| Equation de Schrodinger

A. Variations énergétigues macroscopigue
Dans une réaction chimique, on casse et on crée des
liaisons. Les variations énergétiques sont données par
I'enthalpie libre AG°.
Cette variation d'enthalpie dépend elle-méme de IAGO

plusieurs variations d'énergie. Dans une réaction chimie, c'est
la variation d'énergie interne qui est la plus importante.

AG=AH - TAS = AU +PV—-TAS négligeable

Cette énergie interne est I'énergie des particules intervenant dans la réaction.
Elle se compose de I'énergie cinétique des molécules et de |'énergie potentielle des
molécules.

L'énergie cinétique représente les différents déplacement dans I'espace des
molécules. Elle est la somme des énergies de translation, rotation et vibration. Pour
un gaz, c'est une constante qui vaut a peu pres 3/2 RT.

La variation d'énergie provient donc de I'énergie potentielle. Elle est due a la
variation d'énergie des électrons. C'est ce que nous permet de calculer I'équation de
Schrédinger. On négligera al variation d'énergie des noyaux, intervenant peu dans la
réaction chimique.

B. Valeurs quantiques
A partir de la fonction d'onde , on peut obtenir toutes les propriétés chimiques
d'une molécule, en lui appliquant différents opérateurs. Cependant on ne peut pas
résoudre analytiguement ces équations pour plusieurs atomes. Il faut utiliser une
méthode numérique.

On étudiera une molécule isolée, dans un espace a 4 dimensions (X,y,z,t). Les
particules considérées sont les N noyaux A et les n électrons i. Chaque particule est
définie par ses coordonnées d'espace, ainsi que la coordonnée de spin, qui est
relative au temps. On I'écrit Q2 pour les noyaux et w pour les électrons.

Pour résoudre I'équation de Schrddinger, on utilise des approximations .

HY =EY

C. Approximations
1) Systéme non relativiste




On considere gue les vitesses des noyaux et des électrons sont largement
inférieures a celle de la lumiere. On ignore ainsi la coordonnée de spin . Attention,
on ne peut pas faire cette approximation pour les atomes lourds.

Les fonctions d'onde peuvent alors étre exprimé qu'en fonction des
coordonnées de l'espace. On utilise préférentiellement un repére sphérique, plus
adapté aux électrons, ce qui hous donne :

Wom(8,0) =R, (r)xY"(6,0)

On a ainsi séparé la partie radiale et Ia partie angulaire .

2) Approximation de Born-Oppenheimer

Le noyau est beaucoup plus lourd que les électrons. On les considere fixes
par rapport aux électrons. Leurs variables sont indépendantes. Dans I'équation de
Schrédinger, cela signifie que I'on distingue I'énergie des noyaux et I'énergie des
électrons.

L'énergie des noyaux est leur énergie et I'énergie d'interaction électrostatique
avec les autres noyaux. L'énergie des électrons dépend de leur énergie cinétique,
mais aussi de |'énergie d'interaction électrostatigue entre les électrons et les noyaux.

Ainsi on trouve une équation de Schrddinger en unités atomiques :

~
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On obtient I'expression de I'Hamiltonien électronique total, qui s'exprime en
fonction des orbitales des électrons, de l'interaction électrostatique électron/noyau,
de l'interaction électrostatique entre électrons et de l'interaction électrostatique entre
noyaux.

On note que la fonction d'onde des électrons ne dépend pas des répulsions
entre noyaux. On explicite donc I'opérateur Hamiltonien électronique pur

Z A +Izn£AZl : A+§J§

On peut tout de méme calculer 'Hamiltonien total en ajoutant la valeur,
constante dans un méme systeme, du potentiel de répulsion entre noyaux , noté
VNN.

Le fonction ne dépend alors plus que de quelques coordonnées :
_Les coordonnées variables de position des électrons : x;, y; et z;
_ Les coordonnées constantes de position des noyaux : Xa, Ya et za

3) Approximation orbitale
On considere que le mouvement d'un électron est indépendant de celui des
autres. Dans une réaction chimique, c'est bien évidemment faux, mais le résultat
reste quand méme valable avec la précision que nous utilisons.
Ainsi la fonction d'onde des électrons est en fait le produit des fonctions
d'onde de chaque électron pris séparément, que I'on note ¢;. On considére donc des

n
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orbitales (atomiques ou moléculaires selon les cas) ne contenant qu'un seul
électron.

