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Antérieurement ont été tencontrés dffirents types d'ions :

des ions simples monoatomiques: Cl-, Na*, "'
des ions porlyatomiques : SO2o-, NOi, ...

des ions polyatomiques particuliers, appelés ions complexes .' Cu(NHr)?*.

Nous nous proposons d'étudiet ce dernier type de composés'

A - ÉTUDE OUALITATIVE; DÉTIruITIONS

OUELOUES EXEMPLES
DE COMPLEXES

î .2. L'anion tétraiodomercurate (ll)

o A une solution de nitrate de mercure (II), ajoutons

une solution d'iodure de poiassium ( figure 2 ) ; tl se

fofirre un précipité rouge vermillon d'iodure de mercure
(II), HgIr.1.t. l-" cation diammine-argent (l)

o A une soiution de nitrate d'argent, ajoutons goutte à

goutte une solution d'ammoniac (figure 1); no,us

ôbse.rons un précipité brun d'oxyde d'argent, AgrO.

WHY
solution
d'iodure,"Y iodure

de potassium

solution précipité
de nitrate rouge
de mercure (ll) vermillon

Figure 2. Obtention d'ion tétradiodomer.cutate (II)'

o Ce précipité rouge vermillon est soluble
excès ïe iolution d'iodure, et nous obtenons une

solution incolore. Celle-ci contient f ion complexe

HgI?- : anion tétraiodomercurate (II)

Remarque:
Rappefons que les cations métalliques en solution aqueuse sont

toiirnt sois forme d'ions complexes, obtenus par la ftxation
sur le cation a" *orurrlrt try pllexetnple :

solution
soluticn
d'ammoniaque.Y""w*WY

Figure 1. Obtention de nitrate d'argent ammoniacal.

t Versons un excès de solution d'ammoniac sur ce

précipité brun : il se dissout, et la solution obtenue est

incolbre;elle est appelée nitrate d'argent ammoniacal et

contient f ion complexe Ag(NH.)] '. cation diammine-

argent ( I ).

solution incolore
d'ion tétraioda -
mercurale (ll)

solution de PréciPité
nitrate d'argent brun

solution incolore :

nitrate d'argent
ammoniacal

dans un
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Les complexes

DÉFINITIONS

2.'t. oetnition d'un complexe

D'après les exemples précédents, nous pouvons définir
un complexe comme

un édifice polyatomique résultant de la fixation sur un ion
central, d'autres ions ou molécules.

2.2. -9arac!éristiques d'un complexe
!

a) Ion central

C'est un cation métallique.
Nous avons rencontré dans les exemples précédents, les
cations argent (I), mercure (II), aluminium (III)... (voir
tableau I). r'.-
(Cet ion central possède généralement des cases
quantiques vides, accessibles.)

à) Ligands i

Les particules liées à l'ion central s'appellent des
ligands, ou coordinats; (ils sont donneurs de doublets).
Ces ligands peuvent être des molécules (par exemple
NH3, HzO...) ou deq'ions (par exemple I-, CN-,
cl-...).

Remarque :
Les ligand,s ileuvent n'ê*e pas tous semblables.

Exemple :

[Prclr(NHr)r]-

c) Indice tle coordination

Le nombrs de iigands liés à un ion central s'appelle
l'indice de coordination. La valeur de cet indice est
caractéristique de la nature dc f ion central, et
indépendante de la nature du ligand.
Ainsi, i'ion Ag+ peut donner naissance aux ions
complexes :

Ag(NH,.il, Ag(CN)r, Ag(SrO.)l-

dans iesquels l'inctice de coorciination est 2.

Les valeurs les plus courantos de cet indice sont 4 ou 6 :

d) Chqrge

La charge du complexe est égale à la somme algébrique
des charges de f ion central et des ligands.
142

ion central
Indice de

coordination

Ag* a

Cuz*,2n2', Cdz*, Hg2+ 4

Fe2*, Fe3*, Altn, cr3*, co2n, co3* 6

Cette charge peut être nulle; par
CoCl.(NHr)r.

exemple :

Nous pouvons représenter un complexe

1--lisdnd tjon ou molècul*

[A(B)r]o 
+ charse

1 ô- inaice ae coordination

ion central

e) Nomenclature

o Les ligands sont nommés avant l'ion central; leur
nombre est précisé par un préfixe (di, tri, tétra...).
S'ils sont neutres ou positifs, leurs noms sont sans
modifrcation (exceptions :NH. nommé ammine; HrO
nommé aqua).
S'ils sont négatifs ou organiques, leurs noms sont
terminés par O; CN- : cyano; SrO3- : thiosulfato;
SCN- : thiocyanato; OH- : hydroxo...
o Les anions complexe_s sont caractérisés par la

a-
terminaison ate.Les cations et les molécules neutres ne
comportent Fil a" terminaison particulière; dans tous
ies cas le nombre d'oxydation du métal central çst
précisé.

