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I- Introduction

On s’intéresse a des composés appelés « composés d’addition,
de coordination ou complexes » .
Les ions constitutifs de tels composés sont masqués a leurs

réactions habituelles se déroulant normalement en solution.



Exemples de complexes nécessaires a la vie:

Exemple 2: La chlorophylle

« Complexe du magnésium Présent
dans les feuilles des plantes vertes.

* Chlorine + Magnésium

i1- Définition des compiexes

= Edifice poly atomique formé de:

Exemple 1: 'héme

» Complexe du fer
* Ala base de I'hémoglobine.

» Porphyrine + Fer

WUn ou plusieurs ions métalliques d’une espéce donnée.

WDes ions ou molécules {minérales ou organigues) entourant les

ions métalliques.

Exemple : complexe cupritétramine [ Cu {NH,),]%*




Ili- Structure et terminologie des complexes

W Lion métallique est appelé élément central ou ion coordinateur.
= 1 ion coordinateur - complexe mononucléaire.

®* Plusieurs ions coordinateurs - complexe polynucléaire.

! Les ions ou molécules entourant I'ion coordinateur sont appelés
tigands ou coordinats.

z Si le coordinat contracte une liaison avec I'ion coordinateur >
coordinat unidenté.

# Si le coordinat contracte plusieurs liaisons avec I'ion coordinateur >

coordinat polydenté ou multidenté (exp: hexadenté).

W La charge du complexe = charge de I'ion coordinateur + charges des
coordinats.

— Un complexe peut étre : ion négatif, ion positif, molécule neutre.

.} Les complexes sont représentés entre crochets.

[complexe]charse



Figure 1: Complexe ferricyanure

Charge
(+3) +6(-1)=(-3)
lon négatif

lon coordinateur Coordinat
Fe3t N

O Le nombre de liaisons formées entre I'ion coordinateur et les
coordinats est appelé : indice de coordination, coordinence ou
nombre de coordination NC.

»NC=2,4,6,8

[ Types de liaisons : Ce sont des liaisons de coordination ou semi-

polaires dans lesquelles:

» "ion coordinateur = accepteur de doublet électronique= acide de

Lewis.

» Le coordinat = donneur de doublet électronique = base de Lewis.



Figure 2 : liaisons de coordination = liaison de covalence dative

Un atome fournit un doublet et ['autre atome le recoit dans une
case vide

Figure 3: NC de quelques complexes
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(J La géométrie d’'un complexe = polyédre de coordination = le corps

géométrique décrit par la position des ligands dans I'espace.

2 Linéaire [Ag(NH,),]
4 Tétraedre [CoCl,]*>

Plan carré [PtCl,]>
6 Octaedre [Ni(OH,)]**

V- Nomenclature des complexes

Régles de nomenclature énoncées par I.U.P.A.C (International Union

for Pure and Applied Chemistry).

A. Atome central / Ligands:

Formule du complexe : 'atome central est indiqué en premier, puis, dans

l'ordre, les ligands négatifs, neutres et positifs ; la formule est placée entre

crochets [ ].

Nom du complexe : I'atome central est nommé en dernier ; les ligands

apparaissent dans l'ordre alphabétique, quelque soit leur charge (complexes

chargés).



B. Nom des ligands

Anions : ils recoivent le suffixe «O» : CI, chloro ; S,0,%, thiosulfato.
Molécules, cations : nom inchangé. Exceptions : H,0 :aqua; NH, :

ammine ; CO : carbonyle ; NO: nitrosyle.
Les ligands pontants : (qui se lie a 2 ions métalliques ou plus) sont indiqués
par p{n°de liaisons). Exp: u2 chloro.

C. Le nombre d’oxydation de Vatome central

Indiqué par un chiffre romain pour bien accentuer son caractére formel

Fe(ll) ou Fe Il.

D. Le nombre de ligands :

Indiqué par les préfixes di-, tri-, tétra-, penta-, hexa-, etc.
Si le ligand a un nom composé (organique) on utilise bis-, tris-, tétrakis-,
pentakis, hexakis, etc. dans ce cas; le nom du ligand est mis entre

parenthéses.

LA DENOMINATION D’UN COMPLEXE DEPEND DE SA CHARGE:

Charge négative (complexe anionique): nom du ligand + non de l'ion

coordinateur + suffixe « ATE » + charge de I'ion coordinateur (chiffre romain)

exp : Ky[Fe(CN)g] = hexacyanoferrate(lll) de potassium.