On note I'énergie associée a ces orbitales ¢; et I'opérateur Hamiltonien
monoélectronique H; :

4) Potentiel moyen unigue
On écrit facilement I'opérateur Hamiltonien monoélectronique  a partir de

I'opérateur total :
A + Z Zn "'Z*

A=1 [ >l

Au niveau de I'énergie répulsion entre électrons, on observe que la formule est
inexacte, elle ne marche pas pour tous les électrons ; il faudrait plutdt écrire :

Or la somme des opérateurs Hamlltonlens monoélectroniques de donnerait
plus I'Hamiltonien électronique total.

Pour éviter ce probleme, on admet que chaque électron ressent la méme
répulsion de la part de tous les électrons, quel que soit I'orbitale dans laquelle il se
trouve. On note ce potentiel Vee, qui ne peut étre explicité.

L'équation de Schrodinger s'écrit alors :

1 NZ,
A, =3Ae, =328 -3
i=1 A=1lia

D. Résolution matricielle
Plutét que de résoudre analytiquement cette équation, on utilise des matrices
pour avoir une résolution plus simple.

1) Approximation CLOA
D'aprés nos précédentes approximations, I'énergie de deux électrons est
égale a la somme des énergies de chaque orbitale prise séparément.
On sait qu'en diminuant la distance, les orbitales atomiques deviennent des
orbitales moléculaires. L'énergie dépend alors aussi d'un terme relatif a la distance
entre les deux électrons, ce qui donne :

HAB = H + H + Hlnteractlon (rAB)

On observe que I'énergie d'interaction est faible devant les énergies des
orbitales atomigues. On ne considére alors les orbitales moléculaires comme des
combinaisons linéaires d'orbitales atomiques (CLOA).



Soit une fonction d'onde d'orbitale moléculaire ¥;, on peut donc la décrire
comme la somme des orbitales atomiques @, associées a leur coefficient
d'interaction c,; entre orbitales.

LIJi - ZCHicDH
u

Ainsi lorsqu'on applique l'opérateur Hamiltonien a une orbitale moléculaire ¥;,
on l'applique en fait & la somme des orbitales atomiques prises deux a deux, ¢, et @,
correspondant aux électrons u et v, affectées de leur coefficient d'interaction c,; et

Cyi.
|:|L|Ji> =2 2.CyCy )(<CD“ |:|¢V> = 2. 2.CyiCu I:l“"
T Hov

et <LIJ| ‘ l'IJ|> = Zu:;cuicvi X<CDH (Dv> = Zu:%lcuicvi X Spv

Ainsi, on note S, l'intégrale de recouvrement , qui n'a de valeur que la ou les
orbitales de u et v se recouvrent.

w

2) Matrice associée a l'opérateur Hamiltonien
L'opérateur Hamiltonien peut donc étre écrit sous la forme d'une matrice. Son
nombre de colonnes et de lignes correspond au nombre d'orbitales atomiques
considérées. On a donc une matrice symétrigue et carrée, de u et v colonnes et
lignes.

On considere un électron A. L'orbitale moléculaire varie en fonction de
I'interaction de son orbitale avec les autre orbitales atomiques ; on trouve :
oW AW . Ly
T = ;CviH)\v + %:Cpin)\ M = chis}\v + Zcuiswx
Ai

ac}\i v 3
= Z CpiH)\p + Z Cpin)\
3 H

= 22 Cpiﬂ)\p
h

En sortant la valeur propre d'énergie €; de I'opérateur Hamiltonien, on trouve
une équation qui nous permet d'obtenir I'énergie de I'orbitale moléculaire, en fonction
du recouvrement, de l'interaction et des orbitales atomiques (comprises dans
l'opérateur) :

Zcpil:'w\ :Sichism\ < ch(lilw\ _SiSuA):O
u u u

3) Application & un systeme a deux atomes
Soient deux atomes identiques g et d. On considére une orbitale atomique sur
chaque atome @4 et ¢4. Elles forment une orbitale moléculaire de recouvrement
positif.
ésgd:Sdg:S>O




