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Complexation en solution aqueuse / PSI 2019-2020

I-Notion de complexe
|1- Structure moléculaire
= Définition ;

Un complexe est un édifice polyatomique constitué@el entité centrale métallique ( atome ou ion) a
laguelle sonfiés des molécules ou anions appdigands.

= Un complexe est une espece chargée ou neutre
= Exemples : Cu (#D)s** , Ag(NHe)." , FeSQ , FeSQ* , FeSCR*, AI(OH)s , Ni(en)?*

=Les ligands ; ¥¢approche

= Espéce capable d’assurer la liaison chimique aveertre métallique : en général espece nudléaph
susceptible d’apporter au moins un doublet éleaa.

= Un ligand peut étre un anion ou une molécule neuda@ns le cas d’un anion , sa charge n’apparait pa

dans la formule du complex&eule la charge globale du complexe est indiquée

Exemple Fe(CN} : Fé' et 6 CN
= Un ligand peut présenter un ou plusieurs sitesxa#idn sur le centre métallique : on parle respeatent
de ligand monodentate ou polydentate .

Ligand Ligand bidentate Ligand hexadentate
monodental
H20 HoN-CH2-CH2-NH2 ou (|)| (l)l
NHz NRs PPhs en eO—C-HZC CHZ-—-C—Oe

Cle, Fe, Bre, le | Ethylenediamine ou 1,2-

AN N—CH,—CH,—N o
oCN diaminoéthane © 0 c—c \CHz_ﬁ_O
CO -O0C-CQD" : ou Ox ll) v+

(C204%) EDTA ( EthyléneDiamineTétraAcétaje

lon oxalate

I2- Structure géométrique .

La géométrie dépend dedaordinencedu complexe . Les cas les plus fréquent corredmum 4 ou 6
6 liaisons M-Ligand 4 Liaisons M-Ligand

Géométrie octaédrigu | Géométrie tétraédrigu | Géométrie plan cari
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Co(NHs)e®* Cu(H:0)6%* Pt(Clz(NHs)2
Ni(en)s** MgY?
Possibilité de stéréoisomeres
Ni(enk?* : 2 énantioméres Pt(QINH3)2 : 2 diastéréoisomeres
Plan carr
NH, HN
/\ HzN/\ /\N}HN /\ H3Nwy,,, Pt\\‘“\\CI HyNoy, Pt“\\“\CI
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[I-Complexes en solution aqueuse

Un complexe peut étre synthétisé en mélangeantsahgion contenant I'ion métallique et une solution
contenant le ou les ligands .

[I12- Observations générales
especes solubles> activité =[]/ C° si solution trés diluées

De nombreux complexes sont coloréossibilité d’analyse par spectrophotomérie dangdible (cf
exemple)

[I13- Constantes thermodynamiques caractéristiques
3a- Complexe a un seul ligand

constante de formation (globale) :constante d'doyeailde la réaction de formation du complexe , @fté

constante de formation (globe | Constante de dissociation(globi
Définition constante d’équilibre de la constante d’équilibre de la réaction
réaction de formation du de dissociation du complexe
complext
Notation B Kd
Exemple C& +Y+= Ca¥ Cay> = Ca&'+Y*
8= [CaYZ‘]C_° q= [Ca2+][_Y“‘] Kd _1
[Ca [Y*] [Cay®]C® B

3b-complexes a plusieurs ligands

On introduit alors deux types de constante :lestzomes successives ( notées, Kid) et les constantes
globales @i ,Kd)