Charge positive (composé cationique): nom du ligand + nom de lion

coordinateur + charge de I'ion coordinateur (chiffre romain);

ex: [Cu(NH,),]?* : tétrammine cuivre (I1).

Charge neutre : nom de I'ion coordinateur + nom du ligand;

ex: [Fe(CO),] : fer pentacarbonyle.



cation

[CoCl,(NH,),]C1 — CF +

1) Ligand : 2ligands différents
4 molécules NH, : neutre

2) lon coordinateur : 1 ion Co3* : cation trivalent

Chlorure de tétrammine v cobalt (1)

Na [Pt Br ClI{H,0}] — Na"

~ lion i : négatif
1) Ligand : 4 ligands différents 1 ion Br : négatif
1 1lioni: négatif
1 molécule H,0 : neutre

o

2) lon coordinateur : 1 ion Pt?* : cation bivalent

Agua bromo 2% u o iodo  platinate (Il) de sodium



[Cu

3 :?i;Ez}z] - molécule neutre

2 ions Br : négatif

1) Ligand : 2 ligands différents — 2 molécules d’urée O=C(NH,), : neutre

—

2) lon coordinateur : 1 ion Cu?* ; cation bivalent

cuivre (I} di bromo bis (urée)

V- Types de complexes

1) Complexes simples

Le coordinat n’est lié a I'ion coordinateur que par une seule liaison.

Cl 2
(HyN — Ag—NH,]" , cn—p%_ cl
Cl



2) Complexes interne ou chelates
Coordinat multidenté qui contracte toutes ses liaisons avec un
méme ion coordinateur.
-> Structure cyclique

- lon métallique pincé par le coordinat (chélateur)—> chélate.

Exemple 2 :
complexe formé entre I'ion cuivrigue et I'éthylene diamine.

2+

CH; - NH; CH; - NH; NH,; — CH,
Cu* + 2 e | \Cu /
CH; - NH2 CH: - NHZ / \[\ng — CH;
Exemple 1: O
o O 5
A\Y :
/C—-OH /_‘__<
H C O : ) -
Y p, N O
HO\ g N—C{12 CHZ-C\ M
C—CH; Hzc—-N‘% OH + M <> N- ae PN
CH, k_‘:<o
HO—C PN
A\ 0
o O

EDTA : Acide Ethyléne Diamine Tétracétique 0O



Vi- Stabilité des complexes

On constate expérimentalement :

issociation plus ou

en ses constituants.

Plus la stabilité est grande -» plus la dissociation est faible
-> plus les concentrations des constituants sont faibles
-> plus le complexe est parfait.

1} Constante de stabilité des complexes

Soit un complexe [M L ] entre des ions coordinateurs M et des

coordinats L.
En solution aqueuse, ce complexe obéit a I'équilibre de sa:

» Formation. m Dissociation.

Constante de formation ou de Constante de dissociation K¢* .
stabilité Ks *,

* notation recommandée par IUPAC



. Mt ke =1/Ks = —oa- [T

[M]™. [L]" [M,L.]

. Cas du complexe [Min]
Les équilibres de formations successifs ou consécutifs et leurs

constantes sont comme suit ;

[ML]
M + L+« [ML] Ks, =
[M]. [L]
ML, ]
ML+ Lo (M LZ} Ks, =
(L], fu]
[ML,] (52
ML, + L+« [ML Sy =
o 3 ML
|
¢ L]
ML_, + Le> [ML ] s =

fviL, L3 (L



donné par la réaction globale suivante :

»la constante de stabili

1é globale ou cumulative relative ala

formation de [ML,]:

=1
Ks =11 Ks; = Ks, . Ks,. Ks;.... Ks,

.1 Les étapes de formation du complexe [MLn] sont définies

par des constantes cumulatives partielles « B » appelées

produits de siabilite.