La formule de I'ensemble du cornplexe est souyent placée entre
crochets. Pour des raisons de simpliJication d'écriture. les
crochets ont été généralement omis dans ce livre.

anion tétrachlorocuprate (II)

MANIFESTATIONS
DE LA COMPLEXATION

Certaines propriétés des cations métalliques se trouvent
modifiées par la complexation :

Coloration

L'ion Cuz* incolore à l'êtat anhydre, est bleu àl'êtat
hydraté, dans l'ion complexe Cu(HrO)l+, et bleu foncé
dans le complexe tétramrnine-cuivre (II) Cu§Hr)l+.
De nombreux complexes sont ainsi fortement coiorés,
et cette propriété est utilisée en analyse.

Tableau I : Caractéristiques de quelques complexes

cation diammine-argent (I)

à



Les complexes

3.2. sotruilitc

Beaucoup d'ions complexes sont solubles
cette propriété est aussi utilisée largement

3.g. Oissimulation de I'ion central
à ses réactifs précipitants habituels

a) Ajoutons quelques gouttes d'une solution d'hy-
droxyde de soàium à 0,1 mol .l-1 (figure 3) :

o d'une oart à üne solution de sulfate de fer (II) à

0,1 mol .l-1. Nous observons un précipité vert
d'hydroxyde de fer (II) Fe(OH)r;
o d'autre part à une solution d'hexacyanoferrate (II) de

potassium à 0,1 mol . l-1; le précipité vert n'apparaît
pas.

solution de soude
à 0,1 mol. l-1 : quelques gouttes

solution
d'hexacyano ferrate (l l)

concentration; nous observons un précipité blanc de

chlorure d'argent AgCl ( figure 4 ) .

o 11 en est de même avec une solution de

dicyanoargentate (I) de potassium, de même concen-

tration.

o Par contre, si à cette dernière solution nous ajou-

tons une solution de chlorure de potassium à

10-a mol .1-1, il ne se Produit rien.

1 cm3 de chlorure 1 cm3 de chlorure
de Potassium de Potassium

1 à d,1 mol. l-1 1 à 10r mol ' l-1 
I\llw fr

,0.,,.0" lS7 tril.#-1ocm3 cre -[7
" §'3,',",*.l,lP " t'» )X'T;ii,Âijiiii* »L

PréciPité blanc

Figure 4. La dissimulation dépend des coilcentrations.

dans l'eau;
en analyse.

de potassium
à 0,1 mol. l*1

précipité vert rien

Figure 3. Dissimulation d'un ion central à son téacrif,

On dit que, rlans f ion hexacyanoferrate (II),I'ion fer (II)
est dissimulé à son réactif OH-.

b) o Aioutons une solution de chlorure de potassium à

O,t moi . l- I à unesolutiondenitrated'argentdemême

solution de :

sulfate de fer (il)
à 0,1 mol. l-1

Nous constatons donc que la dissimulation d'un ion
métallique à ses réactifs habituels n'est pas un
phénomène général, et que, pour un.complexe donné,
èlle dépend- des concentrations des solutions en

présencè (cela peut s'expliquer par l'étude du produit de

solubilité).

Remarque:
Le ligand peut lui aussi êtte dissimtlé, ainsi I'ian cyanure CN-
est ui poiion violent, alorc que I'ion hexacyanoferrate ( II ) n'est

pas tixique; les ffits toiiques de l'ion cyanute y sont donc

dissimulés.

