CHAPITRE 9

Complexes métalliques

quelques gouttes

de thiocyanate
de potassium

K+,SCN-
(incolore)

Solution de
chlorure de fer III
Fe3+,3C1" (orangée)

Fe3t+ SCN- ——

La solution
devient
"rouge sang"

[Fe(SCN)1**

ion thiocyanatofer I11
(rouge sang)

;

quelques gouttes
d'oxalate de
sodium concentrée
2Na+.C2042'
(incolore)

[Fe(SCN)|2++ C,0,2

La solution
devient
"vert pale"

— [Fe(C,0,)]* + SCN-

ion oxalatofer III
(vert péle)

Au sens le plus général on appelle complexe ou composé de coordination un assemblage de plusieurs entités
indépendantes (ions, molécules, parfois atomes) résultant d’une réaction acide-base de Lewis.

doublet non liant).

RAPPEL

Un acide de Lewis est un accepteur de doublet électronique (atomes ou ions possédant une lacune électronique
ou une case quantique vide), et une base de Lewis est un donneur de doublet électronique (sous forme de

D

|0:

o

DONNEUR

Base de Lewis

Lacune
électronique s

ACCEPTEUR

Acide de Lewis

Ligand

Q:

Liaison covalente de
coordination

Q -+

o

COMPOSE DE
COORDINATION

Complexe

La base de Lewis, ou donneur de doublet électronique, est appelée ligand. La liaison formée est appelée liaison
covalente de coordination. Contrairement aux liaisons covalentes classiques, les deux électrons sont apportés par le
méme atome (et non un électron apporté par chaque atome).

1. Qu'est-ce quun complexe métallique ?

Dans ce cours nous nous limiterons aux complexes les plus répandus, a savoir les complexes métalliques, dans

lequel I'acide de Lewis est issu du bloc d de la classification périodique (métal de transition, sous forme d’ion ou
d’atome).

M+ L=M.L

A Le cation central (ou plus rarement I'atome)
Les éléments du bloc d sont caractérisés par le fait d’avoir une sous-couche d partiellement remplie. Il existe

donc des lacunes électroniques (cases quantiques vides de la sous couche d), y compris lorsque I'élément est
a son degré d’oxydation 0 (atome, état métallique).
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A VOUS DE JOUER
Indiquer la structure électronique des éléments suivants :
Fe (Z=26) :
Cu (Z=29):
Quels cations peuvent étre facilement formés pour ces deux éléments ?
Fe:
Cu:

Pourquoi les atomes et les cations correspondant peuvent-ils étre qualifiés d’acides de Lewis ?

A Les ligands
Il s’agit de molécules (NHs, H,O, CO ...) ou d’anions (CI,, Br, HO", SCN"...) possédant au moins un doublet

électronique non liant (base de Lewis) permettant la création d’une (ou plusieurs) liaison(s) de coordination
avec l'ion central.

DEFINITIONS
Certains ligands ne se fixent que par un atome a la fois : ils sont dits monodentates.

D’autres ligands peuvent se fixer par plusieurs atomes a la fois : ils sont polydentates.

/ Doublet mis en partage

NH; [0—H H—-O—-H QI

Ligands monodentate

) Doublets mis en partage
Ligand / \
bidentate N N

H,N— CH,— CH,—NH,

Les ligands autour de I’'atome ou cation central peuvent ne pas étre tous semblables. Ex : PtCly(NHs),.

Quelques ligands importants :

Nom du ligand Structure Exemple de complexe
B NH 3+ |
H3N Iy, ‘ ) NH»
Ammoniac NH3 Col (cr)
3
N ' SN
NH;
2- 4-
NCS _l NCS _I
NCS NCS  <233K  SCNy,, NCS
. . — »“.‘.CU.I“"
Thiocyanate SCN Co....,
/ NGS A— SCN/ \NCS
SCN >233K
NCS NCS
[C,mim],[Co(NCS),] + 2 SCN- [Cymim],[Co(NCS)]
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3+

., HaN
Ethyléne diamine, NH Non, aNH
! noté en HZN/\/ ’ C- . |0“‘ 2
- |~
N” | “SNH,
Hz h,N
(0]
CO, )
N /_ 2 (\9' o
Ethyléne diamine N—cC0; N <_0'
tétra acétate (EDTA), co- ( —‘_::_‘[\:II:‘,_':: )
noté Y+ b N | .0
N \""‘(O
N—co; o
o

A Ll’indice de coordination : n
Il représente le nombre de liaisons existant entre I’élément central et le(s) ligand(s). Il dépend de I'ion
central et non du ligand. Sa valeur est en général comprise entre 2 et 6.

