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R&a&-Les r&hats de calculs par la methode PICOL de I’tnergie d’alcools et de c&ols d&iv& du 
brcyclo[2.2.l]heptane vtritient des lois empiriques relatives B I’additivitC des energies de liaison et a 
I’additivitt des energies d’interaction. 

La compamisoa de I’Cnergie de molecules homologua met en evidence des interactions entre atomes ou 
groupes non lies, en patticulier I’tnergiededCstabilisation entre I’hydrogbned’un hydroxyleet un hydrogtne 
d’un mbthyle; de m&ne que I’tnergie de stabilisation entre I’hydrogetre d’un hydroxyle et I’oxygtne d’un 
carbonyle. L’interaction entre dcux bydroxyles est discutCe en termes de liaison hydrogtne. interaction 
dipolaire et repulsion de Van da Waals. 

Abstract-The energies of bicyclo[2.2.l]heptaoe alcohols and ketols have been calculated by the PCILO 
method in the CNDO approximation. These calculated energies are consistent with additive empirical 
laws for bond energies and interaction energies. 

Interactions between non bonded atoms and groups are calculated by comparison between homologous 
molecules differing by one substituant. Examples are given for repulsion between hydroxyl and methyl 
hydrogens, and attraction between hydroxyl hydrogen and carbonyl oxygen. The interaction between two 
bydroxyl groups is discussed on the basis of hydrogen bonding, dipolar interaction and Van da Waals 
repulsion. 

INTRODUCTION 

IL WSTE deux types de cakul de I’Cnergie inteme d’une molkcule a partir de sa 
gtomttrie: soit par les methodes dites empiriques’ qui utilisent des fonctions poten- 
tielles dkduites de la spectroscopic soit par des methodes semi empiriques’-’ qui 
calculent a l’aide de certaines approximations l’energie comme valeur moyenne de 
I’hamiltonien de la molecule. 
(a) Dans les calculs empiriques, I’energie totale est une somme de termes representes 
par Equation I’ 

’ = ‘0 + ‘1 + ‘z(rij) + 'Jteijk) + ',(4ijki) + ',td*J (1) 

II, + U, sont des termes qui dependent d’une part de I’origine choisie pour Cvaluer 
les energies et d’autre part du nombre et de la nature des atomes de la molecule 
(pour des calculs de minimums d’tnergie de conform&es les termes constants U. et 
U,, n’interviennent naturellement pas et seuls sont consider&z les termes U,, U,, U4 et 

l Cette publication, de m?me que cella des rCfs 8 et 9. fait pat-tie de la these d’Etat de Christian 
Coulombeau enregistr& au CNRS sous Ie numtro A. 0. 6497. 
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V,). U2 reprisente les energies dues aux variations des longueurs des liaisons ru entre 
atomes Ii&s i et j, U, les energies de torsion des angles 8,, des liaisons ij et jk, U,, les 
energies de rotation dun angle diedre $,,*,, 4 itant I’angle des plans passant par les 
atomes ijk et jkl, Us les interactions entre atomes non lies, interactions de Van der 
Waals, interactions dipolaires. S’il existe des atomes trigonaux j lib aux atomes 
i, k, M, on considtre une autre contribution Vi (S,j&l6ij* representant I’angle de la 
liaison jm avec le plan ijk. Les valeurs numeriques des constantes de forces introduites 
dans ces termes sont tirkes de mesures spectroscopiques.’ Cette decomposition est 
souvent utiliske mais elle posstde l’inconvinient de ne pas etre univoque car: 

(1) Elle comprend plus de termes que la molecule ne posskde de degrks de liberte. 
(2) On laisse I’energie totale constante en ajoutant une valeur d’energie a un terme 

U quelconque (U + U + A) et en le retranchant a un autre U&U, --* U, - A). 
G choix du zero d:s diffkentes contributions est done arbitraire. 
(b) Les methodes semi empiriques foumissent une valeur de I’tnergie dune molecule 
isolee et a noyaux fixes par une resolution approchke. de I’kquation de SchrGdinger.2-5 

Cette energie est une somme de l’energie cinetique des electrons de la molecule 
itudike et des energies d’interaction Clectron+Yectron, electron-noyau, noyau-noyau. 
Pour des raisons pratiques la precision de ces methodes d’approximation dkroit avec 
la complexite des molecules. 6 Parmi les mtthodes actuellement utiliskes on peut 
obtenir une bonne precision avec des temps de calcul raisonnables par la methode 
PICOL:’ celle-ci calcule l’tnergie par une mtthode de perturbation au troisieme 
ordre sous la forme dune somme de termes qui font intervenir des interactions entre 
orbitales locakes. 

La methode PICOL posskde done, dans son principe, la notion d’additivite de 
contributions elementaires. Nous nous proposons de voir dans quelle mesure cette 
mtthode rend compte de lois empiriques d’additivite sur les energies de liaison d’une 
part et sur les energies d’interaction d’autre part. 

Pour ripondre a ces questions deux approches sont envisageables: 
--la premiere est analytique: elle consiste a calculer separement les valeurs des divers 
termes issus de la methode de perturbation, et a les grouper sous forme de termes de 
laison et de termes d’interaction. C’est de cette facon qu’une etude rtcente a permis 
d’analyser des contributions aux constantes de couplage electron noyau dans les 
radicaux.’ Cette approche permettrait de connaitre la valeur numerique des grandeurs 
cherchkes mais aussi les facteurs preponderants et d’analyser ainsi I’origine des 
energies d’interaction. En raison de la taille des molecules que nous avons Ctudikes, 
nous n’avons pas utilisk cette mtthode la reservant a l’etude de molecules plus petites. 
-la seconde est globale: elle consiste a calculer globalement la valeur totale de 
l’energie de chaque compose et a verifier les lois d’additivite empiriques sur les valeurs 
de I’energie totale. 

Nous considirons en quelque sorte les resultats du calcul semi empirique comme 
une valeur expkimentale de I’energie totale. Cette approche conduit a interpreter 
les rtsultats des calculs non empiriques darts le cadre des interpretations empiriques 
et doit permettre de juger ici la capacite de la methode PICOL a rcndre compte des 
divers types de contributions empiriques a l’energie totale (Cnergie de liaison, d’tlonga- 
tion, de torsion angulaire ou dangle ditdre, de Van der Waals ou dipolaire). Mais 
cette approche interdit complttement d’analyser l’origine des interactions en terme 
de liaisons localiskes. 
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Nous Ctudierons par cette mkthode glohale une famille de composk hydroxylb 
dans laquelle nous ne ferons varier que deux paramttres: 
-un parumdtre de constitution: les mokules Ctudi&s se deduisent & proche en 
proche par addition d’un substituant (mkthyle, carbonyle, hydroxyle). 
-un paratnktre gbomktrique: dans chaque mokule un seul paramttre gkomktrique 
est variable; c’est lkngle diedre 4 rep&ant la position du groupe hydroxyle commun 
a tous les composb. 

