vers les CDs et plus 

particulièrement vers leurs dérivés qui présentent des meilleures solubilités que les 

CD natives [9]. 

I.1.5.4. Domaine de l'analyse chimique : 

En chromatographie les cyclodextrines sont utilisées dans les séparations comme des 

ligands chimiquement collés ou absorbés dans la phase stationnaire ou dans la phase 

mobile à cause de leur capacité de distinguer entre les isomères de position, les 

groupes fonctionnels, les homologues et les énantiomères. Ainsi elles sont utilisées 

dans l'électrophorèse capillaire et l’électrophorèse sur gel, la chromatographie en 

phase gazeuse, la chromatographie d'échange d'ions, la chromatographie d'affinité et 

la séparation sur des membranes [10]. 



Chapitre I                       Les Cyclodextrines et leurs Complexes d’inclusion  
 

13 
 

I.1.5.5. Domaine de la Cosmétologie :  

Dans l’industrie cosmétique et dans la parfumerie, les cyclodextrines sont utilisées 

pour diminuer la volatilité des parfums. Ce qui permet la stabilité, la protection et la 

diffusion des senteurs [11]. 

I.2. La molécule invitée : Emodine 

Les anthraquinones sont des dérivés de l'anthracène qui possèdent trois cycles 

benzéniques fusionnés et un ou plusieurs groupes hydroxyle, qui peuvent se lier aux 

molécules de sucre. C'est pourquoi, dans la nature, on les trouve sous forme de 

glycosides d'anthraquinone, le plus souvent avec le glucose ou le rhamnose comme 

composant du sucre. Ce sont des substances solides, généralement sous la forme de 

cristaux orange [12]. 

L'activité des anthraquinones dépend de leur structure chimique et est liée à la 

présence de groupes hydroxyle en C-1 et C-8 dans le cycle aromatique, à la nature 

d'un substituant en C-3 et au nombre de résidus de sucre. Les anthra-composés se 

présentent sous forme oxydée (anthraquinones) ou réduite (anthrones, anthranols), 

ainsi que sous forme de dimères (dianthrones). La réduction des anthraquinones 

conduit à des anthrahydroquinones et des oxyanthrones instables [12]. 

L'émodine (EM) (1,3,8-trihydroxy-6-méthylanthracène-9,10-dione) est un dérivé 

naturel de l'anthraquinone que l'on trouve dans les racines et les feuilles de diverses 

plantes, champignons et lichens. Depuis longtemps, il est utilisé dans la médecine 

traditionnelle chinoise en tant qu'ingrédient actif des plantes. Entre autres sources, il 

est isolé de la rhubarbe Rheum palmatum ou du tubercule de la fleur de polaire 

Polygonam multiflorum [13]. 

L’émodine a été présentée pour la première fois à la fin du XVIIIe siècle comme un 

dérivé trihydroxylé de la méthylanthraquinone. À ce stade, les positions exactes des 

groupes hydroxy sur les cycles aromatiques Figure (I.4)] ne pouvaient pas être 

établies (Jowett et Potter, 1903). Elle a ensuite été nommée "Frangula emodin", puis 

"Rheum emodin". [14]. 

C'est un polyphénol important et puissant avec un large éventail d'activités 

biologiques, telles que hépato-protecteur, anti-inflammatoire, antidiabétique, 

antiulcéreux, antitumoral. De nombreuses études ont rapporté que l'émodine 
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présente une activité anticancéreuse contre une variété de cancers humains, Dont 

cancer du poumon, cancer du col de l’utérus, cancer du pancréas, leucémie, cancer 

du côlon et cancer du sein [15]. 

 La littérature récente sur l'EM révèle que c'est l'une des molécules les plus étudiées 

dans le monde. Plusieurs essais cliniques portant sur de nombreuses maladies 

humaines ont été lancés pour déterminer les effets bénéfiques de l'EM [16]. 

 

 

                                                                                  

                                           

(a)                                                                                     (b) 

Figure I.4. Structure chimique des anthraquinones(a) et de l'émodine (b). 

 

L'émodine a été synthétisée pour la première fois au début du 19éme siècle par Eder 

et Widmer (1923), mais depuis lors, un certain nombre de modifications ont été 

proposées à la voie de synthèse, dans le but d'améliorer le rendement en composé 

[17]. Peu de temps après la synthèse initiale, Jacobson et Adams (1924) ont rapporté 

une méthode pratique, en commençant par la condensation de l'anhydride 3,5-

diméthoxy-phtalique et du m-crésol, après quoi le produit a été formé à partir 

d'acides benzoyl-benzoïques substitués, ce qui a donné un rendement plus élevé. 
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L'émodine est un inhibiteur de protéine tyrosine kinase bien connu avec une activité 

antitumorale contre presque toutes les lignées cellulaires cancéreuses. Exister De 

plus, il présente des effets anti-inflammatoires, antidiabétiques, antimicrobiens, 

antioxydants et anti angiogéniques à la fois in vitro et in vivo. Le composé s'est 

avéré efficace contre la pancréatite aiguë sévère et activité de stimulation intestinale 

et cardiaque Système nerveux central [18]. 

Cependant, l'application antitumorale de l'émodine a été limitée en raison de sa 

faible solubilité et instabilité. Afin d'améliorer la solubilité et la stabilité, la 

formation de complexe d'inclusion avec la cyclodextrine (CD) est une méthode de 

choix prometteuse [13]. 

I.2.1. Conclusion : 

L'émodine est une anthraquinone naturelle avec un large éventail d'activités 

thérapeutiques. La détermination de l'étendue de son activité anticancéreuse au 

niveau moléculaire fait l'objet d'études approfondies à l'échelle mondiale. 

Selon des rapports récents, l'émodine est un puissant inhibiteur des kinases, et a une 

fonction régulatrice dans les voies de signalisation. De plus, l'émodine combinée à 

d'autres agents chimio thérapeutiques et dans les thérapies ciblées inhibe la 

croissance des cellules cancéreuses.  

Néanmoins, Il est également important de développer de nouvelles formes de 

délivrance des anthraquinones, dont l'émodine, à l'aide de nano-transporteurs 

naturels, biodégradables et non toxiques [19]. 

I.3. Complexe d’inclusion : 

La propriété la plus intéressante des cyclodextrines sont bien sûr leur capacité de 

former un complexe d’inclusion [20]. 

Un complexe d’inclusion est une association moléculaire entre une ou plusieurs 

molécules dont l’une est l’hôte (le récepteur) et l’autre l’invitée (le substrat). La 

molécule « invitée » est alors encapsulée de façon totale ou partielle, le récepteur 

jouant le rôle de molécule « hôte » [20]. 
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Les associations entre une molécule hôte et une molécule invitée sont généralement 

basées sur des interactions non covalentes multiples et simultanées entre plusieurs 

sites de ces molécules [21]. La Figure (I.5) montre un exemple d’un complexe 

d’inclusion. 

 

 

 

 

 

 

 

Figure.I.5. Exemple d’un Complexe d’inclusion entre l’émodine et 

l’hydroxypropyl- β-cyclodextrine [22]. 

La propriété complexant des cyclodextrines avec des molécules de dimensions 

inférieures à celles de leurs cavités, est attribuée au caractère amphiphile que 

présentent ces dernières. Le terme « complexe d’inclusion » a été présenté en 1950 

[23]. 

I .3.1. Facteurs influençant le procédé d’inclusion : 

La capacité d'une cyclodextrine à former un complexe d'inclusion avec une molécule 

invitée est fonction de trois facteurs clés : 

I.3.1.1. Taille de la cavité :  

Le premier est stéarique et dépend de la taille relative de la cyclodextrine par rapport 

à la taille de la molécule invitée ou de certains groupes fonctionnels clés dans 

l’invité. Si la molécule invitée n'est pas de la bonne taille, elle ne pourra pas s'insérer 

correctement dans la cavité de la cyclodextrine [24]. 
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I.3.1.2. Influence de la température : 

Évidemment, les changements de température peuvent affecter le processus de 

complexation. Dans la plupart des cas, une augmentation de la température 

diminuera L'importance des constantes apparentes pour la stabilité des complexes 

formés. Cet effet peut s'expliquer par une réduction possible des forces d'interaction 

internes [25]. 

I.3.1.3. Influence du pH : 

Le pH d'une solution affecte évidemment les propriétés (neutres ou ionisées) des 

molécules ionisables (selon leur constante d'acidité pKa). Pour les électrolytes 

faibles, la force d'interaction à CD dépend de l'état ionique de la molécule invitée, de 

la constante de dissociation de la molécule invitée et du pH de l'environnement. Pour 

la plupart La forme ionisée de la molécule a une interaction plus faible avec le CD 

que les molécules non ionisées ou neutres, surtout si le CD est neutre [25]. 

I.3.2. Thermodynamique de la complexation : 

La formation des complexes d'inclusion en solution est un équilibre dynamique 

l’association ou la dissociation du complexe formé est alors gouvernée par un 

équilibre thermodynamique. Dans le cas d’une complexation de stœchiométrie 1:1 

l'équilibre s’écrit : 

                                                    𝐾1:1 =
[𝐻:𝐼]

[𝐻][𝐼]
                                                      (I.1) 

Le processus de la complexation est suivi par des variations des fonctions 

thermodynamiques (ΔG, ΔH, ΔS) ainsi que par les diagrammes de solubilité telle 

que le diagramme de Higuchi et Connors.  

Initialement la cavité hydrophobe contient des molécules d'eau, ce qui est 

défavorable du point de vue énergétique (interaction polaire-apolaire) qui seront 

remplacé favorablement par une molécule lipophile suite à leur exclusion menant à 

un état d'équilibre thermodynamique favorable ; c'est la formation du complexe 

d'inclusion. Cette dernière est généralement associée à un ΔH négatif à cause de 

l'augmentation d'une part des interactions solvant-solvant et la réduction d'autre part 

des interactions solvant-cavité/solvant-invitée, ce qui représente un gain 

thermodynamique à la stabilité du complexe. 
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L'entropie ΔS augmente puisqu’avec l'exclusion des molécules d'eau de la cavité, celles-ci en 

solution acquiert plus de degré de liberté, ce qui renforce la stabilité du complexe [26]. 

