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INTRODUCTION:

La complexation métallique est un phénoméne d@sson entre un meétal sous
forme de cation et ligands ou coordinats sous fodamions ou de molécules libres. La
structure du complexe ainsi formé, dépend forterdermiombreux facteurs, citons :

e Lataille du métal.
* Lataille du ligand.

» Laforce des charges électrostatiques.

La formation des complexes octaédriques de sym@friet tétraédrique de symétrie
Ty du Cobalt(ll) est bien connue, a partir des étudelétat solide [1]. Dans son état
d’oxydation (+2), le Cobalt utilise une configurti d qui tend a former les complexes
tétraédriques, vu que la difféerence d’énergie dbiksation entre le champ octaédrique et le

champ tétraédrique, est plus faible que celle temautres métaux de transition [2].

Gutmann et al [3-5] ont fait une étude quantietiétaillée des chloro-complexes du
Cobalt(ll) ; Nickel(ll) et cuivre(ll) dans différaa solvants comme : triméthyle phosphate
(TMP) ; acétonitrile (AN) ; diméthyle formamide (O et carbonate de propylene (PC).
Nous allons étudier la transformation , Q T4 suivant la formation de complexes
mononucléaires successifs entre les ions & CECI » et « Cé* , Br = » dans le milieu

alcoolique(méthanolique).

De nombreuses méthodes sont proposées pour de &tlides caractéristiques :
K.Fujii et al, par calorimétrie [6] ; E.P.Buchikhigt al [7] par titration conductimétrique ;
Mitsuyoshi Ichihashi et al [8] par diffraction dayon X...etc. En ce qui nous concerne nous
utilisons exclusivement une méthode spectrophotoguét d’absorption dans les domaines
les plus large possibles de 'UV ; du VIS et dughm® infra rouge(PIR). Cette méthode est la
mieux adaptée a I'obtention de constantes de géapilles bandes de transfert de charges et
des transitions d-d des halogéno-complexes, ajo&,’étude de la structure en solution, par

comparaison a I'état solide.

L’étude spectrophotometrique permet de connaitneol@bre et la nature d’especes

absorbantes. Les spectres d’absorption obtenus, ldabMF ; PC et diméthyle sulphoxyde



(DMSO) [9], révelent la formation successive de®idicomplexes de cobalt(ll) de formule

générale : [Coqi?,

Dans le but d'une fiable interprétation quantitatide I'ensemble des spectres
d’absorption et pour mieux expliquer le phénoméaeckangement de structure, I'étude en
guestion nécessite une meéthode d’exploitation nigmér puissante, qui postule des
approximations par des fonctions mathématiquedegicriteres statiques complémentaires a

fin d'obtenir des valeurs satisfaisantes des cotssade déviations.

Outre leurs intéréts théoriques, les études spgduitométriques de la complexation
peuvent déboucher sur des applications pratiquesdjs pharmaceutiques ; chimie
organique et analytique). Les complexes jouent@la tres important dans le métabolisme
humain. En effet, ils interviennent dans plusieprecessus essentiels de la vie comme
I’lhémoglobine ou la vitamine F10-19] , qui sont respectivement des complexefedet du
cobalt[20-22].

Certains complexes présentent également des piégprikerapeutiques, comme le

Cis-platine [PtCG] (NHz3)2] qui est utilisé pour le traitement de certainscas.

La recherche actuelle sur les complexes est ésbement dirigée sur ces activités
biologiques et thérapeutiques. Ainsi, le laboratae chimie de coordination du professeur
Gilles BOUET, situé a la faculté de pharmacie d’&rgg étudie les propriétés thérapeutiques
de complexes métalliques principalement. C’est dansontexte que notre travail sera orienté
par une étude approfondie de maniére quantitatieuca pour but de connaitre le nombre de
complexes formeés en milieux méthanolique, en prEesee cobalt et de chlorure, ainsi que de

calculer la constante de formation des especesmessdans ce milieu.

Pour ce faire nous analyserons par spectrophotienugt grand nombre de solutions
de cobalt et de chlorure. Les absorbances obteaydssieurs longueurs d’onde dans l'ultra-
violet, le visible et le proche infrarouge, seronterprétées et permettront le calcul des

constantes de formation et de trouver le meillead@he adapté.
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1 -Historigue:

La chimie de coordination est une division pnade de la chimie inorganique, qui
est elle-méme la subdivision de la chimie quitétiesse a tous les composés inorganique qui
ne font pas partie par certains aspects ni deilaietorganique qui s'occupe des composés
organiques , ni de la chimie minérale qui s'intéeeaux minéraux et aux métaux et leurs
alliages.

Les complexes de coordination sont en fait conremuid fort longtemps. Lorsque
Diesbach, fabricant de couleurs pour peinturesgredpa Berlin en 1704 le fameux bleu de
Prusse en chauffant de la creme de tartre (tadefmtassium et d’antimoine), du salpétre et
du sang de beceuf, il avait obtenu le premier congkpnthétique du fer. Plus tard en 1799,
Tassaert préparait un complexe du cobalt(lll) essént agir une solution ammoniacale de
chlorure de cobalt(ll). Comment les composésd{CN) s ou CoC} pouvaient-ils exister
alors que la valence ne dépasse pas 3 dans ldg t&me le cobalt ? Ce fut le mérite de
Werner, non seulement d’expliquer I'existence desmlexes, mais aussi de prévoir, sans le
secours des méthodes modernes d’analyse, I'artiiniéede ces édifices [23].

Alfred Werner (1866-1919, prix Nobel en 1913), uhintiste alsacien, né a
Mulhouse, est considéré comme le fondateur de ilmiehde coordination.il a soutenu sa
these de doctorat sur I'étude de la structure ettdaéochimie des composés azoteés, il est
revenu a Zurich. En 1895, il a acquis la natiogafitisse, et il est nommeé professeur a

I'université de Zurich.

Les formules telles que CofXlsNHs, solutions de chlorure de cobalt dans

'ammoniaque furent proposeées, par analogie avehitaie organique [2]

NH;3-Cl
C0— NH3— NH3— NH3- NH,Cl
\

NH3-ClI



En 1893 Werner a eu [linspiration qu'a la difiéce de ce que KeKulé avait
proposé pour 'atome du carbone, le nombre de gnognts fixés sur I'ion métallique n’est
pas forcément égal a son nombre d’oxydation. Désttiois postulats qu’il les a proposés:

1) Les métaux (le cobalt, le chrome, le phati.etc.) possedent deux types de valence, la
valence primaire qui correspond a la formation ‘@nlet une valence secondaire, qui
correspond au nombre de groupements fixés surriétallique.

- La valence primaire correspond raambre d’oxydation, responsable de la formation
des ions en solution. Elle est satisfaite par des.i Dans I'exemple ci-dessus, trois ions
chlorures Cl-.

- La valence secondaire correspond naxmbre (indice) de coordination. Elle est
satisfaite par des ions (positifs le plus souveatnégatifs) ou par des molécules neutres telles
gue l'ammoniac, I'éthylenediamine, etc. Dans I|'exdan ci-dessous : les 6 molécules
d’ammoniac [24]. Le polyédre dont les sommets samistitués par les atomes directement
liés a I'ion métallique s’appelle lgolyedre de coordination

3+

2 -Notion du complexe

Un complexe est I'entité obtenue lors de la réactiotre un acide de Lewis et

une base de Lewis

—_— 3
HMH,
Ha¥p,, | on1TH,
oo,
HN * | “SwuH,
H'H_;
Complexe

[Co** + 6 NH,; —

Acida Hasge
de Lewls ade Lewis

Cette définition reste trés générale.
En chimie, les cations n'existent pratiguemerhgis seuls; dans tous leurs
composes, ils sont environnés d'anions ou de mleleaeutres, plus particulierement en

chimie inorganique, urcomplexe est un édifice polyatomique constitué d'un cata@mn



plusieurs, entouré de molécules ou des ions quicdbsent une partie de leur densité

électronique sur le cation appeldigands, formant ainsi des liaisons chimiques avec celui-c

Notion du complexe métalligue

C’est un complexe constitué d’un ion métalligeatral sur lequel viennent se fixer
un certain nombre de molécules neutres ou d’ioigar(tl3. Les propriétés chimiques du
complexe résultant, dépendent de la nature daitoh entre I'ion métallique et les ligands
(ion-dipble, ionique) et de I'arrangement géométeigie ceux-ci autour de I'ion central, lui-
méme contr6lé par les propriétés électronique&atedt des ligands.

— — +3

H H _ — 3
\ / |
R
HY o////,/ ‘ \\\\\\\O"/ H ‘ny,, \\\\\\\\CI
gt (CI)s3 IS (Na*);
\O/ T o CI/ o
i \H
O~ L Ccr -~
L H H _
ion-dipole ion-ion

Lorsque les ligands entourent un ion centralpare de réaction de complexation.
Ces réactions sont souvent accompagnées par urgethant de couleur provenant de
transitions électroniques centrées sur I'ion mépad : le sulfate de cuivre devient bleu par

hydratation :
+2
CU(HZO)G] + S0,* (aq)

CuSO, (s) + 6H,O ——»

blanc bleu incolore

Un complexe est diabile si une réaction de substitution de ligand est déagibr
contre un complexaerte est un complexe qui substitue ses ligands asffezleiment (en
présence de certaine conditions). Originellement,camplexe implique une association
réversible de molécules, atomes, ou ions par @esohs chimiques relativement faibles.
Appliquée a la chimie de coordination, cette digation a évoluée. Quelques complexes
métalliques sont formés virtuellement irréversiplesplusieurs sont liés les uns aux autres

par des liaisons assez fortes [25, 26].

3 - Le nombre de coordination :

La structure d'un complexe dépend de son nombdelination, égal au nombre
de liaisonss entre les ligands et I'atome central), qui inditrinombre de liaisons auxquelles



participe le métal selon sa valence variée de .2 A& de métaux possedent le méme nombre
de coordination dans tous les complexes, c'esagede CO ou n=6 dans [Co(Nk¢*",
[Co(NH3)4Cl]"...[24]

Le nombre de liaisons métal-ligand dépend de la ailéa charge et de la
configuration électronique de I'ion métallique. plupart des ions peuvent accepter plusieurs
nombres de coordination, adoptant alors des gémudlifférentes. La chimie des complexes
est dominée par les interactions entre les orkitaleléculaires etp des ligands et les
orbitales atomiques (ouf) de I'ion central. Les orbitalesp etd du métal peuvent accepter
un total de 18 électrons (pour les éléments dufbloe maximum augmente a 32 électrons).
Le nombre de coordination maximal dépend donc detdiguration électronique du métal
(plus particulierement du nombre d'orbitales vaesugi peuvent engendrer une liaison
ligand-métal). Toutefois, contrairement a la redgd'octet en chimie organique, la regle des

18 électrons n'est pas absolue et de nombreux esagpktables ne la respectent pas [27].