On doit alors résoudre I'équation trouvée précédemment, en remplacant

I'électron A par les électrons intervenant dans ce systeme, c'est-a-dire g et d :
Pour A =g: cgi( - alsgg) (Hdg - aiSdg) =0
Pour)\:d:cgi( -£S ) (Hdd—aisdd):o

i~gd

On I'écrit sous forme d'un produit matriciel :
C

(Iflgg —Sngg) (Ifldg ~ €S54 x| g
(Hgd _Sngd) (Hdd ~£S4) Cq

0

= Notations des énergies
Les atomes d et g sont identiques, les orbitales $4 et ¢, le sont donc aussi. On
obtient ainsi pour les différentes énergies :
® Hgg = Haa = o, l'intégrale Coulombienne , qui est I'énergie d'un électron dans une
orbitale atomique
® Hdg = Hga = 4, l'intégrale de résonance , qui est I'énergie d'un électron qui oscille
entre les deux orbitales atomiques

De méme pour le recouvrement :
®» Sy = Saa = 1, le recouvrement d'une orbitale avec elle-méme est total
®» Sgi = Sqg = S, le recouvrement entre les deux orbitales

Ainsi la matrice devient :

(O( - si) ([3 - giS) Cyi

X =0
(B - giS) (O( - gi) Cai
= Signe
Les coefficients d'interaction sont ici non nuls, on calcule le déterminant de la
premiére matrice :

(a-&) -(B-&S) =0

- (@a-£)=(B-eS) ou (a-¢,)=-(B-¢.S)
_a- _a+p

e £ = ou g, =
1-S 1+S

On obtient deux énergies. Il faut maintenant calculer les coefficients
d'interaction. On integre ¢, dans la matrice :

a+f a+f
— B_
1+S 1+S ), Ce g
a+B a+f C
B- o - o
1+S 1+S




= Coefficients d'interaction
En faisant la premiére égalité matricielle, on trouve :

(O( _a +[3jcg+ "'(B_MSJCM =0
1+S

1+S
a+aS—a—BCm+B+BS—aS—BSCm=0
1+s 1+s
aS-B B-aS aS-B
C, *t Cy =0 = Cy.)=0
1+s & 1+s ” 1+s - ~c0.)

- c:g+ = Cd+

On considere que l'orbitale moléculaire est la somme des orbitales atomiques
accompagnées de leur coefficient d'interaction :
Y = cgiCDg +CuPy

- <LIJ+ ‘ LIJ+> = <Cg+q)g +Cd+q)d ‘Cg+q)g +Cd+q)d>
<Cg+cbg‘Cg+¢g>+<cg+¢g‘Cd+q)d>+<cd+¢d‘Cg+¢g>+<cd+¢d‘Cd+q)d>
(C9+)2<CDQ‘(Dg>+(cd+)2<q)d‘q)d>+2Cg+Cd+<q)g‘ch>

= (Cg+ )2 + (Cd+ )2 + 2Cg+Cd+S =1

En couplant ces deux équations, on écrit la derniére :

26, FA+S)=1w ¢y =

J2(1+9)

= Energies associées aux fonctions d'onde
On peut ainsi exprimer les énergies associées aux fonctions de l'orbitale
moléculaire, elles-mémes exprimées en fonction des orbitales atomiques.

_a+p _ 1
T 1+s ” b= 4/2(1+s)(¢9 - ®,)

e IR
=18 YT g ® )

E. Energie moléculaire, énergie atomique
« représente I'énergie d'un électron dans une orbitale atomique théorique de
cette molécule. Lorsqu'on exprime son opérateur Hamiltonien, on trouve que cette
énergie dépend de celle que I'électron a dans l'orbitale atomique réelle e, ainsi que
d'un autre terme représentant |'écart entre I'orbitale atomique et |'orbitale moléculaire.

AT~ Za ),

- 9
r'ig r.id

a :<cbg\ﬂmolcbg> = o, {

atome

:<q>g\ﬂg CDg>+<CDg

=€ +<q)g



Pour un atome neutre, il y a autant d'attraction que de répulsion. L'écart entre
orbitale atomigue et orbitale moléculaire est négligeable o ~ e% et x =~ eOI d'ou

20 ~ e9 + el

B=(0, Au@dS=| 0, | - 14, - L0408 ()- 22+ U2) o, IS
2 rig r.id
~d [ Z, ot
:<¢9‘Hatomeq)d>8+ q)g _rg+vge(|) ch S
L id

-e,(0,/0,5+ o,

{_fi;mge (i)}d)d>s

Pour 8, on trouve de la méme maniére 8 ~ e9S et 8 ~ e’S dou
2B =~ €95 + %S ~ 2&S.