M + 2L [ML,] =

iR

M + 4L [ML,]

- [ML,]
N VINTRE
B, =Ks, . Ks,

- _ [ML,]
Y IM]L L

B, = Ks, .Ks,. Ks,. Ks,

s



2) Calcul des concentrations des constituants a partir de Ks

O Soit le complexe [ML] entre 'ion coordinateur M et le coordinat L,

d’apres 'équilibre de formation suivant :

M + L [ML]
(VL] h
Ks = SO §) calcul de [M],[L] et [ML]
[M]. [L]
€=Ml +[MLL.(2) [ i

Efficacité de la complexation
C, = [L] + [ML].....(3)

de (2)

En remplagant (4) et (5) dans (1)
[ML] = C,, - [M]....(4)

Cy - [M]

s S =
de (3) et (4) [M]. (C, - C,, + [M])
[L] = C - [ML] =C, - C, + [M]....(5)

~ i

Equation du second degré en
[M]




W Simplifications possibles :

#SiC =Cy=C

& Si le complexe est assez stable pke > 7 ou K> 107 pour que

[M]<<C:

3) Prévisions de formation des complexes a partir de Ks

Déplacement mutuel des complexes

Complexe [M;L] Complexe [M,L]

M, + L [MyL] M, + L [M,L]
(M, L] [M,L]
Ks, = Ks, =

[M]. L] [M,]. [L]

MlL + MZ > MzL +M1

—— - —

(M,]. [M,L]  Ksy




% SiKs,>Ks, > K>1->Sens1favorisé

- Formation de [M,L]

¢ SiKs;>Ks, - K<1-5ens 2 favorisé

- Formation de [M, L]

ML + M, <= M,L + M,

La réaction de complexation se fait dans le sens de

formation du complexe le plus stable
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Vil- Facteurs influengant la stabilité des complexes

Rstante conditionnelle de-stabilité, .

by infiuente deenvitonne

1) Facteurs internes
a} Nature de Vion coordinateur

“*Un complexe est d’autant plus stable que son ion coordinateur ait :
z Une plus grande valence ionique .

= Un faible volume atomique.

= Une faible électropositivité {car acides de Lewis : accepteur de

doublet électronique).

~¥Alcalins (1A du tableau périodique des éléments):
- ne donnent pas de complexes.
~»Les métaux de transition (blac D du tableau périodique des éléments)

—> donnent les complexes les plus stables.



b} Nature du coordinal

» De facon générale, un complexe est d’autant plus stable que ses

coordinats sont :

s Des bases fortes selon Lewis (fort pouvoir donneur de doublet

électronique).

< CHELATEUR:

« Coordinat muitidenté (ion ou molécule organique) qui contracte
toutes ses liaisons avec un méme ion coordinateur.
-> Uion coordinateur est pris en pince par le chélateur - Cycle.

- De tels complexes sont appelés complexes internes ou chélates,

2 Stabilité des chélates :

Tableau 1: Facteurs de stabilité liés au chélateur.
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S0 Structure détaillée d'un chélate metallique

I’EDTA engage avec un ion bivalent 6 liaisons chimiques :

2 liaisons covalentes (en rouge). - 0
/ )
4 liaisons de coordination (en bleu). i \CH
O o |
\\C—'OH b - CH,
nd . SN
2 .
HO\ 3:\; N—Cl\—|2 /CHQ—C/:;/ " S \I'/
c—CH, H,C—N3 oH  + M2+ <> 0/ A

V4 N \ 7
3 CH, .
HO-—'C/ o o
\\O CH
O,

N

C
S — I(; b

’EDTA forme t-il des chélates stables ?

1) Facteurs externes

Jusqu'a présent, seul I'équilibre de complexation a été considere.
Or, trés souvent, des réactions parasites accompagnent {a

complexation.

- Diminution de la stabilité des complexes.

- Constante conditionnelle de stabilité «K’'s».



a) Constante conditionnelle de stabilite K's
1 Soit le complexe [ML.]: M+ nL« [ML]

Zi M et L participent a d’autres équilibres que celui de la complexation.

Constante réelle ou vraie Constante conditionnelle
de stabilité de stabilité

» Seul I'équilibre de » Tous les équilibres (parasites) de
complexation est considéré. M et L sont pris en compte.
~ Ne reflete pas la réalité » Correspond a la réalité.
ML ]
K's =
[M7]. L]

»[M’]: concentration totale de I'ion coordinateur n‘ayant pas réagit

avec le coordinat.

[M’] = 2 des|[ ] de toutes les especes contenant M, sauf [ML,].

» [L']: concentration totale du coordinat n’ayant pas réagit avec
I'ion coordinateur.

['] = 5 des[ ] de toutes les espéces contenant L, sauf [ML_].



