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Chapitre 3

Orbitales des complexes

I Définitions

I.1 Ton complexe

Définition : Un (ion) complexe est un édifice polyatomique constitué d’un atome ou d’un cation métallique
central auquel sont liés des molécules ou des ions appelés ligands (ou coordinats).

— Atome central : L’atome central est généralement un élément de transition. Il doit accepter des doublets
non liants, c’est-a-dire qu’il a des lacunes électroniques.
Exemples : Cu®T, Fe, Fe®t, Agt, Ca?t Mg?t, ...
— Ligand : Le ligand doit posséder au moins un doublet non liant. En effet, un doublet non liant du ligand
peut donner une liaison covalente avec I’atome central.

Indice de coordination : L'indice de coordination est le nombre de liaisons simples formées par I’atome central
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Denticité : La denticité d’un ligand est le nombre de liaisons que peut faire un ligand avec le métal central.
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1.2 Ecriture et nomenclature
Reégles d’écriture :

1. [MLnLIm]q, avec ¢ la charge totale, L et I’ des ligands, et n, m des entiers non nuls.

2. On commence classe les ligands les plus chargés négativement en premier, puis les ligands neutres, puis
les ligands chargés positivement.

Exemples : [Ag(NH3)2]", [Cu(H20)6]*", [CuFs] ™, [Fe(CO)s]

Nomenclature d’un compleze :

Nomenclature d’un ligand :

Pour les ligands anioniques, on rajoute la terminaison "o".
Exemples

A~ e Mmo CN™ L cyane [T-> S /)dgld’o %()u) o

. Uo ™~ hydueno C O Hiswdlado
: < L oA, [
[/ 'P\L_J Aune d 273 (Iﬁ C’ O &X“’(a}o
Pour les ligands moléculaires, on conserve le nom de la molécule sauf exception.
Exceptions importantes :
L(ZO = CL?A/-CL o> C'cmkcﬁ/n%&,
M,{ U Qe NO " sy
Complemes cha,rges positivement : "ion" + préfixe numéraire-nom du ligand + métal + (nombre d’oxydation)
Exemples :
o N " ;
— [Ag(NH3)2]" : {on Ch(&f}wiw CngQ,‘il/ (I)
© o A
— [Cu(NHz)4 ] Lon L QV/\‘:«_,%WW Cluevng. ('ﬂ“)
2+, = ) —
— [FeSCN] Lton H}uoc((/amwo &@A (U_L)
[COCIZ(NHB) ] :_ t\C’V\ Cb(,uuw iyéi‘(/lc‘/yy\mm L_O)k)(,be" (—m_—)

Complezes chargés négativement : "ion" + préfixe numéraire-nom du ligand-métal-"ate" + (nombre d’oxy-
dation)
Exemples :

— [Fe(CN)]*™ :  (om bc{%(moﬁ/vm,k, (T—‘—f)
- [CUF6]2_ N D '%gu( %U‘LOCL&/\A(LB CHZ)

Un cuprate est un complexe de cuivre qui a une charge négative [ gy} ) AR E(’g}(’,w r /aa &fw\ Ak ]

Complezes neutres : métal + préfixe numéraire-nom du ligand.
Exemple : [Fe(CO)s] : fer pentacarbonyle

IT Diagramme d’orbitales des complexes

Les complexes étudiés ont une géométrie octaédrique, et pour simplifier, nous allons supposer que cet octaédre
est obtenu a I’aide de 6 ligands qui ne présentent qu’un seul site de coordination au métal (ligands monodentates).
Nous noterons de maniére générique M I’élément métallique central et L chaque ligand.

II.1 Construction de MHg

Afin de construire le complexe MHg, nous allons utiliser une méthode vue dans le chapitre précédent, c’est-
a-dire la méthode des fragments. D’une part nous allons considérer ’ion métallique central, et d’autre part
I’édifice Hg
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I1.1.a Orbitales du métal
L’atome central est le plus souvent un métal de transition, c’est-a-dire un métal qui possede une sous-

couche d incompléte dans un de ses degrés d’oxydation stables.
Ainsi, les orbitales & considérer pour le fragment du métal sont les orbitales de valence 3d,4s et 4p pour un

élément de la quatriéme période (& adapter pour les autres lignes).

3dyz

3dz?

FIGURE 3.1 — Représentation conventionnelle des orbitales 3d

Elément Sc Ti A% Cr Mn Fe Co Ni Cu 7Zn
FE3y (eV) -8.07 -810 -813 -8.34 -9.11 -9.34 -8.99 -10.21 -10.62 -12.28
By (eV) -6.56 -6.83 -6.75 -6.77 -7.43 -7.90 -7.88 -7.64 -7.73 -9.39

TABLEAU 3.1 — Energies des orbitales 3d et 4s des métaux de transition de la quatrieme période

Malgré la régle de Klechkovski, on observe ici que l'orbitale d est quasiment systématiquement plus basse
en énergie que lorbitale s. Cela explique la régle obscure sur la configuration électronique des ions issus des

métaux de transitions.

II.1.b Orbitales du fragment Hg
Afin de construire le fragment Hg, nous allons effectuer les opérations suivantes :
1. Création de Hy par interaction entre deux hydrogenes;

2. Création de Hy plan-carré par interaction entre deux fragments Hy ;
3. Création de Hg octaddrique par interaction entre le fragment Hy et le fragment Ho.

m
b

a) Construction de Hy 2 orbitales moléculaires : -

ol =0 oI i =
A4y o

B) Construction de Hy Tableau de symétrie :

Plan Oy 2 Oy %
Orbitale o selon 'axe x 4 (<4 —4-
Orbitale o* selon ’axe z Q A
Orbitale o selon I'axe y o < s
Orbitale ¢* selon ’axe y A L < c
’ e
4
Diagramme d’orbitales moléculaires : . P
= ) e Nt e o B :_7
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7) Construction de Hg Tableau de symétrie : c
Plan C)_,t:} Ox 2 Oy 3 /r/_et’ygr_(g)_
! S o S 5
o9 (2 q < A o '\{)\‘_ — L(}C?
73(y ] A < > g
o4 ¢ S < A e e
> > S = \?2, i\t)L L')L‘