On note ML, le complexe issu du cation métalliquéydans ce complexe le cation métallique central
M"" est entouré de n ligands L

constante de formation successi Constante de formation glob
Notation Ki Bn
Définition constante d’équilibre de la réaction constante d’équilibre de la réaction
MLi.1 +L2 ML M+ L 2 MLy
Expression | | _ ML Jc° P [ML, Jcer
fi = = e
-] I
Kﬂ: ’Bi ﬁnzl_lei
/))(i—l)
constantes de dissociation success Constante de dissociation glok
Notation Ki Kdn 0oU Kd
Définition constante d’équilibre de la réaction constante d’équilibre de la réaction
MLIi 2 MLi1 +L2 ML 2M + 1L
Expression 1 1
Kai = K Ke =—
fi IBn
pKg= - log Kd




»» Application : bliagrammes de prédominance ( en fartion de pL = -log([L]/C®) )|

Exemple 1: FeSCN* (jon thiocyanatofer(lll)) , log=2,1 FeSCN* 2 Fe* + SCN
_[Fe”][SCN] bSCN= pKd+log [Fe*]
[FeSCN*] [FeSCN']
FeSCN* Fe*
2.1 PSCN *
pKd=log

[SCN-] diminue—

Exemple 2: Complexes amminés du cuivre
Dans le cas ou il existe plusieurs complexes suaits , il faut considérer les réactions successs/e

On donne ci contre les courbes de distributior
Représenter le diagramme de prédominance

especes et déterminer les valeurs des const

globales de formatiofd. , B3, B4

Quelles sont les espéces qui peuvent prédomi
sans étre majoritaires ?

Les complexes aminés du cuivre ont pour formuleéégga Cu(NH).>*avecn=1,2,3 ou 4
) , on peut
déterminer , justification
Par exemple Kf :constante d’équilibre de la réaction CugH+ NHs = Cu(NH)2?*
Cu(NH,),”
Cu(NH,)*
A lintersection des courbes relatives a
= |[dentification des courbes :

Moyen mémotechnique : lorsque pNH3 augmente ,datigé de NH3 diminue et alors I'espéce prédommant
contient de moins en moins de BNH

logKf 2= pNH, + Iog[

CugNH et Cu(NH)**,ona pNH=logKf2

Cu(NHs)42* Cu(NHz)3?" Cu(NHz)2?" Cu(NHs)?* Cu*
2,1 2,C 3,5 4,1
=Enfin , les constantes globales de formation \&ntfi S, = ]_[ Kfi
i=1
Logpi = logKfl = 4,1
LogB2 = logKfl + logKf2 = 4,1+ 3,5 =7,6
Logs = logKfl + logKf2+logKf3 = 4,1+ 3,5+ 2,9 = 10,5
Logs = logKfl + logKf2+logKf3 + logKf3 = 4,1+ 3,5+ 2,92,1 = 12,6
Cu(NHg)4?* | Cu(NHs)s?* | Cu(NHs)2? Cu(NHg)?* | Cuw*
pNH3
2,1 2,9 3,5 4,1



Les complexes intermédiaires peuvent prédominersma peuvent pas étre majoritaires
Exemple 3: complexes amminés de Ag
log Kf1 = 3,3 logkf= 3,9 Courbes de distribution ( % en fonction de
pNHS3)

100

Ag(NH2)" ‘ Ag*

NHs .

v

Ag(NH3)2*

Ag(NHa)*

L’espéce Ag(NH)" est alors dans deux domaines

disjoints : elle n’est pas stable .Elle donne heune

réaction a comparer a uen réaction de dismutation|
d’amphotérisation

2 Ag(NHs)* 2 Ag" + Ag(NHg)2* J

O néglige cette espéce ( qui ne pourra pas étre
Predominante ( cf graphe) et on établit le diagramm
En ne considérant que Agt Ag(NH)>" . Il sont liés par laréaction: Ag (NH™ 2 Ag" +2 NH
Par application de la loi d’action des massesqluient

+ 2
Ko = LAV yec Ko = Kd1Kd2= 19339= 1072
[Ag(VH)T1C2

+
on en déduit 2pNH; = —logK® + log( [Ag*] )

[Ag(NH3)}]

Ag(NH3)2" Ag+

> pNH;s
3.6

Conclusion :dans le cas de plusieurs complexes successifsequeuvent pas étre majoritaires , la
détermination de la composition d’'une solution abteen mélangeant cation métallique et ligandes&av
complexe .

