Equilibre chimique - PSI

TD EQ3 : EQUILIBRES DE COMPLEXATION
But du chapitre

Définir un complexe. Etudier la stabilité d’un complexe et analyser la composition d’une solution contenant un complexe.
Plan prévisionnel du chapitre 
EQ3 : Équilibres de complexation
I.
Mise en évidence expérimentale
II.
Qu’est ce qu’un complexe ?
A.
Définition
B.
L’atome ou ion central
C.
Les ligands
III.
Equilibre de complexation – Constantes associées
A.
Couple accepteur/donneur
B.
Constante globale de formation du complexe
C.
Constante globale de dissociation du complexe
D.
Constantes de formation successives et constantes de dissociation successives
IV.
Diagramme de prédominance en fonction de pL = - log(L)


Savoirs et savoir-faire

Ce qu’il faut savoir : 
· Définir les termes suivants : ligand, complexe, constante de formation globale, constante de dissociation globale, constantes successives de formation et dissociation.
Ce qu’il faut savoir faire : 
· Utiliser un diagramme de répartition des espèces pour déterminer les pKdi.
· Construire un diagramme de prédominance avec complexes intermédiaires. 

Erreurs fréquentes / Conseils :

· Attention à ne pas confondre les constantes globales et successives de formation.

· Pour comparer les constantes d’équilibre de deux réactions, il faut se ramener à un même nombre de particules identiques échangées. Si la réaction est multipliée par p, la nouvelle constante est Kp.

· Contrairement au cas des équilibres acido-basiques ou chaque espèce a un domaine de prédominance, il arrive dans le cas des équilibres de complexation que certains complexes ne soient jamais prédominants.

· Pour les bilans de matière (tableaux d’avancement), il est préférable de les faire en utilisant des concentrations. Attention cependant aux cas ou l’on mélange deux solutions différentes : les concentrations après mélange ne sont plus identiques a celles des solutions mères utilisées.

· Dans les diagrammes de prédominance avec complexes successifs, ce sont les pKdi qui constituent les frontières et pas log βi ; donc toujours calculer les pKdi à partir des βi en début d’exercice.

· Quand les complexes intermédiaires ne sont pas stables (valeur des pKdi ne diminuant pas quand i augmente), on dresse le diagramme de prédominance en ne faisant apparaitre que les espèces stables. Pour trouver la valeur d’une frontière, il faut écrire l’équilibre chimique reliant les deux espèces séparées par la frontière, écrire sa constante d’équilibre et prendre le log (voir application 2).
Application du cours

Application 1 : Diagramme de prédominance associé à des équilibres de complexation
On considère les complexes Cu(NH3)i2+, i = 1, 2, 3 ou 4. Les constantes globales de formation  sont log(β1) = 4,1; log(β2) = 7,6; log(β3) = 10,5; log(β4) = 12,6.  
a) Déterminer les constantes successives de formation : Kf1, Kf2, Kf3, Kf4.
b) Tracer le diagramme de prédominance correspondant.
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Application 2 : Cas d’un complexe instable 
Les tables donnent pour l’ion Ag+ et le ligand ammine les constantes de formation successives : 
Ag(NH3)+ Kf1 = 103,3 et Ag(NH3)2+ Kf2 = 103,9

1°) Compléter le diagramme suivant :
2°) Calculer la constante d’équilibre associée à la réaction : 

2 Ag(NH3)+ =  Ag(NH3)2+ + Ag+

3°) Tracer les diagrammes de prédominance de chacun de ces deux couples donneur / accepteur : 

Ag(NH3)+/Ag+ et Ag(NH3)2+/ Ag(NH3)+
4°) Le complexe Ag(NH3)+ possède-t-il une zone de prédominance ? Le complexe Ag(NH3)+ est-il stable ?
5°) On considère le couple donneur /accepteur Ag(NH3)2+/ Ag+.