Diagramme d’orbitales moléculaires :

Vo Wy Wy s W

FIGURE 3.2 — Orbitales du fragment Lg 1 Losdian

II.1.c Symétries et recouvrements

On pourrait faire un grand tableau de symétrie, mais on va raisonner & l’oeil. Les interactions possibles sont :
— 1 avec la 4s

(o avec la 4dpg

— (p3 avec la 4py

— (o4 avec la 4p,

— 5 avec la 3d,2

— e avec la 3dy2_y2

(C’est un bon exercice a faire & la maison. Il faut prendre les 3 plans, et la rotation d’un quart de
tour autour de I’axe (Oz). Pour différentier 4s et 3d,2 (et du coup @1 et ¢s) : seul un argument de
recouvrement fonctionne. Les symétries de la 3d,2 sont les mémes que la 4s.
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I1.2 Diagramme d’orbitales moléculaires de MHg

I1.2.a Présentation
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FIGURE 3.3 — Diagramme d’orbitales moléculaires de MLg

La nomenclature des orbitales est complexe, et hors-programme, les noms sont simplement indiqués ici pour
faciliter la compréhension.

L’orbitale concernée sur le ligand est de type doublet non liant ¢, parmi les orbitales occupées hautes en
énergie, d’ou le terme o-donneur.

La partie la plus importante de ce diagramme est composé des orbitales ¢4 et 2ey, aussi nommé bloc d.
11 est composé des orbitales tp4 correspondant aux orbitales non liantes 3dsy,3ds, €t 3dy., et des orbitales 2e,
obtenues par interaction entre le fragment 2 avec 3d,2_,2 et entre le fragment 3 avec 3d,2. Ce bloc posséde des
propriétés importantes qui seront vues apres.

Le point essentiel & remarquer est la différence de comportement entre les orbitales 3dy, 3dy. et 3dy, d'une
part et 3d,2_,2 et 3d,2 d’autre part. Les premiéres ne sont pas modifiées par la formation du complexe, alors que
les secondes changent par interaction avec les ligands. Cela conduit & une séparation énergétique qui n’existait
pas dans le cas du métal seul. Nous parlerons alors de levée de dégénérescence. L’écart énergétique entre
ces orbitales moléculaires est souvent noté Ag.

Simplification : E, B—{:;" FJRTTTL
gzl 4l i o s AT
p— e
— s ,___.=_7 ey e i‘f
T . ® 6 9 ,
Gens
\ — \ogmed:
\ }69“‘] B ._ ley«?no,
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I1.2.b Propriétés (HP)

a) Regle des 18 électrons (ou régle de Sidgwick) (équivalent de la régle de l’octet) : Les doublets d’élec-
trons fournis par les ligands doivent permettent au métal formant I’ion central de tendre vers la structure
électronique du gaz rare qui le suit dans la classification périodique.

N. V. Sidgwick, La théorie électronique de valence, Ithaca, Cornell University, 1927. ]

Ezemple : [Fe(H20)6]2+ CA» e (),Uc;wi ke Qe"&‘ku. J
o 4 o %ézxew = A9 .

?6 - [;HI') A/)u 3‘(/5 =) 6@ =

Attention ! Cette régle n’est pas vérifiée pour de trés nombreux complexes. Notamment pour les complexes
des cycles catalytiques, qui ont la nécessité de ne pas étre stable pour réagir.

B) Propriétés optiques La propriété aisément remarquable des complexes de métaux de transition est leur
coloration, souvent assez intense.

[ Parler & l'oral des doubles liaisons conjuguées qui peuvent absorber (au minimum 7) ]
Ici cette coloration provient de l'absorption de la lumiére par passage d’un photon du niveau ¢34 au niveau
hc , . '
2eq4. Si la longueur d’onde A = A associée est telle que la couleur complémentaire soit bleue, le complexe
0

apparaitra bleu.
Nous verrons plus tard 'influence des ligands sur 1’écart énergétique Ay.

Application : Le paramétre A associée au complexe [Cu(edta)]*~ vaut 1.69 eV. De quelle couleur est une
solution de ce complexe ? Donnée : 1 eV = 1.602 x 10719 J.

A = 734 nm, solution absorbe dans le rouge, donc la solution est bleue. ]

v) Propriétés magnétiques Pour établir la configuration électronique a 1'état fondamental d’un complexe,
nous utilisons les régles habituelles de remplissage des diagrammes d’orbitales moléculaires. Cependant, une pe-
tite difficulté peut émerger dans certains cas pour le remplissage du bloc d.

Considérons le complexe [Fe(Hz0)s]**.
S Rty Bem o places

T 2 .e? L gl —,L 4_ ¢ s
.:DV -,‘L- fﬁ; {T-zﬂ he™ colibelae, _/Hj j._ %4 6\27)
i X

Dans la configuration attendue, tous les électrons sont appariés, le complexe est donc diamalgnétique. Or il
est possible de mesurer le spin total du complexe S. Pour cela on mesure la variation de poids du complexe en
présence d’un champ magnétique (qui a pour effet d’ajouter une force supplémentaire, donc de modifier le poids
apparent), & 1’aide d’une balance de Gouy. Or, la mesure pour ce complexe montre qu’il est paramagnétique et
qu’il possede quatre électrons célibataires.
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L’une des configurations est appelée bas spin (BS) et 'autre est appelée haut spin (HS). Pour comprendre
la différence entre les deux configurations, il faut penser & la régle de Hund : pour un niveau d’énergie donnée,
la configuration la plus stable est celle qui maximise le spin. Cela vient du fait qu'apparier des électrons colite
de Iénergie : cette énergie est appelée 'énergie d’appariement, notée P.

Finalement pour savoir quelle est la configuration électronique du complexe, il faut comparer les énergies
totales entre les configurations haut spin et bas spin, et choisir la plus stable.