Le nombre de coordination d'un complexe dépendi @asta taille des ligands et du cation
métallique. De petits ligands autour d'un grosorationt entrainer un faible encombrement
stérique, ce qui conduit a de gramdsbres de coordination. Exemple : [Mo(gN)

-De petits cations entourés de gros ligands vooir @es nombres de coordination faibles.
Exemple : P{{P(CMg3]

Pour les métaux de transition de la s8dequi incluent les métaux d'intérét biologique (qui
sont les plus abondants sur Terre) tels que légf@nanganese, le zinc, le cuivre, le nickel, le
cobalt etc... le nombre de coordination est haléoeent compris entre 4 et 6. De par leur
grande taille, les lanthanides, les actinidesstriétaux de transition des sédelet5d

pourront avoir des nombres de coordination plusdsd> 6).

4 -Types de ligands

Beaucoup de molécules organiques ou inorgasicqunt un grand nombre de paires
électroniques libres et de nombreux arrangemerimétriques possibles, il est tout a fait
utile de mettre au point une classification géreédds ligands, selon leurs structures et leurs
nombres d’atomes donneurs [28].

% Ligands monodentés

Les coordinats sont des anions ou des moléculeswavdoublet libre qu’ils fournissent a
'atome central :
F Cl BF I H CN O g°~

Fluoro chloro bromo iodo hydrido e@m oxo peroxo



OH NH NH>  NO; ONO NH3 CO NO

Hydroxo amido  imido nitro nitrito ammino  carbonyl nitrosyl

% Ligands bidentés :

Le coordinat se fixe a 'atome central par 2 posti:

P

+ Ligands polydentés

L’ion éthyléne diamine tétra-acétique*()Yest hexadentate, mais il peut jouer le role gnid
penta ( HY), tétradentate( §Y?).

. e

Ay

edta = [Y(edta®)F,]>

4+ Ligands chélatans:

De nombreux ligands possédent plus d’'un atome donmet des géométries telles
gu’ils peuvent former plus d'une liaison covalerde coordination avec le méme ion

meétallique. De tels ligands sont connus comme élasmtigands chélatants potentiels.

lIs doivent, évidemment, étre non linéaires etfer des liaisons dont les angles, sur
'atome meétallique, sont raisonnables. Cette caonlitsur lI'angle de liaison signifie
normalement que les différents atomes donneurs stués suffisamment loin les uns des
autres dans le ligand pour former des cycles a oimgsix chainons en comptant I'ion
métallique.

On classe les ligands chélatants en fonction derlembre d’atomes donneurs qui
sont convenablement positionnés pour agir en dgaet donneurs vis-a-vis de méme ion
métallique. La plupart des ligands chélatants ste® ions ou des molécules organiques ;
I'identification de leur potentiel chélatant estiplintéressante lorsqu’on donne une formule
structurale condensée de I'espece organique, dantfication de la présence de paires libres

d’électrons [28].



+ ligands macrocycligues Une classe particuliere de ligands chélatantsptend ceux
constitués d’'un grand cycle, méme sans atome nggtalicomportant plusieurs atomes

donneurs a I'intérieur du cycle, capables de s&lign ion métallique. De tels ligands sont

dits macrocycliques :

La chlorophylle, 'héme et la vitamine;Bcontiennent tous des ligands macrocycliques.

Exemples

o _ N

(]3/\ ‘\cll \> ‘OH Ho'/ <
[o ) oj n_i\- OH ol::}\ \/; } —
g 2 ‘\_7 [

éther 18-couronne-6 |
.

p-tert-butylcalix[ SJarene

#+ Les ligands pontants:

Comme les halogénures et les autres anions monmatesnont plus d’'une paire
libre d’électrons, leur seconde(troisieme) pairélettron peut étre donnée a un deuxiéme
(troisieme) ion métallique. Un ligand qui donne pliune paire d’électrons a plus d’un ion
métallique ou un autre acide de Lewis est appgknt pontant. Comme Qians NBCl,o,

OH dans [C#(OH)g(H20)s]-, ou plusieurs ligands comme dans I'exemple csdes :

[Eu(Cx[8]-6H )}(dmso),,

e a O. o Q.
Mn+ gL NIS 0 N ‘.Mm MM"'D—N rMn—r

\D \D; D
monodente bidente fridente (pontant)

Beaucoup de ligands pontants sont linéaires, descatomes donneurs aux deux
extrémités du ligand. Parmi les plus importantsiriégt certains ionpseudo halogénures
(les ionscyanure, thiocyanate et thiosulfate...). Si un liggudséde deux différents types
d’atomes donneurs, mais n’en utilise qu’un seuldoit choisir I'atome donneur. Les ligands



qui peuvent utiliser I'un ou l'autre des deux (dug) atomes différents sont dasnbidents
[29] (ambidetates). La regle générale utilisée pour peégiuel ligand se complexera avec
quel métal est la suivante les ligands chélates forment des complexes plidestaue les
ligands monodentates analogu@gnéralement, les ligands chélates de plus haarigcdé
donneront les complexes plus stables que les Igaedplus faible denticité)les ligands
macrocycliques de taille appropriée forment des mlexes plus stables que les ligands
chélates [28].

5 { a solvatation

La formation d’'un complexe a partir de moléculesdiant est appelé&mlvatation, ou
hydratation si le solvant est I'eau. On trouve les solvants agmeux dans différentes classes
de produits chimiques qui peuvent étre classés detocaractéristiques de la liaison chimique
impliquée dans leur structure [30].

- Les solvants non aqueux les plus utilisés sonk lepiidesmoléculaires ».

- Les milieux de sel fondu >font la classe la plus large des solvants inorges non-
agueux et ils sont connus comme des excellent®urilpour la préparation de plusieurs
composés.ils consistent en des fontes ioniquesldaatliquide et couvrent une large gamme
de température.

- La troisieme classe des solvants noruewax) est celle des métaux peu fondants »
dans leurs états liquides. Tel que le sodium lig@tle mercure liquide [31]

Lorsqu’'un ion se trouve en solution, sa chargectétpie génere un champ
électrostatique qui polarise les molécules auteulud On distingue trois zones autour de cet
ion ('exemple ci-dessous est donné pour un cation)

« La sphére de coordination internéou 1*® sphére de coordination) : les molécules de
solvant et, parfois, des anions, sont directemew@sfsur le cation. Cette zone peut étre
souvent bien caractérisée (nombre et positionigasds).

«La sphére de coordination extern@u 2™ sphére de coordination) : les molécules de
solvant et les anions sont orientés par le chameptréque du cation, mais ne sont pas
directement fixés sur lui. lIs peuvent cependadtrg reliés par des ponts hydrogéne.

Cette zone est difficile & analyser.

* Le solvanf non influencé par le cation.
Des échanges se déroulent continuellement ens@\ant et les spheres de coordination, si
bien qu’il faut considérer I'édifice complexe comgtant une structure moyenne. Lorsqu’un

cation se déplace au sein d’'une solution, il engpavec lui ses deux sphéres de coordination.



Définitions :

-Le nombre de coordination NCest égal au nombre de liaisons chimiques caticantg
-Le nombre de solvatationest le nombre de molécules se déplacant avecitecat

(1ére + 2™°sphéres de coordination). Pour les aqua ions das/ent environ le double du

nombre de coordination.

Solvant .
coordonné
9 O Anion mono- %

O EF:I?;jnté
Molécule de | e
yo =9
o
0%, ®

Figure 1.1 : les sphéres de coordinations [24]

Lorsque les liaisons ne sont pas directionnelléshange entre les molécules de
solvant libres et complexées est souvent tres eajdd]. Les liquides moléculaires comme
solvants sont frequemment classés comme « soli@rnsants » et « solvants non-ionisants »
[32]. Les solvants ionisants sont décrits commatépmlaires et vont dissoudre plusieurs
composeés ioniques et covalents pour donner dediswuconductrices [32], avec une
tendance remarquable de solvater des solutés aorgesceci est frequemment démontré par
la formation de composés cristallins contenants rdekcules du solvant (solvates). Une
distinction pointue entre les solvants ionisantsi@t-ionisants, est aussi impossible qu’une
distinction entre un conducteur de courant élegtrigt un isolateur [31]. Donc un liquide
covalent comme le chlorure stannique [33] peut &ppelé, ou pas, un solvant ionisant,
puisqu’il dissout certains composés covalents pdomner des solutions de trés faibles
conductivités. La suggestion est faite pour claksesolvants selon ceux qui sont semblables
a l'eau et ceux qui ne le sont pas, mais aucunésitdns non ambigies pouvaient étre
données [34]. Avec le développement des définitdesacides et des bases de BRONSTED
[35] et LOWRY [36], on a trouvé plusieurs solvamisxquels ces définitions peuvent étre

appliguées. Il en a suivi, donc que les solvanid slassés comme des « solvants contenant



de protons » et des « solvants libres de protd@3}p> Ces derniers contiennent ’hydrogene
dans la forme ionisable, et les protons produitsI’pato-ionisation sont considérés comme
des protons solvatés. Les solvants contenantipriyfpiques sont : I'eau, I'ammoniaque,

'hydrazine, acide sulfurique, acide nitrique, a&dd acétique et formique, cyanure
d’hydrogene, les alcools et les amides [31]. Dunpde vue structural, les solvants peuvent
étre distingués selon leur capacité de former idésohs hydrogéne a I'état liquide. Du point
de vue de la chimie de coordination, une distimctamtre solvants coordonnants et non-

coordonnants est suggérée [38].
Selon 'approche de la chimie de coordination slelsants peuvent étre divisés en :

1. Solvants donneurgjui ont une grande tendance de réagir avec leptetos
de la paire d’électron.

2. Solvants accepteurgqui tendent a réagir avec les donneurs de paiteatifén.
Plusieurs caractéristiques vont étre différentas pes deux classes de solvants. Ces derniers,
vont solvater les cations du métal en premier ligloys que les premiers vont solvater,
principalement, les anions.

Puisque plusieurs solvants non-agueux sont réactifsosifs, toxiques, tres volatiles
ou ont une combinaison de ces propriétés indésgalds difficultés expérimentales peuvent
étre considérables. La réactivité des solvants @eger I'exclusion de I'oxygéne ou du O
et plus probablement celle de I'eau. Les termesragueux » et « anhydre » doivent étre
bien compris dans le sens de « contenu d’eau egimn&mt faible ». Chaque solvant exigera
donc des techniques spéciales de purification emdeipulation. La référence peut étre

attribuée a I'excellente présentation Donnée pa?®®@[39].

6 -Constantes de formation et diagrammesdistribution :

1-Constante de formation
Un complexe est défini comme un accepteur diecpée.

K
Complexe — accepteur + particule ou Complex = cation + ligand

Les réactions des complexes sont généralementétudn solution aqueuse. Des molécules
de solvant se trouvent ainsi coordinées au métdtatesition, jouant ainsi le réle de ligand. Si un
second ligand est introduit en solution, ce dermirentrer en compétition avec le solvant et va
complexer le métal de transition. La réaction gliea est ungéaction de substitution Soit le cas

général d’un complexe dans lequel n ligands idee8d- se lient a un ion central M (les charges sont



omises par souci de simplification). Les équilibdes formationsuccessifset leurs constantes sont
donnés par :

Moo+ L=—= ML a [IEAB]AEJ
ML + l=— Mp KZ%
Mk + L MLs 52%
Mhi + L MLy K:#_Lln]]m

LesKi sont lesconstantes successives de formatio8i I'on écrit directement la formation
d’'un complexe MLi, I'équilibre correspondant esadtjfié de «global » :

[MLi]
[M].[L]!