· Calculer la constante d’équilibre correspondant à la réaction : Ag(NH3)2+ =  Ag+ + 2 NH3
· Déterminer la valeur de pNH3 qui correspond à la frontière entre le domaine de prédominance de Ag+ et celui de Ag(NH3)2+.

· Tracer le diagramme de prédominance pour le couple donneur /accepteur Ag(NH3)2+/ Ag+.
Exercices
Exercice 1 : Complexe thiosulfate-argent 
On s'intéresse aux complexes formés par les ions argent Ag+ avec les ions thiosulfate S2O32-, de formule Ag(S2O3)i(2i-1)-, avec i = 1,2 et 3.

1. Nommer les différents complexes.

2. Tracer le diagramme de prédominance des différentes espèces en fonction de pS2O32- = -log([S2O32-]).

3. On considère une solution contenant initialement les ions argent à la concentration c0 = 5,0.10-2 mol.L-1. On verse une solution de thiosulfate de sodium (2Na+, S2O32-). À l'équilibre, pS2O32- = 3,0. Déterminer la concentration de toutes les espèces en solution à l'équilibre.

On donne les constantes successives de formation des complexes à 25 °C : Kf1 = 108,8, Kf2 = 104,7, Kf3 = 100,7.
Exercice 2 : Diagramme de prédominance de complexes du fer
On considère les trois complexes successifs formés par les ions fer (II) Fe2+ et un ligand L. On donne les constantes globales de formation des complexes à 25°C : β1 = 105,9, β2 = 1011,1, β3 = 1021,3.
1°) Tracer le diagramme de prédominance des différentes espèces en fonction de pL = - log([L]). Que constate-t-on ?

2°) Tracer alors le diagramme de prédominance réel, faisant intervenir les espèces stables.

3°) Que se passe-t-il quand on ajoute peu à peu une solution du ligand L dans une solution d’ions fer (II) ?

Exercice 3 : Constante de dissociation d’un complexe
Les ions Fe3+ donnent avec les ions thiocyanate SCN- un complexe rouge sang de formule Fe(SCN)2+. On désigne par KD sa constante de dissociation.

1°) On considère une solution contenant les ions Fe3+ à la concentration initiale c1 et des ions SCN- à la concentration initiale x1, très inférieure à c1. On désigne par y1 la concentration en complexe à l'équilibre. On mesure l'absorbance des solutions étudiées à la longueur d'onde λM = 460 nm, en considérant seulement l'absorbance due au complexe, et on note ε le coefficient d'absorption molaire du complexe à cette longueur d'onde. Exprimer l'absorbance A1 de la solution en fonction de ε, l (épaisseur de solution traversée) et y1, puis en fonction uniquement de ε, l, c1, x1 et KD. Préciser les approximations faites.

2°) On mesure l'absorbance d'une solution contenant les ions SCN- à la même concentration initiale x1 et les ions Fe3+ à une concentration initiale différente, notée c2 (on a toujours x1 << c2). Exprimer A2 en fonction de c2, x1 et KD.

3°) Montrer que la constante de dissociation du complexe KD s'écrit : 
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4. Application : on prépare un volume total exactement égal 4 50,0 mL des solutions S; a S, &
partir d’une solution de solution de nitrate de fer (III) de concentration 2,0-107'mol- L™ et
d’une solution de thiocyanate de potassium de concentration 2,0-107mol- L', en complé-
tant avec de I’eau distillée. On mesure I’absorbance des solutions obtenues. Les résultats sont
regroupés dans le tableau ci-dessous. .

Solution Si S,
Ve (mL) | 10,0 | 2,0
Veona@mL): 4.0 4,0

Vew(mL) | 36,0 | 44,0

Absorbance | 0,425 | 0,335

Calculer Kp. Vérifier les approximations faites aux questions 1 et 2.