Application : d’aprés CCP PC 1998
On donne :
— la différence d’énergie entre les niveaux du bloc d pour les complexes suivants :

Complexe | [Fe(H,0)6]°" | [Fe(H20)]°*
Ag (kJ/mol) 124 395

— D’énergie moyenne d’appariement P de deux électrons dans les ions suivants :

Ton Fe?™ | Fe*t
P (kJ/mol) | 227 | 359

Donner la configuration électronique du bloc d de ces complexes hexahydratés.
S o - ¢ WP, )
Q(uLoL ' = - Egg,m = (2_&) 2® o (= —206 AD//M)
=) E “5 Y Cﬂ EQS,Z s :> Lu%'?‘.\“f‘,“(“ HS .
R(u0) 3" = R o8
€ug 3r ~ Bag 3p T R4 ~(2P) = F24S|md.
z.aj _/’_ ﬁ‘_ g |
% % 4 t _'_ + =3 _“S,B"' > E‘x/;‘/ :—> CC%‘»?&\Q}’B{.A 058
e
II1 Effets 1mp11quant des liaisons 7

Nous avons considéré dans la partie précédente uniquement des liaisons o, donc selon I'axe de la liaison,
mais assez souvent, certains ligands ont des orbitales .

Pour quiz ou juste montrer : aller sur Orbimol et prendre CrF'6, montrer les orbitales : 23 & 25 (pi), 29
et 30 (sigma donation)

On va alors pouvoir rajouter des orbitales de fragment, par exemple dans le cas de CrFe~

: &
9@ u"lg ()34 3 A~ ANCUS (luw) (b

_——— 3 Ceney, ¢ e
Vs ? Yo L//jl §

Application : Avec quelles orbitales du métal ces orbitales peuveﬁ? elles interagir ?

%"'Qlj'j.g/’x’?f‘ (Uc g” 8

III.1 Ligand n-donneur

Lorsque ces orbitales 7 sont plemes on parle alors de m- donatlon et voici la modification du diagramme

—_—

d’énergie. - . §
Zp '

(o

7. o / Zeq No /La Z. & Q(;:L WcLeny T & NECen— o)
& ) /‘q N -1
-8

Al

R ,L . B ?E:f-
4 3(’17 dHS dzb " X y
. 03 7 B bcmu\ch/L&,Lw\.

— —
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II1.2 Ligand m-accepteur

Lorsque ces orbitales 7 sont vides, on parle alors de m-rétrodonation, et voici la modification du diagramme
d’énergie.

=
’ Lk
1 — — — A?gA
2%) g —l\ S S leq IO Yy
" |
)‘rlj‘— L De-
A g ”03"‘”‘*" T —accopkuny

II1.3 Récapitulatif et analyse de la réactivité

II1.3.a Diagramme énergétique

/y\J o{ [ ‘(.( —_— e
Axl 16\3 U\(5 C lj)l iy (4] (2 V. »—
v

=+
II1.3.b Observation expérimentale

On observe un déplacement de la bande caractéristique de la liaison CO entre le CO libre et lié. On a les
fréquences suivantes :

CO libre | Ni(CO)4 | Cr(CO)g
Nombre d’onde gy— (cm™") 2143 2060 1981

La diminution du nombre d’onde vient du fait qu’il y ait rétrodonation dans la BV du monoxyde de carbone
qui est antiliante. La liaison est ainsi moins forte.

1 |k "
Puis, avec la formule o = 2—\/i , plus k est petit, plus o est faible.
me \|

[ Pour un complexe tétra ou octacoordiné, ¢a marche. ]

On peut alors classer les ligands en fonction de s’ils sont plutoét m-donneur, 7-accepteur. On appelle ce
classement la série spectrochimique.
0, < X~ < HO™ < Hy0 < NHj < en < PPh3 < CN™ < CO

II1.4 Cas des alcénes

Nous venons de voir que la complexation, dans la cas du monoxyde de carbone, modifiait ses propriétés.
L’activité catalytique des métaux de transition consiste souvent en la modification de la réactivité de la molécule
qui joue de role de ligand..C’est & la base des cycles catalytiques, qui sera vu apres.

Dans cette partie, nous allons nous intéresser aux dérivés éthyléniques. Pour cela, nous allons raisonner avec
I’éthéne CyHy, dont les orbitales moléculaires 7 est :

g,
—7 38
—7T 98 9
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La géométrie d’approche de 1'éthéne est différente puisqu’il y a deux atomes ,et non plus un seul, qui
interviennent. Nous allons utiliser le modéle de Dewar-Chatt-Duncanson.

On retrouve une o-donation et une m-rétrodonation. Ces deux interactions conduisent & un affaiblissement
de la liaison carbone-carbone, qui n’est plus tout & fait double, ce qui modifie sa réactivité. Cet effet est confirmé
expérimentalement par 1’allongement de la liaison carbone-carbone.

g g
C .\
G - e k
n- n_| Wbl 9 pek cnhe
A(" , | ﬁc/// Lo, Q.
/(«uh(; whoclona hien ‘/qu )vak{o’\uhk‘\ ]

IV Application aux cycles catalytiques
IV.1 Catalyse et cycle catalytique

IV.l.a Nombre d’oxydation et nombre d’électrons de valence (HP-en partie)

' La création d’une liaison métal-ligand modifie notablement les propriétés du ligand dans certains cas. Par-
fois, il va falloir que le métal fournisse des électrons, ce qui n’est pas toujours possible. La faculté de céder ou
non des électrons peut étre quantifiée i 1’aide du nombre d’oxydation ou degré d’oxydation.

Définition : Le nombre d’oxydation est la charge de l'ion lorsque I’on retire les ligands en attribuant les

électrons de liaisons métal-ligand aux ligands.
Remarque : C’est bien I’application de la définition générale, car les ligands sont toujours plus électronégatifs

que les métaux.

Méthodes de calcul :

1. Les ligands prennent tout :
Principe : Comme énoncé précédemment, on retire tous les ligands en attribuant les électrons de la
liaison métal-ligand au ligand. Le nombre d’oxydation est alors la charge du métal.