I.3.3. Stœchiométrie de la complexation : 

La stœchiométrie du complexe dépend de la taille des molécules hôtes et invitées. 

Dans la littérature de chimie supramoléculaire, il existe différentes stœchiométries, 

du plus simple 1 (1 :1) au plus complexe assemblage 6 (2 :2). 

Par ailleurs, dans le vocabulaire de la chimie supramoléculaire, on utilise soit le 

terme inclusion ; c'est le cas où l'invité pénètre dans la cavité, et le terme association, 

dans ce cas l'invité interagit avec l'hôte à l'extérieur ou à la périphérie de celle-ci 

[26]. La Figure (I.6) montre toutes ces combinaisons. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figure I.6. Représentation schématique des stœchiométries et les différents 

assemblages. 
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I.3.4. Forces impliquées dans les complexes d’inclusion des cyclodextrines : 

Le phénomène de complexation est la résultante de nombreuses interactions mettant 

en jeu la molécule hôte, la molécule invitée et le solvant et conduisant à l’état 

thermodynamique le plus stable. La nature et l’importance relative des différents 

phénomènes responsables de la formation d’un complexe CD-soluté sont encore mal 

connues et font toujours l’objet d’une controverse. Les forces motrices les plus 

discutées sont les suivantes : 

I.3.4.1. Interactions de Vander Waals : 

L'interaction de van der Waals est une force électromagnétique résiduelle faible, agit 

entre les molécules et les atomes neutres. Elles sont une combinaison de trois forces 

différentes produites par diverses influences : 

• Forces de Keesom (effets d'orientation ou d'attraction) établit entre deux dipôles 

permanents par des forces électrostatiques (deux molécules polaires). 

• Forces de Debye (effets d'induction) : dues à l'attraction mutuelle d'un dipôle 

permanent avec un dipôle qu'il induit sur un groupement moléculaire polarisable 

voisin. 

•Forces de London (effets de dispersion) : les forces de dispersion de London 

existent entre les molécules non polaires et polaires, elles sont très faibles mais leur 

grand nombre les rend les plus important. 

Dans la chimie des cyclodextrines les forces de Vander Waals désignent soit la 

combinaison des forces d'induction de Debye et les forces de dispersion de London, 

soit les forces de dispersion de London uniquement [25]. 
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I.3.4.2. Les liaisons hydrogène : 

L’origine de la liaison hydrogène est essentiellement électrostatique et de type 

dipôle/dipôle induit.101 L’énergie totale d’une liaison hydrogène est en fait 

décomposée en plusieurs contributions de nature différente : électrostatique, 

polarisation, transfert de charge, dispersion, mais est dominée par sa contribution 

électrostatique à longue distance [27]. 

Ainsi, un atome d’hydrogène porté par un atome fortement électronégatif va porter 

une fraction de charge positive qui polarisera fortement une autre molécule 

possédant un doublet non liant. L’interaction forte entre le dipôle et le dipôle induit 

entraînera leur alignement et une grande proximité des atomes considérés par 

rapport aux interactions typiques de Van der Waals. La liaison hydrogène est donc 

fortement dirigée et d’énergie supérieure aux liaisons de Van der Waals [28]. 

I.3.4.3. Les interactions hydrophobes : 

Les effets hydrophobes sont également à prendre en considération.103 Souvent 

considérés comme une force, les effets hydrophobes sont en fait la manifestation de 

l’exclusion des grosses molécules ou particules des solvants polaires (souvent l’eau). 

Ces effets ont un rôle très important dans la complexation de molécules organiques 

par des hôtes macrocycliques dans l’eau et peuvent être divisés en deux 

composantes : entropique et enthalpique.  

 L’effet hydrophobe enthalpique consiste en la stabilisation des molécules 

d’eau qui ne solvatent plus l’hôte après la complexation avec le substrat.  

 L’effet hydrophobe entropique consiste en la plus grande continuité dans la structure 

du solvant après complexation entre la molécule hôte et la molécule invitée [28]. 
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I.3.5. Les avantages de la complexation : 

 Améliorer la solubilité. 

 Améliorer la biodisponibilité.  

 Améliorer la stabilité.  

 Formulation la plus simple. 

 Convertit les liquides et les huiles en poudres fluides. 

 Réduire l'évaporation et stabiliser les arômes. 

 Réduire les odeurs et le goût. 

 Réduit l’hémolyse. 

 Prévenir l'incompatibilité des mélanges [24]. 

I.3.6. Conséquences de la complexation : 

L’inclusion des molécules invitées dans la cavité des molécules hôtes constitue une 

encapsulation moléculaire et ces molécules voient leurs propriétés physicochimiques 

modifiées. Parmi ces modifications, on peut citer [28] : 

 Modifications de la solubilité dans l'eau. 

 Modification des propriétés spectrales. 

 Modifications de la réactivité chimique causées par les molécules. 

 Diffusion et volatilité réduites (dans le cas de substances volatiles). 

 Modification des propriétés chirales. 

 Modifications des propriétés biologiques (par exemple, propriétés 

hémolytiques. 
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I.3.7. Méthodes de caractérisation d'un complexe d'inclusion : 

La méthodologie suivie dans la caractérisation d'un complexe d'inclusion se fait 

selon deux voies qui sont dans la plupart des cas interdépendantes ou 

complémentaires, comme en témoignent les revues scientifiques spécialisées dans ce 

domaine. 

La première voie est expérimentale qui englobe une série de techniques : la 

détermination de la stœchiométrie du complexe, analyse par calorimétrie 

différentielle (DSC), analyse par thermogravimétrie (TG) pour aboutir aux 

différentes analyses spectrales (UV, RMN, IR, diffraction par rayon X, fluorimétrie). 

La deuxième voie est théorique basée sur des méthodes de la modélisation 

moléculaire : la mécanique classique (mécanique moléculaire, dynamique 

moléculaire) et la mécanique quantique (Hartree-Fock, DFT) ainsi que les méthodes 

hybrides [26]. 
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II.1. Introduction : 

La connaissance de la structure électronique des molécules est très importante pour 

comprendre la géométrie, les propriétés et la réactivité. Les modèles purement 

classiques de l’atome et des molécules ne peuvent rendre-compte de certaines 

propriétés comme les spectres d’absorption et d’émission. Le besoin d’expliquer ces 

phénomènes a conduit au développement de la mécanique quantique qui a permis de 

développer des théories précises et quantitatives de la structure électronique des 

molécules [1]. 

La modélisation moléculaire a pour but de prévoir la structure et la réactivité des 

molécules ou des systèmes de molécules. De ce fait, elle implique l'utilisation des 

méthodes de calcul théoriques (mécanique moléculaire, dynamique moléculaire, 

mécanique quantique ab-initio ou semi-empirique, ...) permettant de déterminer la 

représentation graphique de la géométrie ou de la configuration des atomes d'une 

molécule et d'évaluer les propriétés physico-chimiques de la molécule étudiée. Aussi 

en association à une représentation infographique des stéréochimies permet 

d'interpréter des phénomènes physico-chimiques, de suggérer des nouvelles 

expériences et d'analyser des résultats d'une façon plus critique que les expériences 

classiquement utilisées [2]. 

Les méthodes de modélisation basées sur la mécanique quantique visent à décrire le 

système étudié par une fonction d’onde Ψ. Celle-ci n’a pas de signification physique 

en tant que telle, mais son carré caractérise la probabilité de trouver un électron dans 

un volume donné [3]. 

II.2. Equation de Schrödinger : 

L’équation de Schrödinger indépendante du temps constitue un concept fondamental 

de la chimie quantique. La résolution de cette équation donne accès à l’énergie totale 

E ainsi qu’à la fonction d’onde Ψ associée à tout système moléculaire [4]. 

                                                          𝓗𝝍= 𝑬𝝍                                             (II.1) 
Où : 

𝝍 : Fonction d’onde du système.  

𝓗 : Opérateur Hamiltonien 
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E : Énergie totale du système. L’Hamiltonien 𝓗 associé à un système à plusieurs 

particules en interaction (N noyaux et n électrons) est défini par la somme de cinq 

termes d’énergie cinétique et potentielle (électrostatique) 

Soit : 

𝐇 = 𝐓𝐞 + 𝐓𝐍 + 𝐕𝐞𝐍 + 𝐕𝐍𝐍                                        (II.2) 

Où    

  𝑻𝒆 =  − ∑
𝟏

𝟐

𝒏
𝒊=𝟏 𝜵𝒊

𝟐 :       Energie cinétique des n électrons 

𝑻𝑵 = − ∑
𝟏

𝟐𝑴𝑨
𝜵𝑨

𝟐𝒏
𝑨=𝟏  :    Energie cinétique des N noyaux  

𝑽𝒆𝑵 = − ∑ ∑
𝒁𝑨

𝒓𝒊𝑨

𝑵
𝑨=𝟏

𝒏
𝒊=𝟏  :  Energie d'attraction noyaux- électrons 

𝑽𝒆𝒆 = ∑ ∑
𝟏

𝒓𝒊𝒋

𝒏
𝒋>𝑖

𝒏
𝒊=𝟏 :         Energie de répulsion électrons-électrons 

𝑽𝑵𝑵 = ∑ ∑
𝒁𝑨 𝒁𝑩

𝑹𝑨𝑩

𝑵
𝑩>𝐴

𝑵
𝑨=𝟏  : Energie de répulsion noyaux- noyaux 

𝐌𝐀Est la masse du noyau, 𝒓𝒊𝑨 est la distance entre l’électron i et le noyau A,𝑹𝑨𝑩est 

la distance entre les noyaux de l’atome A et de l’atome B dont les charges nucléaires 

sont respectivement 𝐙𝐀et 𝐙𝐁, 𝛁𝒊
𝟐est le Laplacien du ièmeélectron défini de la 

manière suivante : 

𝛁𝒊
𝟐 =

𝝏𝟐

𝝏𝑿𝟐 + 
𝝏𝟐

𝝏𝒀𝟐 + 
𝝏𝟐

𝝏𝒁𝟐                                                 (II.3) 

Ainsi l’énergie du système peut être déterminée par intégration de l’équation de  

Schrödinger: 

              E =
∫ 𝝍∗ 𝑯𝝍

∫ 𝝍∗𝝍
                                                      (II.4) 

La résolution exacte de cette équation n’est possible que pour l’atome d‘hydrogène 

et les systèmes mono-électroniques. Pour les systèmes polyélectroniques, on fait 

appel aux méthodes d’approximation, pour la résolution approchée de l’équation de 

Schrödinger [2]. 
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II.3. Approximation de Born-Oppenheimer (BO) :  

C’est la première et la plus fondamentale des approximations utilisées dans toutes 

les méthodes de mécanique quantique (MQ). Elle consiste à considérer que les 

électrons évoluent dans un champ des noyaux fixes, dont les coordonnées {Rj} sont 

des paramètres et non plus des variables du système [5]. 