M+il === MLi Bi=

La constante globale de formationg i est égale au produit des i premiéres constantes de
formationsuccessives puisque I'équilibre global est la sorde®ei premiers équilibres

successifs :
Bi=Ki ; B2=KrrKy ; B3=KpKxyKz ; B:H;=1Kj

Dansles tables, on reporte les Kgu les logs . Dans I'eau, les complexes sont formés a
partir des aqua ions, si bien que les équilibresaient s’écrire comme dans I'exemple ci-

dessous

2- Constante de dissociation :

La constante de dissociatiop{Kest I'inverse de la constante de formatigh(K
KD — [ cation ].[ligand ] _ 1

[complexe] Kf

PKp = -log Kp = log K¢, comme kK caractérise la dissociation du complexe donc :
* Plus Kyest grand, et plus le complexe est instable.
* Plus pk est grand, et plus le complexe est stable.

De la méme facon que pour les constantes de famatn trouve la constante de
dissociation globale et les constantes de dissooiaticcessives :
Exemples :

1- [Fe (CN}]* =—= Fé&"+ 6CN Ko = [F€*'].[CN1° / [Fe(CN)]* = 10°*

Constante de dissociation globale



2- Kp successives :
Hg? + Br =—— HgBr' pky1=9.0

Hg" + Br =—— HgBr, pKy;=8.3
PKoz= 2.4

HgBr, + Br- _— HgBr3

HgBry + Brm =—— HgBr,? pKos=1.3

Hg™”+4Br" =—— HgBr,® pKo=21=Y pKp

3-Diagrammes de distribution :
Ces diagrammes permettent de visualiser leddrectes différentes espéces en équilibre en

fonction de la concentration en ligand. Ces fraxgtisont désignées pat :

Aol IMEL o ediane I aqua ion ME@)™ = [M]
TEIGML] Ml oo <

Développons en fonction des constantes globalésra®tiont

[ML{] = Bi[M].[L] [Mlot = 70 B; [M][L]

Bi[L]!

TN BILY

Ainsi, lesai ne dépendent que dBiset de la concentration digand libre. Ils ne sont pas

fonction de la concentration en métal.
Une autre notion utile est le nombre moyen tdéainolécules de ligand liées au métal,

[Ueor=[L] _ ZfaiBylLP
Mlr S BilLD

n-=

Lesai étant reliés a la concentration en ligand lilirpeut étre utile de disposer d’'un autre

diagramme reliant la concentration en métal taadke concentration en ligand libre [40] :
[Lltot

M]ior= 2j=o[ML;] = [MIZ] j[L) ;  Soit :q =7t



Yo B LI
n (@B

[M] tot

Ainsi, un systeme métal/ligand est complétemeraatérisé par deux diagrammes,
présentés usuellement sous les formes suivantes :
(1) ai et n =f (log [L])
(i) log [M]iot = f (log [L]) pour différentes valeurs de g.

7- Stabilité des complexes

7-1) Aspects thermodynamiquesA température et pression constantes, la constante
d’un équilibre chimique est reliée a I'enthalpigré (enthalpie de Gibbs) de la réaction de
gauche a droite par la relatia °= -RT-InK, R = constante des gaz parfaits,31 J-K-mof*

Or la variation d’enthalpie de Gibbs comporte deesmes, la variation d’enthalpie et la
variation d’entropie AG® = AH®- TAS

Pour qu’'un complexe ML soit stable, il faut gkie> 1, doncAG® < 0. La formation d’un
complexe sera donc favorisée :

« Parce qua\H® << 0 : si la liaison M-L est plus stable que lasiim M-solvant ; on parle de
stabilisation enthalpique,

« Parce qua\S’ >> 0 : si la formation de la liaison M-L génére plie degrés de liberté ; on
parle destabilisation entropique,

« Parce quaH® < 0 etAS’ > 0.

Il arrive souvent que les effets enthalpiquesertropiques soient antinomiques. La
stabilisation entropique se produit avec des ligandolydentés (chélatants) ou
macrocycliques[2].

7-2) Effet statistique :
Les constantes de formation successiegdiminuent généralement lorsque n augmente (en
absence d'effet coopératif;> K, >...> K, Si I'on suppose que les N sites de coordination so

tous identiques (symétrie sphérique), et qulilstemts identiques lors du processus de
. . , N-j+1).(j+1
complexation, on a pour un ligand monoderig 1 K1 = %

Cette tendance peut s'expliquer facilement en shsegue plus un complexe est substitué,
plus le nombre de positions labiles accessibles po& nouvelle substitution diminue.



Tableau 1.1 : Rapports statiques calculés pour des constantiesrdation successives [24]

N KiK: KyK:s Kiky KyKs KaRs KiKx
2 4 - - - - 4

3 3 3 - - - g

4 2.67 2.25 2.67 - - 16

5 2.50 . 2 2.50 - 2

&l 2.40 1.88 1.78 1.88 2.40 36

Pour un ligand bidenté et une géométrie octaédiijue 3), il faut tenir compte du fait que le
premier ligand peut se fixer le long de n'imporaguelle des 12 arétes de I'octaedre, alors
gue la dissociation de ML ne peut se produire dueedmaniére. Le deuxiéme ligand peut se
fixer le long de 5 arétes et la dissociation de;Meut se faire de 2 maniéres différentes. Le
troisieme ligand n’a plus qu’'une possibilité deafion, mais Mk peut se dissocier de 3
maniéres différentes. De plus, si f@%igand s'est fixé dans le méme plan que le preniier
n'y a pas possibilité de former MLLa probabilité de former ML _doit encore étre corrigée
car I'un des 5 composés Mbossibles ne peut accepter un troisiéme liganag do

12 535
Kl/Kz—T—_48 etK2/K3—512—9,4

12 possibilités 5 possibilités 1 possibilité 0 possibilité

Les déviations proviennent notamment de contraistériques entre les brins de
ligand et du fait qu'aprés coordination du prendigand, la densité électronique sur I'ion
diminue, ce qui résulte en une attraction plusiéadlu ligand suivant [40].

Les effets entropiques sont eux liés a des vanatitu degré de liberté des molécules
ou au désordre du systeme. Plus un systeme estidasé, plus son entropie est élevée.

Un écart important a cette regle indique en génémathangement important de la
structure géométrique et/ou électronique du métatral. Ainsi les constantes de formations
successives menant & la formation de [GHfBprésentent une anomalie aves K.

Dans ce cas, le cadmium passe d'une géométriedagiag® a une géométrie

tétraédrique lors de la quatrieme substitutionypeion Br (figure 1.2).
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Figure 1.2 : Passage d'un complexe de cadmium de la géométaiédrirjue a la géométrie
tétraédrique
7-3) Effet chélate:

Certains ligands présentent plusieurs atomes dosisesceptibles de former des
liaisons avec un atome métallique. Ce sont deadigjolydentesou chélatants Ces
ligands, comme les ligands monodentes, sont suBE=ptle former des complexes avec les
métaux de transition. Ceux-ci présentent une #talpiairticuliére vis a vis des complexes de
ligands monodentes. Ceffet stabilisateur est essentiellement un eftattropique. Prenons
comme exemple la réaction suivante, ot un idii d¢implexé par six ligands NHoit ceux-
ci substitués par ligands bidentes éthylenediarf@ng:

[Ni(NH3)s 1+ 3en <> [Ni(egp)*" + 6NH,

Dans les deux complexes mis en cause, les liais@hal-ligand sont les mémes (ce
sont des liaisons métal-azote). Nous pouvons doéeop que la différence d'enthalpie de
réaction sera petite. Notons qu’a la différence @edes de la chimie organique, les cycles a
cing atomes sont généralement plus stables queytdes a six atomes. En effet, I'atome
métallique est plus gros que I'atome de carbonesetngles L — M —L sont de 90° dans les
complexes plan-carré et octaédrique contre un aoptenum de 109,5° dans le carbone
tétraédrique. Pour les cycles présentant des aftet®sonance significatifs, les cycles a six
atomes sont parfaitement stables.

7-4) Effet macrocyclique :
Un effet similaire est observé avec des ligandsrocycliques. Soient les complexes
[La(15P5)f* et [La(15C5)f" :

HCo . O ~ _~_ O _CH
ToT TN 0T 09K = 15,04

o o
¢ N 15C5
. O .IO_'I.I
J log k =6,48

La formation des deux complexes a partir de liaivaté libere le méme nombre de

éther 15-couronne-5

molécules de solvant. Par contre, I'éther linéédtber diméthylique du pentaéthyleneglycol)
15P5 doit modifier considérablement sa conformatmmur se rapprocher de celle du



macrocycle lors de la complexation. Son nombreeatgés de liberté s’en trouve réduit et la
différence de stabilité entre les deux complexeg@ique par cet effet entropique. C’est ce
qgue I'on appelle I'effet macrocyclique

7-5) Influence du cation sur la stabilité des complexés
w Série d'lIrving-Williams :

La constante de formatior our les ions Met des ligands similaires augmente dans l'ordre
suivant :

Ba®*t < 8r¥ < Ca? < Mg <Mn?* < Fe?* < Co?t < Ni?* < Cu?t < Zn?*

L ordre de stabilité est I'ordre inverse de tailledes cationsBa®" est plus volumineux que

Mg?*, Mn* plus volumineux que Z#.Cet ordre & deux origines :

= Electrostatique les ions les plus gros ont des constantgslu§ faibles : les charges

métal-ligand sont éloignées ; I'énergie d'intecactiélectrostatique (inversement

proportionnelle a la distanckentre métal et ligand) est faible.

= L'énergie de stabilisation du champ cristafiour les métaux de transition.

Entre Mrf* et N7, 'IESCC augmente en valeur absolue si l'ion ess d@n état haut-spin

(dans ce contexte, I'énergie d'appariement deg@hsé n'a pas été prise en compte) :

M 2+ Mn2+ Fﬁ}" C 02+ Ni 2+

ESCC 0
~2/5A,  -4/5A, —6/5A,




8 - Complexes des métaux de transition :

Les complexes formés a partir des ions lhigiias des orbitales d (et f) incomplétement
remplies possedent certaines caractéristiquesau@’bbserve pas dans d’autres complexes.
La premiere est la plus évidente entre elles egtdade variété de couleurs observée dans
ces complexes. Une deuxieme caractéristique, guidst propre, réside dans les propriétés
magnétiques de ces ions, ils peuvent avoir dedr@hec non appariés, ce qui entraine le
magnétisme. Une troisieme caractéristique impostagst le grand nombre de degrés
d’oxydation possibles, qui peuvent différer d'uneddton seulement. Une quatriéme
caractéristique est que les ions métalliques da tlgeuvent bien se lier a certains types de

ligands tels que le monoxyde de carbone qui sat@ment aux autres éléments du bloc p [7].

a) La théorie du champ cristallin (Développée aux alentours de 1930[41]).
Plusieurs propriétés particuliéres de complexedtes d (et f) résultent du fait que,

dans le complexe, I'ion métallique central est géle@nentnon sphériqueen raison de
'occupation partielle des orbitales de valences liens métalliques possédant une des
configurations électroniques incomplétes possialest de d & & et de t & f* auront une
surface irréguliére qui interagira differemment @les ligands entrants, selon la direction a
partir de laquelle ces derniers approcheront leam@8]. Ce modéle est fondé sur une
interaction purement électrostatique entre le méealtral et les ligands, c’est a dire une
interaction ionique.