B _ ÉTUDE OUANTITATIVE;

STABILITÉ DES COMPLEXES

CONSTANTE
DE D|SSOCIATION KD

D'UN COMPLEXE

Pour un complexe donné, elle ne dépend que de la
température
Remarquons que cette constante est aussl nommee :

constante a'inJtaUilité du complexe, et désignée par Kr'

Considérons l'expérience 3.3 b): la solution de

dicyanoargentate (I) de potassium contieni des ions
Ag+ libres puisqu'il se forme un précipité de chlorure
d'àrgent. Cèci s'explique par le fait que les complexes

soni partiellement dissociés et donnent lieu à un
équilibre :

Ag(CN)J"o r- AC"*o + 2CN;.

La constante de cet équilibre est appelée constante de

dissociation Ko

[Ae*] x [CN ]'x": 
[4g1ct"l)'7T

SIG N IFICATION
ET VALEUR DE LA CONSTANTE

DE DISSOCIATION

2.1. Signification

Plus Kp est faible, moins le complexe est dj's.socié, donc
plus il ést stabie. La quantité d'ions métalliques libres

àri frff" et celui-ci âura donc plus tendance à être

dissimulé à ses rêactifs 
A3



Les complexes

Au contraire, une valeur élevée de K, indique que le
complexe est fortement dissocié. La dissimulatiôn de
fion métallique à ses réactifs sera moins complète.
Par raison de commodité, on pourra exprimer une
constante de dissociation par son pKo :

PKo:-logKr.

2,2. vut"rr"

Remarque :
Notons qu'il existe des complexes successifs : la complexation
s'ffictue en effet par étapes, et non par ftxation directe de
plusieurs ligands.

Exemple :

Ag(NHr)j 
=Ag(NH,)+ + NH3

Ag(NH.)+ =Ag* + NH3
Ag(NH.)j=As* +2NH3

Dans le tableau de valeurs de pK,r,
sont les constantes globales.

PKz:3,9
PKr :3,3
pK:pK1 +pK2

-14
(constante globale)

les constantes données

CONSTANTE DE STABILITÉ
(ou CoNSTANTE

DE FORMATTON) K/

L'équilibre de complexation peut être écrit dans le sens
de la formation du complexe :

As*+2CN*ËAs(CIQt
La constante de cet équilibre est appelée constante de
formation K7 ou constante de stabilité du complexe.
Elle s'écrit : "

a, tAg(CN),l-t [Ag*] x [CN-],

La relation entre Ko et K, est évidemment : Ko : 1

Ç

e ,#riïf
4.t. c"l"ul d'une constante

EXERCICES
RÉCAPITULATIFS

de dissociation

I
144

Dans une so,lution d'hexacyanoferrate (II) de
potassium de concentr ation molaire

c: I mol .l-1,

la concentration en lons CN- Iibres est égale à
6,7 , 10*6 mol .l-t. Cqlculer la constaite de
dissociation K, de I'ion complexe hexacy anoferr a-
te (II).

t Écrire l'équilibre d.e d,issociation du complexe :

Fe(CN)[-=Fe2++6CN-
t Écrire la constante de dissociation du complexe :

Ko: [Fe'*] x [CN-]6
tFe(cN)â-l

o Évaluer les concentrations molaires des différents ions :

tCN-l :6,7 .10-6 mol . l-1

[Fe2-t: tc] l, rFe2't _ 6'7. ro-6
6'6

Tenir compte des coeffrcients de l'équation chimique :

[Fe(CN)u]a-:t-[Fe2*]
[Fe2=] est négligeable devant l.

6,7.10*6
[Fe(CN.)a- : 1- :1mol.l-1

c Calculer K, sans oublier I'exposant :

Kp: (6,7 . L0*6) x (6,7 .10-6)6

Kp * l()-ez.

4.2. C"l"ul des concentrations molaires
des particules contenues
dans une solution d'ion complexe

Déterminer les concentrations molaires de toutes
les particules contenues dans un litre de solution de
nitrqte de diammine-argent (I) à 0,1 mol . l- t. La
constqnte de dissociation de I'ion Ag(NH.)j est
Ko :6 " l0*8.

Prenüère méthode :

o Ecrire l'équilibre de tiissociation,Ko :

Ag[NH.)i=Ag*+2NH.

Kp: [Ag*] x [NHr]2
[Ag(NH.)j]

o 
,Cho.isir une inconnue ( déftnie avec précision), exprimer l'état

d equilibre en fonction de cette inconnue.

Soit x la concentration molaire en ions Ag+

!



Les complexes
c Résoudre le système de n équations à n inconnues, après avoir
éy entue llement envi sag é I e s ap pr o ximati ons p o s sibl e s.