Q Exercice 14.4. Complexations compétitives *
Les cations métalliques Cu®*, Pb** et Hg?* forment avec les ions chlorure des complexes tétra-
coordinés dont les constantes globales de formation B, valent respectivement : 107, 10%6 et
10162,
1. Donner la formule et le nom de ces complexes.
2. A 50 mL d’une solution contenant initialement les trois cations a la méme concentration

¢y =5,0-10%mol - 1! , on ajoute un volume ¥ =30 mL d’une solution de chlorure de potas-

sium 4 0,010 mol- L. Déterminer la composition de la solution a ’équilibre. On néglige la
formation de complexes et précipités intermédiaires.

O Exercice 14.5. Composition d’un systéme a I'équilibre*
Déterminer la composition a I’équilibre des mélanges suivants.
1.20 mL dune solution de nitrate mercurique (Hg?*,2NO3) de concentration

2,0-102mol - L™ ; 10 mL d’une solution de nitrate ferrique (Fe**,3NOj3) de concentration
2,0-102mol-L7' ; 20 mL dune solution d’éthylediaminetétraacétate de sodium
(4Na*,Y*") de concentration 2,0-102mol-L™".

2 20 mL dune solution de nitrate mercurique (Hg?*,2NO3) de concentration
2,0-102mol-L7! ; 10 mL d’une solution de nitrate ferrique (Fe**,3NO03) de concentration
2,0-102mol- L7 ; 20 mL d’une solution d’éthylédiaminetétraacétate de sodium
(4Na*,Y*) de concentration 1,0-102mol - L.

Données (2 25 °C) : K;(FeY™) =102, K (HgY>") =107,
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4°) Application : on prépare un volume total exactement égal à 50,0 mL des solutions S1 à S2 à partir d'une solution de solution de nitrate de fer (III) de concentration 2,0.10-1 mol.L-1 et d'une solution de thiocyanate de potassium de concentration 2,0.10-3 mol.L-1, en complé​tant avec de l'eau distillée. On mesure l'absorbance des solutions obtenues. Les résultats sont regroupés dans le tableau ci-dessous.
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1.2. Définition

Les composés de coordination, ou complexes, sont des édifices polyatomiques
dans lesquels, le plus souvent, un atome ou ion d’un métal de transition est lié ou

coordiné & d’autres molécules neutres ou anions, appelés coordinats ou ligands.

Les édifices peuvent étre neutres, positifs ou négatifs.

Exemples :
Fe(CO)s Fe(CN)S
atome central ligand cation central ligand
Fe molécule neutre CO Fed+ anion CN-
Ag(NH3);
cation central ligand
Ag* molécule neutre NHg

1.3. Nomenclature

a) Les ligands

La caractéristique commune des ligands est de posséder un doublet d’électrons
non liants permettant la formation d’une liaison de coordination avec un métal ou
un fon métallique possédant des lacunes électroniques. La liaison de coordination
est une liaison covalente ol I'un des atomes qui se lie fournit a lui seul les deux
électrons de liaison.

Exemple :

—
AgCN: Ag +[C=Nl - Ag-C=N]|

C est dit atome coordinateur du ligand CN-.

Les ligands seront donc :

— soit des anions ;
— soit des molécules neutres avec atome(s) porteur(s) de doublet(s).
° Les noms des ligands anioniques comportent la terminaison o :

F- fluoro 0% oxo CN- cyano

Cl- chloro H-  hydruro SCN-  thiocyanato
Br- bromo HO- hydroxo S02Z  sulfato

I- iodo S2-  thio S, Oi’ thiosulfato

© Les noms des ligands neutres sont les noms usuels des molécules, exceptions
faites de ligands fréquemment rencontrés :

Cas usuel
méthanamine

1,2-diaminoéthane
(noté en).

Exceptions
H,O aqua CH3NH,
NH;  ammine (2 m) | H,;N—CH,—CH, —NH,
CO  carbonyle

° Le nombre des ligands est précisé par le préfixe : mono, di, tri, tétra, penta, hexa...

° On classe également les ligands selon leur nombre de « points d’attache » avec
le ou les centres(s), c’est-a-dire selon le nombre de doublets non liants mis en jeu.