Aprb avoir rappel6 les rksultats du calcul des composb ktudib nous vkrifions 
dans la premitre partie l’additivitk des energies de liaison. Dans la seconde partie 
nous essayons de mettre en Cvidence une decomposition empirique de l’knergie 
totale en ktudiant plus pr&isCment les variations des contributions U, et U, c&es 
par la rotation du groupe hydroxyle. Nous en dkduisons des valeurs d’intkraction de 
groupes non lib en particulier des valeurs de I’knergie de la liaison hydrogkne en 
fonction de la distance. 

Resultats des calculs par &a methode PICOL 
Les composb qui nous ont servi d’exemple sont six couples d’alcools kpimbes, 

quatre a cktols et un diol. Le choix des paramktres gkomktriques et la rkalisation des 
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calculs ant ttk dtveloppk darts les publications preddentes,s*9 oh nous avons Ctudie 
les alcools suivants :’ les norbomtols (lo et Ix)*, les methyl-l norborneols (20 et 2x), 
les a-fenchocamphorols (30 et 3x), les borniols (40 et 4x), les fenchols (5n et 5x) et les 
isofenchols (60 et 6x) et les a dtols:Y hydroxy-3 bomanones-2 (70 et 7x) et hydroxy-2 
bomanones-3 (8 et 8x). 

%.-* 

‘\ 

I I I I ! ‘\ 

60 I20 160 240 300 

+ 

FIG 1. Courbe U(d) rqhscntant la variation de I’tnergie interne (kcal/mole) du boroancdiol 
(9), co fonction de I’angle ditirc $ de l%ydroxylc port6 par le carbone 2. L’hydroxyle portt par 
le carbone 3 est en position d&al& (courbc a), en position tclips&z (courbc b) par rapport g 

liaison C,C,. 

Nous donnons en outre les rtsultats obtenus SIN un autre compose le bornane diol 
2n, 3n) (9) (Fig 1, courbe a et b) et nous rappelons dans le Tableau 1 l’ensemble des 
valeurs numeriques relatives a tous ces composes. 

Estimation ah Pnergies de liaisons 

Suivant la definition de Cottrell” nous considerons que la somme des Cnergies dc 
liaison est &ale A I’inergie nkcessaire pour passer de la molecule A I’ttat gazeux aux 
atomes stpares. Dans ces conditions, les energies de liaison sont des grandeurs 
variables dune molecule A l’autre par exemple entre des isomeres de position qui ne 
subissent pas les memes contraintes sttriques. Cependant, lorsque la somme des 
interactions steriques est faible devant l’tnergie totale on considtre que les energies 
de liaison sont des grandeurs relativement constantes qui peuvent etre tabulkes.lo 

l Par convention nous notcrons n Its cornposh endo, x Its composts exe par excmple I*1 norbo&ols 
(la et lx). 



Cakul semi cmpirique dcs Cncrgiea cmpiriqua. Mist en kvidcnce d’intcractions cntre groupcs non lib 4563 

TABLJWJ 1. ENIXOILS Y~NIMALES CALCULh PAR LA MJ3lHODE PICOL. 

Composts Energic minimale Encrgic maximale 
maximale 

entre 
isomka 

- 
Norborntol :: 48.739.754 -48,738.188 3.178 

- 48.738.580 - 48.736576 

20 
MCthyl-1 q orbornkol 2x 

-54,171.348 
- 54,170.590 

- 54.168993 
- 54.168.310 

3.038 

3a 
a-fenchocamphorol 3x 

- 59.596.186 
- 59.595.204 

- 59,594.280 
- 59.592.388 

3.798 

4a 
Borntol 4x 

- 65.026.888 - 65.024.755 
- 65,026.424 - 65,023G44 

Fenchol 50 
- 

65,032.971 
- 

65.030225 
5x 

28.515 
- 65.032.297 - 65.029547 

- - Isofenchol Q 65.05 1.559 65.048.824 
6x - 65,05@945 - 65.048.051 

70 
Hydroxy-3. bornanonc-2 7x 

- 75.568.81 
- 75,567+l0 

- 75,565.44 
- 75.563.81 

546 
L 

Hydroxy-2. bomanone-3 Bx 
- 75.567.97 
- 75.566.79 

- 75.56464 
- 75.563.35 

- 76,615.938 
- 76.615.938 

- 76.610.250 
- 76,609QOO 

6938 

On doit alors retrouver une valeur approchke de l’energie des molecules comme une 
somme de ces energies moyennes de Iiaison. Pour vCrifier cette loi additive nous 
devons tenir compte du zero d’energie de la mtthode PICOL qui correspond a 
I’ionisation totale de la molecule, electrons et noyaux &ant entierement separb. 
Nous &-irons alors I’energie totale calcuk d’une molecule 

U = CU,(A) + MU, (II) 
oh U,(A) dbigne l’energie d’ionisation de l’atome A et U,(AB) l’energie d’atomisation 
de la liaison AB. Bien que les energies d’ionisation U,(A) dependent directement des 
paramkres CNDO introduits dans PICOL. notre methode globale conduit a 
rechercher ces valeurs en meme temps que celles de U,(AB), a park des valeurs de 
l’inergie totale U des molecules Ctudikes, par resolution de systemes d’kquations 
lineaires. Nous avons ttudit 17 molecules differentes qui peuvent etre diviskes en six 
groupes d’isomeres. Les differences d’tnergie entre isomeres sont des diff&ences 
d’energie d’interaction. On voit sur le Tableau 1 que ces differences sont inftrieures 
a 4 Kcal/mole pour des alcools Cpimeres (l), (2), (3). a 29 Kcal/mole pour des alcools 
isomeres de position_(bomtols (4), fenchols (5), isofenchols (6)) a 6 Kcal/mole pour 
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des c&ok isomerea (7 et 8) et B 7 kcal/mole pour des conform&es du diol(9). Ces varia- 
tions seront a l’origine de la premiere cause d’incertitude dans la determination des 
grandeurs que nous calculons. Nous considererons que la regle d’additivite des 
energies de liaison sera v&it%e si on obtient les energies des isomtres dans la limite 
d’incertitude rCsultant de ces variations. 