.4 Si l'on divise K’'s par Ks :

K’s [ML.]/ [ML] 1

Ks [M:] [Lr]
[M] [L]

— o221
’ Ks
K’s = Car
o DY (o M B0
w - () [M] < [M’] et [L] < [L]
Ou encore; —
Log K’'s =log Ks - loga,, - nloga, K's £ Ks

armmsrrmiraee

Les réactions parasites diminuent de |a stabilité du complexe



b} Influence de Penvironnement sur la stabilité des complexes

b-1) Influence du

O Concerne le complexe dont le coordinat est une base conjuguée
d’un acide faible.
- Coordinat susceptible de capter des ions hydroxonium H,0*

- Coordinat pouvant exister sous différentes formes HL, H.L,..HL

01 Si le coordinat est une base conjuguée d’un acide fort - le pH n'a

aucune influence.

Exemple 1 : Stabilité de [FeF]** en fonction du pH

O Solution aqueuse de [FeF]?* a une concentration C

[FeF]** > Fe¥* + F-

[FeF 2*]
Ks = = 1052

[Fe). [F]

O On ajoute de Vacide HCl {en négligeant la variation du volume)

K’s = Ks

aFe' C"F



_ [Fe’]

a
Fe [Fe3+]

Fe3* ne participe a aucune
équilibre acido-basique

[Fe’] = [Fe3]

G
N

F + H,0* < HF +H,0

[F]1[H;0°]
Ka = = 10'3-7

[HF]

[F] = [F] + [HF]




Exemple 2 : Stabilité des chélates métalliques de I'EDTA
en fonction du pH

O Solution aqueuse de [MY]?aune concentration C

[MY]?Z & M* + Y4

(MY >]
Ks =

(M) [Y*]

0 On étudie Vinfluence du pH :

K’s = Ks

aMI aY

- [M2+]




[ UEDTA est un tétra-acide H,Y qui se dissocie dans 'eau

selon les équilibres successifs

H,Y + H,0 < H,Y- + H,0* Ka, = 1,02 . 1072
HyY- + H,0 < H,Y> + H0*  Ka,=2,14.10°
HY2 + H,0 & HY* + H,0*  Ka,=6,92.107
HY + H,0 < Y* + H,0* Ka,=5,5 .10

U quelque soit le pH, I'EDTA existe sous les formes suivantes:

[MY]Z, Y+, HY3, H,Y2, H,Y-, H,Y

[Y’] = [Y*] + [Hy*] + [Hyy*] + [Hay'] + [H,y]

[H,07] | [H;0']  [H, 0P . _[HOT
Ka, Ka, Ka; 4 Ka, Ka, Ka, Ka,Ka, Ka, Ka,

a, =1+

Log K’'s =log Ks - loga,

Pour que K’s =Ks, il faut que a, =1



[H,0] N [H 0] . [H;0°]3 . [H,04]4

a, =1+
\/Q Ka, Ka, Ka, Ka, Ka, @ag Ka, Ka,
(1) (2) {3) (4) (5}
pHt (3 2) {3) {4} {5 ay, K K’ g
12 1 218.10°% 1 3g0.10% 244.0017 1 2511077 1,02 101969 102509
11 1 218100 1 3.80.10° 2,14.10°49 | 2.51.10°%3 1,22 1919.6 1923.01
10 1 218 3,80.1071 214000 ] 2511008 3,18 101019 102459
g 1 2,18.10 1.80.107 2,14.10% | 2511018 2,28.10 16934 102374
8 1 2,18,10° 3,80 z14.10% | 251104 2,23.107 | 10823 102375
7 1 2,18.10° | 3.80.10° 2,14.10°% | 251107 2.56.10° | 1p%?? 1pit.69
6 L 2,18.10* | 3s0.10" 2,14.10 251,107 598.10% | 10592 1002
5 1 2.1810% | 3.80.10° 2.14.10% | 2,51.10 4.04.10% 10%.9Y 101 8,49
4 1 2,18.10° | 3.50.16% 214107 | 251.0° 404.106% ! o0 161649
3 1 2.18.10° 3.60.100%% | 214100 | 251.10° 6,19.101% | 109 16130
2 1 2.18.10% | 380107 2.14.10' % | 2.51.10%3 5023007 1o 10t140
1 1 2181307 | 3.80.30" | 2.14.10'% | 251107 273107 | 10873 10786

Tableau [: abaques donnant la valeur de a, a différents pH pour chacun des

termes (1), (2), (3), (4) et (5) pour les complexes EDTA-Ca et EDTA-Fe

Figure 3 : courbe de loga, = f (pH)

lnga", 1 .
A partir de pH =12, K's=Ks
* Diminution modéré du loga, jusqu’a pH = 9
1
o Si (pH>10) — formation des
. hydroxydes métalliques
6 4
‘4 Lors des dosages par 'EDTA, le milieu
. est tamponné a pH {9-10).
Tampon (NH;/NH,Cl)




b-2) lnflzuefrité}diej’f_ﬁl?é présence d’un autre coordinat

O lorsqu’un complexe [ML,, ] se trouve en solution en présence d’un

coordinat L, de I'ion coordinateur M™.