2. Formalisme de Green :
Principe : On coupe les liaisons métal-ligand de sorte & ce que tous les ligands soient neutres. On
appelle alors un ligand L un ligand avec deux électrons (un doublet non liant), et un ligand X un ligand
avec un seul électron (une chaine alkyle, un hydrure, ...)

Application :
Quel est le nombre d’oxydation du métal dans les complexes suivants : [RhC1(PPh3)s], [RhCI(PPhs)3Hz], [BjCL;]Z_ ?

o Rh CQU’”\SM. PPhy = '69‘”‘L Pt } Rh? = ¥L
I X |

¢ Rh@(fPhy)y © PPy (®, HE = Rh>* = +TC

" © N .
g&p& &h]l .5 (;Q('" =) lﬁ:ﬁ’t‘. =) fi

10
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Le dernier outil descriptif pour un complexe est le nombre d’électrons de valence.

Méthodes de calcul :
Notons v le nombre d’électrons de valence du métal, ¢ son nombre d’oxydation, n le nombre total de ligands,

[ le nombre de ligands L et z le nombre de ligands X.
1. Les ligands prennent tout :
Calcul : NEV =v—q+2xn
2. Formalisme de Green :
Calcul : NEV =v+2xl+z
Application :
Quel est le nombre d’électrons de valence des complexes suivants : [RhCI(PPhs)s], [RhCl(PPhs)sHs], [EkCL;]z_ ?
Sachant que Z(Rh) = 45 et Z(Pd) = 46. 2 - L(r] [ &c(‘# P - [K/j Ta2 0|8

o BhAl (PPl3)y = MK* :Sa%bd™ 58~  gazxl =ACem
"
i o £ ” Ch‘ A ’(“":—c( 2 sie 2( X
g (ék&(wmul SR > fe- 4 -3 +6x2 T.(x‘/&v“&ﬂ

°(MCQQTW = A -2 +2xYy = A e~

IV.1.b Structure d’un cycle

Pour traduire de maniére succinte le transformations subies a la fois par le complexe et par les ligands, nous
allons représenter par la suite des cycles catalytiques.

Le caracteére cyclique vient du fait que le catalyseur est une espece régénérée en fin de réaction. Parfois ce
n’est pas directement le catalyseur qui est introduit dans le milieu réactionnel, mais une autre espéce tres proche
qui va former le catalyseur : c’est le précurseur de catalyseur.

Structure habituelle d’un cycle catalytique :
’1/"\94(0/\1.(’4_«\ OQC.

Ca "—CVCWW‘L
J e fw%
solve > :
pe \Gy) cakalipec, \(
CC/VW\/\}'?J\‘L C. . a8

LC,WLQW& 23 C,—j

Remarque : Le bilan des espéces ajoutées au complexe et des espéces retirées permet d’obtenir 1’équation de
la réaction.

IV.2 Processus élémentaires

IV.2.a Echange de ligands, ; ‘LL ™ do (4 oA "
/ Y] (
Ezemple : Q\k‘\\ ”“ 2 ‘ ,PPA;
) — — — P \\‘
Le 4\ = = a—Mh—u + PPhy
Remarques : ;’lgf‘ PPI,) 2 P j,J;_
— Le degré d’oxydation du métal ne change pas; . l*g'

— Le NEV ne change pas.

11
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Mécanismes (HP) :
— Meécanisme dissociatif :

18
n .L ¢! I
Lo ) =L > i el
| e /n ~N e L e
g - L | A L [
) L
— Meécanisme associatif : :
& \
i &
L = A ( L ,l ’
Z N — L~ N L. —_) L+
H W — , , 7 =L —
L % [ 25 J wL = Ld , O

..l. X . 4 - c 5 " ' L
Imrcwnden Ao oy de il G Cltc-t,\" A ‘jrf,vkm Ao
IV.2.b Addition oxydante / Elimination réductrice

ML Clemaina

Ezemple :

! /

Lz;_’ﬁ“\‘- , L o s
nl
L‘dl A8
(Bt

—

S

A T /A p
. CE {('u’/l g(‘wtl’\ _,)k', A “/—\

= /‘u,x(:(_d ‘L(‘_/ (,\

gt
ol hy H
A — I'U\\‘— {'P‘l : ; '40) ' \\"OPA) [‘Z‘(C“-\'
4 ' S S @ ~Rh —u
e L, 4 R
Hllustration de Uaspect oxydant : Fr "3 7 =
9
s T N 5
Ch R (PN,), - +I Rh L (PPhy), H, — 411 — >m,m
Remarques : Pour une addition oxydante (resp. une élimination réductrice) : &0 s
— Le nombre d’oxydation augmente (resp. diminue) de deux;
— Le NEV augmente (resp. diminue) de deux;
— Le nombre de ligands augmente (resp. diminue) de deux;
Mécanismes (HP) :
— AO : mécanisme concerté : S0 A =0 Ane //pa,, /w&u% ; Com— Hy,
" " Y
nNe | — N— — 0~ )c'
a R £S.
n _ u
— AO : mécanisme type SN2: G A 1y s po{uu* x L—xX
g £ ® )
NI 'ﬁi_jx — x—N-2 (f),
— ER: /)(
L'“\y )c_«_; — AL+ XY
lb /W" \W\"va\m_l« L«l_a,._, Q:, .kad‘(.'y’? CL'J—I‘«\LF/!& .
IV.2.c Insertion/Elimination
Insertion (1,2) : X X
| B |
‘ : a
L=l == L N=#
N
Ezemple :
“ h )
| PPh3 o i PPy
» K \k
Q@ — fth —# + PPho > @ —Rh !
—chy

il
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Insertion (1,1) : :
*. f:
(k=0 —> ([ N—4=¢
Ezemple : co
: /
G— _—D /
(oc % Co \__ (0¢ Yoo —¢ \

3 ~

Remarque : Les étapes inverses sont appelées désinsertion ou élimination.