2

nucléaire ; il
complexes.
sédant plu
liques, et des.
nucléaires
types de lig
central.





Calculer KD. Vérifier les approximations faites aux questions 1 et 2.

Annexe 1 : Les ions, les molécules et les solutions 

	Cations (nom)
	Formule chimique
	Anions (nom)
	Formule chimique

	Ion potassium
	K+
	Ion chlorure
	Cl–

	Ion calcium
	Ca2+
	Ion sulfate
	SO42–

	Ion ammonium
	NH4+
	Ion phosphate
	PO43–

	Ion sodium
	Na+
	Ion carbonate
	CO32–

	Ion cuivre II
	Cu2+
	Ion nitrate
	NO3–

	Ion argent
	Ag+
	Ion hydrogénocarbonate
	HCO3–

	Ion fer II
	Fe2+
	Ion hydroxyde
	OH–

	Ion fer III
	Fe3+
	Ion permanganate
	MnO4–

	Ion zinc
	Zn2+
	Ion dichromate
	Cr2O72–

	Ion aluminium
	Al3+
	Ion fluorure
	F–

	Ion plomb
	Pb2+
	Ion bromure
	Br–

	Ion manganèse
	Mn2+
	Ion iodure
	I–

	Ion magnésium
	Mg2+
	Ion éthanoate ou acétate
	CH3COO– ou CH3CO2–

	Ion oxonium
	H3O+
	

	Ion hydrogène
	H+
	

	Ion chrome
	Cr3+
	


	Nom
	Eau
	Dioxyde de carbone
	Dihydrogène
	Dioxygène
	Ammoniac

	Formule chimique (état à  = 20°C et P = 1013 hPa)
	H2O(l)
	CO2 (g)
	H2 (g)
	O2 (g)
	NH3 (g)

	Nom
	Méthane
	Acide éthanoïque ou acétique
	Diazote
	Diiode
	Chlorure d’hydrogène

	Formule chimique (état à  = 20°C et P = 1013 hPa)
	CH4 (g)
	CH3COOH(l) ou CH3CO2H
	N2 (g)
	I2 (s)
	HCl (g)


	Nom de la solution
	Formule du soluté (état physique)
	Formule de la solution
	Nom usuel de la solution

	Solution aqueuse de chlorure de sodium
	NaCl(s)
	(Na+(aq) + Cl–(aq))
	Eau salée

	Solution aqueuse d’hydroxyde de sodium
	NaOH(s)
	(Na+(aq) + OH–(aq))
	Soude

	Acide chlorhydrique
	HCl(g)
	(H3O+(aq) + Cl–(aq)) ou (H+(aq) + Cl–(aq))
	

	Solution aqueuse de sulfate de cuivre II
	CuSO4 (s)
	(Cu2+(aq) + SO42–(aq))
	


Annexe 2 : Les complexes 
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Définition : Un complexe de coordination est un édifice polyatomique constitué d'un atome ou cation
central, auquel sont liés des anions ou molécules appelés ligands par liaison coordinative.
Un complexe est noté entre crochets et on indique sa charge totale, par exemple :

Complexe entre un fon Cu®* et 6 molécules d'eau : [Cu(H,0)6]**

Complexe entre un fon Fe3* et 6 ions cyanure CN™ : [Fe(CN),]*~

Complexe entre un fon Fe* et 3 ions fluorure F~ : [FeF;]

Note : lorsqu'on écrit la concentration d'un complexe en solution aqueuse, on n'utilise en général pas de
crochets supplémentaires pour ne pas alourdir la notation. Ainsi, [FeFs] peut désigner le complexe lui-
méme ou bien sa concentration.

1) L’atome ou cation central

11 s'agit d'un atome ou cation d'un élément métallique.

Par conséquent, 'est un composé lacunaire, c'est un acide de Lewis.