A Charge du complexe : z
C’est la somme algébrique des charges de I'ion central et des ligands. Elle peut étre positive ([Fe(H.0)¢]**),

nulle (Fe(CO)s, CoCls(NHs)2) ou négative ([Co(CN)s]*).

2. L’équilibre de complexation

2.1. Constantes globales de formation et de dissociation

A RETENIR

Les constantes d’équilibre relatives a la formation ou la dissociation des complexes permettent de prévoir leur
stabilité dans un environnement donné.

Par exemple, lorsqu’une solution d’ions Ni?* de couleur verte est mise en présence d’éthyléne diamine en
concentration suffisante, on assiste a I'apparition d’'une couleur mauve caractéristique du complexe [Ni(en)s]?*. Voici
la réaction de formation de ce complexe ainsi que la constante d’équilibre correspondant.

2++3 :[ ( )]2+ _ [ ( )%+] _1665

° I EILP
La constante 3 est appelée constante globale de formation du complexe [Ni(en)s]*. Le chiffre 3 en indice désigne le
nombre de ligands attachés au cation central. Il est également possible d’écrire la constante globale de dissociation
du complexe [Ni(en)s]?* en considérant la réaction inverse :

2+ 3 1
Lr%%?%=:=1m$ =16

[ ( )s]*= 2+3 3=

A RETENIR

Un complexe est d’autant plus stable que sa constante de formation globale est élevée (ou que sa constante de
dissociation globale est faible) donc que pKp est grand.

En pratique, la réaction de formation d’un complexe peut étre considérée comme totale si Bn > 10* environ (tout
dépend de la précision recherchée) soit pKp>4.
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2.2. Constantes successives de formation et de dissociation

Dans I'exemple précédent, le complexe [Ni(en)s]?** est stable, a condition que la concentration en éthylénediamine
soit suffisante. Si la concentration est moindre, d’autres complexes peuvent étre obtenus : [Ni(en)]* ou [Ni(en),]%.

Solution contenant le ligand Interprétation :
éhylénediammine

L’ion Ni** forme avec I'éthylénediamine différents
HA NH; complexes. Plus la quantité d’éthyléenediamine est
Ligand bidentate . .

grande et plus le complexe contient de ligands
éthyleénediamine.

On voit donc la formation successive de ces
différents complexes.

Concentration en . , N . . , .
&hylenedimmine Le ligand éthylenediamine étant un ligand

bidentate, on observe d’abord la formation du
complexe di-coordiné [Ni(en)]?* (solution bleue

Solution contenant claire), puis du complexe tétra-coordiné [Ni(en),]*
lesions Ni%*

(complexe bleu nuit) et enfin celle du complexe
hexacoordiné [Ni(en)s]** complexe mauve.

[Ni(en)2]?* [Ni(en)s]**

La question est donc la suivante : quelles sont précisément les concentrations minimales et maximales en ligand L
pour que le complexe ML, soit stable ?

A Constantes successives de formation et de dissociation
En reprenant I'exemple précédent, voici les trois réactions successives qui ont lieu, avec les constantes
d’équilibre correspondant :

2+ — 2+ - [ ( )2+] - 5
+ [ ()] 1—[2+][]_16
o ) LB s
[ ( )] + [ ( )2] 2~ [ ( )2+] [ ] =1 é
2+ — 2+ - [ ( )%+ = Né
[ )20+ [ ()l B O 16

Les constantes K, Kr, et Kiz sont appelées constantes successives de formation. On peut également écrire les
constantes successives de dissociation correspondant aux réactions inverses :