7 IV.2.d Autres

UP mass a) Association FEzemple :

uwxu/‘\f' O eelchhen /"/\)p % i 70 Co " : c.U/
/men oxgolente — —> Pt — P —-
e g o S :
- ud onl (;1 Lon fh /J
,L?/('j(.’«» A - >
Y@ B) C\?Iclisation oxydante FEzemple :
ﬂu"'}\r\ ik ,\\
G S>\N /} LR N ‘ N
k\ ~//_/.’ i \ | /
> =

13



Complexes : Chapitre 3 Antoine CORNET

IV.3 Exemples
IV.3.a Hydroformylation / procédé oxo

Co
I
(oc)Co — 1
ST
: | o
W & |
> , (@ )&CO - oot Jaolddnin e
// Lot Ao
) /A L WnLinpuin e \/ \
AT e -
A, | o
(M)LM Clo-' “ ~ (a)ZCo —U
. iy
j \ addihen &
x| dente ‘ ;
ML v ooxy ! ] dnapaYitow (5 1)
\ ; )
(oc)to — €O 25l Wi
77
Co
~ | / C O .
% (oc) Co e -
'\\‘AM\’;\IW _ . 2 l _——\___ addihien o ()/‘1 e~

(AA) co

/f) P).‘ﬂ,m_ & c,)
AN +Co + U, = H/‘\/\

(‘\' M:rh\m« Ql”y\«’d'\ )
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IV.3.b Oxydation des aldéhydes

@
HxO CP ,, ‘\\\OH
do'\o
R)LH U ke ((, )
@
R
HO i
Cp//,,’.
Mo—O
e
Hy
6% Loaliads L‘*f& cn~
s o i A Moy \,\1 ean ( 1 2 )
HZO ‘k ¢ { AN
®
?H R OH
Cp//,,
r o—H ] T
Cp Copm, I
Mo—H
Y
P
addicn Co}%
v }\1," {onle i
QuestiOns .
1)
1. Quelle espéce est le catalyseur?  # ' 0|
2. Donner I’équation-bilan de ce cycle catalytique. (L ,/‘\(/i - “2 e Q)\ou : HL

3. Donner le nom de chaque étape du cycle.

IV.4 Chimie structurale des polymeéres

La chimie des polymeéres posséde certaines spécificités, et des définitions sont & connaitre .

— Macromolécule : Trés grande molécule qui possede une masse molaire relativement élevée (dépassant
fréquemment 10° g/mol).

— Polymeére : molécule de masse moléculaire élevée constituée par la répétition d’une unité fondamentale,
les unités étant liées entre elles par des liaisons covalentes.

Afin de simplifier la représentation de ces espéces comprenant un grand nombre d’atomes, le polymére est
écrit sous forme simplifiée :

Remarque : Cette représentation laisse dans I’indétermination la nature des groupes terminaux.
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Complexes : Chapitre 3 Antoine CORNET

Définition : L’unité de répétition d’une macromolécule est appelée le motif.

Exemples : Ph

Macromdliede . pliglipien monf XA
" a \ #
CLA -~ rt)‘f.a/‘&,/vw,w‘ __6/;\%’_

“
! o
e A S
” .
Un polymeére est préparé a partir de petites molécules, appelées monomeres.
Attention d& bien différentier monomére et motif!

ly

Exzemples :
PC'Q’j"’““") PAN ( poly fcc-,,yfﬂ)wvfu ()e‘) PE (pﬁ‘(ga”‘y&l& \ PTEE WWJ\’WL\
N :
Nohd . . £
) £

/Monernting_ ~ N —_ F = —

~ F>—;<P O =
Remarque : Les noms des polyméres sont de la forme poly + nom du monomere. - Ph

[ Faire I’exercice "Polymérisation par coordination" pour lier les deux parties. (Et c’est au programme) ! J
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Chapitre 4

Les complexes en solution

Les dosages seront vus en TD ou en TP (y’a déja suffisamment d’evemples dans ce cours). L’effet chélate
sera vu comme exercice dans le chapitre de thermochimie.

I Reéactions de complexation et constante d’équilibre

I.1 Constante de formation globale - Constante de dissociation globale

Définition : La constante de formation globale du complexe ML, est la constante d’équilibre de la
réaction formant ML, & partir de 'atome central et de n ligands.

|M+nL=MLn]

La constante d’équilibre est notée 3, et

[ML,](Co)™

ML (1)

B’n:

La valeur tabulée sera trés souvent log(fBr).

Définition : La constante de dissociation globale du complexe ML, est la constante d’équilibre de la
réaction dissociant ML, en M et n ligands.

ML, =M +nL

1
La constante d’équilibre est notée Kp et Kp = —, et on a la relation : pKp = —log(Kp) = log(fn).

n
En pratique, 8, sera beaucoup plus utilisée que Kp.

{lpplication 2
Ecrire les constantes de formation globale des complexes suivants : [Cu(NHz)4]**, [Fe(SCN)]**, [Fe(C204)]*

[Gutwuy), 7% ) o) S S )
[Co*] éfjd ]t & : [ [ feseh) L*j_ﬁ !i'éq = é[ R 0,) j co
A 3 &3 Cocn] (R [ea)

1.2 Constante de formation successive (HP)

Au contraire de la constante de formation globale ot on rajoute n ligands d’un coup, la constante de formation
successive est la constante associée & la réaction qui permet de passer de ML,_1 & ML,.
La réaction associée est :

ML,-1 +L ==ML,

17



Complexes : Chapitre 4 Antoine CORNET

ML,]C°
et la constante d’équilibre associée est : Ky, = ﬁ\ﬁ
n—1

On en déduit immédiatement que :

=[] (42)

et
iy, =t (43)
ﬂn—l
Remarque : 11 existe aussi les constantes de dissociation successives, notées Kg,.

II Diagramme de prédominance des complexes

II.1 Diagramme de prédominance a 10%
Soit un complexe ML, dont la réaction de formation globale s’écrit : M + L == ML.
La constante d’équilibre g s’écrit alors :
e o ) L
P = -.g.ﬂ_l—)"k'—— o) /&r,(ﬁ [[nLj &YD (C_L))
KRR ¢ e

N
On peut alors définir deux domaines : : j
— pour pL > log(B) : [M] > [ML], donc M prédomine;
— pour pL < log(B) : [M] < [ML], donc ML prédomine.
On trace un diagramme de prédominance suivant un axe gradué en pL :

")L ' i] L, /E\ Ay
) 2F

on peut faire ’analogie avec les réactions acido-basiques, les diagrammes de prédominance en

Remarque :
fonction du pH et les réactions de complexation.