Cette approximation se justifie par la grande différence de masse entre noyaux et 

électrons (un noyau est en effet 1836 fois plus lourd qu’un électron), qui fait tendre 

vers zéro le terme d’énergie cinétique qui leur est associé, et rend l’énergie 

potentielle répulsive (noyaux-noyaux) comme constante pour une géométrie donnée 

[6]. 

Dans le cadre de cette approximation, l’Hamiltonien du système est réécrit comme la 

somme d’un opérateur électronique et d’une constante correspondant directement à 

l’énergie des noyaux. 

                                   H=𝐇𝐞𝐥𝐞 + 𝐄𝐧𝐮𝐜𝐥                                                         (II.5) 

Avec : 

                       𝐇𝐞𝐥𝐞 = − ∑
𝟏

𝟐

𝐧
𝐢=𝟏 𝛁𝐢

𝟐 −∑ ∑
𝐙𝐀

𝐫𝐢𝐀

𝐍
𝐀=𝟏

𝐧
𝐢=𝟏 + ∑ ∑

𝟏

𝐫𝐢𝐣
𝐢<𝑗

𝐧
𝐢=𝟏           (II.6) 

L’approximation de Born-Oppenheimer a ainsi permis de simplifier le problème en 

le réduisant à la résolution de l’équation de Schrödinger électronique suivante : 

 

                              𝐇𝐞𝐥𝐞𝛙 𝐞𝐥𝐞 = 𝐄𝐞𝐥𝐞𝛙 𝐞𝐥𝐞                                               (II.7) 

 

Où 𝐸𝑒𝑙𝑒  est l’énergie électronique, valeur propre de l'hamiltonien électronique  𝐻𝑒𝑙𝑒  

associé à la fonction d’onde électronique 𝜓𝑒𝑙𝑒  .L’énergie totale du système est 

calculée en fonction de l’ensemble des coordonnées des noyaux {Rj} et est appelée 

surface d’énergie potentielle. 
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II.4. L’approximation spin-orbitale : 

L'évaluation des énergies associées à la répulsion électron-électron dans les 

systèmes multi-électrons reste un problème majeur en chimie quantique. Pour 

surmonter cette difficulté, en 1928Hartreeintroduite l’approximation spin-orbitale 

consiste à écrire la fonction d’onde pour un système polyélectronique sous forme de 

produit de spin-orbitales mono-électroniques supposées normalisées [7]. 

         𝛙𝐞 = (𝟏, 𝟐, 𝟑, . . . . . 𝐧𝐞) = 𝛟𝟏(𝟏), 𝛟𝟐(𝟐), 𝛟𝟑(𝟑), . . . . . 𝛟𝐧𝐞
(𝐧𝐞)          (II.8)    

Sachant que chaque spin-orbitale est le produit d’une fonction de position de 

l’électron𝜙𝑖et d’une fonction de spin𝜂 (𝑠𝑖). 

                             𝛟𝐢(𝐧𝐢) = 𝛟𝐢(𝐫𝐢). 𝛈(𝐬𝐢)                                                     (II.9) 

On associe à la fonction de spin𝜂(𝑠𝑖)deux formes :𝛼 α pour le spin + 1
2⁄  et 𝛽pour le 

spin -1
2⁄  

II.5. Méthode de la théorie de la fonctionnelle de la densité (DFT) : 

Dans le formalisme de la théorie de la fonctionnelle de la densité, on exprime 

l’énergie en fonction de la densité électronique. Les premiers à exprimer l'énergie en 

fonction de la densité ont été Llewellyn Thomas et Enrico Fermi à la fin des années 

1920. Le modèle de Thomas-Fermi développé en 1927 a été le premier à utiliser le 

concept de densité électronique Calculer l'énergie d'un atome [8]. 

II.5.1. Objectif : 

L'objectif principal de la théorie de la fonctionnelle de la densité est de remplacer la 

fonction d'onde multi-électronique par la densité électronique comme quantité 

fondamentale pour les calculs. Alors que la fonction d'onde multiélectronique 

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

densité est seulement fonction de trois variables ; c'est donc une quantité plus facile 

à manipuler mathématiquement et conceptuellement. 

Le principe de la DFT consiste en une reformulation du problème quantique à N 

corps en un problème mono corps (ou, à la rigueur, bi-corps si l'on considère les 

problèmes de spin) avec pour paramètre la densité électronique.  
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L'idée centrale de la DFT est que la seule densité électronique de l'état fondamental 

du système détermine entièrement les valeurs moyennes des observables, comme 

l'énergie [9]. 

La DFT trouve ses origines dans le modèle développé par Llewellyn Thomas et 

Enrico Fermi à la fin des années 1920. Néanmoins il faudra attendre le milieu des 

années 1960 et les contributions de Pierre Hohenberg, Walter Kohn et Lu Sham pour 

que soit établi le formalisme théorique sur lequel repose la méthode actuelle [10]. 

II.5.2. Théorèmes de Hohenberg et Kohn : 

La DFT a véritablement débuté avec les théorèmes fondamentaux de Hohenberg et 

Kohnen 1964[11], qui établissent une relation fonctionnelle entre l’énergie de l’état 

fondamental et sa densité électronique. Les deux théorèmes montrent l’existence 

d’une fonctionnelle de la densité qui permet de calculer l’énergie de l’état 

fondamental d’un système 

L’hamiltonien d'un système de n électrons en interaction se déplaçant dans un 

potentiel extérieur fixe 𝑉𝑒𝑥𝑡 (r) est donné par : 

                                 𝐇𝐞𝐥𝐞  =  𝐓 +  𝐕𝐞𝐞  +  𝐕𝐞𝐱                                       (II.10) 

 

T et 𝑉𝑒𝑒sont respectivement les termes d’énergie cinétique et d’interaction électron-

électron 

Le premier théorème de Hohenberg et Kohn lie de manière univoque le potentiel 

𝑉𝑒𝑥𝑡(r) à la densité électronique. C’est à dire, à une densité électronique donnée 

correspondun potentiel extérieur unique 𝑉𝑒𝑥𝑡(r). En connaissant la densité, le terme 

𝑉𝑒𝑥𝑡(r) est donc connu, ce qui permet de déterminer l’expression de l’Hamiltonien 

𝐻𝑒𝑙𝑒  utilisé dans le calcul des différentes propriétés d’un système quelconque 

(exemple : énergie) 

L’énergie totale du système E [ρ(r)] sera donc une fonctionnelle de la densité 

électronique qui s’exprime par : 

                       E[𝝆(𝐫)] = T[𝝆(𝐫)] + V𝒆𝒆[𝝆(𝐫)] + V𝒆𝒙𝒕[𝝆(𝐫)]               (II.11) 
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[(𝐫)] la fonctionnelle d'énergie cinétique, 𝐕𝐞𝐞[𝝆(𝐫)] le potentiel d'interaction 

électronique et𝐕𝐞𝐱𝐭[𝝆(𝐫)] le potentiel externe. Les deux premières quantités sont 

rassemblées en une fonctionnelle universelle de Hohenberg et Kohn (𝐅𝐇𝐊), 

indépendante du potentiel extérieur : 

 

                     E[𝝆(𝐫)] = ∫𝝆(𝒓) 𝒗 (𝒓)𝒅𝒓 + 𝐅𝐇𝐊 [𝝆(𝐫)]                              (II.12) 

 

Ce second théorème stipule que la fonctionnelle de la densité qui permet d’accéder à 

l’énergie de l’état fondamental donne la plus basse énergie si la densité est celle de 

l’état fondamental. Ce théorème se base sur le principe variationnel analogue à celui 

proposé dans l’approche de Hartree-Fock pour une fonctionnelle de la fonction 

d’onde, mais appliqué cette fois à une fonctionnelle de la densité électronique : 

 

                                                
𝛛𝐄[𝛒(𝐫)]

𝛛𝛒(𝐫)
= 𝟎                                               (II.13) 

Ce deuxième théorème peut être énoncé de la façon suivante : L’énergie associée à 

toute densité d’essai satisfaisant aux conditions aux limites, et à un potentiel 𝑉𝑒𝑥𝑡(r), 

est supérieure ou égale à l’énergie associée à la densité électronique de l’état 

fondamental [2]. 

II.5.3. Equations de Kohn-Sham :    

En 1965, Kohn et Sham ont développé une méthode pratique pour trouver l’énergie 

de l'état fondamental à partir de la densité électronique de l'état fondamental.   Car 

les théorèmes de Hohenberg et Kohn ne donne pas de procédure pour calculer cette 

énergie. L'idée de Kohn-Sham est d'utiliser un système imaginaire de n électrons 

sans interaction avec la même densité d'électrons que le système réel dans 

l’interaction [2]. 