( En toute rigueur , il faut considérer toutesrkssctions successives , introduire pour chacune un
avancement volumique &t leur appliquer la loi d’action des masses obiient ainsi un systéme de n
équations indépendantes a n inconnues qu’il siéfittsoudre ...)

Conséquence : pour éviter cela , on introduit ggleérent en tres grand exces le ligand de facan an
pouvoir considérer dans al modélisation du systgneele complexe avec I'indice de coordination lespl
grand et on travaille avec une réaction : la réaale formation globale

[14. Influence de la complexation sur les propigétéimiques des cations métalliques .
=Les réactions de complexation sont souvent quardtives , ce qui fait qu’elles ne peuvent pas étre
négligées et sont utilisées pour déplacer d’autredactions equilibrées .

Exemple :

Le produit anti-rouille commercialisé sous le noenRUbigine/Anti rouille doit étre utilisé commetaéhant
avant lavage ; c’est une solution aqueuse conteleBt 5% d’acide oxalique et moins de 1% d’amacpne.
Commenter et proposer une interprétation de serdédétachant .
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On assimilera la rouille a I'hydroxyde ferrique F2¥i); (Les ions oxalate 4> forment avec les ions
. 3+ -

ferriques Fe un complexe de formule [Fe(Q,)4]

Lorsqu’on applique le produit anti-rouille , on asse : Fe(OH) + 3C04> 2 Fe(C204)3% + 3 HO-

Par analogie la complexation peut étre utiliséas pessoudre les précipités métalliques ( hydresyd
sulfures ..)

=l a complexation affecte an particulier les prog®étedox , d’ou les diagrammes E-pL .

Exemples classiques :
(Dpossibilité de 'oxydation de I'or par I'eau régdl mélange de solution d’acide nitrique et d’acide
chlorhydrique) alors qu’il n’est pas oxydable pes deux solutions de fagon isolée .

Solution d’acide chlorydrique : seul oxydant poksitH+ mais E° ( H+/ H) > E° ((or) : réaction non
possible

Solution d’acide nitrique : deux oxydants poteistieH+ été N@ , on a E° (N®/ NO) <E° (or):
toujours aucune réaction possible .

Quand on mélange les deux , les ions chloruregugwomplexer Ati sous la forme AuGl, ce qui a
pour effet de diminuer le potentiel standard dupteuelatif a I'or et ainsi il devient inférieurcglui de
NOs/ NO , d’ou la possibilité d’oxydation .

Données

@ Constantes globales de formation des complexes

B ( AuCl)= 10%

®Potentiels standard redox’E H" /H2) =0,00V E° (NOs /NO)=0,96 V
Es° (Au'/AU)==1,68V E (AP /AU)=150V B (AU/AU) =141V

(2) stabilisation du cuivre au degré d’oxydation +Ipgésence de ligand ( Nléu CI)
Usuellement, les sels de cuivre sont éliminés diilreu organique par lavage avec une solution asgieu
ammoniacale. On étudie le diagramme E-pMNFin de déterminer sous quelle forme le cuivré&rgave
dans ce type de solution. On ne considéere quesfesces suivantes :

[Cu(s), Cu(NHs)2 *(aq). CU*ag €t CU(NH )a**aq)

Ce diagramme est établi pour une concentratiotetetacuivre égale a 1,0 moftLa une température fixée
a 298 K.

1 Attribuer a chacun des domaines, repérés par utre e A a D, une des espéces du cuivre ci-dessus
considérées. Justifier votre réponse par un cdiemlombre d’oxydation.