 Champ cristallin octaédrigue:

Dans I'atome isolé, les niveaux d’énergie des orimtales d sont dégénérés (méme
energie). Sous l'effet d’'un champ électrique spéj les orbitales sont déstabilisées d’'une
quantitéAE. Maintenant, si le cation (atome central) eat@lau centre d’un environnement
octaédrique, les six ligands vont créer un charaptedstatique dont I'influence sur les 5
orbitales d du cation dépendra de I'orientatiortelées-ci. Les cing orbitales d ne sont donc
plus équivalentes vis-a-vis des six ligands :allgvée de dégénérescence. Les propriétés

dépendront de la nature de 'orbitale occupéegmélectrons (fig.l.3)

|L %%%9@% -

dz dx' xz @

Fig 1.3 : Orientationdes orbitales d des éléments de transition [29].



Les lobes des orbitales?at d,* - (2 sont orientées
suivant les axes X, y et z Si I'électron est dansel de ces
orbitales, il poussera la charge ponctuelle gupache donnant
un complexe moins stable on dit que les orbitalgs ¢, d? sont

déstabilisees et appelég. eD’autre part, les lobes des troi

orbitales, ¢, o et d, sont situées entre les axes x, y et
entrainant une répulsion beaucoup plus faiblesedtnt dites donc stabilisées et appelgges t
L'ion complexe ayant un électron dans une orbitgJesubit une répulsion plus faible te
part du ligand dans le complexe octaédrique. Lgantis peuvent se déplacer plus prés de
ion métallique le long des axes X, y et z dépaognd’électrons d, donnant ainsi leurs
électrons a l'ion métallique de facon plus efficateils forment un complexe plus stable.
L’énergie supplémentaire libérée considérée commerésultat de cette interaction non
sphérique est appeléénergie de stabilisation du champ cristallin (ESCC)de l'ion
complexe.

Le Ao représente le parameétre d’éclatement ou du déelmdnit du champ cristallin
octaédrique qui, en termes d’énergie, exprime la séparateEsniveaux.tj et eg, également
représenté par 10Dq, l'indice « o » signifie octasee. Le niveauyf est plus bas en énergie
que le niveau £ Sous l'effet du champ octaédrique des ligands,dkectrons tendent a
occuper les niveaux les plus bas en respectaagla de Hund (multiplicité maximale c’est a
dire le maximum d’électrons non apparies).

Configurations électronigues haut-spin et$apin : propriétés magnétiques

Le quatriéme électron d’un ion métalliqué tbl que CT* ou Mr*, doit choisir entre
deux maux. S'’il va dans l'une des trois orbitalg®vitant ainsi la répulsion des électrons du
ligand, il est repoussé par l'autre électron préstams I'orbitale ; il doit entrer dans cette
orbitale avec un spin antiparallele a celui deetélon déja présent ; les deux électrons sont
donc appariés. L’énergie nécessaire pour forcerdeesx électrons a rester dans la méme
orbitale est appeléénergie d’appariement, P(tableau 1). A partir de ce dernier tableau, on
peut voir que I'appariement est difficile dans less chargés +3 (qui sont plus petits) que
dans les ions plus gros chargeés +2.

Si le quatrieme électron doit éviter de pdgeprix de cette énergie d’appariement, il doit,
ala place, aller dans 'une des orbitalggu sont plus haute en énergie/dgle parameétre
de dédoublement du champ cristallin. Pour un iotafigue d, il y adonc deux

configurations électroniques possibles. Si, pdanimétallique en question, P est plus petit



gueA, (par exemple les électrons s’apparient assezfaeit dans une orbitale si celle-ci est
grosse), on choisit la premiere configuration étquue,tg*g.

Si le champ électrique des ligands est relativerfable, entrainant que P devient plus
grande que\,, on a la configuration électronicp.ige;, Les complexes dans lesquels les
électrons d du métal s’apparieraient plutét quiutter contre le champ électrique fort des
atomes donneurs du ligand sont appet#mplexes & champ fort un exemple pour Ctest
le complexe de cyanure [Cr(Oy*.

Les complexes dans lesquels les électrons d dal mpéuvent plus facilement vaincre le
champ électrique des ligands sont appeeésiplexes & champ faible pour Ci? Iion
hydraté [Cr (HO)s]* en est un exempldresque tous les complexes des métaux ayant des
orbitales de valence 4d et 5d sont des complexbsp fort, car les orbitales de valence 4d

et 5d peuvent mieux s’étendre et interagir avee (@poussees par) les orbitales de ligands.

On observe la méme dichotomie parmi les complepesids d’'ions métalliques
ayant cing, six et sept électrons d de valence.sDas champs forts de ligands qui sont
généralement présents dans les complexes de cyamuien métallique Htel que Mri? ou
Fe"® adopte la configuration électroniqu% avec une ESCC deAZ+2P). Dans les champs
faibles de ligands, (généralement présents danereshydratés de la quatriéme période), les
ions & adoptent la configuration électroniql.tégej avec une ESCC égale a zéro. Le
processus continue pour les ions métalliqfegpdr ex. F&fig.6) et d (par ex. C&)

Configuration 1 : [Fe(H,0) ¢ Confication2 :[Fe(CN) ¢ ™
(Régle de Hund respectée ) (Redle Hund non respectée

- -
—— -

prat
ion librc \Jq_? ool s BOOL,

Fig.l.4 : Diagrammes d’énergie de I'ion Balans un champ faible (config.1) et dans un chartp f
(config.2).
ESCC 1= 4(-2/B0) + 2(+3/5\0) +1P ESCC 2 = 6(265 + 3P
ESCC1=-2/80+P=-0.40+P ESCC 2 = 5WJ + 3P =-2.40 +3P
La configuration adoptée dépend donc de 'imporametative de\o et de P :
-Si Ao < P, on observe laonfiguration 1 et on parle deonfiguration spin élevéet de

champ faible



-Si Ao > P, on observe laonfiguration 2 et on parle deonfiguration spin faible et de
champ fort.

Quand on ajoute un électron supplémentaire a unéigemation électronique ‘da
champ fort ou & champ faible pour obtenir la camfigion & (comme dans Nf) on arrive a
une seule configuration électronique poset@g;leg, avec une ESCC de -1/&20. Tous les
complexes octaédriques® wnt la méme configuration électronique, il n'esind plus
nécessaire de faire la distinction champ faibl@nep fort [3]. De méme, les ions @ar ex.,
Cu*?) adoptent la configuration électroniqt%,eg3 avec une ESCC de -0/. Les ions &

sont évidemment sphériques ; ils ont une ESCC etillme configuration électroniqnfgeg.

. Champ cristallin_tétraédrigue: Pour voir comment les énergies des orbitales d se

dédoublent dans un champ cristallin tétraédriquesst utile de considérer d’abord une
géométrie proche mais beaucoup moins fréquents delne coordination cubique a huit
ligands. La caractéristique essentielle de la doatibn cubique, est qu’il n’existe pas de
répulsions fortes entre les orbitales d et lesliga Ces derniers se divisent encore en deux
niveaux identiques a ceux de la géométrie octagerigy et g , mais dans ce cas, c'est le
niveau g qui subit la répulsion la plus forte ceci est deeaque les lobes de ce niveau
d’orbitales sont dirigées vers le centre des ar@lies proches des ligands que les lobes des
orbitales g qui sot dirigées vers les centres des faces. R@éqoent, le diagramme des
niveaux d’énergie ets linverse de celui des comgde octaédrique ; le paramétre de
dédoublement total\; (c pour cubique) peut apparaitre approximativermagdl aux huit-
neuviemes de celui existant dans un complexe attaggA,.

Le cas le plus important de complexation tétraégrigst obtenu simplement en supprimant
du jeu cubique la moitié des ligands (figurelBans la disposition tétraédrique (on enléve un
ligand sur deux des sommets du cube), les ligaadsapprochent directement d’aucune des
orbitales d du métal, mais ils viennent plus pes arbitales dirigées vers le milieu des arétes

du cube (d, d;; et d,) que celles qui sont dirigées vers le centre dessf{,z et d,?- ?).

Complexe cubique complexe tétraédrique
Fig.l.5 : Passage de la géométrie cubique vers tétraédrique.



Les orbitales déstabilisées sont dong d,, et d, , appelées orbitaless, et les orbitales
stabilisées sond,- et d,?- \* , appelées orbitales Dans la coordination tétraédrique, les
niveaux d'énergie des orbitales s éclatent & nauge& niveaux d’énergieett,. Le schéma
des interactions reste le méme mais le dédoubletoiah est maintenant réduit de moitié. Le
parameétre de dédoublement tofal (t pour tétraédriqgue) est maintenant égal a seariém
guatre-neuvieme de, (figure 8) parce qu’il n’y a que deux-tiers des ligands et tpur effet
sur les orbitales d est moins dire€in montre queAt = 4/9 Ao (4 ligands en champ
tétraédrique / 6 ligands en champ octaédrigeey).conséquent; n'est jamais plus grand que
I'énergie d’appariement P, les configurations andpible sont rarement observées et tous les
complexes tétraédriques sont a champ faible (hpan} E28].

Le passage d’'une configuration spewé a spin faible est possible pour les éléments
d* & &, mais peu d’exemples de complexes présententmestsbilité
Exemple

Pour une configuration généralet£: ESCC [4] = x (3730 +y (2/%0)

[VC]] :ion V**: f [CofT - ion Cd* :d

X Ao,

-"I‘-t ¢ alt

ESCC = 2(-3/8t) — 0 = -1.At ESCC =3BAt) + 3(2/5At ) = -1.2At

Figure 1.6 : Diagrammes d’énergie de'¥/et C3?

b) Théorie de la liaison de valence (Pauling) :

Dans cette théorie, la formation d’un complexe ®ewtjeu une réaction entre les
ligands (ils apportent des doublets électroniqe¢dg métal ou I'ion métallique ( il possede
des orbitales vides) qui permet la formation d’uiaéson covalente de coordination. Le
modéle utilise I'hybridation des orbitales nd, ()s-In+1)p et (n+1)d de l'ion de transition
pour rendre compte des structures et des proprigtégnétiques observées dans les
complexes.