Les dix sept exemples n’ayant que six formules brutes differentes nous disposons, 
pour determiner huit param&es, de six equations dont quatre sont lineairement 
independantes : nous les representerons de la facon suivante : 

12&(H) + 7&(C) + lU,,(O) + 8U1(C-C) + llU,(C-H) + lU,(C-O) 

+ lUr(O-H) = -48,738 f 2 

2&(H) + l&(C) + lU,(C-C) + 2UI(C-H) = -5,435 f 15 

16&(H) + 10&,(C) + 2U,,(O) + llU,(C-C) + lSUr(C-H) + lU,(C-O) 

+ lU,(O-H) + lUI(C=O) = -75,567 + 2 

18&(H) + IOU)(C) + 2&(O) + llU,(C-C) + 16U,(C-H) + 2U,(C-O) 

+ 2U,(O-H) = -76,610 + 5 

Pour resoudre ce systeme nous pouvons ajouter quatre nouvelles equations indb 
pcndantes en effectuant d’autres calculs sur des molecules convenables (par exempie 

desmol&tles simples comme CH,, H,O, MeOH, H2CO)*. Nous preferons utiliser 
des valeurs, experimentales des energies de liaison pour en deduire des energies 
d’ionisation. A partir ,des valeurs de Cottrell:” U,(C-C) = 82.6, U,(C-H) = 
-98.7, U,(C-0) t Ti855, Ur(O-H) = -1106, U,(c----O) = -179 kcal, les 
valeurs d’tnergie d’ionisation calcul&zs sent les suivantes: U,(H) = -460 f 25, 
U,(C) = e-4230 + 50, U,(Q) = - 11,430 &- 50 Kcal. A titre de comparaison, la 
parametrisation du ‘programme CNDO(4) pour la determination des energies de 
liaison util,ise les valeurs suivantes: U;(H) = -4006, U;(C) = 3868.7, U;(O) = 
- 13.341.4 Kcal. Les parametres ainsi determines permettent de reconstituer l’energie 
totale approchk d’une molew&:l if nous a paru utile de verifier que I’on pouvait 
recalculer les valeurs de I’QergiecalcuIke par PICOL pour des molecules contenant 
des liaisons C-H, C<, C-O,. O-H et %O. A partir de nos parametres, on 
ecrira par exemple pour le cyclqpentane &H,, : 

U(CJ-lIo) = 5Uo(C) + lOU,@) + 5U,(C-C) + lOU,(C-H) = 27,15OKcal/mole. 

On voit (Tableau II) que l’accord est bon, avec un &art maximal de 1.1 %t sur des 
exemples aussi complexes que les steranes. On peut conclure que les rksultats de la 
mkthode PICOL sont compatibles avec une loi d’additivitt des Cnergies de liaison 
(U&-C) = -82.6, U,(C-H) = -98.7, U,(C-O) = -85.5, UI(O--H) = 1106, 
U,(C=O) = - 179 Kcal) et des energies d’ionisation atomiques (U,(H) = 
-460, U,(C) = -4230, U,(O) = - 11,430 Kcal). 

l Notons cependant qu’il n’cst pas possible de trouvcx 8 kquations indCpcndantcs pour dttermina ccs 

paramhtres. mais seukment 7. 

7 II cst dans la nature du probltme qu’une grandc partic ds variations c.st d’originc stiriquc. Ces varia- 

tions rcstcnt faibles &pendant il cst probable que I’accord wait mcillcur et inftrieur B l”/, en dCterminant 

Is param&es U, II partir de gComttria d’tnagic minimale. 
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TABLEAU II 

Moltculc 
u u3Icult 

par PICOL 
AU’ “: 

Cyclopcntane d - 27,342,5 
Cyclohexane d - 32,831 
Dkalinc d -53.816.6 
Pcrhydro phtnanthrtnos d - 74.675 
Perhydro anthrackncs d - 74.73 I 
Sttrancs d - 89,652 
Ethane e - 11.845.938 
MCthanol e - 17.926441 
Ac&aldehyde e - 22342.742 

05 
3 
1.1 

112 
56 

580 
2 
3 

-27.150 0.7 
- 32,580 @75 
- 53.265.2 I 
- 73,950 1 
- 73,950 I 
- 89,205.2 0.5 
- I 1,894.8 0.5 
- 17992.2 0.35 
- 22.386.4 0.2 

-27,175 @6 
-32.610 07 
- 53,477 0.65 
- 74,344 0.45 
- 74,944 05 
- 89,776 015 
- 11,743 1 
- 17,872 0.3 
- 22.2680 03 

a AU: Variation de I’tncrgie cntrc conformtrcs calcu!Ce par la mcthode PICOL 

* U,: Energie rcconstituk B l’aide des paramttrcs: U,(H) = - 460, U,(C) = - 4,230, U,(O)= - 11,430, 
U,(C-C)= -82.6, U,(CH)= -98.7, U,(C-O)= 
-85.5, “,(0-H)= -110.6. U,(C=O)= -179 
Kcal 

’ U,,: Energie reconstitute a l’aide da paramttrcs: KC-H) = - 1,577, I(C-C) = -2,281, I(C-O)+ 
1(0-H) = 13,141,1(&O) = - 13,679 Kcal 

’ ref. 11 
’ ref. 12 

Remarque: On peut aussi reduire le nombre de paramktres additifs en posant par 
exemple que l’tnergie totale de la molhle est la somme d’tnergies “d’ionisation des 
liaisons” I(AB): 

U = 1 I(AB) (III) 

Ces nouveaux paramhtres n’ont pas de correspondants exphimentaux mais sont 
lib aux prCddents par la relation 

I,, = U,(AB) + U,(A) + U,(B) - - 
nA % > 

1 
AB 

nA et s Ctant les valences des atomes A et B et 1, l’indice de la liaison AB. 
Dans les exemples consid&& il existe cinq types de liaisons (parmi lcsquelles C-O 

et O-H ne sont pas indkpendantes). L.e nouveau systbme g rhoudre &hit: 

8I(C-C) + llI(C-H) + lI(C-0) + 11(0-H) = -48,738 f 2 kcal 

lI(C-C) + ZI(C-H) = - 5,435 _+ 2 

llI(C-C) + lSI(C-H) + lI(C-0) + lI(H-0) + l(C=O) = 75,567 f 2 

llI(C-C) + 16I(C-H) + 2I(C-O) + 21(0-H) = 76,610 + 5 

Les valeurs I(AB) determink sont les suivantes: 

I(C-H) = - 1,577 f 50, I(C-C) = - 2,281 f 50 

I(C-0) + 1(0--H) = - 13,144 f 100, I(c----o) = - 13,679 + 100 Kcal 
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Comme prkkdemment, on v&ifie que ces paramktres permettent de reconstituer 
I’knergie calcuk par PICOL. On &it par exemple I’Cnergie du cyclopentane: 

U = SI(C-4) + lOI(C-H) = -27,175 Kcal 

On constate (Tableau II) que I’on retrouve I’tnergie calculke avec des &arts infkrieurs 
g 1%. Cette prkcision est aussi satisfaisante que celle des mkthodes expkimentales. 