2 Sachant que la frontiére verticale entre les doessiret B vaut pNH=3,15, en déduire la valeur de la
constante de formation globale du complexe Cu{NHaq) , Notéefs , liée a I'équilibre suivant :

ClP'ag) + 4 NH = CU(NH )s**(aq)
Déterminer les valeurs des pentes des segmentsitie(d), (2) et (3).

3 La lecture de l'ordonnée a l'origine du segmentddate (1) donne —0,15 V. En déduire la valeur ale |
constante de formation globale du complexe Cu(NHaq), notéep. , liée a I'équilibre suivant :
CU'ag) + 2NH = Cu(NH )2"aq)

4 Calculer, a 298 K, le pH d’'une solution agueusentreoniac, NH, de concentration molaire voisine de 1
mol.L™. Justifier les approximations éventuelles.

5 Sous une pression partielle en dioxygene fixée2abar, en déduire le potentiel du couplgHRO dans

cette solution aqueuse d’ammoniac de concentrat@aire de 1 mol.L.

6 En déduire, sous quelle forme se trouvent les @insuivre en solution agueuse lors du traitemembel’

phase organique par une solution aqueuse d’ammang@concentration delmoi‘L
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1- Dans un premier temps il est nécessaire dendiéier le degré d’oxydation du cuivre dans lesétéhtes espéces (
cf tableau ci-dessous)

Dans le diagramme E-pNHfourni , lorsqu’on se déplace selon les poténtieoissants , le degré d’oxydation du
cuivre augmente et les domaines correspondant @spgses au degré d’oxydation différents sont eépaar une
frontiére non verticale .

Ainsi on peut dire que le domaiie( le plus bas) correspond au degré d’oxydatigaide faible : Cu

Les domaines les plus hauf\(et B) correspondent aux especes de degré d’oxydatiamrahb, c'est-a-dire aux especes
d e degré d’oxydation + Il : Cti, Cu(NH)4**

Par élimination le domain@ ne peut correspondre alors qu’au cuivre au degsydation + | , soit Cu(Nk).*

Pour placer les espéces au degré d’oxydation 4 faut déterminer les domaines de prédominancéection de
pNHs . Pour cela il faut considérer la réaction de fation du complexe

Cu® + 4 NH — CU(NH:>,)42+
Le complexe ne peut devenir espéce prédominantsid@aeoncentration en ammoniac est suffisaatesi la
concentration en complexe ne peut augmenter daesncentration en ammoniac augmente , ce quvagafua
pNHs diminue : Cu(NH)** est placé a gauche de®Cu

Conclusion :

Domaing A B C D

Espeéec Cu(NHz)/* cu** Cu(NHs)2" Cu

do(Cu + I + I + | 0
2. La constante globale de formation s’écrit :

2+ 2+
,B:—[CU(NH3)4 } soit log B =log [Cu(NH,),"] +4pNH,
[Cux ][NH;] [Cu]

La frontiere entre les domaines A et B (}Gu [Cu(NHs)42"] ) correspond alors a If= 4 pNH. On en déduit

logB= 12, §

Pour déterminer les valeurs des pentes , il sliffitrire les demi-réactions électroniques

Droite Demi-réaction életcrochimiqu Pente

& Cu(NH)" + e— Cu + 2NH 0,10_6* 2= 012
7 Cu(NH)s* + e — Cu(NH);" + 2NH Of_G*zz 012

3 Cu#* + 2 NH + e — Cu(NHg)2"

3) H+e U(NHs)2 3 0,06*2:_0,12

3) Il faut exprimer le potentiel standard du couplgNH:)," / Cu ; on procede a une décomposition de la i@acti
électrochimique associée a ce couple :

Cu'+ e— Cu



Cu(NHs)," — Cu + 2NH

Onaalors - FE°(Cu(NW'/Cu)=-FE°(Cu/Cu)+RTInB

Soita 25° CE° (Cu(NHa)" /Cu) = E°(Cu/Cu) - 0,06 log3:

Par ailleurs le potentiel de Nernst du coupleNEiy)." / Cu s’exprime selon
E = E° (Cu(NH).*/ Cu) + 0,06 log ( [Cu(Nk)2*]/C°) + 0,12 pNH

Ainsi ordonnée a l'origine = E° ( Cu(NJ*/ Cu) + 0,06 log (C/ C°)

Soit 0,06 logB. = E° (Cu / Cu) -ordonnée a l'origine — 0,06 log(C/C®)

4) Pour la solution d’'ammoniaque , la RP admet gowation bilan
NHz:+ H,O — NHs" + HO : K°rp = Kg° [ K° =10 47

Hypothése : RP peu avancée , alopOH = %(pr+ pC)

AN. C=1mol! ,pOH=0,5pKb=2,35 etpH =14 - pOH = 11,65
pH > pKa + 1 :on se trouve dans le domaine degmnétince de la base donc I'hypothese est biefidgtri
D’autre part pH > 7,5 : 'autoprotolyse de I'eat leen négligeable

Remarqgue : ce calcul n’est pas rigoureusementatareg pour des concentrations élevées ( 1 malbbh)ne peut
plus confondre activité et concentration

5. Pour le couple £ H,O , le potentiel de Nernst s’exprime , a 25°C gel

E(O,/H,0) = E°(0,/H,0) - 006pH + 0’26'09( P(P?Z)j

Avec pH =11,7 etp(®=0,2bar [E (O,/H;0)=0,52V

6. L a condition [NH] = 1 mol/ L équivaut a pNk=0 .
Le point de coordonnées phHO et E = 0,52 V se trouve dans le domaine A
ILe cuivre est donc transformé en Cu(NH) 41

(3) E-pL de l'or : cf sujet 3 dans les révisions drisons aqueuses( extrait Mines -Ponts PSI 2009 )
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Annexe : Détermination de la stoechiométrie du copiexe cuivre (II) -EDTA par spectrophotométrie:
Méthode de Job

L'acide éthylenediaminetétraacétique (EDTA) est tétraacide organique que l'on noteYH L'ion
éthylénediaminetétraacétate est donc représent¥“parCet ion est un ligand organique qui, en solution
agueuse, forme des complexes avec de nombreuriéadliques. On se propose de présenter la méthode
Job, qui permet de déterminer le nombre de ligandsein d'un complexe. On étudie le cas de la fiioma
du complexe cuivre (Il) - EDTA:

CUW¥" + nY* = CuY2™

On noteB , la constante d'équilibre de cet équilibre dememmation. Une solution de sulfate de cuivre (Il)
est une solution bleue pale dont la couleur debeaticoup plus intense lorsqu'on ajoute une saolaigosel
disodique de 'EDTANaH.Y) car il se forme le complexe Cuy4"

Protocole expérimental:

On dispose d'une solution de sulfate de cuivre €tl)d'une solution de sel disodique de I'EDTA de
concentrations identiques ¢ = 0, 02 mallDans différents béchers, on réalise les mélamydisués
ci-dessous et on mesure I'absorbance A de lagolati47 nm.

Tableau 1
Volume x de HY,.
cm? 0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10
Vr?llgume (10-x) de C| 10 9 8 7 6 5 4 3 2 1 0
C
IAbsorbance A du
mélange 0,130 0,285 0,419|0,588| 0,690 | 0,884 | 0,696 | 0,508 | 0,346 | 0,102| O

Hypothése : I'EDTA introduit se retrouve entiéretraous forme d'ions % et de complexe Cu¥-4".

On note €3 et £ les coefficients d'absorption molaires des iond'Gi Cu¥,>*™ x le volume en cide
solution de NgH2Y introduit dans le mélange, 1@t C; les concentrations respectives des iong'Cu

et CuY,?*" , G/ la concentration des ionsY non complexés dans le mélange et e#fimlongueur de la
cuve.