Dans certains cas, on est obligé d’admettre qubitale atomique hybride fait intervenir les
orbitales atomiques 4d pour respecter la géomgtttezmoment magnétique observé. L'ion

Fe* (3P) présente les deux types d’hybridation :



Table 1.2 : Type d’orbitale hybride formée en fonction degsométrie du complexe :

Nombre de Géométrie Orbitales Exemple
coordination hybrides
2 Linéaire sp (ou ds) | [Cu(NHs);]" ou [Ag(NHs),]"
4 Tétraédrique 3pou ds) [Zn(NH)4] ™
4 Carré plan dsp [Ni(CN)] ™
6 Octaédrique 5P’ (ou spd) [Cr(NH)g] ™
[Fe(HO)g]** — utilisation des orbitale4d :
s psd < paramagnetique
5 e- celibataires

F4tGg TR
_— A% 4p 4d neg= 592
H=C H2O0H2D HO H20 H:0

[Fe(CNJ]* — utilisation des orbitales 3d :

d*sp’

paramagnetgque
T S e i H 474‘[7:!7 - 1 ¢- célibatairc
3d° e e e o n.r=1.73
CWN CN- CN CN C CMN

Cette théorie rend compte des proprigtggnétiques et de la géométrie mais ne

permet pas d’expliquer la couleur des complexes

c) Théorie des orbitales moléculaires :
cas d’'un complexe octaédriquele diagramme d’énergie des orbitales moléculaires
(O.M.) est construit par recouvrement des orbitalesiafioes O.A.) des ligands et du métal
de transition. Dans le cas d’un complexe octaédrips métaux de la 1ere série de transition,
il y a 9 orbitales de valence pour I'ion métalligues
orbitales (3d, 4s, 4p) ou (4s, 4p, 4d).
+ 6deces OA dpez,d2-y?,S, R, P, Ppontleur
lobes orientés suivant les axeg, @, et Q c'est a -~

dire dans les directions des liaisons Métal — Ldyah

par suite conduiront a des liaisons de type
+ 3 de ces OA. : g, d,, d;, sont au contraire

X H0

orientées pour I'établissement de liaisansu bien

ne forment pas de liaisons.



Chacun des 6 ligands doit disposer d’'une orbitaléypec. Ces 6 O.A. individuelles sont
alors combinées linéairement pour obtenir 6 O.Aurites.
Par recouvrement des ces 6 O.A hybrides avec@#&le M, on forme les 6 liaisordM-L.
On obtient ainsi les orbitales moléculaires liameantiliantes.

Si le ligand possede des orbitatesn les combine linéairement pour obtenir destalds
hybrides pouvant se recouvrir avec les CtAle M. De méme, on obtient des O.M. liantes et
antiliantes de type.

9- Spectre d’absorption électronigue Couleur des complexes

De facon pratique, on mesure la valeur de dédowdslerdu champ cristallin, d’'un
complexe donné en enregistrant son spectre d'afimordans les régions du visible, de
l'ultraviolet et du proche infrarouge du spectrecélomagnétique. C’est la partie du spectre
située dans la région du visible qui est respoesdes couleurs magnifiques et variées telles
gue celles des ions hydratés des blocs d et f (28]explique la couleur des complexes des
éléments de transition par des transitions élecju@s soit :

* Du type d-d :au cours de laquelle un électron passe d’'un nigean autre niveau
d’énergie plus élevée pour une géométrie octaédriglie est complémentaire de la lumiére
absorbée. indispensables. Ces transitions résuleetiabsorption d’'un photon de la lumiére
visible [42] et la couleur observée correspond adaleur la lumiere complémentaire de la

lumiére absorbée.

» Des bandes de transfert de charggii nécessite la promotion d’un électron d’'une
orbitale du métal ane orbitale vide du ligand (Metal-Ligaharge TransfeMLCT).
L’inverse est aussi valable ; excitation d’'un électde I'orbitale du ligand a une orbitale du
métal (Ligand-Metal Charge TransieMCT.)
les spectre de CT de tétra-halogéno-complexesogil) Sont étudiés en détail dans les
cristaux [43-45] et en solution [44, 45] La dépamtades positions spectrales et intensité de
bandes de CT sur le nombre de coordination du reétalr la covalence des liaisons M-L,
n'a pas été étudiée. Ce probleme est d’'une grangertance pour développer les matériaux
[46-48], puisque les spectres CT peuvent étresaslpour la protection contre les rayons
solaires indispensables. Considérons comme exdmppectre du compleX@&i(H 20)g] ™.

La transition d-d consiste au passage d’'un élecitoniveaut;,.e) au niveauty,.e; et

nécessite une énergh®. Une seule bande d’absorption est alors attendue.



% Abs.
L Ti(H,0)

| violet rouge

UMD
i \ ion libre ion complexé

P A{nm) AE = E'sec-E¥sce = Ao

510 (vert) . -
(verd Diagramme d’ Orgel

Figurel.7 : spectre d’absorption et diagramme d’Orgel de Ta}d *®

Effectivement, le spectre d’absorption de I'ion(FBO)e] " ne présente qu’une bande
autour de 510nm ( & droite de région visible dwcspg cela signifie que le bleu et le vert de
la lumiere visible sont absorbés, les autres coslde la méme lumiére (en particulier, le
rouge et le violet) traversent la solution de cat et lui donnent la couleur que nous
observons leouge-violet.

Lorsqu'il y aura plusieurs électrons d dans lestalds t, (et plus d’'un électron
manqguant dans les orbitaleg, tels que V3: tgg, la situation est plus compliquée en raison

de I'existence d’effets de répulsion inter-élecinores. Aprés absorption du photon, I'iof®V
excité aura configuration électroniqége;, mais celle-ci peut présenter plusieurs paires
d’orbitales. Si la configuration est réellemedy, (d z_yz)l, la répulsion entre les deux
électrons d sera plus importante que si la cordigom est effectivemerd}cy(dzz)l, et ainsi
de suite. Plusieurs transitions entre les nivegy& & seront possibles, celle d’énergie la plus
faible (Ao le plus petit) correspondantiala plus grande. On verra doaatant de bandes
d’absorption sur le spectre correspondant aux siégecombinaisons des orbitales impliquées.
Fort heureusement, la bande d’absorption de plssebénergie (celle la plus prés du proche
IR) que I'on observe dans un complexe octaédrigp&tie n'est pas concernée par cette
complication, mais se situe a I'énergie.

Cas de Iion CG*: d’ (spin élevé)

La prévision du nombre de bandes d’absormefait a 'aide du diagramme d’Orgel. Ce
diagramme est construit apres avoir déterminétids éxcités possibles conduisant au méme
nombre d’électrons célibataires qu’a I'état fondatag[AS=0. On obtient ainsi 3 niveaux
d’énergie (figurel.8) donc deux transitions d —edrpises ce qui entraine I'apparition de deux

bandes d’absorption sur le spectrg = Ao pour la transitioty ;e — t3,e3

Az = 2A0 pour la transitions e;—t3 eg



EA

etat fondamental

=

 Soy

43 3
Ly &g ty S
etat excite 1 &tat excité 2

Esce = -5(2/540) + 2(3/580)  Elsce = -4(2/54c) + 3(3/580)  EZscc = -3(2/540) + 4(3/5:0)

Esce = 0.84:

E scees = +0.24, E%sce = +1.2A;

Fig 1.8 : Diagramme d’énergie montrant les deux états d’atioit du C&°.

La valeur deAo correspond egénéral a I'énergie de la bande située a la longdiemde la

plus élevée (ichA; = Ao = 8000 cm-1). On pourra remarquer que la bantke langueur

d’onde la plus élevéer(= 1250 nm) se trouve dans l'infrarouge et ne phauic pas étre
observée sur la plupart des spectrometres classiqu

% AbS. Cu(Hz0)™
Tose ff;,
fad
/ il
i
! II
A s
.l"f; Y f; ;
J \ /i \
- b e
520 1250 A{nm)

Figure 1.9 : Spectre d’absorption

et diagramme d’Orgel de GO

LW, bleu vert rouge I.R.
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(la couleur associée 3 la bande d 'absorption comrespond a la couleur dominante de la lengueur d ‘onds absorbéea)

Figure 1.10 : Relation entre les couleurs observées et les gsedtabsorption de quelques

complexes d'éléments de transition



La figure 1.10 montre la relation entre la coulediun complexe et les bandes
d’absorptions observées dans la gamme de longutarsle 300-900 nm. De la méme
maniére, on peut comprendre le changement de coob=mervé lorsqu’on laisse le chlorure
de cobalt anhydre au contact d’'une atmosphere lurfudssage du bleu au rose). Ici le
changement de couleur est essentiellement liéchamgement de géomeétrie.

CoCh + 6 HO «<» CoCh, 6 H,0 Cd™

Bleu — rose
[CoCly] + 12 HO « 2 [Co(HO)e] "+ 4 CI
[4] < [6]

10-Moyens physiques d’'étude des complexes

Les études structurales des complexes se comptiquegnrapport aux composes
organiques en raison de la plus grande variétéatteses et de la diversité des liaisons. En
fait pour établir une structure d’'un complexe tedig, les rayons X constituent la méthode
de choix, ce pendant pour I'étude d'un complexesehution, les autres méthodes sont

préférables.

Il a été vu dans I'examen de la structure des cexgsl, qu’a chaque structure (plan
carré, tétraedre, octaédre), correspond un dédoebledes niveaux énergétiques des cing
orbitales d situées dans l'ion libre au méme nivé€au a vu par ailleurs que les électrons, en
présence de plusieurs niveaux ont tendance a aclupkis possible avant d’étre contraints a
s’apparier, leurs spins étant alors antiparalleles.

Rappelons que les électrons pour s’apparier, auibeal’'une certaine énergise, si
les deux niveaux sont séparés par une énergieenféraAE, les deux électrons se placeront
séparément, un sur chaque niveau. Si les deuxwi\amt séparés par une énergie supérieure
a AE, les deux électrons se placeront, appariés,esaiveau inférieur. Ces regles ainsi que
'orientation des liaisons au sein du complexe sggnt la répartition des électrons sur
différents niveaux d'énergie et cette distributiétectronique détermine des propriétés
physiques telles le magnétisme et les transitidestréniques en optiques. Parmi les
méthodes physiques, on considére particulieremenix doour montrer comment elles

permettent de remonter a la distribution électroeigt a la structure spatiale d’'un complexe.



a) Mesure du paramagnétisme et spectroscopie R.P.E :

Dans la représentation quantique, le magnétismikéesti mouvement des électrons.
Mais, alors que le diamagnétisme est la conséquémamouvement des électrons sur leur
orbite et apparait dans tous les composés, le papadisme est lié au spin qui peut étre
assimilé un petit aimant qui peut s'orienter de xddéacons différentes dans le champ
magneétique (spin +1/2 ou -1/2). Deux électrons appasur un méme niveau ont des spins
qui se compensent mutuellement (antiparalléleg)eetionnent plus lieu au phénoméne de
paramagnétisme. Seuls les électrons non appadgeerbnt naissance au paramagnétisme et,
par la mesure de susceptibilité magnétique, ipessible en quelque sorte de doser le nombre
des électrons célibataires par atome meétalliqueeSdtat permettra de dire que le métal est
dans un état de valence tel que le nombre degatecsur la couche externe est impair, et si
le nombre trouvé est supérieur a 1 d’envisagerdisteébution telle que certains électrons au
lieu de s’apparier a deux par niveaux, occupentrniesaux d’énergie supérieure. Prenons
I'exemple de lion F& (6 électrons 3d) entouré de six coordinats (fijl.1 Dans le cas ou
'eau intervient comme coordinaAE est inférieur a I'énergie nécessaire pour appie®
électrons : ceux-ci occupent le plus de niveauwsiptess. Dans le cas de l'ion Cktyanure),

AE est supérieur a cette énergie et les électromdasent en trois paires sur les niveaux

inférieurs.
A
—
A A2
Ay
o Y Y
oe—— *——
*o—
O o ®
H20 CN Métal
Paramagnétique Dianédigie

Fig .11 : influence des coordinations KO et CN sur la répartition des électrons et sur les

propriétés magnétiques du complexe.