La comparaison de (1) et (2) conduit à :

[NH.]:2[Ag*]
(3) devient :

Kn: [Ag*] x (2[Ag+])'z
0,1 - [Ag+]

o Continuer comme dans la première méthode.

Si [Ag+] est négligeable devant 0,1 :

Ko: [Ag*] x (2[Ag+])2

[Ag*]
Comparaison des deux méthodes :

o La première méthode a déjà été utilisée dans le
chapitre sur les équilibres chimiques; elle nous
paraît plus immédiate, et peut être utilisée dans
les exercices simples.
r La deuxième méthode a déjà été utilisée dans
les calculs de pH; elle est plus générale, mais elle
est plus mathématique. Elle risque de masquer la
réalité des phénomènes chimiques et nous la
réserverons désormais aux exercices plus compli-
qués, faisant intervenir plusieurs équilibres.

A un li.tre de solution de nitrate d'argent à
0,l mol . l- r, on ajoute deux moles de cyanure de
potassium (sans variation de volurr,e). [l se forme
I'ion complexe dicyanoargentate (I ). Calculer la
concentration molaire en ions Ag* non complexés.

Konrlc*y; :4 . l1-te

C'est la première méthode qui est utilisee ici.

As*+2cN-9or1"*;;
[Ag*] x [CN-]'z

" [Ag(CN), ]
On peut s'exercer à refaire cet exercice avec la deuxième
méthode.

o Soit x la concentration molaire en ions Ag+
non complexés; exprimons les autres concentra-
tions à l'équilibre en fonction de x, et résumons
dans un tableau :

Concentrations
molaires
(mol.l-1) {9" CN- Ag(CN),

État initial 0,1 2

État d'équilibre x 2-2(0,1-x)
:1,8+2x

0,1 -x

14s

libres;les concentrations initiales et à l'équilibre
peuvent être résumées dans un tableau :

o Examiner si une appr o ximation est po ssible. S i oui, elle devr a
être justiftée.

Hypothèse : Le complexe étant stabie (Ko est
petit), on peut considérer que la grande majorité
des ions Ag+ est sous forme de complexe. On
peut donc négliger x devant 0,1.

o Exprimer Ko en fonction de x :

v -*ÿil'. o -4x' . Ç.(:'''o- o,i ' ''o-oJ
Attention : (2x)2 :22 x x2.

nn)*

x: l,l4 x 10-3 mol.l-1
Remarquer que ne pas faire il'approximation aurait nécessitë la
résolution d.'une équation du 2" ilegrë.

Les concentrations des différentes particules à
l'équilibre sont donc :

[Ae*] :1,14.10- 3 mol.l* 1;

[NHr] =2,28 x 10*3mol.l-1;
[No; ] : o,l mol.l* 1;

[AeNHr)i]:0,1- 1,14 x 10-3 r0,1mol.l-1
o .lustifrcr I'approximation faite :

Onpouvaitdoncbiennégliger 1,14 . 10*3 devant
0,1 et l'hypothèse est vérifiée.

Deuxième méthode :

o Après avoit éoit l'équilibre, faire le bilan des particules
existant à l'équilibre, et rëcensü les ituonnues :

Ae(NHr)i *As* +2NH3
Les particules présentes à l'équilibre sont : Ag+,
NH., AeNHr)j; nous avons donc trôis
inconnues : les concentrations molaires de ces
trois types de partioules.

o Écrire autant de relatiow qu'il y a il'inconnues :

Nous avons besoin de trois relations :

x Conservation de la matière en Ag :

0,1 : [Ag*] + [Ag(NH.)i ]
*, Conservation de la matière en NH3 :

9,2: [NH3] + 2[Ag(N]{.)ll
Fdire attention aux coefftcients de l'équation.