Nous pouvons conclure de cette etude que l’tnergie calculke par la mtthode PICOL 
vkrifie bien les lois d’additivitk expkimentales d’tnergie de liaison. 

Energies d’interaction 

La deuxikme loi que nous allons essayer de vkrifier est la dkcomposition empirique 
selon I’kquation (I), de l’tnergie des molicules en diverses inergies d’interaction. 
U designera ici l’knergie totale calcuk par la mkthode PICOL. 

Une difficulti rtside dans la valeur B choisir pour U, + U,. Ces termes dependent 
du choix du z&o d’knergie, du nombre d’atomes et de liaisons. Par hypothk comme 
ils reprisentent la somme des energies d’ionisation et de liaison, ils doivent etre 
les memes pour deux isomhes de position oh seules varient les contraintes stkriques. 
Or nous venons de voir que par dkfinition U, et U, ne sont pas dkterminb avec une 
prkcision supkrieure aux energies d’origine sttrique. Ceci implique que la somme de 
ces Cnergies rep&en&s par U, + U, + U, + U, n’est dCtermin&z qu’rl une con- 
stante prts. La variation des interactions est par contre parfaitement dkfinie: nous 
pouvons la calculer en faisant varier les paramttres gkomkiques I’un aprb l’autre, 
mais nous mesurons toujours au moins deux variations, la modification d’un para- 
m&e gComCtrQue, rif e,, 4,iu Ou ',jLm, entrainant obligatoirement des variations 
entre atomes non lies. En particulier si nous faisons varier la position de l’atome 1 en 
ne changeant que la valeur de 4rjk, la variation de ce seul param&re entraine des 
variations sur deux termes de la dkcomposition de IYnergie: U,(&,) inergie 
attribuable il la bar&e de rotation et U, interactions entre les divers atomes de la 
moltcule et 1. 

Dans notre probkme nous posons AU(+) = U(b) - U(4 = 0’) en prenant 
arbitrairement U(#J = 00) cornme origine. Ce AU(4) mesure la variation de la barri&re 
de I’hydroxyle AU,(+) et la variation des interactions AU, de I’hydroxyle. 

Nous pouvons tliminer la variation du terme AU,($) en considkrant deux moltcules 
de meme gkombrie et ne diffkrant que par la substitution d’un hydrogkne H par un 
substituant R (soit S-H et S-R). 

Les variations AU(#) s’krivent respectivement 

pour S-R: AU(4) = AU,(4) + AU&R, OH) + AU,(X, OH) X#R 

pour S-H: AU’($) = A&(4) + AU;(H, OH) + AU;(X, OH) X#H 

La diffkrence AAU(& entre ces deux grandeurs est telle que 

AU($) - AU’(#) = AAU(& = AU,(R, OH) - AU;(H, OH) 

Si nous supposons que l’interaction AU;(H, OH) du groupe hydroxyle avec I%ydro- 
g&e qui est substituk par R est nkgligeable, nous avons une mesure directe de la 
variation AU,(R, OH) de l’interaction entre I’hydroxyle et le substituent R en effectuant 
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la difference AU($) - AU’(&). C’est l’allure des resultats qui montrera si cette hypothese 
est raisonnable. 

Nous allons done essayer de determiner des interactions hydroxyle-methyle, 
hydroxyle+carbonyle, hydroxyle-hydrozyle (R itant successivement un groupe 
methyle, carbonyle, hydroxyle). La variation de la difference d’energie entre ces deux 
molecules est initialement port& sur une kchelle d’energie arbitraire. Pour distinguer 
les interactions stabilisantes et dbtabilisantes nous discuterons la position des ex- 
tremums en fonction des distances des groupes en interaction et nous essaierons de 
donner une valeur numtrique de ces interactions en choisissant un zero d’aprb des 
considerations intuitives. 

Interactions hydroxyle-methyle 
L’exarnen des courbes de differences d’energie obtenues AAU(& permet de dis- 

tinguer quatre types &interaction:* 
(1) interactions faibles (Fig. 2) 
(2) interactions l-2 fortes (Fig 3) 
(3) interactions l-3 fortes (Fig 4) 
(4) interactions 14 fortes (Fig 5) 

Interactions faibles. Les courbes AAU(&) decrivant I’interaction du groupe hydroxyle 
endo avec le gem dimethyle sue le pont du norbornane, s’obtiennent de deux facons : 
par comparaisons de I’a-fenchocamphorol(3n) et du norborneol (In) (Fig 2 courbe c) 
et par comparaison du bornCol(40) et du methyl-l norborntol (la) (Fig 2 courbe d). 
L’interaction du groupe hydroxyle exo avec le gem dimtthyle port& par le carbone 5 
est obtenue par comparaison de I’isofenchol (6x) et du methyl-l norborneol (2x) 
(Fig 2 courbe e). Ces courbes ont une amplitude 6U de variation faible 6U < 06 
Kcal/mole. Comme, dans ces deux cas, nous nous attendons a priori A n’observer 
aucune interaction en raison de la distance entre les deux groupes, nous estimons que 
ces faibles variations representent la limite d’incertitude en dessous de laquelle nous 
ne pouvons verifier I’additivite des interactions. Nous considererons dans les autres 
comparaisons que k-s variations d’energie supkrieures a 05 Kcal/mole correspondent 
a des interactions effectives, et que les variations d’energie inferieures a cette valeur 
sont negligeables et nous ne les interprtterons pas. 