-> Il y’a compétition entre L, et L, vis-a-vis de M™,

-» La répartition de M"™ entre L, et L, dépend des constantes de

stabilité Ks, et Ks, ainsi que des concentration C, et C,.

Exemple 1 : Stabilité des chélates métalliques de
I’EDTA-Ni en solution tamponnée NH,/NH,C!

Réaction principale de complexation:

INIY]> o N+ Y+

[NiY2 ]
Ksl= = 10186
[NiZ*]. [Y*]

Log K'sl =log Ks1 - loga, - loga,,

Réactions parasites:

= Réactions acido-basique de Y#
o, #1

» Réactions de complexation de
Ni?* par le NH,

>, #1



U Calcul de oy,

La presence de NH; induit les équilibres de complexation suivants :

NiZ+NH;, < [Ni{NH)]>* ... Ks2, = 10%75
[Ni(NH3)]** + NH; < [Ni{NH,),]>* Ks2, = 10%2
[Ni(NH;),}** + NH; < [Ni(NH,), ] Ks2,= 10%6°
[Ni(NH,),]>* + NH, < [Ni{NH,),]**  ......Ks2, = 10115
373 3 3/4 4
[Ni{NH;),]** + NH; <> [Ni(NH;);]** crennnKS2= 10072

[Ni'] = [Ni#*] + [Ni(NH;)] + [Ni(NH;),]+ [Ni(NH;),] + [Ni{NH,),] +[Ni{NH,).]

ay; = 1+ [NHg] Ks2, + [NH,]? Ks2,Ks2, + [NH,]? Ks2,Ks2,Ks2,
+ [NH,4]* Ks2,Ks2,Ks2,Ks2, + [NH,]® Ks2,Ks2,Ks2,Ks2,Ks2,




U Calcul de

Comme démontré dans « influence du pH » ; o, dépend du pH du

milieu )
[H;07] [H;0°] [H;0°]? [H,0°]*
oy, =1+ + + +

ApH=9:a,=228 >loga,=1.3

U Calcul de K’s

Complexe [M,L] Complexe [M,L]

M, + Le> [M,L] M, + Lo [M,L]

[M;L] [M,L]

Ks, = Ks, =
[M,]. [L] [M,]. [L]

Compétition entre M, et M, vis-a-vis de L



Exemple 1 : Stabilité des chélates métalliques de
VEDTA-Cu en présence d’ions Ca?*

Réaction principale de complexation:

Réactions parasites:

pu——

Cuyz L _ :
Ksq, = cu¥] - 10188 " Réactions acido-basique de Y+
u

[Cu®T]. [Y*]

» Réactions de complexation de

- Y4 avec Ca?*

= Oy = Oy + O #1
Log K’s¢, = log Ks, - loga, - loga,, Y Y(H} © Y{Ca)

1 Calcul de ay aY = @i?i‘%} + aY(Ca)

[Y'] = [Y*¥T+ [Hy>T + [Hy?] + [Hyy] + [Huyl + [CaY?]
L J { j

| !

Olyca) = [CaY?] = [Ca?*] [Y*] Ks,,

A

a”m=1+

y [H,0] \ [H,0")2 \ [H,0*]3 , [H;0%]*
Ka, Ka,Ka; Ka,Ka;Ka, Ka,Ka,Ka,Ka,

Pour une [Ca?'] connue et a pH connu > a, connue



d Calcul de a,

a., = 1 car Cu?* ne participe a aucune réaction parasite

. Calcul de K’s,
Log K’s., = log Ks_, - loga, - loga_,

Sachar"it que Ks = 10 10. 7, 3 pH 7_ et a [Ca2+] 10 3 M. |

|Og aCu = O '::. . _::.."';';:ﬁ_'::'5;:’:'f'"::;::::;::;:::" L :.' . _::_' : k

Ioga z73?

Log KsCu = 18 8

COMPLEXATIO




Vill- Applications analytiques des réactions de complexation

Figure 4 : différentes applications de la complexation

Analyse quantitative de fa complexation

1- Mercurimétrie:

U Ensemble des méthodes titrimétriques basées sur la

formation de complexes mercuriques (chlorés+++).