                  𝐄[𝛒𝐫] = 𝐓[𝛒(𝐫)] + ∫ 𝛒(𝐫) 𝐕(𝐫)𝐝𝐫 + 𝐕𝐞𝐞[𝛒(𝐫)] + 𝐄𝐱𝐜[𝛒(𝐫)]                (II.14) 

Dans laquelle le terme 𝐓[𝛒(𝐫)]représente l'énergie cinétique d'un système de particules 

sans interaction et possédant la même densité que le système réel. 
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 Les deux termes suivants décrivent respectivement l'énergie d'attraction électron-

noyau et le terme répulsif biélectronique électron-électron. Le dernier terme, 𝐄𝐱𝐜 est 

défini comme l'énergie d'échangecorrélation. 

Il caractérise les contributions d'échange et de corrélation (directement pris en 

compte en DFT, contrairement aux méthodes HF). Malheureusement, ce dernier 

terme est inconnu, et il convient de l'approximer afin de pouvoir résoudre l'équation 

de Kohn-Sham. 

Différents types de fonctionnelles ont été développés afin de représenter au mieux 

les contributions d'échange et de corrélation. Nous pouvons citer : 

 Les fonctionnelles LDA (Local Density approximation). 

 Les fonctionnelles GGA (Generalized gradient approximation). 

 Les fonctionnelles méta-GGA. 

  Les fonctionnelles hybrides méta-GGA 

II.6. Fonctionnelle hybride : 

II.6.1. La fonctionnelle B3LYP : 

La fonctionnelle B3LYP est une fonctionnelle hybride GGA, c'est une combinaison 

entre la fonctionnelle d’échange B88 proposée par Becke en 1988[12]. La 

fonctionnelle décorrélation LYP développée par Lee, Yang et Parr [13], s’écrit : 

       𝐄𝐗𝐂 = (𝟏 − 𝐚)𝐄𝐗
𝐋𝐒𝐃 + 𝐚𝐄𝐗

𝐇𝐅 + 𝐛𝐄𝐗
𝐁𝟖𝟖 + 𝐜𝐄𝐂

𝐋𝐘𝐏 + (𝟏 − 𝐜)𝐄𝐂
𝐋𝐒𝐃              (II.15) 

Avec les coefficients égaux à : a=0,20, b=0,72, c=0,81. sont des quantités semi-

empiriques déterminées par un lissage des chaleurs de formation d’un ensemble 

standard de molécules. Cette fonctionnelle donne des résultats remarquablement 

précis pour un grand nombre de systèmes [14]. 

La fonctionnelle B3LYP est comptée parmi les fonctionnels hybrides les plus 

utilisées pour l’étude de systèmes moléculaires. 
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II.6.2. La fonctionnelle B97 : 

La fonctionnelle de densité B97 introduit par Becke en 1997, elle est basée sur un re 

mappage de la variable de gradient réduit. Elle est évaluée dans une orbitale 

gaussienne de taille moyenne [15]. 

II.7. Méthodes d'analyses de la densité électronique : 

II.7.1. Les Orbitales Frontières HOMO-LUMO : 

Lorsque deux atomes se combinent, les deux orbitales atomiques créent deux 

orbitales moléculaires : une orbitale d’énergie inférieure (orbitale liante) et une autre 

orbitale d’énergie supérieure (orbitale anti liante). Si 𝑛𝐴et 𝑛𝐵sont les nombres des 

OM de A et B, le calcul des OM revient alors à traiter 𝑛𝐴𝑛𝐵 problème à deux 

orbitales. 

Une première simplification peut être faite en notant l'interaction à 2électrons sont 

stables, tandis que les interactions à 4 électrons sont instables. 

Fukui (Prix Nobel 1981) introduisit alors une approximation en 1952, puisque plus 

les orbitales sont proche, plus leur interaction est forte, on ne considèrera que les 

interactions correspondantes aux deux paires d’OM occupées vacantes les proches, 

et on négligera tout le reste. 

La plus haute OM occupée HOMO (Highest Occupied Molecular Orbitals) et la plus 

basse vacante LUMO (Lowest Unoccupied Molecular Orbitals) sont appelées par 

Fukui orbitales frontières car elles séparent les orbitales occupées des orbitales 

vacantes Figure (II.1). 

 

Figure II.1. Approximation des orbitales frontières HOMO-LUMO. 

 



Chapitre II                                    Concepts et méthodes de la chimie quantique 
 

34 
 

Le caractère donneur et accepteur d’électron peut être déduit à partir des valeurs de 

l’énergie des orbitales moléculaires (HOMO, LUMO). 

 HOMO : traduit le caractère électro-donneur (nucléophile) de la molécule. 

Plus l'énergie de cette OM est élevée, plus la molécule cédera facilement des 

électrons 

 LUMO : traduit le caractère électro-accepteur (électrophile) de la molécule. 

Plus l’énergie de cette OM est faible, plus la molécule acceptera facilement 

des électrons. 

II.7.2. Les descripteurs globaux de réactivité : 

Les descripteurs globaux qui sont entre autres l’électronégativité (χ), le potentiel 

chimique (μ), la dureté chimique (η) et l'indice de L’électrophilie (ω) ont été 

calculés en utilisant les énergies des orbitales frontières 𝐸𝐻𝑂𝑀𝑂comme l'énergie 

d'ionisation) et 𝐸𝐿𝑈𝑀𝑂comme l'affinité électronique). 

Ces descripteurs sont indépendants de l’espace, donc ils prennent la même valeur en 

tout point du système auquel ils se rapportent. Ils permettent donc de décrire la 

stabilité ou la réactivité globale d’une molécule. 

Le potentiel électrochimique (μ), est lié à l’électrophilicité et la nucléophilie d’une 

molécule [16], Il est l’inverse de l’électronégativité de Mulliken (χ)[17]. 

S’écrit :                𝜇 =−
𝟏

𝟐
 (𝑬𝑯𝑶𝑴𝑶 + 𝑬𝑳𝑼𝑴𝑶)= -(χ)                               (II.16) 

La dureté globale (η), exprime la résistance de la molécule au transfert de charge 

qu’il s’agisse d’un gain ou d’une perte, elle mesure donc la stabilité de la molécule 

[18] : 

                           𝜼= 
𝟏

𝟐
(𝑬𝑳𝑼𝑴𝑶 − 𝑬𝑯𝑶𝑴𝑶)                                                  (II.17) 

L’électrophilicité (𝝎) s’écrit :  

                           𝝎 =
𝝁𝟐

𝟐𝜼
                                                                             (II.18) 

Et on a : 

                                           ΔN=
𝝁

 𝜼
                                                            (II.19) 
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Et : 

             ECT =(∆𝑵𝒎𝒂𝒙)𝑯ô𝒕𝒆 − (∆𝑵𝒎𝒂𝒙)𝒊𝒏𝒗𝒊𝒕é                                  (II.20) 

II.7.3. L’analyse des Orbitale de liaison naturelle (Natural Bond Orbital NBO) : 

L’idée originale de la méthode NBO est de proposer un découpage de la densité 

électronique d’un système moléculaire pour décrire la structure électronique de la 

molécule dans un schéma de type Lewis [21]. Ainsi la densité est décrite sur et entre 

les atomes avec des doublets de cœur (CR), des doublets non-liants (LP), des 

doublets de liaison (BD) résultant de la mise en commun par deux atomes de deux 

électrons dans des orbitales hybrides. 

La construction des NBO permet de déterminer une énergie 𝐸𝐿𝑒𝑤𝑖𝑠 de la 

fonctiond’onde. La différence entre E et𝐸𝐿𝑒𝑤𝑖𝑠permet d’évaluer la qualité du schéma 

de Lewis proposé. Une analyse perturbatrice des interactions « donneuses-

acceptrices », appelée analyse perturbatrice au second-ordre est effectuée entre les 

NBO occupées (donneuses) type de Lewis et les NBO inoccupées (acceptrices), 

non-Lewis [22]. Elle traduit l’interaction « donneuse-acceptrice ». Elle mesure le 

transfert d’énergie engendré par la combinaison d’une NBO (i) occupée (donneuse) 

et une NBO (j) vacante (acceptrice). 

L’énergie de stabilisation E liée à la délocalisation de i vers j, est explicitement 

estimée par l'équation suivante [23] : 

                             𝐄𝟐 = ∆𝐄𝐢𝐣 = 𝐪𝐢
𝐅(𝐢,𝐣)𝟐

𝛆𝐢𝛆𝐣
                                                     (II.21) 

Où 𝑞𝑖 est l'occupation de l’orbitale donneuse, F (i, j) est l’opérateur de Fock et 𝜀𝑖, 𝜀𝑗 sont les 

énergies des orbitales NBO [24]. 

II.7.4. Analyse des interactions non covalentes (NCI) : 

La méthode d'analyse des interactions non covalentes est parmi les conséquences de 

la théorie de la fonctionnelle de la densité (DFT), en utilisant d'une part la densité 

électronique du système, ρ qui est la quantité clé à partir de laquelle toutes les 

propriétés chimiques peuvent en principe être obtenue et d'autre part le gradient de  
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la densité réduit (DRG); 𝑠 (𝜌) utilisé pour analyser la nature de ces interactions [25], 

tel que: 

                                      S(𝝆)=
|𝜵𝝆|

𝟐(𝟑𝝅𝟐)
𝟏
𝟑𝝆

𝟒
𝟑

                                              (II.22) 

Deux situations se présentent : 

 S(𝜌)→ ∞ pour lequel ρ est prédominante par rapport à ∇ρ (ρ→ 0), cette 

situation correspond à des régions de faible densité. 

 S(𝜌)→ 0 dont ∇ρ→ 0 est prédominant par rapport à ρ, c'est à dire que même 

pour des valeurs élevées de ρ, le gradient réduit reste relativement très faible. 