Nous voyons de mime que les interactions entre le groupe methyle en tete de pont 
et le groupe hydroxyle en position endo et en position exe sont faibles (Fig 2, courbes 
f, g, h, i). L’amplitude maximale des courbes AAU(& obtenues par comparaison des 
methyl-l norbomeols (2) et norbomeols (I), de meme que des bomeols (4) et des 
a-fenchocamphorols (3) est O-8 et 1-l Kcal/mole. Ces valeurs ltgerement supkrieures 
aux limites d’incertitude traduisent des interactions sans doute Iegerement plus fortes 
entre le mtthyle en tete de pont et I’hydroxyle exo qu’avec l’hydroxyle endo. Cependant 
nous ne pouvons pas donner d’interpretation de ces interactions (attractives ou 
repulsives) en considerant les positions des atomes relatives aux maximums et aux 
minimums des courbes AAU(+). 

l Ln groupes mCthylcs sont pIa& sur la carbona 1.3.5.7 du norbomans Ic groupc hydroxylc &ant 

en position 2 en& ou 2 exe. 
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FIG 2. Interactions faibles. Courbes MU@) port&s sur une tchelle d’energie (Kcal/mole) 
d’origine arbitraire. On indique successivement les composes compares et les groupes en 

interaction. 
Courbe c: a-fenchocamphorol(3n~norntol(ln); diMt 7,7’, OH 2n 
Courbe d: borntol(4n)-methyl-l norbornCol(2n); diMC 7,7’, OH 2n 
Courbe e: isofenchol(6x)-methyl-l norbomeol(2x); diMe 5,5’, OH 2x 
Courbe f: methyl-l norborntol(2n)-norborneol(ln): Methyl 1, OH 2n 
Courbe g: borntol(4n)--wfenchocamphorol(3n); Methyl 1, OH 2n 
Courbe h: methyl-l norborntol(2x)--norborneol(lx): Methyl 1, OH 2x 
Courbe i : isoborntol(4x)--a-fenchocamphorol(3x): Methyl 1, OH 2x 

60 I20 180 240 300 

FIG. 3. Interactions l-2 fortes. Courbes AAU(+) sur une tchelle d’tnergie (Kcal/mole) 
d’origine arbitraire. 

Courbe j : fenchol(5n~mtthyL1 norborntol(2n): diMethyl 3,3: OH 2n 
Courbe k : fenchol(5xFmethyL1 norborntol(2x): diMethy 3,3’, OH 2x 
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Interuccions l-2 fortes. La Fig 3 represente les courbes AAU,(& obtenues par 
comparaison des fenchols (5) et des methyl-l norbomeols (2); la courbe j est celle des 
composes endo et k celle des composes exo. Nous constatons que les interactions l-2 
entre le gem-dimethyle portt par le carbone 3 et I’hydroxyle en 2, ont une amplitude 

de variation 6U de l’ordre de 1.6 Kcal/mole: ce sont des interactions fortes. Ce gem- 
dimethyle a sensiblement les memes interactions avec le groupe hydroxyle en position 
2 endo ou 2 exe comme on doit s’y attendre pour des raisons de symetrie. 

Les deux courbes AAU,(& ont une allure semblable: elles presentent un minimum 
relatif a C$ = o”, un minimum absolu a 4 = 180”, et deux maximums de meme 
valeur a 4 = 90” et C#J = 270”. Sur la courbe k de l’hydroxyle exo des inflexions 
apparaissent a W, 150”, 210”, 330”. La difference d’amplitude maximale pour les 
deux courbes est 6U = 1.6 f 0.3 Kcal/. Le minimum a 4 = 180” correspond a la 
distance la plus courte entre I’hydrogtne de l’hydroxyle et le carbone du methyle 
en 3 le plus proche. Pour les maximums d’energie (4 = 90” et 4 = 270”), l’un des 
doublets* de I’hydroxyle est au minimum de distance avec l’un des hydrogenes du 
methyle; d’autre part, les valeurs C#I = 150” et r#~ = 210” correspondent aux positions 
de l’hydrogtne de lhydroxyle au minimum de distance avec I’un des hydrogtnes du 
methyle. 

Remarquons que les inflexions et maximums se deduisent approximativement par 
des rotations de 120” (W, 150”, 270”~!W, 210”, 330”). 

Iareractions l-3 fortes. La Fig. 4 reprbente les courbes AAU($) obtenues par 
comparaison de I’r-fenchocamphorol(3x) et du norbomtol (lx) (courbe I), de m&me 
que par comparaison de l’isobomCol(4x) et du methyl-l norbomeol(2x) (courbe m). 

I I I I I 
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FIG 4. Interactions l-3 fortes. Courbcs AAU(d) sur une Cchelle d’knergie (Kcal/mole) 

d’origine arbitraire. 

Courbc I: a-fenchocamphorol(3x~norbomkol(1x); dih4t 7,7’, OH 2x 

Courbe m: isoborntol(4x~mCthyl-1 norbomtol(2a): diMt 7.7’. OH 2x 

l Now rappclons que Ie mod&le utilisk par la mkthode PICOL pour Ic calcul de I’tncrgie fait intcrvenir 

tous lcs atomu et la doublets librcs. Ccux-ci soot dttinis par une direction d’orbitale et ne sent pas 

reprkscntb par un point gtomttrique dtfini. La doublets &ant introduits dans la, hypothkscs nous 

discutcrons les rksultats en lcs considtrant: nous admcttrons qu’ils ont unc probabilitt de prksencc 

maximale en da points de I’cspace et nous Its noterons d sur lcs mod&s. 
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Elks traduisent les interactions entre Ie gem dimtthyle porte par le carbone 7 et 
I’hydroxyle en position 2 exo. Nous observons un minimum a 4 = 80” et un maximum 
a r$ = 240”. La courbe m prksente en outre des variations leg&s avec des extremums 
secondaires a 4 = 0”, 4 = 40” et des inflexions I 4 = 160” et r#~ = 300”. 

La valeur 4 = 80” ne prksente pas de particularitb mais nous remarquons que pour 
4 = 240”, I’hydrogene de I’hydroxyle est il distance minimale d’un hydrogene du 
groupe methyle 7 syn Nous concluons a I’existence d’une interaction dPsrabili.wnte 
entre ces deux hydrogenes. 

Sur la courbe I reprksentant la difference entre l’a-fenchocamphorol (3x) et le 
norbomikl (lx), nous ne voyons aucune interaction pour 4 compris entre 0” et 100”. 
Nous pouvons estimer que dans ce domaine de variation de 4, les deux hydrogenes 
sont trop loin pour interagir et que I’tnergie d’interaction entre ces deux atomes est 
alors nulle. Sur I’kchelle d’tnergie, nous prenons cette valeur comme origine: 
I’interaction maximale a 4 = 240” vaut alors 3.3 Kcal. 