* Équilibre de dissociation Ko :

Ko: [Ag*] x [NHr]]
tAe(NH.)Tl

1ro , o,t\i (6 x to I x:c:[-'4 
),*:( +

(1)

(2)

(3)

Concentrations molaires
(mol.1-1) Ag* NH, Ag(NH.)j

État initial 0,1

État d'équilibre x 2x 0,1 -x



Les'complexes
Remarquer qu'ici CN- est en gtand excès par rapport à Ag+ ;

I'équilibre de complexation est donc déplacé dans le sens L

o Hypothèse ; Le complexe étant très stable (K,
très petit), on peut négliger x devant 0,1, et à
fortiori 2x devant 1,8.

o Expression de Ko en fonction de x :

e ÉouÉrnle
DES COMPLEXES

Nous n'aborderons pas ici l'étude de la nature des
liaisons dans les complexes; disons seulement que la
structure et la géométrie de beaucoup de complexes
peut être interprétée par l'existence de liaisons de
covalence entre l'ion métallique central, qui est
accepteur de doublets, car disposant dans sa structure
électronique d'orbitales vides accessibles et des ligands
qui sont donneurs, car possédant des doublets libres,

x x (1,8)2 4 x 10-re x 0,1no: oJ ; x:---l1a;-
[Ag*] : x: 1,2 x 10 20 mol . l-1.

Nous constatons que 1,2 x l0- 20 est négligeable
devant 0,1; notre hypothèse est donc justifrée.
Ne pas oublier cette jusfirtcaüon.

C - STRUCTURE DES COMPLEXES

Les ions centraux sont souvent ceux de métaux de
transition, possédant des orbitales d accessibles.
Ainsi dans I'ion diammine-argent (.I/ : Nous savons que
la molécule d'ammoniac possède un doublet libre sur
l'azote1' deux liaisons de covalence s'établissent entre
deux molécules d'ammoniac donneurs de doublets, et
l'ion argent, accepteur;le nombre de doublets de liaison
portés par l'atome central est donc 2. Les règles de
Gillespie permettent de prévo.ir une structure linéaire
pour ce complexe.
La géométrie de quelques complexes est indiquée dans
le tableau suivant :(rappelons que dans f ion cyanure, le
carbone porte un doublet libre).

{,

Nom de l'ion
complexe

Indice
de coordination

Nombre
de doublets

de liaisons portés
par l'atome central

Structure
Forme

de 1'édifice

Diammine-argent (I) 2 2 [H.N-Ag-NH.]* linéaire

Tétrammine-cuivre (II) gN NH,

5;/l
,/_\
sN NHg

2+ plan carré

Tétrammine-zinc (II) NHs

,,-4i$-
NHs

,r]'-

tétraédrique

Hexacyanoferrate (II)

..*#.-]

octaédrique

4

4
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Un ligand qui possède une seule position de coordination est
dit monodentate. S'il a deux positions de coordination, il est
dit : bidentate; plusieurs positions : polydentate. Exemple :

CHÉLATES

les astérisques indiquent les positions de coordination.
Si 1e complexe est bidentate ou polydentate, il est
appelé chélate (XnXn' : pince de crabe).
Dans un complexe chélaté, le métal forme donc avec le ligand
un ou plusieurs cycles.
Donnons deux exemples :

- les ions métalliques M2+ (divalents) se complexent avec
l'u-nitroso-p-naphtol, on obtient le complexe bidentate :

o
il
N

I

I
O=N -- M -o

oô-À
- f ion Yo - @DTA) représenté ci-dessous forme des chélates
avec de nombreux cations, tels CA2+, Ba2u, Ni2* ... Ya- :

=oT. .t5o
_ )c-cld'r\ ,cH, - c,'
2' -'t,-cr.-cHr-fr"-"' -t\o

^")c-urc / \crr-c/oeOÂ ' \rr2 "\OP

Le complexe obtenu est hexadentate.

*N=o

ISOMÉRICS
DANS LES COMPLEXES

o Exemple d'un complexe octaédrique: Co(NH.)oC1,
dichlorotétrammine-cobalt (II) :

H.N 
\ /r,

Pt

HrN /.\.,

CIus)-§--rct

,2'o'./
HsN -- - r-'NH.

NHs
cis (violet)

,rt\ 
/rt

Pt

cr {,.,) r'rH,

^^,o!=*'"
HsN- - -l--NH,

ct

CI
trans (vert)

lsomérie optique

Ce type d'isomérie peut se produire pour les composés plan
carrés, tétraédriques ou octoédriques.

ffiÆffi
Ii existe de nombrgux cas d'isoméries; nous ne donnerons que
quelques exemples simples.