[ Permet le dosage de ces ions correspondants: Hg?*, CN-, Br et CI-

L} Méthodes abandonnées en raison de la toxicité du mercure.



2- Complexonomeétrie

a)Definition

d Ensemble de Méthodes titrimétriques basées sur :

La formation de chélates métalliques solubles dans I'eau.

W Permet le:
- Titrages de la quasi-totalité des métaux sauf les alcalins.

- Dosages sélectifs = Réalisation de dosages d’une espéce donnee

dans une solution en contenant plusieurs (par action sur K’s)

b) Principe d’un titrage complexonomeétrique

1- Mise en présence de quantités équivalentes de M et de L.

2- Appréciation du point de fin de titrage grace a la variation %

grande de [M]™ au voisinage du P.E

3- Prendre en considération les valeurs de K's ainsi que C des

solutions titrées et titrantes.



C) Conditions d’'un titrage complexcnometrigue

Méthodes visuelles — utilisation d’indicateurs de métaux.

Prendre en considération la
composition duimilieu de titrage

| 1 |

K's = 107 K's < 107 K's < 10°
» Dosage correct * Appréciation « Appréciation
imprécise du PE impossible du PE.

*lons coordinateurs
masqués a leur
chélateurs.

En pratique; on fixe les K's des substances du mélange a étudier :

» K’s 2 107 : pour les chélates de I'ion métallique a doser.

= K’s <102 : pour les chélates des ions métalliques susceptibles

d’interférer.



d) Coordinats utllises en complexonometrie

- :'.CQmpiexoni y

« Complexon i
EDTA — H,Y
- vComplexon il

+ Ethyl2ne glycol bis amino-2 éthylether
tétracétique

pKa. ={1,9; 2,5 et 5,7).

pKa=(1,9;2,7;61et 10,3).

Peu utlisé

Tableau 11l : principaux coordinats utilisés en complexonometrie

e} Solutions etalons en complexonométrie

Tableau IV : étalon chélateurs

A

La forme acide de 'E.D.T.

THY

Solutions d’ions Zn?*

Sel de sodium di hydraté

Solutions d’ions Ca?*

- Dissolution du
~CaCO, dans une
guantité minimale
d"HCl

Dissolution du métal
ZnZ* dans une
quantité minimale
d’HCl

Na,H,Y.2H,0 de qualité «pour
analyse».




f} Solutions titrées en complexonomeétrie

.1 Titres compris entre 0.1 et 0.001M

1] faut éviter toute contamination par des ions métalliques

étrangers (apportés par I'eau distiliée et la verrerie utilisée).

g} Courbes de titrage

Titrage d’une solution d’ions coordinateurs M?Z* par une solution

titrée de chélateur Y4~ :
Courbe de titrage: [M] ou pM = f (V')

ou encore [M’] ou pM’ = f(V'y)
V' mide EDTA
a C’ connue

pH adapté

M2t + Y4 [Mylz-

VmideM a(
inconnue




h) Equations de la courbe de titrage

[MY]* [MY]*

!

(M2 . [V*] PTIMT Y]

Soit Cy, et C, les concentrations de M et L dans le mélange

V Vv’
C,=C -

v V+V C=C V+V
Cy=[MY*]+ [M] Cy={MY*> ]+ [Y']
[ MY2-] =C,,- [M’] [Y1=C, - Cy+ [M’]

MY
Cs < [MY]
[M] . IY)

K’'s [M’]2 + [K’s (C,— Cy) +11[M]-Cpy =0

[K’s {C-Cp) + 1} + V[K's {C-Cy) + 1}? +4 K'sC,,

[M'] =
2K’s




'équation precedente est adaptée et simplifiée a chaque valeur de

\%

Début de t-'i'-'tr'ag:e_ -tog C
Avant le P.E
C, < Cy pM = -log {C\, — C)

Aule P.E
Cy=Cyq pM’ =% (log K’s - log Cy)

Aprés...é . | L (_c .—c_ )
C,>Cy pM’ = logK’s + log o
CM

e

o 'n{edta}ﬁ@fn_{ﬁn?*}_

Figure 5: Courbe de titrage de 10 m! de Zn?+ (102 M) par E.D.T.A (102 M)



Méthodes visuelles

s de indicateurs acido | | Indlcatetlrs |
basiques - doxydoréduction

h) Détection du point de fin de titrage

Variation * brusque de pM (pM’) au voisinage du P.E

Plusieurs méthodes sont employées

Photomeétrie
Potentiométrie Différences ~ Méthodes visuelles
, d’adsorption des
Electrodes espéces présentes 3
indicatrices Adonnée

d‘ions (M ou L)



h-1 Indicateurs de métaux

1 Ce sont des composés qui changent de couleur lorsqu’ils sont en
présence d’ions métalliques 3 concentration suffisante.