Le maximum secondaire a 4 = 40”. de meme que les inflexions a 4 = 160” et 
4 = 300” observks sur la courbe m representent de faibles variations (@5 Kcal) 
autour de la courbe I, qui semblent correspondre a des interactions des doublets avec 
le groupe methyle. Elks sont dtstabilisantes mais plus faibles que I’interaction entre 
hydrogenes. I1 est a remarquer en outre qu’elles ne sont observkes que dans I’un des 
deux exemples. Comme elks sont inferieures a 0.5 Kcal nous ne les interpreterons pas. 

Znteracrions 14. La Fig 5 reprksente la courbe AAU(& obtenue par comparaison 
de I’isofenchol(6n) et du methyl-l norbomiol (20) (courbe n). 

Elle donne la valeur de l’interaction l-4 entre le gem dimethyle en position 5 et le 
groupe hydroxyle endo. 

I I I I I 
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FIG 5. Interactions 1-4. Courbe AAU(.$) SW unc kchelle d’Cnergie (Kc&mole) d’origine 
arbitrairc. 

Courbc II: koknchol(6o~mtthyl-1 norbornM(2a); diMC $5, OH 2n 

La dourbe AAU(# prksente une succession de maximums (4 = HI”, l!W, 270”) et 
de minimums (4.= 0”. 120”, 270”) qui suggere I’existence de diffkntes interactions 
de I’hydrogene mais aussi des doublets ded’hydroxyle avec le groupe methyle 5 endo; 
L’amplitude maximale des variations (6U = 1 Kcal/mole) est plus petite que dans le 
cas des interactions l-2 et l-3 car les groupes sont plus Cloignk Nous observons done 
bien des interactions 14 mais nous ne pouvons pas conclure a leur caractere attractif 
ou repulsif sur la seule allure de la courbe. 
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Interactions hydroxyle-carbonyle 

La Fig. 6 reprksente les quatre courbes AAU(&) obtenues par comparaison des 
hydroxy3 bomanones-2 (7) et des a-fenchocamphorols (3) (endo: courbe o: exo: 
courbe p) de mime que des hydroxy-2 bomanones3 (8) et des bomkols (4) (endo: 

courbe q; exo: courbe r). 
Nous remarquons que les quatre courbes sont t&s semblables. Elks prbentent un 

minimum d’knergie pour r$ = 165” et un maximum pour 4 compris entre 300” et 360”. 
L’angle 4 = 165” correspond au minimum de distance de IYhydrogkne avec 

l’oxygkne du carbonyle et 4 = 345” au maximum de cette distance. 
L’kcart maximal de la variation relative entre les 4 courbes o, p, q, r est infkieur b 

O-6 Kcal, ce qui correspond aux incertitudes admises. Cependant, la position des 
extremums est constante a lo” prb et I’amplitude maximale des courbes se retrouve g 
+ 01 Kcal/mole. L’interaction mise en jeu est done bien dkfinie et reproductible. Nous 
observons que cctte interaction ne varie pas entre 4 = 300” et 4 = 360” quand 
l’hydroghne est loin du carbonyle. Nous prendrons done cette valeur d’knergie comme 
origine; la valeur maximale d’interaction est alors de 2.8 f O-1 K&/mole. C’est une 
interaction stabilisante entre I’hydrogkne de l’hydroxyle et I’oxygkne (ou l’un des 
doublets) du carbonyle. Nous l’identifions g la liaison hydrogine. 

I I I I 

60 I20 I80 240 300 

Fn;6.Interaaionshydroxykcarbonyle.CourbesAAU(~)ssuruneCchclkd’tnergic(Kcal/mole) 
d’originc arbitraire. 

Courbc o: hydroxy-3a-bornanone 2(7+-a-fenchccamphorol(3o) 
Courbc p: hydroxy-3x-bornanone 2(7x)-a-fenchocamphorol(3x) 
Courbc q: hydroxy-2n-bomanone 3(b+bomCol(C) 
Courbc r: hydroxy-2x-bomanone 3(8x)-isobom&l(4x) 

Cette interaction &ant forte, il oe nous parait pas nkcessaire de faire intervenir des 
interactions doubletdoublet qui peuvent &re responsables des inflexions observks 
sur les courbes, mais qui sont de toute fawn plus faibles. 

Variation de l’krgie avec les distances intercllomiques 
L’Ctude quantitative prkckdente a montrk que les interactions d’un groupe hydroxyle 

avec des groupes mkthyles ou un groupe carbonyle, s’interprttent comme une somme 
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d’interactions entre plusieurs atomes (ou entre doublets et atomes ou entre doublets). 
Dans deux cas, cependant, I’interaction peut s’interpreter uniquement par une attrac- 
tion ou une repulsion entre deux atomes. C’est le cas de l’interaction dtstabilisante 
entre l’hydroxyle exo et le gem dimithyl 7 et de I’interaction stabilisante entre l’hy- 
droxyle et le carbonyle ou l’energie varie de facon monotone avec l’angle 4. 

Ces diverses interactions de type U, (Van der Waals) dans la termonologie de la 
decomposition empirique dependent directement de la distance entre atomes inter- 
agissant. C’est pourquoi nous avons trace ces energies d’interaction en fonction de 
distances interatomiques: 

(a) La Fig. 7 represente I’energie de repulsion (courbe s) entre le gem dimethyle 7 
et I’hydroxyle en fonction de la distance entre l’hydrogene de l’hydroxyle et I’hydrogene 
le plus proche appartenant au methyle 7 syn. 

L’energie de repulsion U, entre hydrogtnes varie de facon monotone avec la 
distance. Elle est nulle pour des distances superieures A 2.5 A et est croissante en 
dessous de cette distance. 

(b) La Fig. 8 represente Rnergie d’attraction U, (courbe t) entre l’hydroxyle et le 
carbonyle en fonction de la distance entre I’hydrogene de l’hydroxyle et l’oxygine du 
carbonyle. (La courbe u de la Fig. 8 represente la meme tnergie en fonction de la 
distance entre I’hydrogene de I’hydroxyle et le doublet le plus proche port6 par le 
carbonyle). 

I.5 2 25 3 

A 

FIG 7. Rcprksentation de I’interaction U, mbthyle-hydroxyle (Kcal/mole) en fonction de la 

distance HH minimale entre hydrogtnes des deux groupes. 