2.t. tsomérie géométrique

o Exemple d'un complexe plan carré : Ptclr(NH3),
dichlorodiammine-platine ( I I )

147
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Les complexes

Déterm i nation expéri menta le
de la constante de dissociation

d'un complexe

1. Première méthode :

potentiométrie
On se propose de déterminer la constante de
dissociation du complexe dicyanoargentate I :

Ag(CN); =As* +2CN-.
On prépare une série de solutions de concentration
molaire totale c en nitrate d'argent, renfermant un
excès variable de cyanure de potassium, de
ccncentration rnolaire x.
On réalise une pile dont le compartiment 1 renferme
la solution, et le compartiment 2 une solution de
nitrate d'argent de concentration. molaire c.
Les potentiels rédox des deux compartiments ont
pour valeur :

Er : Eo + 0.06 log [Ag*]r.
Ez : Eo + 0.06 log [Ag+]r.

On mesure la différence de potentiel entre les deux
compartiments :

Er. - E,: 0,06 ton I4q:12" [Ag*]'
: 0,06 log c - 0,06 log [Ag*]r

On en déduit :

pAs: -log [Ag*],
Comme CN - est mis

tCN 
-l 

= x; d'où Ko:
en excès, on peut admettre
[Ag+] x ICN-]2.

tAg (cN)il

Si l'on représente sur un graphique pAg en fonction
de log x, pour les différentes solutions, on obtient
une droite de pente 2 et d'ordonnée à l'origine :* log c - log Kr.

pAg

22

20

0 -1 -2 logx

Connaissant c, on détermine pKo.
Si c:0,01 mol . l-1, on déduit :

PKo:20 et Ko:10-20.

2, Deuxième méthode :

mesure de solubilité
Prenons l'exemple de la solubilité du chlorure
d'argent dans l'ammoniac :

Le chlorure d'argent, très peu soluble dans l'eau, se
dissout facilement dans une solution d'ammoniac.
par formation du complexe diammine-argent I :

,, [As*).x' ,. 1*": t-f, d'où [As-] : c x K» x 
,z

log [Ag*] : log c + log Ko - 2 log x
pAs : - log c- log Ko + 2 log x

\



Les complexes

AgCl+ Ag* + Cl-
-1

1

-+
Ag* +2NH3=Ag(NH.)i

Le bilan de la dissolution est :

AgCl + 2NH3 + As(NHr)j + Ct-

On déterminera expérirnentalement la solubilité du
chlorure d'argent, soit s mol . l- 1, dans une solution
d'ammoniac àe concentration c, l'ammoniac étant eir
excès; la conservation de la matière vis-à-vis de NH.
donne :

c: [NH,] +2[Ag(NHr);]
L'ammoniac étant en excès, on peut admettre :

c = [NHr] d'où

[Ag*] x c2

[Ag (NH.)i]

or, la conservation de la matière vis-à-vis de Ag+
permet d'écrire :

s: [As*] + [Ag(NH3)i]
Le complexe étant stable, on peut admettre ;

s r [Ag(NH.)i] d'où

r': [As*] x c',
s

or

d'où Ko:

O, I est connu expérimentalement; on trouve 0,05.
c

On peut donc calculer Ko :

10-10l{ - 
'- d'où Kr:4 x 10-8.,.D _ 

(O,OS)2,

1. Dans une solution de chlorure de zirc à | 5. Calculer [Cu'*] libres dans une solution contenant
10-2 mol .1-1, on ajoute de l'ammoniac à raison de | 0,1 mol .1-1 de sulfate cuivrique et une mole
l mol .l-1(sans variation de volume de la solution). I d'ammoniac par litre?

Bffi'#ï.'i,i:tüi;t'r'é'lri:b,io'-" 
l" comprexe 

I Kolcu6u')in):2'10-13'

lZn'*f:10-12mol.l-' l/5. O"mélange200cm3desolutiondenitrated'argentà

catculer Ko du complexe (on négrige l'action de I ài;i:'l'-,] 
too cm3 de solution d'ammoniac à

I'ammoniac sur l'eau). | ôrfàri.. iag-l à l,équilibre.
I " -rô'2 ,

2. une solution contient par litre 0,1 mole de nitrate | ^ 
D(As(NH3)i): 10-7'2' I i'-

d'argent et une mole d,ammoniac. i Oo néglige l'action de I'ammoniac sur l'eau.