On dit que I'ion cyanure a un « champ » plus faré ¢a molécule d’eau ; les
coordinats se placent sur une échelle de forcndmp créé qui est respectée dans de
nombreux cas ;¢ Br < CI < F < GHs0H < HO < amine < N@ < CN .



Un autre exemple de magnétisme est fournit pacdegplexes de Ni(ll) (8 électrons
3d). Pour ces complexes le diamagnétiques ne senza que dans les complexes plan carré
Ici, 'absence de paramagnétisme montre sans éguivque la structure est plan carré. Si ce
complexe plan carré est en solution en présenae ekeces d’'un autre coordinat et que le
paramagnétisme apparait, on aura alors la preuVlestgst formé un complexe octaédrique
par addition supplémentaire de deux coordinatspen du carré. Ces exemples montrent que
la structure du complexe permet non seulement éeoprles propriétés magnétiqgues mais
aussi que le magnétisme est un moyen d’accéderanteissance de la structure [24].

La résonance magnétique électronique (RPE) repaselesfait que les deux
orientations du spin n’ont pas la méme énergie{eféeman) et le transfert d’'une orientation
a l'autre correspond a I'absorption d’une radiatdgctromagnétique de fréquence telle que la
relation d’Einstein est vérifiéehy = AE, AE étant la fonction du champ magnétique et d’'un
facteur de structure appelé g. La R.P.E. est daufed mesure spectroscopique qui renseigne
par la forme et la position des raies d’absorpsionla structure électronique du métal dans le
complexe (facteur g) et aussi sur la structure ue du complexe lui-méme (variation du

champ local du a la présence de coordinat).

b) Transitions électromagnétiques. Spectre ultraviokeet visible :

Il existe des états temporairement plus ridregnergie, dits excités, dans lesquels un ou
plusieurs électrons passent a des niveaux superi@as transitions sont provoquées par
l'apport d’énergie, par exemple d'un rayonnemenmniheux dont la fréquence vérifie
'égalité hy = AE. Les énergies mises en jeux sont dans l'ordre dé&jages électronsvolts
correspondant a des fréguences situées dans\iolaet le visible. La couleur est donc une
premiére indication de structure : les ions%Zet Cd* avec 10 électrons externes (couche d)
qui placés sur 5 niveaux, remplissent toutes lasgd, aucune transition, pas d’absorption et
donc pas de couleur [24]. La solution aqueuse dé& €st bleue pale alors que la solution
ammoniacale est bleue violette intense. Ces diff@ae s’expliquent par la force des
coordinats entourant le Cu. Le spectre d’absorptidhvisible fournit ainsi les énergies de

transition et permet de retrouver la distributitec&onique du métal et donc sa structure.

c) Autres méthodes physiques :

Les autres méthodes physiques utilisées enie€lmrais qui ne s’adressent pas directement

a la liaison de coordination, sont néanmoins ttéssudans les études de structures.



1. Diffraction des rayons X :

C'est la seule méthode qui, dans ses applicatieasplus élaborées, donne la
« photographie » d’'un complexe. Elle est donc diotérét primordial mais elle exige
'obtention d’'un monocristal d’'une certaine dimemsi (0,2x3mm), obtention possible
uniquement avec les espéeces absolument pureshbd¢sst®’autre part, la structure d’un
complexe sous forme de cristal, est souvent éleigieécelle qu’il a en solution.

2. Spectroscopie d’absorption dans l'infrarouge :

Le rayonnement infrarouge d’énergie faible s’adzeptus particulierement aux
liaisons interatomiques. Il permet, par I'étude digsations, d’élongation, de déformation et
de torsion des diverses liaisons, d’établir la dtre de ces substances. Dans le cas des
complexes de coordination, outre I'étude du co@tiixé et des modifications qu’il subit
sous l'influence du métal, la spectroscopie infuge peut, par I'étude des liaisons du métal-
coordinat, apporter de nombreux éléments pour teranation des structures. Ces liaisons
de coordinations sont, en général, assez longudsiesuinterviennent entre deux atomes
lourds ; de ce fait, les bandes d’absorption savent souvent dans l'infrarouge lointain,

domaine des tres faibles énergies.

3. Résonance magéique nucléaire (RMN) :

Comme l'infrarouge, cette mesure s’adresse paii@rhent a la structure du
coordinat fixé. La RMN permet, en effet, en mestrlas états d’énergie des noyaux
d’hydrogene (protons), de caractériser ce demtiéfobtenir des informations précises sur la
position et I'arrangement des atomes d’hydrogemes d& molécule. A noter que la méthode

peut également s’appliquer aux noyaux du fluopli@sphate et de carbone 13[23].

4. Spectrométrie de masse :

La spectrométrie de masse permet dans le cas deplex@s de coordination,
d’atteindre la masse moléculaire du complexe patyag des fragments et de préciser sa
structure. La spectroscopie de masse a montré existait une liaison directe Pd- Pd par
mise en évidence de fragments contenant deux atde&s, méme si ceux-ci avaient déja

perdu un atome de chlore et une partie des codsdin@3].
5. Spectrophotométrie :

La lumiére visible est constituée de radiationstéenagnétiques auxquelles I'ceil

humain est sensible. Ces ondes sont percues cotanteélorées, tandis que la superposition



de différentes longueurs d'ondes couvrant toubfeaine du spectre visible constitue une
lumiere blancheEn infrarouge (IR), les longueurs d'onde sont erpds en micrometre (um)
appelé aussi microd. pm = 1 m = 10* cm.Mais pour avoir une grandeur proportionnelle &
la frequence et donc également proportionnelléreetgie on utilise souvent le nombre d'onde
(toujours exprimé en c¢). En UV / visible(UV), on utilise essentiellement le nanométre

(hm). 1nm =1 m

La spectrophotométrie est une méthode analytigaatdative qui consiste a mesurer
I'absorbanceou la densité optique d'une substance chimiquaéen solution. Plus cette
espece est concentrée plus elle absorbe la ludhééreles limites de proportionnalités
énoncées par la loi de Beer-Lambert. La densitié@pides solutions est déterminée par un
spectrophotometrepréalablement étalonné sur la longueur d'ondesdigbion de I'espece

chimique a étudier.

L’absorption de lumiére correspond a une transifl@ctronique, phénomene au
cours duquel de I'énergie supplémentaire est congquée a un électron de valence qui passe

dans une orbitale de plus haute énergie.

L'absorption d'un photon correspondant au domagneryueur d'onde de l'ultraviolet et du
visible, provoque une augmentation de I'énergikadieolécule de I'ordre de 400000 J.thol
conduisant & un changement de I'état électronigoigtionnel et rotationnel de la molécule :
hv = (AE)etectroniquet (AE Vvibrationnel + (AE )rotationnel

Lorsque la lumiére arrive sur un milieu homogéme partie de cette lumiére incidente est

réfléchie, une partie est absorbée par le milide etste est transmis.

L'intensité est un mot qui désigne diverses grargdgui n‘ont pas la méme
dimension. En photométrie, l'intensité est un fliténergie par unité d'angle solide délivré par
une source ponctuelle. Or dans la pratique, uneesauest jamais ponctuelle mais rayonne.
L'angle solide est considéré identique pour lare#fée et la mesure, on assimile le flux
lumineux a l'intensité [27].

Si |, est 'intensité de la lumiere incidente,
I, celle de la lumiere réfléchie,
I, celle de la lumiere absorbée,

l; celle de la lumiere transmise, on peut écrir@lation suivantel= I, + I, + |;



Un soluté coloré ou chromophore absorbe la lumigséble (longueurs d'onde
comprises entre 400 et 800 nm). On parle de sp#uttocolorimétrie ou plus simplement de
colorimétrie. Certaines solutions absorbent dangdviolet (longueurs d'onde inférieures a
380 nm), on parle alors de spectrophotométrie U&s Infrarouges ne sont pas utilisés en
spectrophotométrie car ils dépendent surtout deerfgérature de la solution et non de sa
concentration, ils sont plutét couverts par la #pEscopie en infrarouge. La
spectrophotométrie est plus spécifigue gquesgdactroscopiequi couvre d'autres longueurs

d'ondes du spectre électromagnétigiss.

Loi de Beer-Lambert: A= ¢ c |

- 1 = longueur de la cuve (1 cm en général, avecpuéeision de 1 %)
- € = concentration de la solution

¢ = absorbance linéique décimale ou coefficient aiekbn spécifique qui dépend de la
longueur d'onde: varie également en fonction des forces intermoséms et donc du

solvant utilisé.

Conditions de validité de la loi de Beer-Lambert

En général, cette loi est valable dans un largeailte de concentration si la structure de l'ionade
molécule ou du composé formé n'est pas modifiéeparvariation de concentration. Les écarts a la
loi de Beer - Lambert résultent soit de l'ionisatisoit de la dissociation, soit de I'associatien d
solutés puisque la nature de l'espéce présenteemifonction de la concentration. On observe
également des écarts a la loi de Beer - Lambestjlmr le soluté forme des complexes, la composition
de ces derniers dépendant de la concentratiomregu'il s'agit de solutions fluorescentes ou de

suspensions [49]

« Lalumiere utilisée eshonochromatique:

Il faut travailler en lumiére monochromatiqo@r ¢ est fonction de la nature du corps
absorbant, de la température et de la longueudéd.on
* Laloi de Beer lambert est appliquée pour les dizsures < 2,7 et elle peut étre tolérée

méme pour une absorbance de A =3
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lingarite

[

c

Figure 1.12 Domaine d’application de la loi de Beer Lambert][27

» La solution n'est pas fluorescente: pas de rééonigi lumiere dans toutes les
directions

* La solution n'est pas trop concentrée en selsones|

» Ladilution n'entraine pas un déplacement de liigeichimique.

» La solution doit étre limpide (pas de précipitédautrouble qui entraineraient une
diffusion de la lumiere).

Additivité des absorbances Si 2 solutions absorbent a la méme longueur d’onde,

I'absorbance du mélange est égale a la somme dedbsorbances : A =1A A2

D, Solution 1 —(I)l — Solution 2 D
Solution 1
®, - @
Solution 2
A =(gc; + &xc3) =47 +4;
Figure 1.13 : Additivité des absorbances [115].
Fente
Détecteur
N 5 | |o
S Monochromateur >
‘ Amplificateur
~

Collimateur
Cuve de 1 cm de largeur

S : source lumineuse a spectre continu

Figure 1.14 Principe du spectrophotométre [49].