On peut alors tracer le diagramme d'énergie de cette molécule.

E A VY ~(Pq4 - P4) X coeff
E- !/ \
; \ A
Déstabilisation
/ \ o - €.
Py / —
AN a Stabilisation
\\\ /// E+ - X
£+ VY.~(dg + Py) X coeff

On observe que la déstabilisation est plus importante que la stabilisation.

F. Liaison chimigue
La fonction d'onde ¥, nous dit que I'on peut trouver des électron entre les
deux atomes, on l'appelle orbitale moléculaire liante . De méme la fonction ¥. est

une orbitale moléculaire anti-liante
Démonstration

- 1 * 1 1 , 1
[+ _[ﬁ(u_s)(q)“q)d)J _2(1+s)(¢9)2+2(1+s)(¢") +(1+s)q)gq)d

1

) 1 1 1 >
‘LP—‘ :(m(q)g_q)d)j :m(q)g)z"'z(l_s)(q)d) _(1_S)q)gq)d

- Ces diagrammes ne prennent pas en compte les répulsions entre noyaux

Il Molécule diatomique




A. Homonucléee
On considéere un atome A et son électron g, et un atome B et son électron d,
d'orbitales respectives @4 et ®g.
On écrit le recouvrement Sy = Spa = S. Celui-ci est toujours inférieur a 1 (
sinon les atomes sont confondus ), on le néglige devant 1. On le note alors 6. On
écrit la matrice en négligeant 6 devant I'énergie ce qui donne :

~

. H -¢ H o
ZC'(H —-£S ):O ( g |) ,\( dg) x| 9 =0
Mi\" TpA i~ pA H H _
H gd dd — & Cai
Avec les notations des énergies :

(O( - gi) ([3) Cyi

X

(B) (O( - si) Cy

Ici encore les coefficients sont non nuls, on calcul le déterminant de la
premiere matrice :

=0

(C( _f’:i)2 -B* =0
o (a-¢)=B ou (a-g)=-B
= €& =a-B ou g =a+p
L'énergie ne dépend plus du recouvrement. On observe alors sur un

diagramme énergétique qu'en négligeant le recouvrement, la déstabilisation est aussi
grande que la stabilisation.

E A
. Y ~(dq4 - Py) X coeff N
Déstabilisation

/ N o- &

X _(// >_ \/

P, N ;P N
AN S Stabilisation

\\\ /// E+ - X

£+ ¥Y,=(Py + Py) X coeff

En remplagant la valeur de &, dans la matrice, on obtient :
-8 )] o _,
(B) (_ B) Cai



On effectue les mémes opérations, puis on obtient I'expression des fonctions

d'ondes.
1
e, =a+p - W, —@(q’ngq’d)
1
e=a-p - W = \/E(CDQ _q)d)
Calculs
_Bcg+ +Bcy, =0 ¥ :Cgiq)g +tCyPy
B(Cg+ _Cd+): 0 - <LIJ+‘qJ+> = (Cg+)2 +(Cd+)2 +ch+cd+6: (Cg+)2 +(Cd+)2 =1
- Cg+ _Cd+
> 1
20c.f=1-c, = =

B. Hétéronucléée

On reprend maintenant I'expression de la matrice en fonction de a et de b, des
électrons d'orbitales différentes :

(I:Ia’a\_ - 8|) A(I:Iba) x Cai _ O . (aa - 8I) (B) x Cai — O
(Hab) (be —&) [Cph (B) (O(b - 8i) Cpi
On trouve alors le déterminant :
(a, -&)a, -&)-B*=0 - &" -(a, +a,)e, +a,a, -B* =0

o, +a,)++/(a, +a, ) -4a.a, +4p>
a b a b a’'b

=€, =

- 2
- € :(aa+ab)i\/(aa_ab)z+482
* 2
2
(a, +a,) (@, —a,) 1+ P
- £ = (aa_ab)

+

2

= On pose aa < o, SOit a est plus électronégatif que b :
-> si la différence d'électronégativité est trés grande :

2
(a, +a,) £ (o, —at,) 1+
£ = (aa_ab)
* 2
(aa+ab)i(aa ab)xl




Ainsi, dans la matrice, en intégrant €., on trouve :

0o (B | [

X

(B) (ab_aa) Cp-

0

e, =a, - Y =0,

S_ZGb — LlJ_:CDa

Calculs :
Oxc,_ +Bc,_=0
-c,_=0

2c._ =1

a

= Diagramme d'énergie

¥,
X ——— — — — — —
h ! ! ¢
! !
/ /
/ / b
/ /
/ /
/ /
/ /
/ /
/ /
! !
! !
! !
/ /
! !
! !
/ /
! !
/ /
/ /
/ /
/ /
/ /
! !
—————— —
Xa b, Y.