Les points de l'espace concernés correspondant à cette situation, sont 

généralement les points critiques de liaisons (PCL) [26]. 

Les liaisons non covalentes correspondent à l'espace de faible densité et afin de 

déterminer leurs types, la méthode NCI utilise le Laplacien de la densité ∇2𝜌 qui est 

décomposé en la somme de trois valeurs propres de la matrice Hessienne de la 

densité électronique selon les trois axes principaux de la variation maximale, tel que 

: 

                                       𝛁𝟐𝝆 = 𝝀𝟏 + 𝝀𝟐 + 𝝀𝟑                                        (II.23) 

 

𝜆2Caractérise la variation de la densité dans un plan perpendiculaire à l'axe 

internucléaire et elle peut être positive ou négative, c'est cette grandeur qui est utilisé 

dans la méthode NCI. Les types d’interaction peuvent être mieux compris par les 

valeurs de ρ ainsi que le signe de 𝜆2, on distingue trois types d'interactions : 

interactions attractives comme liaison hydrogène, interactions faibles de Van der 

Waals   et interactions de répulsion stérique [27]. La Figure (II.2) montre le 

domaine d’existence des différents types d’interactions par l’analyse NCI. 
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Figure. II.2. Le domaine d’existence des différents types d’interactions par 

l’analyse NCI.  

II.7.5. L’analyse QTAIM : 

La théorie quantique des atomes dans les molécules (QTAIM) est une méthode 

d'analyse topologique de la densité de l'électron et de ses dérivées (∇ρ, ∇2ρ) 

développée par Bader [28]. Elee permet la description de divers interactions inter et 

intramoléculaires. Cette méthode définit précisément le critère d'existence de 

l'interaction interatomique par l'apparition d’une liaison au point critique (LPC) 

entre deux atomes. En particulier, les interactions de liaison hydrogène peuvent être 

caractérisées et quantifiées efficacement par l'utilisation d'une variété de paramètres 

topologiques : la densité électronique ρ, son Laplacien ∇2ρ et la densité d'énergie 

électronique totale (H) au point critique. La force de la liaison est prédite à partir de 

la valeur ρ. Cependant, ∇2ρ est utilisé pour identifier la nature de la liaison ou de 

l'interaction ainsi que pour fournir des informations sur la concentration de charge. 

Plus précisément, pour les interactions covalentes, les valeurs de ρ sont supérieures à 

0,2 u.a. tandis que les liaisons hydrogène, les interactions Van der Waals sont 

définies par des valeurs inférieures à 0,1 ua. De plus, une valeur positive de ∇2ρ 

signifie qu'il existe une déplétion de charge au PC tandis que la valeur négative 

indique l'existence d'une concentration de charge locale caractéristique d'une 

interaction covalente. Pour le paramètre topologique H, selon Cremer et Kraka [29], 

la valeur est positive dans les interactions à non covalente et négative pour les 

interactions covalentes. 
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III.1. Introduction : 

Le modèle d’inclusion du complexe de l’émodine (EM) avec l’hydroxypropyl- β-

cyclodextrine (HPβ-CD) proposé par, NengQio et al [1], sur la base d’une étude 

expérimentale a confirmé la formation du complexe d'inclusion avec une 

stœchiométrie1:1, en se basant sur diverses techniques d’analyses physico-

chimiques comme la résonance magnétique nucléaire du proton (1H RMN), 

spectroscopie infrarouge (IR), diffractométrie des rayons (RX) et microscopie 

électronique à balayage (MEB). 

Afin d'obtenir des informations complémentaires et utiles sur le phénomène de 

complexation, qui est inaccessible expérimentalement, nous avons envisagé une 

étude théorique de la complexation par inclusion de l’émodine avec 

l’hydroxypropyl-β-cyclodextrine. L'objectif de ce travail est de fournir des 

informations approfondies sur la géométrie structurale du complexe d'inclusion et de 

souligner les principales interactions intermoléculaires responsables à la stabilité du 

complexe formé via l'analyse NBO, QTAIM et interaction non covalente (NCI).  

Enfin, une corrélation entre les déplacements chimiques calculés avec la méthode de 

l'orbitale atomique de jauge (GIAO) et les données expérimentales de RMN 1H est 

obtenue. 

 

III.2. Méthodes et stratégies de calculs : 

L’inclusion de l’EM dans la cavité de HPβ-CD a été simulée selon deux modèles 

[voir Figure (III.1)].  La molécule invitée EM peut être insérée à l’intérieur de la 

cavité en supposant deux Conformations différentes. A : le groupe méthyle (CH3) de 

l’invité face aux hydroxyles secondaires de la cavité HPβ-CD, tandis que pour la 

conformation B la fonction alcool (OH) face aux hydroxyles secondaires. 

 

 

 



Chapitre III                                                                      Résultats et discussions 
 

42 
 

                          

       

 

Figure III.1.  Les deux modes d'inclusion A et B pour le complexe EM@HPβ-CD. 

 

Pour la formation du complexe   nous avons suivi la méthode décrite dans la 

littérature [2]. La molécule invitée est placée au centre de la molécule hôte, aucune 

contrainte n’a été imposée c’est à dire les deux molécules (hôte et invitée) étaient 

libres de ce de placées lors de l’optimisation. Les structures géométriques des 

molécules hôte et invitée ainsi que leur complexe d’inclusion ont été optimisées via 

la fonctionnelle B97-D3/6-31G (d,p) et B3LYP-D3/6-31G (d,p). Le choix de ces 

deux fonctionnelles B97-D3 [3,4] et B3LYP-D3 [5,6] a montré qu’elles prédisaient 

des interactions non covalentes satisfaisantes. Dans notre travail nous avons utilisé 

la dernière version D3 [7,8] développée par Grimme’s inclus le terme de corrections 

de dispersion, afin de fournir une description raisonnable des interactions non 

covalentes. Plus précisément les interactions faibles comme la liaison hydrogène et 

les interactions de Van der Waals responsables de la stabilisation de ces complexes.  

 

Après, une fois la conformation la plus favorable est obtenue, les interactions 

intermoléculaires non covalentes détaillées entre l’EM et HPβ-CD ont été analysées 

par la méthode de gradient de densité réduite (RDG) des interactions non-covalentes 

(NCI), atomes dans les molécules (AIM) et l’orbitale de liaison naturelle (NBO). 

Les résultats pourraient fournir des informations importantes sur le mécanisme 
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d'inclusion et les forces motrices responsables à la formation et à la stabilité de 

complexe d'inclusion formé. 

Tous les calculs de la théorie fonctionnelle de la densité ont été effectués avec le 

logiciel Gaussian 09 [9], l’analyse NCI-RDG a été réalisée en utilisant le programme 

Multiwfn [10], et AIM par le logiciel ADF [11]. 

 

L'énergie de complexation (ΔE complexation) lors de la complexation entre EM et 

HPβ-CD a été calculée selon l'équation (III.1). 

          ΔE complexation = 𝑬𝒄𝒐𝒎𝒑𝒍𝒆𝒙𝒆– (E HPβ-CDlibre + E EM libre)                       (III.1) 

Où  𝐸𝑐𝑜𝑚𝑝𝑙𝑒𝑥𝑒 , EHPβ-CD libre et EEM libre représentent respectivement les énergies du 

complexe de HPβ-CD libre et de l'EM libre. 

Les effets de solvants ont été pris en compte en utilisant la méthode de modèle de 

continuum polarisable implicite (PCM) implémenté dans le logiciel Gaussian09. Les 

énergies libres (ou l’enthalpie libre) de Gibbs de solvatation ont été calculées dans 

l'environnement diélectrique de l'eau (ε = 78,4). Des calculs de fréquence vibratoire 

harmonique ont été effectués pour confirmer le caractère minimum des structures 

obtenues. 

Les énergies libres de Gibbs pour l'inclusion dans l'eau, ∆𝐺𝑠𝑜𝑙 , ont été calculées 

comme la somme de deux contributions : L’énergie libre en phase gazeuse ∆𝐺𝑔𝑎𝑠et 

l’énergie libre de solvatation ∆𝐺𝑠𝑜𝑙𝑣 comme le montre l’équation (III.2) [12]. 

. 

∆𝑮𝒔𝒐𝒍 = ∆𝑮𝒈𝒂𝒔+ ∆𝑮𝒔𝒐𝒍𝒗                                          (III.2) 

Où  

∆𝑮𝑮𝒂𝒔= (Gcomplexe- (G invité+ G hôte)) gaz 

∆𝑮𝒔𝒐𝒍𝒗= (Gcomplexe- (G invité+ G hôte)) solvate 
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III.3. Résultats et discussions : 

III.3.1. Les énergies et les structures géométriques : 

L'énergie de complexation pour les deux conformations en phase gazeuse et en 

solution aqueuse sont résumées dans le Tableau (III.1). D’après les résultats 

obtenus, la conformation A avait une énergie de complexation relativement faible, 

ce qui suggère que la conformation A était la plus énergétiquement favorisée. De 

plus, la comparaison des résultats montre que la fonctionnelle B3LYP prédit des 

structures géométriques plus stables pour les deux conformations que la 

fonctionnelle B97. Pour cette raison les structures géométriques obtenues avec la 

fonctionnelle B3LYP seront utilisées pour la suite de notre travail. 

D’autre part les paramètres thermodynamiques ΔH°, ΔG° et ΔS° pour les complexes 

d'inclusion EM/HPβ-CD montrent que :  

 Les valeurs de ΔG° sont négatives pour les deux conformations, ce qui 

suggérait que la formation du complexe d'inclusion EM/HPβ-CD est un 

processus spontané dans les conditions standards (1 atm et 298,15 K).  

 ΔH° étaient également négative, indiquant que le processus de formation du 

complexe d'inclusion EM/HPβ-CD était exothermique. Selon Ross et al. [13], 

le type d'interactions intermoléculaires peut être distingué selon le signe de 

∆H° et ∆S° : 

 Une interaction est électrostatique lorsque ∆H° < 0 et ∆S° > 0. 