11 - Applications des complexes :

Les complexes métalliques ont une importance deptachimie et interviennent dans
beaucoup de domaines d'avant-garde :
* En métallurgie: La précipitation d’'une espéce et maintien de faen solution.

Exemple de la séparation Fer/Aluminium dans légnaéent des bauxites:

Fe,Os; + Al,O; — F6203l, + [A'(OH)4(H202)]
NaOH

» En photographie: I'excés d’halogénures d’argent (non exposés etrée@lés) est
éliminé par complexation (complexe soluble) c’esfixation :
AgBE) + 25057 — [AY(S:0)2] g+ Brag
» En chimie des solutionsLes complexes en chimie des solutions ont desagtili
multiples: Solubiliser un métal contenu dans uneran; Caractériser la présence

d'une espéce chimique par formation d'un complel@ &.
* Récupération des métaux noblesgn présence d’air, les métaux nobles Ag, Au,

sont oxydés et complexés par les ions cyanures :
Ag'aqt 2CN — Ag(CN) car B(Ag (CN)y/Ag)=-0,44 <<k
Au'aq+2CN — Au(CN) car k& (Au (CN)/Au) =-0,61 << k&
« Pigments de coloration Le ferrocyanure ferrique de potassium (Kfee" (CN) ],
bleu de Prusse) est utilisé comme pigment.
» Bains de galvanoplastieLes métaux a déposer de maniéere électrochimiqgute son
d’abord maintenus en solution concentrée sous faemomplexes : Au(CH), Ni(CN),.

* En médecine :Chimie anti-tumorale (cancer) : Utilisation du quexe Cis-[Ptll
(NH3) 2CI2] (le Trans est inactif). Son activité 86e a un échange possible des ligands Cl-
(labiles) avec des atomes d’azote de 'ADN respblesde la reproduction cellulaire.
Des complexes de platine sont utilisés dans leetrent de certains cancers
(cisplatine, carboplatine, oxaliplatine...).
La capacité complexante de 'EDTA est mise a pdaits le traitement d'intoxication

par des métaux, le plomb en particulgaturnisme (peintures, eau)
Ca- EDTA*+ + P - C&" + Pb— EDTA?" (passe dans les urines)
Des complexes de gadolinium sont utilisés commatagke contraste en imagerie
par résonance magnétique (IRM).
» Les composés naturelsl.theme combiné a la globine et I'eau forme un commple
octaédrique du fer (hémoglobine) qui est un cametit essentiel du sang (échange/Oy) :

hemoglobine- H,O + O, — hemoglobine- O, + H,0O. L'eau et I'oxygéne peuvent étre



remplacés par Cht CO formant des complexes plus stables (rapidemertels).La
chlorophylle est un complexe du magnésium.
» Chimie analytique : Formation de complexe coloré (on suit la vaniatile densité

optique & la longueur d’onde d’absorptionfF&CN~— FeSCN Rouge, visible si c>10->.

Les complexes métalliques en catalyséans la catalyse par complexes, le but
est le produit de la transformation sélective ddurde plusieurs coordinats. Ce but ne peut
étre atteint que dans la mesure ou les réactifsssmgeptibles d’étre activés et de réagir dans
la sphere de coordination d’'un métal. En effetdardination a un centre métallique abaisse

I'énergie d'activation de réaction par formatiamdu plusieurs complexes intermédiaires et

influe sur la sélectivité de la réactifz827].



CHAPITRE II :

i



1) Généralités :

Comme nous l'avons décrit auparavant, un complexaie édifice dans lequel 1|
centre coordinateur est entouré de ligands, nopligererons plus en détail ces termes util
tres couramment dans le domaine de la chimie delc@tion.

Nous présenters le centre de coordination, le ligand, ainsi tgsolvant utilisé

dans notre étude.

1-1) Le centre coordinatel :

Le métal que nous avons utilisé est le colLe cobalt est un métal dur, friable et

couleur bleu blanche. Il est également ferromague.

Le tableau (1l.1) regroupe quelques unes de seggriptés physic-chimiques. Le
Cobalt est un élément trace important dans l'altiat@in animale, il est exigé pour
synthéese de la vitaming 50].
Tableau (II.1) : propriétés physicahimiques du cobalt [5

Symbole | Numéro | Configuration Masse | Température | Température
atomique| électroniqu molair? de fusion| d’ébullition | Densité
(9.mol") | (°C) )
Co 27 [Ar] 3d’4¢ 58,0332| 1495 287( 8,9

Le métal est utilisé sous forme cationique d’iorbaleeux Ci*2. Pour cela nous
avons utilisé un sel, le chlorure de cobalt I-hydraté (CoGl 6H,O). Ce sel se préser
sous la forme de cristaux rouges. Il est solublesdaau. Ces propriétés sont répertor
dans le tableau (11.2).

Cristaux de (CoCJ, 6H,0).



Tableau (I1.2) : propriétés physic-chimiques du chlorure de cobalt hexahydraté

Formule brute CoCh, 6H,0
Masse molaire ( g.mo) 237,93
Systéeme cristallin Monoclinique
Masse volumique (g. ci) 1,924
Température de fusion (°C) 86
Température d’ébullition (°C 110(-6H0)

Eau froide (°C : 76,7g/100cr®
Eau chaude (100°C) 190,7g/100c?

Solubilité Ether : 0,29g/10C*
Alcool . trés soluk
Acétone : soluk
1-2) Leligand:

Un ligand est une molécule neutre ou anion quis@ds au moins un doub

d’électron non liant. C’est donc une base de Le

Le ligand peut alors partager un ou plusieurs detabhorliants avec le centr

coordinateur.

a) lon Chlorure :

Nous avons utilisé le C sous la forme de LiGén tant que ligand. Le chloruCl
n'existe pas a l'état libre dans la nature. Sonvpouoxydant est du a sa gran

électronégativité, donc a la facilité avec laqudlleapte un électron pour former un an

stable, de degré d’oxydatioh,-ayant la configuration électronique d’'un gaz:

X+e — X. Les propriétés de LiCl sont répertoriées danstkesa (11.3)

Cristaux de Chlorure de lithium ( LiCl




Tableau (I1.3) les propriétés physi-chimiques du chlorure de lithium [52,5:

Formule brute LiCl
Masse molaire (g/mc 42,39
Densité 2,08
Température de fusion (°( 605

b) _lon Bromure :

Nous avons utilisé le I sous forme de KBr.
Le Bromure de potassium est un Solide cristaltinplore et nodore Ce produit est

ininflammable etHygroscopiqu. Les propriétés physicohimiques de ce produit sc
données dans le tableau (Il

Cristaux de¢ Bromure de potassium KBr.

Tableau(ll.4) : Les propriétés physi-chimiques de bromure de potassium [51,

Formule brute KBr
Masse molair 119,002 g/mol
Température de fusi 734°C
Température d'ébullitic 1435°C
Densite 2,74
Solubilité Eau 81,7 g/L (25°C
Ethanol : insoluble




1-3) Le solvant :

A fin d’étudier I'effet de solvant sur la compleiat du cobalt(ll), Nous avons
étudié la complexation de chlorure de cobalt dphsieurs milieux :

I. Dans l'eau:
L’eau joue un rble trés important dans le mondeawniv Ainsi, cette étude nous
montrera si le chlorure en milieux aqueux est ckgpde transporter le cobalt comme il peut le

faire avec d'autres métaux, exemple, le cuivre .[L€é] tableau( II.5 ) montre les propriétés
physico-chimiques de l'eau.

Tableau( I1.5 )propriétés physico-chimiques de I'eau [54]

Masse molaire (g/mol) 18,015
Température de fusion (°C) 0

Température d’ébullition (°C) 100

Densité 1

Indice de réfraction Solide : 1,309-1,313
Moment dipolaire (D) 1,87

Constante diélectrique 78,55

Nombre donneur, ND (Sbg)l 18

Nous avons remarqué que le LiCl est tregtdeldans I'eau.

il Dans l'acétone

La solubilité du (CoGl6H,0) et du LiCl est extrémement faible dans l'acétare

qui empéche I'étude de la complexation dans ceemili

iii. Dans le méthanol :

Le méthanol, également connu sous le nom d’alcoéthyique, de carbinol,
d’alcool de bois, de naphte de bois ou d’espribdis est un composé chimique de formule:
CH3OH (souvent abrégé en MeOH). C’est le plus simpie a@cools, et il se présente sous la

forme d'un liquide léger, volatil, incolore, inflamable, toxique avec une odeur



caractéristique un peu écceurante. A températureaatab c’est un liquide polaire utilisé
comme antigel pour liquide de refroidissement, c@msolvant, comme carburant (en
aéromodélisme) et comme dénaturant de l'alcool iy dont il est indissociable par
distillation. Il est également utilisé pour la pootion de biodiesel par réaction de trans-

estérification [27].

Le méthanol est un solvant couramment utilisé borkoire. Il est particulierement
utile pour la Chromatographie en phase liquidewdénperformance et la spectroscopie UV en
raison de sa faible absorption jusqu'a une longubomde tres courte (210 nm) [27].les

propriétés physico-chimiques sont représentéeslddableau ci-dessous.

Le tableau( 1.6 ) : propriétés physico-chimiques du méthanol [51,53]

Formule brute CkD
Masse molaire 32,0419 g/l
Moment dipolaire 1,70+0,02D
Diamétre moléculaire 0,408 nm
T° fusion -98 °C
T° ébullition 65 °C
Solubilité dans l'eau : miscible

Masse volumique

0,79 kgl

Viscosité dynamique

0,5513 mPa-s a 25 °C (liquide)

Conductivité électrique

510 cmta2s°C

1" énergie d'ionisation

10,85 + 0,01 eV (gaz)

Densité théorique

1,061

2) Préparation des solutions :

Les solutions méres sont préparées par pesédisanitune balance la plus précise
possible. Ces solutions pourront ainsi étre dillgiegustées a la concentration désirée dans le

mélange.



2-1)Solution de coba :

Nous désirionsbtenir une solution de cobalt de concentrationle2ga0,1 mol/l
Pour cela, nous avons utilisé une masse 1.1895@G@e,.6H,O que nous I'avons introdui
dans une fiole jaugée de 50 ml. Nous avons ep ajlisté avec le solvant. On a constaté

la solution est de couleur ro

Solution de C&? dans le solvant

2-2) Solution de chlirure de lithium(LiCl) :

Une masse de 1.6956 g de LiCl a été dissoute daesfiole de 20 ml dans
solvant. Nous avons obtenu alors une solution &rute de lithium de concentration de 2
qui nous a permis d'étudier le mélange le concentré en chlorure de I'ordre de 1 M.
solution est incolore.