Y =c,Pa+c,P,
S (W W) =(c, )" *(cy)” +2¢c,6,.8=(c, )" +(c,-)* =1

- Quand la différence d'énergie entre
deux orbitales est trop importante, elles
ne se mélangent pas.

C'est le cas pour les électrons de cceur
et ceux de valence, et dans les liaisons

ionigues.

-> Si la différence d'électronégativité est plus faible :

(aa+ab)i(aa—ab)J1+4f‘2

€ = (aa_ab)2
* 2
2
(aa+ab)i(aa_ab)x[l+ 2k ZJ
_ ab_aa)
2
2
P 2B
ab_aa
2
- & =0, — ZB
ab_aa

Ainsi, dans la matrice, en intégrant €., on trouve :




2
P ®)
ub - a Ca—
a X - O
23° o
(B) a, —a, +
a —
ab aa
2R |
€, = Gb +— - LIJ+ ~ cI)b + (petlt)q)a
ab - aa
23 .
E_ = aa —L — l'IJ_ = cDa + (p@tlt)cbb
ab - aa
Calculs
2 W =c,Pa+c,®d,
(25 e vew =0 = e ) 422, ey B=le, ) e, ) 21
> Cp =~ 2B XC,_
ab _aa
2c,. <<C,.
= Diagramme d'énergie
E A
¥,
€+ / SN
Xnh // \\\\ ¢b
/ —
Xa ¢a \\\\ I,’
€. v

C. Population électronigue
Une orbitale moléculaire est la somme d'orbitales atomiques associees a leur
coefficient d'interaction. On peut écrire que la somme des orbitales atomiques est en
fait la somme des orbitales atomiques de chaque atome pris séparément.
LPi = Zcpiq)p = Z Zcuiq)p
1l

A uoA

On détermine le nombre d'électrons :

n= Zi:ni = Zi:ni<LIJi W)= Zilzulgnicwcvi@“ w,)
= ZZ Zznicpicvispv

i A pdA v



Ainsi que le nombre d'atomes, auquel on rattache la population électronique

Pa qui est le nombre d'électrons par atome.

N=2>N,=>P,
A A
- I:)A = Z Zznicuicvisw
i pOA v

En négligeant le recouvrement, on a :

_ 2
ZEDWACH
i pOA
La charge est facilement déduite de la population électronique :

QA :ZA _PA

lll__Application a BeH,

A. Matrice associée
Soit la molécule de BeHy, alignée avec I'axe z. On
considere les orbitales atomiques suivantes :
- pour Hy: 1s, = &,

- pour Hy : 1sp, = &,
> pour Be : 2s = ®3; 2px = P4 ; 2py = P55 ; 2P, = Ps

La fonction d'onde d'une orbitale moléculaire est la somme
des fonctions d'onde des orbitales atomiques, affectées de leur
coefficient d'interaction :
W =c;®, —CuP, +C5P; —C, P, +C5 Py —C P

En partant de I'équation de Schrodinger, et en vérifiant que d&/dc,; = 0, on

peut exprimer les énergies dans une matrice.
Z Cui (Huv - SiSuv )
U

H2s) H2p,) A2p,) H2p,) His,)

2s] -10 0 0 0 -99
(2p, 0 -6 0 0 0
(2p, 0 0 -6 0 0
(2p, 0 0 0 -6 -93
(Is,/ -99 0 0 -93 -136
(Is,/ -99 0 0 9,3 0

On écrit cette matrice grace a la méthode de Huckel étendue .

fiis,)
-99
0
0
9,3
0
-13,6



= Diagonale : L'énergie entre deux mémes orbitales est en fait I'énergie de l'orbitale
atomigue elle-méme. On fait donc correspondre cette énergie a I'énergie
d'ionisation d'un électron dans cette orbitale, que I'on peut obtenir
expérimentalement ou grace au modele de Slater .

A, =

Hu u

= L'énergie d'une orbitale moléculaire correspond a celle des orbitales atomiques,
affectées de leur coefficient d'interaction et dépendant du recouvrement. (k=1,75)

A H +va
A, =k s,

Ce qui veut dire que lorsqu'un nombre apparait dans une case hors de la
diagonale, les orbitales considérées se recouvrent.