 Interaction de van der Waals et liaisons hydrogène lorsque ∆H°<0 et 

∆S< 0°.   

 Interaction hydrophobe lorsque ∆H° > 0 et ∆S° > 0.  

Par conséquent, dans notre cas l'interaction Van der Waals et les liaisons hydrogène 

sont les principales forces motrices dans la formation et la stabilisation du complexe 

d'inclusion EM/HPβ-CD. La comparaison des valeurs de ΔG° et ΔH° pour les deux 

conformations dans les deux phases et avec les deux fonctionnelles a montré   que la 

conformation A étaient relativement faibles, suggérant que du point de vue 

thermodynamique, la formation de la conformation A est plus facile, stable et 

spontanée par rapport à la conformation B.  
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Tableau III.1. Les énergies de complexation et les paramètres thermodynamiques 

obtenus dans la phase gazeuse et la phase aqueuse pour les deux conformations. 

 

Les géométries entièrement optimisées des complexes formés dans les deux phases, 

sont rapportées sur la Figure (III.2). D’après cette figure nous avons remarqué que 

pour la conformation A la fonction alcool OH de l’EM est orientée vers les 

hydroxyles secondaires de HP β-CD et le 𝐶𝐻3 et les trois cycles phényliques sont 

totalement inclus dans la cavité hydrophobe et orientés vers les hydroxyles 

primaires. Ces résultats concordent très bien avec la structure proposée 

expérimentalement [1]. Pour la conformation B c’est l’inverse. Pour les deux 

conformations la disposition de la molécule invitée à l’intérieure de la cavité de la 

molécule l’hôte lui a permis d’établir des liaisons hydrogènes assurant ainsi la 

stabilité des deux conformères [voir le Tableau (III.2) et Figure (III.2), ainsi que 

l’annexe 1 pour les numérotations des atomes de HP β-CD et l'EM]. 

 

 

 

Tableau III.2. Les liaisons hydrogènes établies dans les deux conformations.  

 

Dans la phase gazeuse 
 

Dans la phase aqueuse 

B3LYPD3/6-31G(d,p) Conformation A Conformation B Conformation A Conformation B 

ΔE (kcal/mol) -80,01 -60,83 -62,61 -53,83 

ΔG° (kcal/mol) -60,65 -39,62 -44,24 -33,84 

ΔH° (kcal/mol) -77,92 -58,53 -59,92 -50,81 

ΔS°(cal/mol.K) -57,93 -63,42 -52,46 -56,94 

B97-D3/6-31G(d,p) 

ΔE (kcal/mol) 
 

-42,52 

 

-37,16 

 

-38,57 

 

-31,64 

ΔG° (kcal/mol) 

 

-25,93 

 
-17,23 -19,46 

 

-9,16 

 

ΔH° (kcal/mol) -40,23 -34,09 -34,65 -27,15 

ΔS°(Cal/mol.K) 

 

-47,96 

 

-56,54 

 

-50,94 

 

-60,33 
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Dans la phase gazeuse Dans la phase aqueuse 

     B3LYP-D3/6-31G (d, p) 

Conformation A 

Liaison d(Ǻ) Liaison d(Ǻ) 

C25-H30 …O220 2.1 O221-H246 …O122 2.9 

C6-H9……O221 2.9 C6-H9………O221 2.6 

O218-H245….O73 2.4 O218-H245.….O73 2.5 

C67-H78….O213 2.7 C35-H40……O220 2.8 

C229-H238….O32 2.7 C65-H70…..O218 2.7 

Conformation B 

O222-H247.…O80 2.0                O222-H247….O80 1.9 

C55-H60.…..O220 2.3                 C55-H60…..O220 2.2 

O221-H240…O112 2.0                 O221-H240…O112 1.9 

   B97D3/6-31G(d,p) 

Conformation A 

C25-H30 …O220 2.1 C6-H9……O221 2.8 

C6-H9……O221 2.7 C35-H40…O220 2.8 

O218-H245…O73 2.6 C65-H70…O219 2.9 

C65-H70..…O218 2.7 O218-H245…O73 2.6 

Conformation B 

O222-H247…O76 1.7 O222-H247…O76 1.7 

O221-H246…O80 2.0 O221-H246…O80 1.9 

O131-H132…O22 2.2 O131-H132…O22 2.3 
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                                    (a)                                                                         (b) 

                                                                      B97 

 

 

 

 

 

 

 

                            (a’)                                                                                      (b’) 

                                                                   B3LYP 

              Conformation A                                                                           Conformation B 

                                                                Phase gazeuse 
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                           (c)                                           B97                                       (d) 

 

 

                     (c’)                                        B3LYP                                        (d’) 

                                            

             Conformation A                                                                    Conformation B 

                                                           Phase aqueuse 

Figure III.2. Les structures géométriques pour les deux conformations A et B 

optimisées avec la fonctionnelle B97 et la fonctionnelle B3LYP respectivement dans 

la phase gazeuse (a, b, c, d) et dans la phase aqueuse (a’, b’, c’, d’). 
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L’annexe 1 : numérotations des atomes de HP β-CD et l’EM]. 
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III.3.2. Propriétés électroniques : 

III.3.2.1. Orbitales moléculaires frontières : 

Les orbitales moléculaires frontières sont un terme général pour HOMO et LUMO, 

HOMO et LUMO représentent respectivement la capacité de donner et d'accepter 

des électrons.  La distribution spatiale des orbitales moléculaires, en particulier des 

orbitales frontières : la plus élevée l'orbitale moléculaire occupée par l'énergie 

HOMO (Highest Occupied Molecular Orbital) et l'orbitale inoccupée la plus basse 

énergie LUMO (Lowest Unoccupied Molecular Orbital), sont d'excellents 

indicateurs du transfert d'électrons dans les systèmes moléculaires. Ces orbitales 

sont largement impliquées dans la stabilité chimique de la molécule et jouent un rôle 

important dans la détermination de ses propriétés électroniques. En effet les deux 

bandes, la bande LUMO et bande la HOMO sont énergétiquement séparées par une 

énergie (EHOMO -ELUMO) appelée l'écart d'énergie. Cette quantité d'énergie est utilisée 

pour caractériser la réactivité chimique et la stabilité cinétique de la molécule, donc 

si EHOMO-ELUMO est élevée ; la molécule est plus stable et moins réactive. Si EHOMO-

ELUMO est faible la molécule a une réactivité élevée [14]. Les résultats de calculs 

sont résumés dans le Tableau (III.3). Il est clairement montré que la valeur de 

l'écart énergétique HOMO–LUMO obtenue en phase gazeuse et aqueuse est égale 

respectivement à -2,89 et -3,53 ev pour la conformation A -3,39 et -3,41 ev pour la 

conformation B. L'écart HOMO-LUMO est plus élevé pour la conformation A, qui 

préconise cette conformation est plus stable que la conformation B. Ce résultat est 

en bon accord avec l'énergie de complexation et les paramètres thermodynamiques 

(ΔG° et ΔH°) calculés. 
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Tableau III.3. HOMO-LUMO et les valeurs des descripteurs globaux de réactivité 

des deux conformations obtenues par la méthode B3LYP-D3 /6-31G (d, p) dans les 

deux phases. 

 

 

D’autre part les valeurs de l’écart énergétique (HOMO-LUMO) ont été utilisées 

pour calculer les descripteurs globaux de réactivité. Ces descripteurs sont calculés en 

utilisant les équations citées dans le chapitre II [équations (II.16) …. (II.20)]. Les 

résultats de calculs sont donnés dans le Tableau (III.3). D'après ce Tableau, nous 

avons remarqué que la valeur du potentiel chimique électronique (μ), de la dureté 

(η) et de l’électrophilicité (ω) pour les deux conformations diffère des molécules 

hôte et invitée à l’état libre. (i) Les valeurs du potentiel chimique des deux 

conformations sont négatives. Cela indique que le processus d'encapsulation est 

spontané.  

Ce résultat est en bon accord avec les valeurs de l’énergie libre de Gibbs. (ii) Le 

potentiel chimique électronique est lié au transfert de charge d'un système à potentiel 

chimique plus élevé vers un système à potentiel chimique plus faible [15]. Les 

valeurs du potentiel chimique de l’EM libre sont inférieures à celles de HP β-CD 

libre. Ainsi, nous en déduisons que le transfert de charge lors de la formation du 

complexe se produit, dans les deux conformations, de HPβ-CD vers l’EM. (iii) La 

dureté chimique (𝜂) a été utilisée comme outil pour comprendre le transfert de 

charge d'un système moléculaire [17]. En fait, Zhou et Parr [16] ont rapporté que la 

stabilité d'une molécule est liée à sa dureté chimique. D'après les résultats rapportés 

dans le Tableau (III.3) pour les calculs en phase gazeuse (et en phase aqueuse), 

nous avons remarqué que la valeur la plus importante de la dureté chimique  est pour 

 Dans la phase gazeuse Dans la phase aqueuse 

 HPβCD EM Conformation A Conformation B HPβCD EM Conformation A Conformation B 

Homo -5,86 -6,14 -6,00 -5,96 -6,44 -6,30 -6,32 -6,03 

Lumo 0,54 -2,70 -3,11 -2,43 1,20 -2,86 -2,93 -2,62 

(Homo-Lumo) -6,40 -3,44 -2,89 -3,53 -7,64 3,44 -3,39 -3,41 

µ(ev) -2,66 -4,42 -4 ,55 -4,19 -2,62 -4,58 -4,62 -4,32 

𝜂(eV ) -3,20 -1,72 -1,44 -1,76 -3,82 -1,72 -1,69 -1,70 

ω(eV 1,11 5,68 7,18 4,99 0,90 6.10 6.31 5.49 

ECT / / -1.74 -1.74 / / -1.98 -1.98 
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la conformation A (-1,44/-1,69eV ) comparativement à la conformation B (-1,76/-

1,70eV), ce qui confirme l'importance du transfert de charge dans la conformation A. 