ﬁ /& C.C*rvfﬁz/\(‘u."\c'

(mvu(.; Aermnun (»‘LCLZﬁ/lkl.s (63 /\Ad‘hk COM/& dermen. face u,/Je,,_;l da L ‘8(-,,.,‘{
U- v Aoy [(8
P FK L (\/ﬂ ) Loy (B) + (ng oz )
pk.\ “eg(p)

Dans un diagramme de prédominance a 10 %, une espéce prédomine si sa concentration est 10 fois

supérieure & celle des autres especes. Donc la limite dans ce diagramme est de pKp —1 et pKp +1:
r g _—
r? L L/)m(ttng;‘_ l )) L_
leld) -\ Lo (B) LonlB) + 1 g

On s’intéresse maintenant a un complexe MLy, dont la réaction de formation globale s’écrit : M +nL —

ML,. Caceo)™

La constante s’écrit alors : /3 m = =
(nIfc3™

Loylte) = 25(550) emrt

18
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On peut alors définir deux domaines :

— pour pL > log(Bn)/n : [M] > [ML,], donc M prédomine;

— pour pL < log(B,)/n : [M] < [ML], donc ML,, prédomine.

On trace un diagramme de prédominance suivant un axe gradué en pL :

11 . J’ .

S . S SRR LU 357
Application : {cgj M«} //;\
Le complexe [Fe(CN)g]*~ est susceptible de se dissocier entiérélént en ses ions constitutifs, et la constante

d’équilibre & 298K associée & cette réaction est Ky = 1.0 x 1072*, Etablir le diagramme de prédominance des

espéces en fonction de pCN= —log[CN™].

Ky = CRPDCoNT” "~ o peN= AL byt o de [ CFTD
TreengJer U EL Gle) 4y R

L~ -
f(w), . R™
— D! rc.N

4
On peut d’ailleurs s’intéresser & la courbe de répartition en tragant un diagramme de distribution des espéces.
Le diagramme de distribution des espéces a pour but de visualiser la répartition des formes ML,, et M en

fonction du pL de la solution.
Gréce a un code Python trés simple, on peut tracer ces courbes de distribution sur ’application précédente.

Diagramme de distribution des espéces complexes

100 4
.
'M/?“{oc\

80 A

60

Pourcentage

40

20 4
,/—‘—X/{oo o
A

{
+ T —T T T T
3.00 3.25 3.50 3.'75 4.00 425 450 475 5.00

pL
Rockun dia - ‘&’xg(‘(o)

.
Dl'.Cl‘ o /(0/ p ~' [ n i ”
y/\u/m o « (_9,»\ C L\QA.(_LL /4 C er) = (.‘ ') L‘(w [ = /7
{‘ ;l, = — [ m:]’ 4——4—)( fvlcuq

o k= , N F L+
3,8 2
II.2 Cas des complexes successifs (HP)

On consideéres les équilibres de formation pas & pas :
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ML,,—1 + L == ML,

ALy
On a alors pL = log(K ) + log <[1\ l]>~

Exemple :

log(B1) = 8.8 et log(f2) = 13.5.
But : Trouver le diagramme de prédominance

byt )

) :‘ _(md

(ﬂ1 ) -

| &*
¥.8

Application :
On donne la courbe de distribution suivante pour les complexes entre le cuivre (II) et 'ammoniac.

[MLy]

8,0

16,4,

(SO

On s’intéresse aux complexes de I'argent Ag*

Kin=

[ML,]C°

" IMLo_1][T]

A

(l(/p | =

\ (5,0, \

A

Py(s0y).

avec les ions thiosulfate 82032

Lo (7_) " (a(/’xgé),.

/‘a“

tz)

Aﬂi—

q}

&8

1. Retrouver les différentes valeurs des constantes de formation successives.

Y r S‘ZO.}

2. De méme pour les constantes de formation globales par les deux méthodes suivantes :

(a) Par lecture graphique;

(b) En utilisant les constantes de formation successives.

(70
90_‘ 28 i Cu(NHm,]%f_ C“2+/ B
' \/ 1%
80
e [Cu(NH3)3]§2+
50 - =2 o~
40 - f Y i .:
- [Cu(NHy)31* '; A LN\ ICuH P
20 RRER BN s 3 & / 3 N
10 . r,(, ,:/’ i‘/ \‘: '\\: o \ s (R
sl S s s*‘% . | RN
| I I I =
0 Lo 20 38 M, }40 50 60

Ly /'fz\/

A\ O L, 0.\ o ewm e L‘;V\thtbhrtf‘\ ﬁV\-L\-Q, 2 cemnbe, |
,éc:) (K!q ) =2 4

e, -

éw)(léf”

)

J&U U(ig,

(6 t\m\ivxg\( e C“” CL(&(N“B)
v&(‘) /51,) . I

Ao
f@:]

(A,
(/514) =

8
= 36

Lo ( [

y By) =37

s 2.9

=A0,§

L>> 2@9 (/gz) = @fj‘/l{&&) R W *3.5 > 3,6

b(f,( 'L ‘K() ) = /(O :
k'l\ < /12,6 N

log (Kgg) = 3%

~. On donne

I‘j‘) (h4) = ¢

> P52 O3

/

‘6@3(‘(11) =4, 1



Complexes : Chapitre 4 Antoine CORNET

I1.3 Cas particulier (HP)

1l est possible qu’un complexe, défini théoriquement, n’est pas de zone de prédominance sur le diagramme.
Comme exemple, on peut considérer les complexes entre I’argent Ag* et 'ammoniac :
Données : log(f1) = 3.4 et log(B2) = 7.4.