Dans tout le domaine de variation de la distance OH (entre 2.6 et 4 A), la force de 
la liaison hydrogene est proportionnelle A la distance avec une constante de propor- 
tionnalite k = -2 Kcal/A. 

Ce segment de droite peut correspondre a la partie lintaire d’une courbe de Morse, 
mais nous ne pouvons pas en deduire le z&o de l’energie correspondant a I’absence 
de liaison hydrogene ni la distance pour laquelle la liaison hydrog&ne est maximale 
ni la valeur maximale de la stabilisation. (Nous obtenons des conclusions analogues 
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FIG 8. Rcprtxntation de I’intaaction U, hydroxyle-carbonyle (Kcal/mole) en fonction de la 

distance H (hydroxyle)-O (carbonyle) (co&e 1) et de la distana minimale H (hydroxyle)- 

doublet du carbonyle (courbe u). 

en considerant la distance hydrogene-doublet entre 2.3 et 3.6 A, mais nous ne dis- 
cuterons pas plus ce modele). 

Interactions hydroxyle-hydroxyle 
Nous avons fait deux series de calculs darts lesquels l’hydrogene de l’hydroxyle fixe 

port6 par le carbone C, est en position dkcalke (antiparalltle) ou kclipske (parallele) 
avec la liaison C,C,. 

La Fig. 9 reprisente les variations AAU(@ de I’interaction entre les deux hydroxyles 
obtenus par comparaison du bornane diol (9) avec le bomeol (4n). La courbe v 

60 I.20 180 240 300 

1 

FIG 9. Interaction hydroxyk hydroxylc. Courbcs MU(@) sur uoe &belle d’Cnergk (Kcal/mole) 

d’origine arbitraire. 

Courbe v: hydroxyle 3 d&alC (OH, anti-paralkle A C,-C,) 

Courbe w: hydroxyle 3 6ciipsC (OH, pnralkle A C,-C,) 
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correspond B la position dkcalke de I’hydroxyle (OH,) et la courbe w iz la position 
Cclipske. 

(a) HydrogPne dPc&. IA courbe v de la Fig. 9 prksente un maximum pour 4 = 0 
et un minimum pour 4 = 180”. Pour cette dernike valeur de 4 les deux liaisons OH 
sont paralltles et I’hydroghne de I’hydroxyle 2 est au minimum de distance de I’oxyghne 
0,. Nous attribuons le minimum d’tkergie g une liaison hydrogtne entre ces deux 
atomes; l’amplitude de la courbe est 6U = 656 Kcal/mole. 

(b) HydrogPne &lips&. La courbe w de la Fig. 9 prksente des minimums rl 4 = 0”, 
4 = W, 4 = 300” (-60’) et des maximums g 4 = 30”. 4 = 330” (- 30“) (deux 
maximums relatifs) et g 4 = 180”. 

La dilkence d’knergie entre minimums et maximums relatifs est faible, 0.5 Kcal/ 
mole, et entre minimum et maximum absolus, 9.13 Kcal/mole. 

Les variations autour de 4 = 0” &ant faibles, et de I’ordre de I’incertitude, nous 
pouvons considkrer que l’knergie varie trb peu entre 0“ et 90”, de meme que entre 
270” et 360”. 

Autour de la valeur 4 = 0 il existe une liaison hydrogkne entre l’hydrogkne H de 
l’hydroxyle (OH,) et I’oxygkne 0 de I’hydroxyle (OH,). 

Entre 4 = 9O”et 4 = 270”, il existe une interaction rtpulsive trb forte correspondant 
au minimum de distance entre les hydrogtnes des deux groupes hydroxyles. 

En rCsumC les deux courbes v et w relatives aux deux positions particuli&es de 
l’hydroxyle 3 s’interprktent en attribuant les knergies minimales a des stabilisations 
par liaison hydrog&ne et l’un des maximums d’knergie g une ripulsion entre atomes 
d’hydrogbne. 

Cependant il est possible d’envisager d’autres mod&s pour interpreter ces courbes. 
1-Nous pouvons Ctudier l’influence des doublets des deux oxygknes. 

Position d&&e. Les positions des minimums de distance entre deux doublets de 
deux hydroxyles sont obtenues pour $I = 40” et 4 = 320” (soit 0” f 40”) (courbe v 
Fig. 9). Pour 4 = 180”, l’hydrogkne est au minimum de distance de I’oxygtne (0,); 
dans cette position symktrique, il est a tgale distance des deux doublets de l’hydroxyle 
en 3. L’interprttation suivante nous parait vraisemblable au voisinage de $I = 0; 
il existe deux interactions rtpulsives entre doublets, maximales respectivement g 
f$ = -40” et f#~ = + 40”. Ces interactions s’ajoutent et leur somme est maximale B 
4 = 0”. Au voisinage de 4 = 180”, il existe de mime deux liaisons hydrogen= maxi- 
males B 4 = 160” et 4 = 200” et sont la somme est maximale g 4 = 180’. En raison 
de la superposition de ces interactions rkpulsives et attractives, il n’est pas possible 
d’estimer leur valeur absolue mais seulement leur ditkence globale que vaut 656 
K&/mole. 

Position Mipsie. II existe deux liaisons hydrogtnes entre I’hydrog&e 3 et les deux 
doublets de l’hydroxyle 2, qui sont maximales a #J = 60” et 4 = 300” (- 60”) (courbe 
w, Fig. 9). Ces deux interactions s’ajoutent et leur somme prksente aussi un maximum 
de stabilisation dans la position symktrique $I = 0. Pour 4 = 180, les deux hydrogtnes 
se repoussent fortement; l’knergie de 9.13 Kcal/mole est la ditkence entre une 
interaction dkstabilisante forte entre les deux hydrog&nes et une liaison hydrog*ne 
entre I’hydroghne d’une fonction et les deux doublets de l’autre. 

Les interactions des doublets sont B la limite des erreurs et nous ne pouvons conclure 
si la liaison hydrog&ne se fait avec un hydroghne et un oxyg&ne ou plus prkistment 
entre un hydrogene et un doublet de I’oxygtne. 
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2-Nous pouvons essayer d’interprtter les courbes par des interactions entre dipoles. 
L,e mo&le. Nous adoptons le modele de dip6les le plus simple. Un dipole est portk 

par chaque oxygtne et est dirige suivant la liaison OH. La valeur de ce dipole utiliske 
pour la liaison OH des alcools est dkduite des mesures effect&es sur l’ea~:‘~ 

POH = 151 D. 