[ 21 [ 1_1
24 _ 2+ _ __t _1qa75 _
[ ( )] - + 1= [ ( )2+] 1 10 1 715
2+
[ ()2 =1 ( )P+ ,e L O L1 s o3
[ ( )5'] 2
2+
[ )sl* =1 ( )]*+ 3=[ ( )z ]2+[ ]=i=103,7 3= 37
[ ( )57] 3
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A VOUS DE JOUER

Exprimer 3 enfonctionde 4, oet 3:

Définir et exprimer 5, enfonctionde 1, s, puis senfonctionde et :

2.3. Diagrammes de prédominance

A RETENIR
A partir des pKgi, il est possible de déterminer des domaines de prédominance des différents complexes de
maniere analogue aux équilibres acide-base. D’aprés les expériences réalisées précédemment, ce n’est pas le pH
qui va déterminer les domaines de prédominance mais la concentration en ligand [L].
On peut introduire une grandeur analogue au pH pour les équilibres de complexation, a savoir le pL :

=-1ddg

Equilibre Acide / base Complexation
Entité échangée H* L
Couple et équilibre AH=A +H* MLns1 = MLn + L
Constante Ka Kq
Grandeur caractéristique du milieu pH pL
Grandeur aux frontiéres pKa pKg

Diagramme de prédominance :

(® (™
Qo Qo

[L] grand 0 lMLmﬂi [ML,] [L] petit

ML,,,, prédomine ML, prédomine
[ML,.,] > [ML,] [ML,,,] < [ML,]

ML,,; « seul »
[MLn+1] >>[M|-n]

pL

pKy-1 PKd pKg+ 1

A RETENIR

Plus le pKp est élevé plus le complexe correspondant est stable (il peut se former méme pour une trés faible
quantité de ligand).

Attention : pour comparer la stabilité de deux complexes il faut que les nombres de ligands soient identiques.
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A VOUS DE JOUER

Construire le diagramme de prédominance pour les complexes du nickel +1I et de I'éthylene diamine :

3. Facteurs influant sur la complexation

31. Formation doéun seul compl exe

Exemple 1 : formation d’un complexe mono-coordiné entre Ce* et F

On réalise une solution pour laquelle les concentrations initiales sont les suivantes :

[Ce®**]p=1,0.101 mol.L?
[Flo=5,0.102 mol.L?

La constante de formation du complexe [CeF] ?* est K= 10*1,

A VOUS DE JOUER

Ecrire la réaction de formation du complexe :

Cette réaction est-elle quantitative ? Justifier.

Complétez le tableau d’avancement suivant (on notera V le volume de la solution) :

Bilan molaire +

Etat initial

Etat final (équilibre)

Xeq =

Déterminer la composition de la solution a I’équilibre :

Calculez pF. Conclusion ?
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Exemple 2 : formation d’un complexe mono-coordiné entre Fe** et SCN-
La constante de formation du complexe [Fe(SCN)] 2* est Ki; = 10%. La composition initiale de la solution est :

[Fe3*]o=1,0.102 mol.L?
[SCN7]o=1,0.10" mol.L?

A VOUS DE JOUER

Ecrire la réaction de formation du complexe :

Cette réaction est-elle quantitative ? Justifier.

Complétez le tableau d’avancement suivant (on notera V le volume de la solution) :

Bilan molaire + =

Etat initial

Etat final (équilibre)

Xeq =

Déterminer la composition de la solution a I’équilibre :

Calculez pSCN. Conclusion ?

3.2.  Uncation, un ligand, plusieurs complexes en compétition

Nous avons vu avec I'exemple des complexes du nickel (partie 2) qu’en mélangeant un cation et un ligand on n’est
pas sr du résultat : quel complexe sera formé ? ... tout dépend de la concentration du ligand. D’ailleurs, si la
concentration en ligand est extrémement faible, on a vu qu’on peut méme ne pas former de complexe du tout.

Exemple : complexes entre I'ion Fe?* et le ligand oxalate (ligand bidentate noté Ox?)