‘_
. sl ; Id % ‘“F
AZ)(ML) ' Pﬂ‘; AJ(Q_M; iy pé,

'%/'l\ ; i’l/o :7/(\ G 2, L/

sy _raall s = /}/9(1\”‘;’&}'1/»\0(7»% l /\;)F
&3(;\;»(3)* l v’br‘c)f i 3 4 W0

3 dj&ii,

IITI Complexations compétitives

Lorsque plusieurs réactions sont possibles, il faut savoir déterminer quelle réaction se fait.

III.1 Compétition entre deux cations vis-a-vis d’un ligand

L’ajout d’un ligand donné & une solution contenant deux ions métalliques différents peut entrainer la for-
mation théorique de deux complexes. Pour prédire lequel des deux se forme en premier, il faut comparer leur
stabilité relative.

Prenons I’exemple d’une solution contenant les ions nickel (II) et calcium (II) & laquelle on ajoute des ions
Y*~. 1l peut se former deux complexes selon les équilibres : :

Ca?* + Y~ = [CaY~  fi- [(E[C—‘]%(]] avec log(8y) = 10.8
Ni%t 4+ Y4~ == [NiY]*~ Bl = [NiY]*"] avec log(ﬂi) =186

= )

Le complexe le plus stable est celui ayant la constante de formation la plus grande (si on a la méme
steechiométrie bien siir).

Ici, on observera majoritairement du complexe [NiY]*~.

Application :

On ajoute dans une solution incolore de [CaY]®>~ des ions nickel (II). On observe une coloration bleue
apparaitre, dfie & la formation du complexe [NiY]?~.

1. Ecrire I’équation de la réaction et calculer sa constante d’équilibre.

2. Tracer, sur le méme axe, les diagrammes de prédominance des deux complexes et conclure quant a la
réaction (Raisonner comme en acide/base.).

A ()T w N sy r T ges [N e Bl

eyt I ]  p,

2 . 4 2- R -
S N 7 S
ny | g F
R 2_— P, !
N N
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Complexes : Chapitre 4 Antoine CORNET

Tl est alors possible d’étendre ce raisonnement en classant différents couples sur une échelle de log(8) (ou
échelle de pK p, on a vu que c’était équivalent).

AP L’(D .
e LR 26

do @en® N,”~ (N‘ \/31‘ /‘5./‘ do @ en ® dorreun
cepden : 1~ ST A
. ¢ ¥ Y - SR SN T e

Cu.lk [(u \/J T /(O/ ¢ L
Q(.CLLL/L,/LL s A \{' b~ ‘

Avrnvnaw e k7 b=

I11.2 Compétition entre deux liga/\nds

1l s’agit de la compétition entre deux ligands pour la formation d’un complexe avec un méme cation.
Ezemple : M. " G poay— " -

C + LCN ——> . (¢ , =

() Z — A‘d( N\Z /&r;] (()'L) = 2 /{/ 4

byt s ANk > MNR),T By (fR) =Rk

Comme prévu par la régle précédente, il se forme préférentiellement le complexe le plus stable, donc ici
Ag(CN),™. —

Cette propriété est utilisée dans certains dosages complexométriques. Notamment les dosages de cations
métalliques par 'E.D.T.A. Ces dosages sont réalisés en présence d’un indicateur coloré qui forme un complexe
coloré avec le cation. Lorsque l'on ajoute 'E.D.T.A., il se forme préférentiellement un complexe chélate tres
stable avec destruction du complexe cation métal-indicateur. Lorsque tous les cations sont dosés, on retrouve
lindicateur « libre » avec une couleur différente permettant de repérer ’équivalence.

I11.3 Explication orbitalaire

C’est au programme, mais les explications completes ne sont pas trés intelligibles. Ce que je vais vous pré-
senter est déja suffisamment subtile ...

Influence du cation :

Un aspect important est simplement un aspect électrostatique : les ions les plus gros ont des constantes
Ky plus faibles : les charges métal-ligand sont éloignées ; I’énergie d’interaction électrostatique (inversement
proportionnelle & la distance entre métal et ligand) est faible.

[ Plus un métal a un faible rayon atomique, plus le complexe qu'il formera sera stable. J

Il y a un aspect orbitalaire aussi, mais basé sur des notions hors-programmes. Et y’a encore d’autres aspects ...

Influence du ligand :

Un ligand m-accepteur contribue & la stabilité électronique et peut expliquer des constantes d’équilibre
élevées.

"Preuve” : Un ligand 7-accepteur diminue 1’énergie des orbitales 1tag, qui est alors la HO. Plus la HO est
basse, moins il réagit avec une BV, ce qui peut en quelque sorte traduire la stabilité.

Je suis d’accord que cetle preuve est fumeuse, car on compare ici ’énergie de la HO (que lon représente
dans un diagramme d’orbitales) d Uénergie de la molécule (que l'on représente dans un diagramme d’énergie :
celui avec réactif/IR/produit).

22
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IV Liens avec les autres chapitres de chimie des solutions

On a vu que 'on pouvait faire un certain nombre d’analogies entre ce chapitre et les autres chapitres de
chimie des solutions, notamment acide/base. On va voir ici les diverses influences entre ce chapitre et la chapitre

d’acide/base, le chapitre de précipitation et le chapitres des réactions redox.

IV.1 Influence du pH sur la stabilité des complexes

Un ligand est une espéce qui posséde un doublet non liant, voire une charge négative, donc c’est une

potentielle base.
Le pH a une influence sur la stabilité des complexes formés a partir d’especes acidobasiques.

Exzemple :
Le complexe ion fluorofer (III) contient un ligand basique.

Fe3t + F~ —= FeF?" log(B) = 5.2

L’ion fluorure est une base faible selon le couple HF /F~ (pK, = 3.2). En milieu trés acide, la concentration
des ions fluorure diminue fortement, ceux-ci étant quantitativement transformés en HF, si bien que 1’équilibre
de complexation est déplacé dans le sens de la dissociation. Le complexe est moins stable en milieu trés acide

(prédominance de HF) qu’en milieu neutre ou basique.

On peut dire qu’un complexe avec un ligand basique sera d’autant plus stable que le pH sera élevé.