L’energie d’interaction est donnke par 

(IV) (14) 

Dans la geometric des dials la distance entre les oxygenesdonc entre les dipoles 
R = O,O, est Exe, et l’orientation relative des deux dip&s depend uniquement des 
parambtres & et 4,. 

Calcul de l’interaction. Nous avons calcult les valeurs des interactions V a l’aide 
de la formule (IV) pour des valeurs particulieres de & et r$3 correspondant aux 
extremums des courbes t et u. Ces valeurs sont don&s dans le Tableau III. 

TABWU III 

Position da hydroghs 
en fonction de 4 

Enagie d’interaction V 
en Kcal/mole 

+* = 0”. & = 180”. 9, = 0”. & = 180”. 
f$$ = 0 l#J, = 0” 4, = 180 0, = 180” 

+ 3.60 ->30 -2.30 + 2.70 

Lorsque & est &al B 0 la position de l’hydroxyle 3 e-st “dkcalke”. L’amplitude de la 
variation d’energie calculke par PICOL (courbe v est 6U = 656 Kcal entre les 
positions 4, = 0 et 42 = 180”. La valeur trouvke par interaction dipolaire est 
6V = 590 Kcal. Lorsque 43 est egal a 180” la position de l’hydroxyle 3 est kclipsk. 
L’amplitude 6U calcuk par PICOL est 6U = -9.13 Kcal entre les positions 
& = 0 et & = 180” (courbe w). La valeur trouvke par interaction dipolaire est 
6V= -5Kcal. 

Dans le premier cas l’ordre des interactions calculkes par les deux mtthodes est 
le meme et nous estimons que les interactions dipolaires peuvent rendre compte de la 
stabilisation. 

Dam le deuxieme cas l’interaction dipolaire n’est pas suffisante pour interpreter 
l’amplitude de la variation. Or dans la position 42 = 180“ les deux hydrogenes sont 
a une distance de 1.16 A et il existe certainement une repulsion entre ces deux atomes. 
L’interaction entre atomes non lies AU, doit alors s’kcrire 

AU?“. = AVd’P + AU&H-H) 

Pour que cette formule soit quantitativement vtrifike il faut attribuer une valeur de 
4 a 4.5 Kcal a l’bnergie de repulsion entre hydrogenes ce qui est une valeur raisonnable 
par extrapollation de la courbe t de la Fig. 5. 

Forme des courbes. La valeur de l’interaction dipolaire dans le modele choisi 
depend uniquement des angles dikdres & et 4,. Dans le cas particulier ou &3 = 0 ou 
4 = 180” l’expression V prend une forme simplifike telle que V = V,(A + B cos $J 
(V) ou V,, A et B sont des constanks. 
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Les courbes d’knergie calcukes A partir de la methode PICOL, ne sont pas de 
fonctions sinusoIdales qui peuvent &re identifikes A la relation (V). Cela suggere une 
nouvelle fois que l’interaction entre les deux hydroxyles peut &re la somme d’inter- 
actions dipolaires et d’interactions de Van der Waals. 
3-Nous pouvons envisager enfin des mod&s plus complexes. Darts l’hypothtse 
d’une interaction entre deux dipdles on peut estimer que: 
-1es energies d’interactions entre groupes non lies ne se limitent pas 1 des interactions 
dipolaires. 
-1es dip&s ne sont pas sur l’oxygene mais doivent Ctre places entre l’oxygene et 
l’hydrogene.* 
-1e dip6le resultant associe au groupe hydroxyle n’est pas align6 avec la liaison..? 

11 est aussi possible d’envisager des modtles a plusieurs dip6les ou des mod&s 
faisant intervenir des charges en interactions mais nous ne discuterons pas davantage 
ces modtles. Une etude plus complete de la decomposition de l’energie en term= 
d’interaction dip6laire sera faite ulterieurement sur des molecules plus simples en 
Ctablissant une carte complete de l’energie en fonction de deux parametres $2 et 4s. 

CONCLUSION 

Cette etude a montre que les resultats des calculs de la methode PICOL s’interprttent 
en termes d’interactions empiriques et veritient les lois d’additivite des energies 
d’interaction. Pour cela nous avons compare l’energie d’un ensemble de molecules 
hydroxylkes calculke par la mtthode PICOL. 
(a) Nous avons trouve que les valeurs “experimentales” des energies de liaison” sont 
compatibles avec une regle d’additivite permettant de recalculer l’tnergie totale des 
mol6cules. Nous avons determine des parametres correspondant A une tnergie 
d’ionisation des liaisons qui permettent aussi de retrouver les valeurs calcuks avec 
une prkision de l’ordre de 1 %ce qui est comparable a la precision expkrimentale. 
(b) La comparaison des molecules homologues a permis la mise en evidence de la 
barriete de rotation du groupe hydroxyle de m&me que la mise en evidence des 
interactions entre atomes ou groupes non lies. Dans les exemples choisis, nous avons 
observe des interactions entre un groupe hydroxyle et des groupes mtthyle, carbonyle 
et hydroxyle. L’ttude de la variation des interactions en fonction de parametres 
gkomttriques tels que les distances interatomiques conduit A identifier des inter- 
actions repulsives entre hydrogtne dun groupe hydroxyle et dun groupe methyle, 
de m&me que des interactions attractives entre carbonyle et hydroxyle ou entre deux 
hydroxyles. Ces derniers s’interpretent par des interactions de Van der Waals et par 
des interactions dipolaires. Ces energies de stabilisation correspondent a des liaisons 
hydrogtnes. 

Cette etude montre que l’un des inter&s de la methode PICOL est de pouvoir 
determiner les paramttres d’interaction comme ils sont dtfinis dans les mtthodes 
empiriques. De plus la vCritication des rtgles d’additivite suggtke que les calculs 

l Ce changement de localisation des dip&z entratne une modification de la valeur de I’interaction 
surtout lorsque lea hydrogtnes sent proches et rend variable la distance entre les dip&s. La dCpendance en 
l/R’($,, 4,) de l’interaction moditie I’allure de la courbe repr6sentative qui n’eat plus une sinusdde. 

t Pour des raisons de symttrie il reate dans le plan COH de l’hydroxyle; la variation angulaire reste la 
meme mais Is valeurs des interactions sont diffkentes de celles calculees prtckdemment. 
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quantiques effectuCs sur les petites molhles (par PICOL, Ab initio etc. . .) conviennent 
pour Ctudier et patamttfiser les grosses molhles. 
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