3 complexes peuvent étre formés : [Fe(Ox)]*, [Fe(Ox),], [Fe(Ox)s]* de constantes successives de formation
respectives =18, ,=16%e ;=1 062

Cf TD ex 3.
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3.3.  Un cation, deux ligands en compétition

Mettons un cation en présence de deux ligands : lequel va-t-il choisir pour former un complexe ? Va-t-il forcément
choisir ? Il pourrait également se partager pour former deux complexes ... Pour prévoir cela, il faut encore considérer
les constantes caractéristiques.

Prenons I'exemple du cation Ca?*, mis en présence des ligands suivants a pH=10 : 'EDTA et le NET. Ces deux ligands,
a pH=10 sont sous les formes suivantes :

~—CO, Ol OH

e os Ger 0
—Co; O awo

N
N—co0; NO,
Ethyléne diamine tétra acétate (EDTA) Noir Eriochrome T (NET) ici sous sa forme Hind"
Noté Y# Noté Hind? a pH=10

Le NET est noté HInd? car il sert fréquemment d’indicateur coloré lors des dosages complexométriques (voir plus
loin). Comme son nom l'indique, sa couleur au pH considéré est ... bleue !!

Faisons les bilans des couleurs des ions et ligands complexés et non complexés :

Espéce Non complexée (pH = 10) Complexée (pH = 10)

Ca* Tout dépend du ligand !

Solution incolore

EDTA
Cay*
Solution incolore Solution incolore
NET
Caind

Solution bleue

Voici maintenant les constantes de dissociation des deux complexes a pH =10
[ 127= 2r+ 4 pKor = 10,7
[ = 2+ 2= pKpz = 5,4

Le complexe ayant le pKp le plus élevé est le plus stable : I'ion calcium va donc préférer 'EDTA au NET. Mais va-t-il se
partager entre les deux ?
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A VOUS DE JOUER

Pour répondre a la question précédente, il suffit de raisonner de la maniere suivante : une fois I'un des deux
complexes formés avec un ligand, est-ce que I'introduction du deuxieme ligand est capable de le détruire (méme
partiellement) pour former un nouveau complexe ?

Supposons que les concentrations initiales soient les suivantes :
[Ca®*]o=1,0.10"* mol.L*
[Y*]o=1,0.10" mol.L?

D’apreés la valeur du pKps, on peut dire que la formation du complexe [ ]~ est quantitative : a I'équilibre, la
concentration du complexe vaut :

Supposons maintenant que I'on introduise du NET dans la solution, et que sa concentration soit également de
1,0.10"* mol.L%. Exprimer et calculer la constante d’équilibre de la réaction de déplacement suivante :

I e U R
K =

Conclusion :

Les ligands n’aiment pas partager les cations ... Le chimiste danois Julius Thomsen (1826-1909), qui s’intéressait a ce
type de réaction de déplacement a écrit : « Parce que la chimie est le droit du plus fort, les affinités les plus fortes
s’imposeront toujours ».

3.4. Unligand, deux cations en compétition

Dans le cas d’un ligand mis en présence de 2 cations, il y a également compétition : deux complexes différents
peuvent étre formés. Le méme raisonnement que précédemment peut étre appliqué : le complexe majoritairement
formé est le complexe le plus stable, c'est-a-dire celui ayant la plus grande constante de formation (donc le pKp le
plus élevé, a condition que le nombre de ligands pour un cation soient indentique).

Prenons I'exemple des ions Ca?* et Mg?*, tous deux mis en présence d’EDTA a pH = 10. Deux complexes peuvent étre
formés :

[CaY]Z' pKp1 = 10,7
[MgY]* pKp, = 8,7

Si Mg?* et Ca?* sont mis en présence de I'EDTA, | complexe formé majoritairement est le complexe le plus stable
c’est-a-dire celui dont le pKp est le plus grand : [CaY]%.

3.5. Influence du pH

Les deux ligands vus précédemment sont des especes engagées dans des couples acide-base : il est donc trés
important de prendre en compte le pH lors des réactions de complexation.

A RETENIR

Plus généralement, un ligand posséde nécessairement un doublet non liant pour se complexer au cation ou a
I’'atome central. Il est donc non seulement une base de Lewis, mais également une base de Bronsted : il est
capable de capter un proton H*. Le ligand intervient dans le couple acide bas HL*/L caractérisé par un pKa.