Pour réaliser I’étude quantitative de 1’équilibre de formation du complexe, on écrit la réaction de formation

en faisant intervenir les espéces prédominantes.
On distingue deux zones :
—_— . - B po -
pour pH > 4.2 (pK, + 1) : [F~] » [HF]. k> +F —> f F 24

Aoy (k) = Lo () = 8,7

— pour pH < 2.2 (pK, —1) : [F"] « [HF].

[>3CAF)

> +UF 2R FYF 4 u* K= Pl = 169°
oM [\Q/'LV' L‘QQXLVM"\ —ec« CLML"WR fa f)cvwcuhl-m c),//\o,«awl&_ Mﬁ ’: E = [ﬁﬁi Flrj
" (A7

=) Q@a(\(b') = ,© + (JH- ‘e‘*’{j(‘é )

,‘ {

f b Fo

. /"II;Z—L_ —> Y
22 4.l /

IV.2 Influence de la complexation sur la solubilité d’un solide

La possibilité de complexation augmente la solubilité d’un solide. Le précité subit une réaction de redisso-

lution, dans laquelle le précipité se transforme en complexe.

Exzemple :

On veut comparer la solubilité du solide AgCl (pKs = 9.7) dans I’eau pure ou dans une solution concentrée
d’ammoniac (de concentration cg = 1M). L’argent peut former avec 'ammoniac le complexe [Ag(NH3),]T de

constante globale de formation 8, = 1072.

Révision de premiére année : Calcul de la solubilité de AgCl dans l’eau pure

U~ A5 o =933
S (C\all =N AN e &: :/{O = :/[,lt)(/(o YM/Z
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Calcul de la solubilité en milieuw complezant :

Principe :
La réaction de redissolution est établie en écrivant d'une part I’équilibre de solubilité du solide fournissant
les ions constutifs en solution, et d’autre part, la réaction de complexation de I'un des ions constitutifs du solide.

Dissolution du solide :

AgCl (s) = Ag™ + CI™ (4.4)
Complexation de l'ion argent :
Agt 4+ 2NH; = [Ag(NH3)o] " (4.5)
Réaction de redissolution : )
AgCl (s) + 2NH; = [Ag(NH3)o] ™ + CI™ (4.6)
Calcul : QJ‘U“\O A-24 ! /\l
| o
2 45 N
- A - / = . L ,
Brly =2 =10 = A= S, AxAS Tl . > H .

@-z,{]"

IV.3 Influence de la complexation sur le pouvoir oxydant du cation

Lorsqu’une espéce chimique engagée dans un couple d’oxydoréduction est aussi engagée dans un processus
de complexation, le potentiel du couple oxydant-réducteur concerné est influencé par la formation du complexe,
et les propriétés redox peuvent étre considérablement modifiées par le phénomeéne de complexation.

Exemple :
On considére le couple oxydant-réducteur Ag™ / Ag (s) dont le potentiel standard est égal a EY = 0.80 V a
298 K. En milieu ammoniacal, les ions Ag* forment le complexe [Ag(NH3)]" avec la constante de formation

,32 = 107'2.
Cherchons le potentiel relatif au couple [Ag(NH3)2]" /Ag (s), noté E3.
. - " +
Ay(Nidz), b= Aq + 2N s E= B2 4 g Co [LPaN4L)
N J &) 3 2 J —[_;4—]‘:—
3
- £O - |
Ay BE % (‘Lz «(hg'])
i = €9, 4£dog(B) + £ Lexy(CAgT]
1 " e (A o 7(\L Ry
O = = B > U A" =) |Fe. - e )L: P i
T A r e oy 9 V)\L%C = LZ - C’:j(ﬁt) - c)/;.), \/[
Le potentiel standard Ej est dit potentiel standard apparent du couple Ag™ Kg (s) en milieu complexant
2
NH3.

IS

V Diagramme E-pL

V.1 Le diagramme

Les diagrammes E-pL sont tracés par analogie avec les diagrammes E-pH. On remplace H™ par le ligand L.
Ces diagrammes permettent d’étudier le role de la complexation d’un métal a divers degrés d’oxydation.
On classe les espéces par nombre d’oxydation croissant avec le potentiel E et selon le le nombre de ligands

L avec pL.
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V.2 Exemple
d’aprés Mines PSI 2009

Le diagramme E-pCN de 'or est un analogue des diagrammes E-pH. Il est adapté a I’étude de phénomeénes
engageant ’or ou ses ions en milieu cyanuré (CN7). En abscisse figure la valeur de pCN = —log([CN‘]). La
concentration de tracé est prise égale & ¢pq = 1073 mol/L. La température est fixée & 25°C.

IW:NAY
2.0 +

1,0 -
0,9

Y

SRR .

0.6 e pCN=-log[CN]

FIGURE 4.1 — Diagramme E-pCN de l'or

Espéces : Aut, Au®t [Au(CN)2]~, [Au(CN)4]~
1. Attribuer & chaque espéce son domaine de stabilité (existence ou prédominance) en justifiant succincte-
ment. On raisonnera par analogie avec les diagrammes potentiel-pH.

. Déterminer & I’aide du diagramme la valeur de la constante globale de formation du complexe [Au(CN)4] ",
la comparer avec la valeur tabulée 10°¢.

3. Déterminer par calcul le coefficient directeur de la droite séparant les domaines 2 et 3.

oA, &ocdq)f LQ (OxzngQrw 1 AA RN /%\(CNllﬁ AT A4 ()(,A) ((jd ,w(”u‘»([—/\fj'wké_
A O 1 T AM(LN)“' AR ST

XN N> —_— T
Lot @ bt & r‘l«(tm)Z < (3 -M(uv)(1 D
7 ?f\c/r\‘\(’-\( &»\f'\& \/( s L

LogBu) ot o5 doglBe) =56 =5 ok avee abubhule,

L( 25 -
L 9\4.«}'* r2eN” = PrMCCN)Z; +le” E =259y g 2, C;C-HMCCN)J} \

A3t en=1t

)

>