(iv) L'indice global d'électrophilicité (ω) est un indice important d'électrophilicité et 

les  grandes valeurs sont caractéristiques des systèmes électrophiles [18]. D’après les 

résultats obtenus d'électrophilicité dans la phase gazeuse et la phase aqueuse les 

valeurs de la conformation A sont supérieures à celles de la conformation B. Sur la 

base des résultats précédents, nous pouvons conclure que la conformation A est 

considérée comme qualifiée la conformation la plus électrophile. (v) Le transfert de 

charge basé sur l'électrophilicité (ECT) a été calculé pour déterminer la direction du 

transfert de charge. Comme indiqué dans le Tableau (III.3) les valeurs ECT sont 

négatives dans les deux phases, ce qui prouve que le transfert de charge se fait de la 

molécule hôte vers la molécule invitée.  

III.3.2.2. Charges atomiques de Mulliken : 

Les charges atomiques de Mulliken jouent un rôle important dans la stabilisation des 

complexes. Elles affectent les propriétés moléculaires tels que le moment dipolaire, 

la polarisabilité et la structure électronique [19]. La répartition des charges 

atomiques calculées par l'approche NBO selon la fonctionnelle B3LYP-D3/6-31G 

(d,p) dans la phase gazeuse et la phase aqueuse pour l’EM avant et après 

complexation sont présentés dans Tableau (III.4). Les résultats montrent que les 

charges positives se situent principalement au niveau des atomes d’hydrogènes, les 

charges négatives sont localisées au niveau de atomes d'oxygène. Cependant, les 

atomes de carbone ont à la fois des valeurs de charges positives et négatives. Lors de 

la complexation, une nette variation est constatée ; des charges de certains atomes 

sont augmentées et d’autres sont diminuées. Par exemple, la charge des atomes ; O1, 

O2, O3, O4 et O5 a augmentée pour les deux conformations dans les deux phases. 

Cependant, il y a une diminution de la charge des atomes C6 et C10. Les charges 

atomiques montrent que les atomes d’oxygène ont des charges atomiques plus 

négatives par rapport aux atomes de carbone. Ce comportement peut être le résultat 

des liaisons hydrogène établies entre l’hôte et l’invité. L'augmentation ou la 

diminution de la charge des atomes signifie qu'un transfert de charge a eu lieu. Le 

transfert de charge est l'un des facteurs les plus importants qui régissent la stabilité 

des complexes. 
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En conclusion, les résultats des énergies de complexation, des paramètres 

thermodynamiques et des orbitales moléculaires frontières ont indiqué que la 

conformation A était la conformation la plus énergétiquement favorisée et la plus 

stable par rapport à la conformation B. Par conséquent, la conformation A a été 

utilisée pour l'analyse ultérieure des interactions intermoléculaires. 

Tableau III.4. Charges atomiques de Mulliken de l’Emodine avant et après 

complexation. 

Atomes Emodine libre Conformation A Conformation B 

O1 -0,647 /-0,664 -0,581/-0,594 -0,565/-0,579 

O2 -0,548/-0,577 -0,567/-0,581 -0,567/-0,598 

O3 -0,483/-0,511 -0,500/-0,507 -0,501/-0,509 

O4 -0,599/-0,626 -0,514/-0,539 -0,394/-0,378 

O5 -0,636/-0,649 -0,550/-0,563 -0,585/-0,599 

C6 0,048 /  0,051 0,031 / 0,032 0,036 / 0,033 

C7 0,001 /  0,005 0,006 / 0,010 0,047 / 0,042 

C8 0,045 / 0,045 0,051 / 0,052 -0,046/-0,051 

C9 0,019 /  0,022 0,002 / 0,004 0,103 / 0,097 

C10 0,373 / 0,374 0,367 / 0,367 0,303 / 0,284 

C11 0,339 / 0,346 0,342 / 0,346 0,303 / 0,294 

C12 -0,238/-0,241 -0,144/-0,149 -0,155/-0,174 

C13 0,303 / 0,297 0,306 / 0,303 0,273 / 0,270 

C14 0,184 / 0,178 0,076 / 0,074 0,119 / 0,106 

C15 0,310 / 0,303 0,297 / 0,291 0,137 / 0,112 

C16 -0,258/-0,257 -0,166/-0,166 -0,192/-0,198 

C17 -0,213/-0,222 -0,103/-0,103 -0,086/-0,096 

C18 0,379 /  0,377 0,342 / 0,341 0,262 / 0,249 

C19 -0,234/-0,237 -0,148/-0,151 -0,131/-0,138 

C20 -0,532/-0,535 -0,372/-0,371 -0,376/-0,377 

H21 0,154 /0,155 0,118 / 0,122 0,095 / 0,098 

H22 0,159 / 0,172 0,112 / 0,130 0,174 / 0,178 

H23 0,143 / 0,155 0,125 / 0,110 0,074 / 0,087 

H24 0,141 / 0,171 0,100 / 0,129 0,099 / 0,130 

H25 0,171 / 0,179 0,134 / 0,141 0,133 / 0,128 

H26 0,171 / 0,179 0,149 / 0,144 0,098 / 0,111 

H27 0,162 / 0,171 0,146 / 0,141 0,112 / 0,122 

H28 0,448 / 0,446 0,409 / 0,410 0,318 / 0,340 

H29 0,413 / 0,442 0,323 / 0,350 0,326 / 0,355 

H30 0,419 / 0,446 0,329 / 0,355 0,340 / 0,351 

 

Totale 

     

      0,000 

 

0,12 / 0,128 

 

-0,426/-0,31 
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III.3.3. Analyse spectrale :  

Dans cette partie, la méthode de Gauge incluant l'orbitale atomique indépendantes 

(en anglais GIAO) a été utilisée pour calculer les déplacements chimiques en 

utilisant la technique de spectroscopie RMN, du proton 1H de l’EM libre et 

complexé. Les calculs ont été effectués avec la fonctionnelle B3LYP-D3/6-31G 

(d,p). Les valeurs des déplacements chimiques (δ en ppm) ont été référencées au 

tétraméthylsilane (TMS) au même niveau théorique (δ = σTMS - σEM). Les 

déplacements chimiques du proton de l’EM libre et complexé ont été répertoriés le 

Tableau (III.5). Nous avons remarqué que les déplacements chimiques sont affectés 

pendant la complexation, ainsi les changements de déplacement chimique ont été 

utilisés pour fournir la preuve directe de la formation du complexe d'inclusion entre 

l'émodine et HP-β-CD. Comme on peut le voir la variation du déplacement chimique 

du proton H-g (voir schema.1) est faible, la différence est égale à 0,02 ppm.  

Cependant, des changements vers des valeurs plus petites ont été observés dans les 

protons H-b et H-d et H-e, la différence est égale respectivement -0,03, -0,22 à -

0,27ppm. La même remarque pour les autres protons. Le changement dans les 

déplacements chimiques des protons indique que la molécule invitée a changé d’

environnement est entièrement encapsulée dans la cavité HP-β-CD. D’autre part la 

comparaison des déplacements chimiques du complexe calculés et expérimentale a 

montré un bon accord à l’exception de a-OH. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



Chapitre III                                                                      Résultats et discussions 
 

55 
 

 

 

Tableau III.5. Valeurs des déplacements chimiques calculées* et expérimentales 

pour la conformation A. 

 

Protons Emodine Complexe ∆𝛅 Emodine* Complexe* ∆𝛅∗ 

H-b 6,58 6,60 0,02 6,58 6,55 -0,03 

H-d 7,10 7,13 0,03 7,38 7,16 -0,22 

H-e 7,46 7,53 0,07 7,83 7,56 -0,27 

H-g 7,14 7,20 0,06 7,20 7,22 0,02 

f-𝑪𝑯𝟑 2,40 2,43 0,03 2,50 2,42 -0,08 

a-OH 12,06 12,09 0,03 5,67 5,52 -0,15 

c-OH 11,35 / / 5,48 / / 

h-OH 11,98 / / 13,78 / / 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Schéma III.1. La structure chimique de l'émodine. 
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III.3.4. Analyses des liaisons naturelles : 

L'analyse des liaisons naturelles (Natural bond analysis (NBO) est une méthode 

puissante qui nous permet d'étudier et d'identifier les liaisons et les énergies 

spécifiques associées aux électrons à une paire, qui jouent un rôle très important et 

essentiel dans les processus physico-chimiques [20].  Cette méthode a été utilisée 

pour établir des échanges électroniques entre donneurs-accepteurs. La valeur de 

l'énergie E(2) est directement liée à l'intensité de l'interaction entre donneur et 

accepteur d'électrons, plus E(2) est grand plus l'interaction entre donneur et accepteur 

d'électrons est intense. Il est suggéré, en général, que la valeur E(2) est supérieure à 2 

kcal/mol pour une forte interaction de liaison H et de 2 kcal/mol à 0,5 kcal/mol pour 

une faible interaction de liaison hydrogène [21].  Le Tableau (III.6) montre 

certaines interactions donneur-accepteur significatives et leur énergies (E(2)) de 

stabilisation. D'après le Tableau (III.6), il a été observé pour la phase gazeuse (et la 

phase aqueuse), des liaisons hydrogène de type LP(O)→ σ* et de type σ → σ *. Les 

interactions les plus importantes pour ce type de liaison sont observées entre LP (O 

218) → σ *(C 66 - H 71) et σ (O 220 – C 228) → σ *(C 25 - H 30) avec des énergies 

de stabilisation sont respectivement égales à 2.76(et 3,00kcal/mol) et 2.71kcal/mol 

(et 2.55 kcal/mol). Pour le reste des interactions sont faibles de type de van der 

Waals. En conclusion nous pouvons dire le complexe est stabilisé par l’existence des 

interactions de van der Waals et liaisons hydrogène. Cela confirme les résultats 

obtenus par les paramètres thermodynamiques (∆H° < 0 et ∆S °< 0).  
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Tableau III.6. Analyse des liaisons et leurs énergies de perturbation de second ordre 

E(2)  pour la conformation A dans les deux phases. 