Calculer la concentration molaire de chacune des I

espèces chimiques à l'équiiibre (on ne tiendra pas | 7. t{ne soiution acide de chlorure de nickel

cornpte de l'aciion de I'eaï sur l'ammoniac). I 10-3 mol . 1-1 renferme 10-1 mole de thiocyanate de

Ki(ee(Nu,),*):6 10-8 I mmx $x,:mi 
r,i,ff,!i,ffiil"_, nii:ï,.,i

I complexe [N(SCN)+ ] dont la constante de stabilité est

3. Calculer la concentration molaire en ion Hg2 * et en i to'''
ion CN- dans une solution 0,1 molaire en | ^
frfgfC11l?-l 

- 
| 8. On mélange 1 I d'une solution 0,010 mol/l en

K se(c,v?-, :4 t0-a2 I :mr;*ii1u*,til,i'ii:#lÏ*1,*:tg#;#l:i
I ions CN- dans le mélange?
I

4. Quelle est la concentratisn molaire en ions CN- j,a-.. Kotr.(cN)â-l:10-37'
- 

dans une solution 0,1 mol/l de : 'J' 9.|o, dirroot 10 g de thiocyanate d,ammonium dans
a)dicyanoargentate de potassium; log K": /Q; lt- SÔO cm3 d'une s|lution feirique (F).-Quelle est la
b) hexacyanoferrate (II)de potassium; log K.: l/. I îoncentration molaire minimale en Fe'* de (F) pour
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Les complexes

que la présence de ces ions Fe3u soit révélée? (La
couleur-du complexe [FeSCN2*] est perceptible dès

que sa concentration molaire atteint 10-) mol/l.)

Ko tr"(scN), *l : 7 ,9 . !0- 3 
'

10. Calculer [Bu'*] à l'équilibre dans les trois
mélanges suivants :

a) le premier mélange est 10*2 mol/l en Ba2* et
l0-2 mol,l en Ya

b) le deuxième mélange est 10-2 mol/l en Ba2+ et
10-1 mol/l en Ya

c) le troisième mélange est 10-3 mol/l en Ba2+ et
10-2 mol1len Ya-

PKr(BaY2 -) : 7,8; Ba2+ + Y4- ê BaY2- .

11. Un mélange est 10*3 mol .l-1 en Fe3+ et
10-1 mol . 1-1 en SCN-. Lorsque l'équilibre est établi,
calculer [Fet 

* ].
Môme question si on dilue la solution dans le rapport de
1 à 10. Comparer le résultat à celui de l'exercice 10 b) et
c). K, : 7.9 . 10-r.

12. Une lame de zinc plongeant dans une solution
d'ions Zn2* a un potentiel E : - 0,82 V.

1o Calculer lZn'*7.
2" On ajoute à la solution de l'ammoniac à raison de
1 mol/l.LepotentieldevientE' : - l,l2 Y.Endéduire
la valeur de la constante de stabiiité du complexe
tétrammine-zinc (II).

Eo7rr* ,zn): - 0,76 V.

13. Pour déterminer la constante de formation de f ion ;,,
complexe dicyanoargentate (I) Ag(CN)f , on réalise les ,

deux demi-piles suivantes :

o demi-pile (1) : 100 cm3 d'une solution
4 . L\-z mol/l de nitrate d'argent dans l'eau pure,
dans laquelle trempe une électrode en argent pur;

o demi-pile (2) ' 100 Çm3 d'une solution
4. 10-3 mol/l de nitrate d'argent dans l'eau pure à
laquelle on a ajouté 260 mgde cyanure de potassium
cristallisé. La solution reste homogène, il n'y a pas eu
de variation notable du volume de solution lors de

l'addition du solide. On trempe dans la solution finale
une électrode en argent pur.

On relie ies deux demi-piles à l'aide d'un pont ionique et
on mesure la f.é.m. de la pile obtenue avec un voltmètre
électronique de grande impédance : on trouve 1,08 voit.

1o Préciser la polarité des deux électrodes sur un
schéma très simple. Justifter qualitativement la réponse
donnée.

2o Calculer [Agn] dans la solution de la demi-pile (2),

après addition du cyanure de potassium.

3o Calculer la constante de stabilité dc I'ion dicyanoar-
gentate (I) à la température de l'expérience.

N.B. Dans ce calcul, on ne tiendra pas compte de la
basicité de l'ion cyanure, ni de la formation d'autres
compiexes cyanés.