O Ils se comportent comme des chélateurs vis-a-vis des ions
métalliques.

O] Eorme anionique non complexée a une couleur différente de la

forme complexée.

s Classification des indicateurs de métaux

1- Indic dont Panion est 2- indic dont anion est coloré
incolore indic métallochrome
« C’est ions métallique qui » Polyacides et chélateurs a la fois
constitue le chromophore Ml
» Exemple: - ’indic porte un ou plusieurs
ions thiocyanates et groupements chromophores.
sulfosalicylate employés

comme Inds du fer {II1)



@ indicateurs métallochromes « H. I »

Action

. - Hx‘_‘m
/ simultanee —

Indicateurs de métal Indicateurs acido-basique
M2+ &> ML 2k H.l + H,06> H30" + H |l
‘

Différentes colorations des Différentes colorations des
formes chélatées et libres formes protonées et anioniques
b '
Intervention Intervention
de Ks (K’s) du pH et Ka

Tableau V! : Classification des indicateurs métallochromes

Types d’indicateurs Exemples Types d’ions Sensibles

Dérivés azoiques Pattbn/ reeder 3 Ca?t

Phtaléine calcéine ‘



¥ Zone de virage de « H [ »

En théorie :

[MI]
M2t + I _—, [Ml](n—z)- Kwi = [M].[1]

couleurl couteur?

Virage de couleur implique que toute la forme
libre de Vindicateur ait été complexee

[1 = [MI] — [M]=1/Ky,

pM =log Ky

virage

En pratique :

La perception visuelle de I'une des deux formes débute

lorsqu’elle est égale a au moins 10% de l'autre forme; c.a.d:

|
—[—] — =10 —[I]— —=0,1
[mil] [Mi]
Couleur, de la forme libre Couleur, de la forme chélatée

pM=logK,, 1

Limites de la zone de virage = [(pKd-1) — (pKd +1)]



Choixde « H_ I »

Utilisation de I'lInd « I » pour le titrage de M par Y

2- Chélate [M!] moins stable

1- Chélate [MI] suffisamment
que le chélate [MY]

stable
J J
K’'sy, 210’ K'spy < K'Smy
Début du dosage Au cours du dosage Fin du dosage

Y Y

l+M — [pi] Y + My, —[MY]
La solution prend la La solution reste de
couleur du complexe la couleur de it} Y déplace M de son

fadi] complexe [MI]




@ exemple d’étude « H | » : Noir Eriochrome T

» dosage des ions Mg " en présence de I'E.D.T.A

Tableau VIIL: Conditions du dosage

......... . ‘_ L . - Y {10_2)

Absence de preCIpltatton de Mg 2* s/f de
Mg(OH) peu soluble

2 teintes dlfferentes “Zone de wrage ind —
pour I et lyeme  COrrespondant a la zone Mg?* (10°)

| NET
de variation du P.E

Tableau lIX : Caractéristiques du NET

Indicateur métallochrome spécifique au dosage des Mg?*
Nolr d'Eriochrome T:
3«Hydr@xy-»{I;%bydrexysEfn.aﬁhtaléﬁ?i}ai@]7*ﬁi-S.rwgghtai&;wzif@f@m-dﬁ sodinm




Figure 6 : structure du complexe [Mgll’

De couleur rouge

38“’1‘3 ac_;d_gte tres fa1b|e de Ka '— 10 “ 6

R

- Chéiate VIl
B +eMmgr [Mgll K ._107

Moms stable que le chelate [MgY]

_. : Y4 + _Mg2+ __-H[MgY] . KMgY_ 1087




5 influence du pH sur la coloration de lpe
—— (1) = [F]+[HP] +[HN]