De maniére générale, plus le milieu est acide, plus le ligand perd ses propriétés de coordination (il est occupé a
capter les protons...) et moins les complexes ont tendance a se former.

On retiendra que plus le milieu est acide et moins le complexe se forme
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Exemple : cas de 'EDTA

Dans les exemples qui précedent autour de I'EDTA et du NET, nous avons vu que le pH était fixé a 10. Nous allons
maintenant montrer I'importance de ce parametre, et aller plus loin dans la prise en compte du caractere acido-
basique des deux ligands.

Pour I'instant, nous ne nous sommes intéressés qu’a la forme Y+ c’est-a-dire I’éthyléne diamine tétra-acétate. Mais
cet ion dérive d’un tétra-acide : I'acide éthylene diamine tétra acétique HaY.

HOOC—H,C CH,—COOH
/ AN
HOOC —H,C CH,—COOH

L’acide éthyléne diamine tétra acétique (EDTA, forme H,Y)

Remarque en réalité, 6 formesacido A A lj dzZS&a a2y d | aa20ASSa t fQ95¢!
des protons (doublet non liant)

HO,CCH,~__ __—~CHCOH  pKi=00(COH)  pK, =269 (COH)
HNCH,CH,NH pK, = 1.5 (CO,H) pKs = 6.13 (NH")
HO,CCH,— - TSCH,CO,H  pK, = 2.00 (COH)  pKe = 10.37 (NH™)
Y2
pK applies at 25°C and p. = 0.1 M, except pK, applies
atp=1M
A RETENIR

L’EDTA est commercialisé sous deux formes principales : HyY et H,Y%. Cependant la forme HsY est insoluble dans
I'eau ; on utilise donc plutdt H,Y?, sous forme de sel disodique : NayH,Y,2H,0 (solide blanc).

Cependant, il faut bien comprendre que c’est I’anion Y* qui va complexer les cations. Il faut donc considérer
une réaction de complexation qui intégre I’échange de protons pour prendre en compte le pH auquel on
travaille.

De maniére générale, on impose le pH par une solution tampon pour rendre la réaction de complexation
quantitative.

A VOUS DE JOUER

Réaction acido-basique permettant d’obtenir Y+ & partir de H,Y? et constante d’équilibre :

Réaction de complexation du calcium et constante d’équilibre :

Réaction globale a considérer et constante d’équilibre :
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Conclusion :

Réaction a considérer en milieu tampon ammoniacal (NHs*/NH; de pK,=9,2) et constante d’équilibre :

Conclusion :

4. Titrages complexométriques

DEFINITION

Un titrage complexométrique est un titrage utilisant dont la réaction support est une réaction de complexation.

Exemple : de nombreux cations en solution aqueuse peuvent étre dosés par complexation avec I'EDTA. Nous
prendrons ici I'exemple du dosage du cation Mg?*.

La solution de Mg?*, ainsi que son complexe de ’EDTA sont incolores. Pour repérer I'équivalence il faut donc utiliser
un indicateur coloré. On peut par exemple utiliser le noir eriochrome T (NET) ou encore la murexide.

Comme I'EDTA, le NET est engagé dans différents couples acido basiques et présente différentes formes selon le pH.
Voici le diagramme de prédominance correspondant :

Meilleur
complexant
H,Ind" Hind* Ind* pH
| | |
. . ; >
0 6,3 11,2 14

A VOUS DE JOUER

Couleur du NET a pH=9,2 (tampon ammoniacal)

Formation du complexe avec Mg2+ et constante d’équilibre

Conclusion
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Le titrage

Schéma du titrage :

V=0

V<Veq

V:Veq

V>Veq

Détermination de la concentration en Mg?*

A VOUS DE JOUER

Réaction support du titrage et constante d’équilibre en milieu tampon ammoniacal

Bilan des espéces présentes et couleur de la solution :

5. Autres utilisations des complexes en analyse

Les réactions de complexation ne sont pas uniquement utilisées pour les dosages complexométriques. On les utilise
par exemple en spectrophotométrie pour rendre une espéce absorbante ou augmenter son absorbance (voir TP sur

la bouillie bordelaise : complexation des ions cuivre Il par 'ammoniac).
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