K : 39,0; C: 12,0; N : 14,0

Y,, ,: o,o5e los xg

:



.N.4.T.4..Â. Travaux pratiques du rnodule de r;hlmie analÿique Promotion Zcm' annge itt:crtco

Dosage par complexâtion
Dosage des ions Ca2+ et Mg2* ptr Ï§'D'T'A'

[mtroduati *m

La duretçl rl,un€ eau rst liée aux concentrations molaires des ions Ca 2* et lou Mg:à* preslug-toujours

présents dr;ns u*e eau naturelle ou minérale. Elte s'exprirne en degrés h"ydrotimétriques ("TH) dont la

défrnition :st : .i. oTtr{ correspolrd à 0rtr. mmolIl, d'ions Caz* et 1ou Mg'*
Classemertcleseauxnaturelles: deû à5 "TH très dcuces, de5 à tr5?THdouces, de 15 à25"TBdemi-

dures, :'l)5 oTH dures.

Ces coneartrations se déterrninent par dosage avec l'éth,/lène diarnmine tetraacétique (E'D'T'A') dont la

formtûe e: t : 
/? c>.".-/a ))-*"bt-.t^ .ôH=

t'iv-c--+---r\i

'&' 

Hz '42 t*'
Ho -c§ )f-."'c; o

MatdrieË beofuers, burette, éprouvette graduée de 10 mL, pipette jaugée cie.2A mI ' agitateur

Solutüoms *t rd,actifs : Le noir d'ériochrîrne T $J.E.T.), Tampon iO,Ëu" minéral<:, eau du robinet' solution

d,éthyiàn,r ii.alnrnine tetraacétique (E.D"T.A.) clisodique: à 0,01 mo1il.

Prirntille ilu d usage

En miiieu *or*. burique (pH : 10), 1'8.D.T.A., que 1'orr notera YH+, réagit selon i"équation :

yH++4*H- ,= 4HzO+Y4-;l'ionYa- estinàolore"Enpréser,r"â" Cu'- ,,uMg2o (X'n)'on.btientles

Çomplex€ È [ Cay ], 
- c* [ Mey ] 2- (i xv itr très stabl*s it incor,ares, selon l',éqr,,îtion': x2* +Ya- = [XY]2-

,l,ion[Xilz-<:st iytcçloye.D'zutrepart1eilf.p.f. est bleaàpH:f0-i-3llenoterer In3-'Enprésenced'ions

ca2* o* À 1gz* iî forrne un autre complexe rose [ca1n]- cu çtvtgln]- ([xln] -) moins stable que ies précédents '

seion l'éc uatic,n : X2* + In3- = [XIn]-
bleu ro§e

utilusatir,m du NET cûmme indicateur de frm de néaction

Fareonst,r*rer,t,àpH=i0,rjansurr*eiung*.composécxetrèspeucleN.E'T.*Ca2Fet/ouMg2*'ilseforme
un comp,exe [Xln]-rose-, on ajoute cle l'tr.trj.T.A. [ui fcr*.ï,icomplexe p-lusstalrle elincolore [XY]z- ave*

}.;2*" A l't,q*ivaren ce,** a disparu, uro* rg.n.r"i. aetrult 1e compieo* fxirr1 
' te§e peu stable, ce qui

régénère 1n3 
- ;ui est blew,

fo[amipu lrtiorl

ûosage,Ses iqrras Caz* et I§§gâ- dans lteau rxrüméral*

I)ans lalrurct..o : solution d'E.D.T.A. de concentration c:0,01 mol/L

Dans le re,;hcr' ; 4Ü mL d'eau * envir«:n 5 mL de solution tarnpon pH: 10 * une pointe cle spatule de N'E'T'

- IlcsaS;e approximatif : vçrser l'E"D.T.A. m1 pai mL jusqu'au virage de f indicateur. Attendre quelques

secorrjes entre chaque ajout, noter ls voiurne versé (v).

- I)osatr1e précis : reroülmencer ie dosage en versært directen:ent Ïes V mL d'E'D'T'A' dans i'eau

ri:,irrérale, puis verser goutte à goutte jirsqu'à ot:tention de la coloration blcue persistante' Une goutte

r uppl5mentaire ne doit pas faiie varier la couleur, noter le volurne versé.

Calculcr le o'[I{. Conclure ?

Dosage dcs ions Caz* et Mgz-i dans l'eau du robinet :

R*tr*itu ia même chose qu'aveo l'oau minérale

Caicerls' le *'ilH" Conclwe ?

1"
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