[H;0%] [H,0*]?
—+
Ka;, Ka, Ka;

a= 1 +

0'.| =\_:_|'/+ [H30+] . 1011.6 + [H30+] 2.1017.9

\_./ \/
A B C

Les termes A, B et C correspondent respectivement aux C de ¥,

HIZ et H,I

Figure 7 : Espéces prédominantes de lj,,. en fonction du pH

0 2 4 6 ! 8 10 i12 14 pH

6.3 11.6

Virage du rouge

Zone de pH du .
([(Mg!]) au bleu (H1*)

titrage




TECHNIQUES
DE DOSAGE PAR
COMPLEXATION

i} Technigues de dosage

| Dosagedu’ct Dosage en retour | | Dosage par

___ déplacement

|

Utilisé lorsqu’on ne dispose
d’aucun Ind pour I'analyte
considéré

- on ne dispose pas d’un Ind approprié.
_réaction analyte/ E.D.T.A est trop lente;
- analyte forme un précipité au pH requis pour son dosage



] 1- Dosage direct

1
- |
O
M M | cCouleur 1
O |
!— J, Y burette
| MY N
1B |
M Couleur 2

Figure 8: représentation schématique du dosage direct des ions
M par le complexon Hi

1- Dosage direct

Début du dosage Fin du dosage

Y4 de C, connue Y4

RE

PR

Virage de la coloration

Vexact; C oo
inconnue |

|°- + M2+ — [MI](n-z)_ Y4 + [Ml](n-z)- e [MY]Z' + |

{n-2}- Couleur de i™
Veq. G,

Couleur du compiexe [M1]

V




7- Dosage en retour

M de Vconnu | ]
C \
Y excés de Vignn — -
exces
| Couleur 1
(MY] : }—
M, burette }- H
; ’ M, Y
K'MY > K M1Y2107 (M, Y] l————H Couleur 2
M, !

Figure 9 : représentation schématique du dosage
en retour des ions M par le complexon Hi

2- Dosage en retour

Fin du dosage

Début du dosage

M, a C, connue M, G
pH connue
adapté
+ 1 1 [M,Y] moins stable gue (MY] T
Couleur de b, PE | Couleur defM,!]
Vccmnu’ Cinconnue — Virage qe la
coloration
Exces V' nne : ’
C’connue
Y4 + M — [(MY]#
V’C,- Veq CO




3- Dosage par déplacement (par substitution)
M, ! |

I i

[M,Y] exces | |
i |

MY | ! — K ary > K ppay2207
A M1 M1Y M2Y

M, 2

- H

M, —+ 4 couleur1

M,
- —} ¥ burette

Mol H- | MY
hoe  H Couleur 2

Figure 10: représentation schématique du titrage par
déplacement des ions M par le complexonlll

3- Dosage par déplacement (par substitution)

Début du dosage Fin du dosage
Y C, YC,
connue connue
nH
adapte + | T [M,Y] plus stable que [M,Y] 1T
Qté M, génerée = qté M,
P.E
VCOI"an’ Cinconnue Vlrage de |a r
. coloration
Exces
Ml + [MZY]_“:’ [MlY] +M2 Y + [MZI] —, [MzY] +
l+ M, —== [Myl] Couleur de by,
Veq. G,

Couleur de[M.1] c




A- Analyse
qualitative:

nd
&

rmatio

\\\\\

. Ex: complexes cyanés
" de Cu, Ni, Mn pour
| caractériser Cd:par .

|
PRV

| ExiAgCl+NH
a}=:';\dm' Texes [Ag(NH;)

| |insolubles: oxinate

‘deM.

Figure 11 : exemples d’applications complexométriques en analyse minérale

2- Applications thérapeutiques qualitatives:

e Traitement des intoxications par certains métaux:

-Lorsqu’un métal toxique est présent dans l'organisme €n
quantités importantes.

« 1| est possible de reéduire cette toxicité ou de l'éeliminer par
'administration d’'un médicament chélateur (coordinateur).

Formation de chélate/ complexe.

Ex: traitement du saturnisme par Vadministration du chélate [CaY)*

[CaY]> + Pb?* ——{PbY]* + Ca®* K, < K,
KSl Ksz
Ca?* moins toxigque Elimination du chélate de

que Pb* plomb par voie urinaire



e Interactions médicamenteuses

Certains mdts: ATB+++ Complexes avec les
. cations bivalents: Ca%

(tétracyclines; furosémide; ORMATION
. . 2
aminosides) l et Mg®" +++

Désactivation partielle Réduction  de
P ——  leffet

de activité du mdt . ,
thérapeutique

|

Prendre en considération les
interactions médicamenteuses
lors des prescriptions médicales.
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