B. Energies associées
A partir de cette matrice, on calcule les énergies de chaque orbitale
moléculaire, en décrivant les orbitales qu'elles contiennent, affectées de leur
coefficient d'interaction.

Y’i Y’l Y’z Y’g Y’4 Y’s Y’6

& €1=-2592 ¢€,=-2349 &=-6 &=-6 ¢€&=232 & =389
Cosi 0,66 0 0 0 0,75 0
Copxi 0 0 1 0 0 0
Coyi 0 0 0 1 0 0
Copzi 0 0,6 0 0 0 0,8
Cisai 0,53 0,57 0 0 -0,47 -0,42
C1shi 0,53 -0,57 0 0 -0,47 0,42

Par exemple, I'expression de ¥ : ¥1 = Cas:1 X P2s- Crsa:1 X P1sa + Cisp:r X Pish.

Le diagramme moléculaire se dessine alors comme suit :

3,89 —Ys
// \\
2’32 // A \\
// // \ \
/. N\
,/// \\ \\
///4 \\\ \\
_6 ZD //I// \\\\\
Z N M\
. \ AN
// \ Y/g YIA \\\\\
10 { \
28 AN N\ \
\ \ N
N N \
13,6
AN \ 7
\\\ \\ ///:E/Sa et 1Sh
N \ R
\ AN P
\\\ \ yf/ J
N 4
-23,49| Be M > H.etH
" a b
-25,92 h <
b
¥



Cette molécule posséde donc deux orbitales liantes ¥, et ¥, l'une faisant
intervenir 2s et les orbitales des H, l'autres faisant intervenir 2p,. Elles forment aussi
deux orbitales antiliantes complémentaires ¥'s et ¥s. 2py et 2p, ne se recouvrent pas
avec d'autres orbitales, elles forment des orbitales non-liantes ¥; et ¥ .

D'apres les énergies des orbitales moléculaires, on peut dire gue BeH, est
beaucoup plus stable que Be, H, et H, séparés. Elle a donc toutes les chances
d'exister.

On calcule facilement les charges portées par les atomes ; pour H, :
P, =3n(c,. ) =2x053% +2x0572 +0x0+0x0

+0x(-0,47)* +0x(-0,47)" =121eV
- Qy =2, —-P, =1-121=-021eV

On déduit la charge portée par les autres atomes.
- La molécule est symétrique, on a Qpp = Qua = -0,21 eV.
- La molécule est neutre, on a Qge = -(Qup + Qna) = 0,42 eV.

C. Recouvrement des orbitales
On peut schématiser les recouvrement entre orbitales atomiques a l'intérieur
des orbitales moléculaires.

L oM ¥20M, ¥3 OMpy
—&<5—~ *
¥4 OMu _ ¥5 OMy . Y5 OMy

On observe une irrégularité dans les orbitales moléculaires : ¥, et ¥'5 font
intervenir 1s, et 1s, de méme signe, tandis que ¥, et ¥ font intervenir 1s, et 1s, de
signes opposés. Pour simplifier la matrice, on utilise plut6t des orbitales de
symétrie :

_ 01 =N(1sat+1sp)

_ 02 = N(1sa-1sp)

Détermination de N
<el‘el> = <N(]Sa + ]Sb)‘ N(]'Sa + 1Sb )> = N2[<1Sa ‘]Sa> + <]Sb ‘]Sb> + 2<]Sa ‘1Sb>] =

1
S N?[1+1+S,.,. |=1= N=—=
{ lea,_/'lsbj «@

0




Ces orbitales ne se recouvrent spécifiguement qu'avec une seule orbitale
atomique :

<2s|0;> # 0 <2s|0,>=0
<2p,[0:>=0 <2p,]0,> # 0

e+ + -
&g~ o
- + 0, - + 0,
2p,

La matrice s'écrit alors :

H2s) He,) He, H2p,) H2p,) H2p,

(2s -10 -14 0 0 0 -0
6 -14 -136 0O 0 0 0
(0, 0 0 -136 -132 O 0
(2p, 0 0 -132 -6 0 0
(2p, 0 0 0 0 -6 0
(2p, 0 0 0 0 0 -6

Et on la résout facilement en la découpant en blocs (2,2).