  

 Méthode : B3LYP-D3/6-31G (d, p)                                Conformation A 

Dans la phase gazeuse Dans la phase aqueuse 

 Donneur     Accepteur 𝑬𝟐(Kcal/mol)  Donneur      Accepteur 𝑬𝟐(Kcal/mol) 

 

 LP (O 73)  σ*(O 218 - H 245) 1.36  LP (O 73 )           σ *(O 218 - H 245)            1.27 

 LP (O 101)  σ *(C 234 - H 240) 1.29  LP (O 101)                 σ *( C 234 - H 240)            1.04 

 LP (O 183)  σ *(C 237 - H 244) 2.12  LP (O 111 ) σ *( C 237 - H 243)           1.29 

 LP (O 183)  σ *(C 237 - H 244) 0.95  LP (O 183)                σ *(C 237 - H 244)             1.89 

 σ (O 219 - C 227) σ *(C   6 - H 9) 2.10  σ (O 219 - C 227 )        σ *( C 6 - H   9)             1.94 

 σ (O220 – C 228) σ *(C 25 - H 30) 2.71  σ (O 220 - C 228)         σ *( C  25 - H  30)            2.55 

 LP (O 218)  σ *(C 66 - H 71) 2.76  LP (O 218)              σ *( C  66 - H  71)             3.00 

 LP (O 218)  σ *(C   5 - H 8) 2.37  LP (O 218)              σ *( C   5 - H   8)             2.17 

 LP (O 219)  σ *(C   6 - H 9) 1.27  LP (O 220)   σ *(C 25 - H  30 )            1.40 

 

III.3.5. Analyses des atomes dans la molécule (AIM) : 
 

La nature et le type d'interaction intermoléculaires entre l’hôte et l’invité aux points 

critiques de liaison sont caractérisés et interprétés via les analyses topologiques 

(atomes dans la molécule (AIM) et la méthode d’interaction non covalentes (NCI)) 

[22]. La théorie de Bader est la technique la plus répandue pour comprendre les sites 

d'interaction de liaison entre les hôtes et les invités dans les systèmes 

supramoléculaires. Cette approche puissante a pu interpréter en profondeur tous les 

types d'interactions (comme liaison hydrogène ou interactions van der Waals). Ainsi, 

plusieurs paramètres seront analysés. Les plus importantes aux points critiques de la 

liaison H (3, -1) sont la densité électronique totale ρ (r) et son Laplacien ∇2 ρ (r). 

Selon la théorie de Bader [23], elles devraient être positives et comprises entre 

respectivement 0,002 et 0,04 ua et entre 0,024 et 0,139 ua. Les paramètres 

topologiques calculés par la théorie quantique des atomes dans les molécules pour la 

conformation la plus stable avec la fonctionnelle B3LYP-D3/6-31G(d,p) dans la 

phase gazeuse et la phase aqueuse sont donnés dans le Tableau (III.7). Selon ce 

tableau, il a été noté que l’établissement des liaisons hydrogènes entre l’EM et HP-

β-CD sont confirmées, et les valeurs obtenues de ρ (r) sont estimées dans la phase 
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gazeuse et la phase aqueuse respectivement entre 0.0053 et 0.0137ua et entre 

0.00768 et 0.01618 ua. Pour le Laplacien ∇2 ρ (r), ses valeurs sont comprises entre 

0.0196 et 0.0509ua pour la phase gazeuse et entre 0.02978 et 0.1027ua. Toutes ces 

valeurs respectent les critères de Bader pour l’établissement de liaisons.  

D'après la classification de Rozas et al., [24] la force des liaisons peut être 

déterminée par la combinaison entre le Laplacien de densité électronique ∇2 ρ(r) 

avec l’énergie totale H(r) : 

 Les liaisons hydrogènes fortes sont caractérisées par ∇2ρ(r) < 0 et H(r) < 0. 

 Les liaisons hydrogènes de force moyenne sont caractérisées par ∇2ρ(r) > 0 et 

H(r) < 0. 

 Les liaisons hydrogènes faible sont définies par ∇2ρ(r) > 0 et H(r) > 0. 

D’après les résultats obtenus nous avons observé que les valeurs la densité 

électronique et le Laplacien au niveau des points critiques des liaisons 

intermoléculaires étaient tous positifs pour, montrant la nature non covalente de la 

liaison intermoléculaire. Aussi, selon les travaux de Rozas et al, toutes les liaisons 

ont des valeurs positives pour le laplacien de densité électronique et l'énergie 

cinétique hamiltonienne H(r) sont classées comme des interactions non covalentes et 

sont électrostatiques. De plus, le rapport -G(r)/V(r) est >1, ce qui confirme 

l'existence de faibles liaisons intermoléculaires. 

Tableau III.7. Les paramètres topologiques obtenus par la méthode AIM. 

Interaction d(Ằ) ρ (r) ∇2 ρ (r)  G V H    -G/V 

Phase gazeuse 

O218-H245..…O70 2,1 0,0079 0,0323  0,0063 -0,0045 0,0018      1,40 

C65 H7 1 ……O218 2,3 0,0132 0,0509  0,0106 -0,0085 0,0021      1,25 

C237-H243 …O 96        2,9 0,0053 0,0196  0,0037 -0,0026 0,0012      1,46 

C237-H243…O111 2,5 0,0113 0,0409  0,0084 -0,0067 0,0018      1,25 

C237-H244 …O183          2,3 0,0137 0,0456  0,0099 -0,0083 0,0015      1,19 

Phase aqueuse 

C6-H9…..…..O221 

 

2,6 0,00768 0,02978  0,005823 -0,0042 0,00162       1,39 

C25-H30….…O220 

 

2,2 0,01618 0,05943  0,01287 -0,01089 0,00199        1,18 

C234-H240…O101 

 

2,5 0,01027 0,1027  0,00758 -0,00588 0,0017        1,29 
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Figure III.3. La représentation graphique de l'analyse AIM de la conformation A obtenue 

avec la fonctionnelle B3LYP-D3/6-31G (d, p) dans la phase gazeuse et aqueuse.  

 

III. 3.6. Analyse des interactions non covalentes :   

La méthode d'analyse des interactions non covalentes fournit la visualisation 

graphique des régions où les interactions non covalentes se produisent dans l'espace 

réel et s'est avérée capable de distinguer les liaisons hydrogène, les interactions de 

van der Waals et les interactions stériques répulsives [25]. Les graphes de cette 

analyse dans les deux phases sont illustrés sur la Figure (III.5) trois couleurs ont été 

observées rouge, verte et bleue. Les couleurs rouge, verte et bleue représentent 

respectivement la répulsion stérique, les interactions faibles de van der Waals et les 

interactions attractives fortes comme les liaisons H. Comme le montre la Figure, 

dans les deux phases ils apparaissent des taches bleues indiquant la présence des 

liaisons hydrogène entre la molécule hôte et invitée, des taches vertes dominantes 

montrant l’existence des interactions faibles de van der Waals et des taches rouges 

ont été observées entre les oxygènes des groupements carbonyles de HP β-CD 

provenant de l'encombrement stérique répulsif. 
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         Conformation A dans la phase gazeuse  

 

                      Conformation A dans la phase aqueuse  

 

Figure III.4. Analyse des interactions non covalentes pour la conformation A dans 

la phase gazeuse et la phase aqueuse. 
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Conclusion générale : 

Au cours de ce travail, nous avons réalisé une étude théorique du complexe 

d’inclusion Emodine avec HPβ-CD dans les deux phases gazeuse et aqueuse, en 

utilisant deux fonctionnelle B97-D3/6-31G (d,p) et B3LYP-D3/6-31G (d,p). 

 D’après les résultats obtenus, la conformation A avait une énergie de 

complexation relativement faible, ce qui suggérait que cette conformation 

était la plus énergétiquement favorisée.  

 La comparaison des résultats montre que la fonctionnelle B3LYP prédit des 

structures géométriques plus stables pour les deux conformations que la 

fonctionnelle B97.  

 Les valeurs de ΔG° sont négatives pour les deux conformations, ce qui 

suggérait que la formation du complexe d'inclusion EM/HPβ-CD est un 

processus spontané dans les conditions standards (1 atm et 298,15 K).  

 ΔH° était également négative, indiquant que le processus de formation du 

complexe d'inclusion EM/HPβ-CD était exothermique. 

 À travers les résultats obtenus (∆H°< 0 et ∆S< 0°) l'interaction van der Waals 

et les liaisons hydrogène sont les principales forces motrices dans la 

formation et la stabilisation du complexe d'inclusion EM/HPβ-CD. 

 La comparaison des valeurs de ΔG° et ΔH° pour les deux conformations dans 

les deux phases et avec les deux fonctionnelles a montré   que la 

conformation A étaient relativement faibles, suggérant que du point de vue 

thermodynamique, la formation de la conformation A est plus facile, stable et 

spontanée par rapport à la conformation B. 

 L'écart HOMO-LUMO est plus élevé pour la conformation A, qui préconise 

cette conformation est plus stable que la conformation B. 

 Le transfert de charge basé sur l'électrophilicité a prouvé que le transfert de 

charge se fait de la molécule hôte vers la molécule invitée.  

 L'augmentation ou la diminution de la charge des atomes signifie qu'un 

transfert de charge a eu lieu. Le transfert de charge est l'un des facteurs les 

plus importants qui régissaient la stabilité des complexes. 

 



Conclusion générale  

 

64 
 

 La comparaison des déplacements chimiques du complexe calculés et 

expérimentales a montré un bon accord. 

 Les résultats d’analyses AIM, NCI et NBO ont montré que la conformation A 

est stabilisé par l’existence des interactions de van der Waals et liaisons 

hydrogène.



 

 
 

 

 

 

 

 

 

 