Par exemple, I'ion Zn?*, qui a pour configuration électronique [Ar]3d*® posséde 4 lacunes (il lui
manque huit électrons pour acquérir la configuration électronique du gaz rare qui suit, le krypton).

20
OZn o
o
2) Lesligands

Les ligands sont des molécules ou des anions présentant un ou plusieurs doublets libres sur des

m
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manque huit électrons pour acquérir la configuration électronique du gaz rare qui suit, le krypton).
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2) Lesligands

Les ligands sont des molécules ou des anions présentant un ou plusieurs doublets libres sur des
atomes chargés négativement (formellement ou partiellement). Ce sont des bases de Lewis.

Les ligands possédant un seul site de fixation sont appelés monodentés (ou monodentes ou
monodentates), par exemple :

_ I 5 O
H—0—H H—N—H 11 |o—H

cau ammoniac  ion chlorure  ion hydroxyde

Certains ligands sont dits polydentés lorsqu'ils peuvent se lier simultanément par plusieurs atomes
différents au centre métallique. Les atomes doivent étre assez éloignés pour ne pas constituer de cycle
trop tendu avec I'atome central.

R Ml - Mozla Fre, o & Equibre chimique PS
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3°) Indice de coordination

Le nombre de liaisons simples formées par l’atome ou l’ion central avec des ligands est nommé coordinence ou indice de coordination : il est égal au nombre de ligands entourant l’ion central lorsque ceux-ci sont monodentates.

Annexe 3 : Nomenclature des complexes


[image: image4]
b) Les complexes

Dans tous les cas, on indique le nombre et la nature des ligands dans le complexe puis l’atome ou l’ion central (la nomenclature varie à ce niveau selon la charge du complexe), puis un chiffre romain précisant le nombre d’oxydation.

Si le complexe est positif ou neutre, on précise simplement le nom de l’élément.
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Dans le cas d’un complexe mixte,
les ligands sont cités dans I'ordre
alphabétique :

Al(OH)(H,0)Z"
pemaquahydroxoaluminium (.

T = oy
ligand monodentate : H,O NH;
ligand bidentate : en HoN—CH,—CH,—NH,
tridentate : CH,—CH, CH,—CH,
HN NH " NH,
et | 5
hexadentate : ©00C — CH, = /CH2 —Co0®
N—CH,—CH,—N
©00C—CH,” ™ CH,— CO0®

ion N-tétraacétate-1,2-diaminoéthane dit EDTA (noté Y.

Si ’aspect stérique est favorable, un ligand multidentate peut &tre lié & un seul ion
central avec formation d’un cycle : on obtient des complexes dits chélates trés
stables. Citons les complexes ZnY2-, CuY2-... (Fig. 1). Lenvironnement de I'ion
central est ici de type octaédrique.

b) Les complexes

Dans tous les cas, on indique le nombre et la nature des ligands dans le complexe,
puis I'atome ou I'ion central (la nomenclature varie 4 ce niveau selon la charge du
complexe), puis un chiffre romain précisant son nombre d’oxydation.

» Sile complexe est positif ou neutre, on précise simplement le nom de I'élément.

Cu(NHy)%" tétramminecuivre (1)

Ag(NHg); diammineargent ()

Fe(CO)s pentacarbonylefer (0)

Fe(H,0)2" hexaquafer (Il

Co(sn)g+ tri-(1,2-diaminoéthane)cobalt (1.

s Sile complexe est négatif, on ajoute au nom de I'élément la terminaison ate.

Fe(CN)é’ hexacyanoferrate ()

(nom consacré par l'usage : ferricyanure)
Fe(CN)g‘ hexacyano ferrate (Il) (ferrocyanure)
PtClé‘ hexachloroplatinate (IV)

1.4. Géomeétries des complexes

Nous nous limitons ici & la présentation des diverses géométries connues pour les
coordinences usuelles : Fig. 2.

i3




Si le complexe est négatif, on ajoute au nom de l’élément la terminaison ate
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