1) A quelle condition peut-on écrire que I'absodsade la solution mesuréed= 747 nm est A =¢; C1 +
e C)L?
2) On pose A'=¢; C{. Préciser la nature d'une solution dont l'absarbast A’ . A l'aide du tableau 1,
déterminer la valeur numérique de A’

10-x

X

4) Compléter le tableau 1 en indiquant sur la cdpi@aleur deQ pour chacune des dix valeurs de x.
Représenter directement sur la copie le grapheategtions de2 en fonction de x (axe horizontal: 1 cm pour
1 cm? et axe vertical . 10 cm pour une unitéig.
111.5) Compte tenu de la définition d2, la condition
de _ 0 est équivalente a (& =0,
dx dx
A partir de I'écriture de la constante d'équilideel'équilibre (1) et l'aide des grandeurs n, x , C€:,

3) On poseQ = (g2 - €1 )C2¢ . Montrerque l'on peut mettr@ sous la forme Q =A-A'

dc I : :
montrer que, en notang Xa valeur de x pour Iaquelled—2 =0, il existe une relation simple entre n et x
X

Utiliser cette relation et le graphe traicéa question précédente pour déterminer la valeur oleervenant
dans I'équilibre de complexation.

Correction
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1- Pour que I'absorbance —qui vérifie la loi de Beambert- puisse prendre I'expression souhaitemauyt
considérer une solution contenant les ions cuia$gavec une concentration € le complexe avec une
concentration €.

2- A’ s'identifie & 'absorbance d’une solution atis cuivriques Cii de concentration C . il s’agit donc du
premier « mélange » , x=0

A" = 0,130

3- Juste aprées le mélange , la concentration endoivriques s’exprime selorc,,; = _(101—Ox)C

Ensuite il se forme du complexe ; la conservatiei@ément cuivre conduit alors a
[Cu?'] + [CUY?* = Coini SOIt avec les notations imposées par I'énongé G2 = Cy,ini
On obtient alors :

A:s[li Xe- c}mscz soit A=(g, —£,)C, +&, -0

XCE — Q+A.10—x
10

On retrouve I'expression de I'énoncé

114-
x |A Q | *
0 Joaz Jo . '
1 [0.28: [0.16¢ .
2 |o0.41¢ [0.31f .
3 |0.58¢ [0.491
4 |0.6¢ [0.61: : :
5 0.88< [0.81¢
6 |0.69¢ [0.64< S
7 |0.50¢ | 0.46¢ ‘ oos :
8 |0.34¢ [0.32( S
9 |0.10: [0.8¢
5-En utilisant les notations de I'énonce , I'apation de la LAM conduit ag = C,
C,Cy

On a alors =3 C1 Cy"
En tant que constante d’équilibre , b ne dépenddeus température ; elle est donc indépendang de
variable x .

dC, _,d(C,Cy) _an aa 4G, v ¢ 4G dC,
= Cy—=+BC,[nC§ =BC +nC,—
dx P dx =P +RCiIn dx “ax 1~ PGy Y dx dx
Par ailleurs , on aC+ G; = C(10-x)/ 10 d’ou—+ 46 dCz -_C
dx dx 10
d’autre part si on écrit la conservation en Y pbtient & + n G = xC /10
D'oil dac, . dC _C

dx dx 1C
En reportant dans I'expression précédente , omiaioti

dC2 - ﬁCYn—l Cy(_g_ dC2J+ ncl(g_ ndczj
dx 10 dx 10 dx

LY I S __CC,, ncc
dx | gci™ 10 10

La condition dG/dx =0 s’écrit finalement €= n G soit nc, :["C_nczj on0XeXC | i0-x)=x
10

10 10

xO
10-x,
Or dG/dx =0 a revient a chercher la valeur de x poguédleQ est maximale .
Sur le graphe , on voit qu@ est maximale pourpe 5 . Par conséquEnt n=1

la valeur x pour laquelle dgddx = 0 vérifien=