Remarque :

La dissolution de LiCl dans le solvant a entrainédégagement important de chale

2-3) Solution de bromure de potassium ( KE:

La solution mére est prérée en faisant dissoudre 0,1190 g de KBr dans 16e
méthanol ayant une concentration égale a 0,1 Maréirgle laquelle on a préparé d’aut
concentrations. Cette solution est incolc



Remarque :
Pendant la dissolution de KBr dans le solvant remarqué un dégagement
chaleur mais plus faible qu'avec LiCl. Ainsi la gbilité de KBr est plus faible que celle
LiCl dans le méthanol.

3) Matériels:

Dans ce travail, nous avons utilisé une balancéytiae ; des fioles jaugées de
50 ml, 20 ml et 10 ml, des pipettes pour les petéents et un spectrophotomet

Les mesures dans la région de I-Vis, sont effectuées a laide d'i
spectrophotometre UVis (200 - 800 nm) Perkin Elmer Lambda 800, lié & un n-
ordinateur Dell. Optilex GX 110. Alors que les afpgmns dans la région du proc
infrarouge (PIR) sont effectuées a I'e d’'un spectrophotometre JascabVO (200-2000 nm)
Ubest, lié aun ordinateur et une imprimar

Les cellules utilisées sont en quartz d'une longlieul cm.

Spectrophotométre lambda 80




ometre J

Spectrophot

as

4) Essais préliminaire :

Toutes les manipulations ont été effectuées a teahpé de 25°(
Pour choisir le solvant dans lequel nous avonsili@y nous avons d’abord étudié

solubilité dans différents solvants, cit :
- Lethyle acétate le sel de cobalt et LiCl sont insolub
- Le dichloroéthanele LiCl est insoluble
- L’acétone: le LiCl est insoluble
- L’acide acétique CI est trés faiblement soluble voire insoluble.
Afin d’établir les conditions expérimeiles, nous avons effectué plusieurs ess

préliminaires.

1- Dans l'eau:

a) Nous avonsffectué les mesures des solutions aqueuses dit gae les
trois concentrations : 1M, 10%M et 10°M dans le Vis. s spectres correspondasont
représentés dans la figuteX), page (7).



b) Nous avons effectué les mesures des solutions sesi@le Chlorures pour les
deux concentrations : 1 M et 2 M dans le Vis. Lpsctres correspondants sont représentés
dans la figure (11.2) page (73).

c) Nous avons mesuré les absorptions des trois méamge concentration en
chlorure : [Cl] = 1 M et en cobalt (Il) : [CH] = 10°M ; 5.10°M et 10* M dans le Vis. Les
spectres correspondants sont représentés dagsia l1.3) page (74).

Ces premiers mélanges ont pour but de montrerasu’existence d’'un complexe

par un pic ou le déplacement d’'une bande d’absworpiu ligand ou du métal.

Nous n’avons remarqué aucun changement de couleudé la préparation de ces

mélanges.

2- Dans le méthanol

a) Les absorptions du cobalt(ll) de concentrations:
2.10°M; 2.10°M ; 2.10°M ; 5.10° M et 5.10" M sont mesurées dans I'UV, le Vis et le
PIR. Les spectres sont représentés dans les figu4e, figure (11.5) et figure (11.6)
respectivement page (74) et page (75).

b) Nous avons mesuré l'absorption de trois ng#a dans le PIR dont les

concentrations sont les suivantes :

[C&] =5.10°M ;[CI]=0,2 M.
[C&]=5.10°M ;[CI1=1,8 M.
[CH] =4.10'M ;[CI]=0,4 M.

Les spectres de ces mélanges sont représenttadayure (I1.7) page (76).
Ces essais préliminaires nous ont permis de déterrtas conditions expérimentales
avec lesquelles nous avons travaillé.
- Le domaine d’étude spectrale : UV (200 - Aat)

Visible (400 - 800 nm )

PIR (800 - 1600 nm).

- La concentration finale en cobalt dassngélanges est de 2:3®1 dans I'UV, de
2.10 *M dans le Vis et de 5.14M dans le PIR.

- La concentration finale en ligand (Glans les mélanges varie de 0,01 & 1mol/L dans
'UV, de 0,1 & 1 mol/L dans le Vis et de 5248 1,8 mol/L dans le PIR.



c) En ce qui concerne le bromure, Bes essais préliminaires des solutions
méthanoliques ont été réalisées pour des condensatgales a 0,025 M et 0,05 M
respectivement. Les spectres correspondants spritsentés dans la figure (I1.8) page (76)
pour 'UV. Pour le Vis les deux solutions n’ont penné d’absorption.

d) Nous avons mesuré I'absorption de quatre méladges I'UV et le Vis. Les
spectres correspondants sont représentés dagsia (11.9) et (11.10) page(77).

Les concentrations sont les suivantes :
« [Br]=0,0125M et [CH]=2,5.10°M.
« [Br]=0,025M et [CH]=2,5.10°M.
« [Br]=0,0056 M et[CH]=10°M.
« [Br]=0,0375M et [CH]=2,5.10°M.

5) Etude cinétigue :

La réaction de complexation étant une réactiorswastitution des molécules de
solvant par celles de ligand. Il est important deor comment évolue cette réaction dans le

temps.

Pour cela, nous avons fait quelques essais, pegudés plusieurs spectres sont pris
pendant 24 heures ou au moins 24 heures suivastd&abilités. Nous avons pris les spectres
au début toutes les 15min, ensuite toutes les 30 emsuite chaque heure. L'intervalle de

temps varie de la maniére suivante :

Omin ; 15min ; 30min ; 45min ; 60min ; 90min ;Gk&in ; 150min ; 180min ; 4h ; 5h ; 6h ;
7h ; 8h ; 24h.

1- Le cobalt:
a)_Dans l'eau

Pour suivre la cinétique du & nous avons choisi une solution de concentration
égale & 10 mol/L dans I'eau. Nous avons aussi choisi I'eau menréférence. Les spectres

correspondants sont représentés dans la figutd ) ibage (81).



b) Dans le méthanal

Pour suivre la cinétique du &b nous avons choisi une solution de concentration
assez importantégale & 18 mol/L dans le méthanol. Nous avons aussi choishd¢hanol
comme référence. Les spectres correspondants spnésentés dans la figure (11.12)

page (81).
2- Les chlorures:

a)Dans 'eau:

Pour suivre la cinétique des solutions aqueus&d daous avons choisi une solution
de concentration égale a 2 mol/L. L’eau est ausisée comme référence. Les spectres
correspondants sont représentés dans la figut8)age (82).

b) Dans le méthanal

Pour suivre la cinétique des solutions méthanotiqge Cl nous avons choisi une
solution de concentration égale a 1 mol/L. Le Me€xt aussi utilisé comme référence. Les

spectres correspondants sont représentés dagsia (l1.14) page (83).

3- Le mélange le plus concentré

Pour suivre la cinétique des complexes formés anglange nous avons choisi un
mélange contenant une concentration de2M@n cobalt et 0,5 M en chlorure. Nous avons
pris comme référence le méthanol et les spectnesgistrés sont représentés dans la
figure(11.15) page(84).

Nous avons remarqué un changement de cotdilergse vers du bleu.



Solution de C&°+ CI dans le solvant

6) Les séries finales

Nous avons effectué plusieurs sérde mesures spectrophotométriques sur
entités du cobalt(ll) et des chlorocomplexes dealt@h dans les différents domain
d’absorption :

uv 200kA< 400nm 0,01 M< [CIN< 1M
Vis 400< 1< 800 nm 01M[CIN< 1M;
PIR 80 A <1600 nm 0,05M[CI1<18M;
Parmi toutes ces séries, nous avons ¢ celle qui présentaL mieux I'évolution

des absorbances dans les spectres enre(
1- Dans l'eau

Nous avonsmesuré I'absrption de plusieurs mélanges Les concentrationsotiat
et de chlorure Ckont regroupées dans le tabl(11.6). Nous avons utilisé premiéreme
'eau comme référencees spectres correspondants sont isentés dans la figure (11.)
page(94).

Nous avons refait les mesures des absorbances deétanges en utilisant comi
référence, une solution aqueuse de’] = 10 ?M et 10" M. Les spectres corresponda
sont représentés dans la figure (11.19.a) et &duirl9.b) page (95



Tableau 1.7 : préparation des premiers mélanges dans le milieawaqg

Concentration
en CI dans les
meélanges(mol/l)

Concentration
des solutions
meéeres en Cla

Volume de
la  solution
meére de Cla

Concentration
en Cd?dans les
mélanges

Concentration
des solutions
meéres de CG a

Volume de I3
solution mére de
Co'? a prélever

prélever (mole/l) prélever (ml) | (mol/l) prélever (mole/l) (ml)
1M 2 M 5 ml 10°M 10Mm 1 mi
102 M 0,02 M 5 ml 10%M 10M 1ml
5.10' M 1M 5ml 5.10°M 10 5 ml
oM B B 5.10°M 10°M 5 mi
1M 2 M 5 ml 5.10°M 10Mm 5 ml
102 M 0,02M 5 ml 10tMm 1M 1 mi
oM B B 10*M 1M 1 ml
1M 2M 2ml 10tMm 1M 1 mi

2- Dans le méthanol :

a. Dans 'UV

Nous avons préparé les mélanges dans des fiol&8 a avec une concentration de
métal [Cd?] = 2.10°M. On a fait varier la concentration de 6& 0,01 M a1 M.

Il y a apparition de la couleur bleue qui s’intdiesiavec I'augmentation de la

concentration des ions chlorures. Le tableau (Ipf@sente la préparation des solutions en

différentes concentrations.

Nous avons effectué

les mesures spectrophotauési en utilisant comme

référence le méthanol seul en premier lieu, eneslat méthanol avec le cobalt d’'une



concentration de 2.TOM. les spectres correspondantnt représentés respectivement d
la figure (11.20)page(102) et figure (11.21) pagl03).

Mélanges des solutions méthanoliques de*? et de Clavec différentes proportion

On remarque le changement de couleur progressdistuvers le bleu, sachant quu

concentration de CHans les fioles croit de droite a gauche sur larég-dessus.

b. Dans le Vis

Nous avons préparé les mélanges dans des fiol&8 o# avec une concentration «
métal [Cd?] = 2.10° M. Nous avons fait varier la concentration di de 0,1 M & 1 M. Le

tableau (11.8) présente la préparation des solatendifférentes concentratior

De la méme maniere, nous avons effectué les nmesuratilisant comme référen
en premier lieue méthanol seul, en suite la solution de méthiavec le cobalt d’'un
concentration de 2.FOM. les spectres correspondants sont représentéslaldigure (11.22)

et figure (11.23) respectivement, page (10 page (105).



Tableau 11.8 : concentrations de Coet de Cl dans la série des mélanges effectués pour les

mesures dans la région de I'UV.

[CI] dans Concentration Volume de | [Co™] dans Concentration Volume de la

les mélanges| des solutions la solution les mélanges| des solutions solution mere
(mol/l) méres en Ch mére de Cla | (mol/l) méres de Céa | de Cd%a

prélever (mole/l) | prélever (ml) prélever (mole/l) | prélever(ml)

0,01M 0,1M 1mi 2.10°M 10°M 2 ml
0,05M 0,1M 5 mi 2.10°M 10°M 2 ml
0,1M 1M 1mi 2.10°M 10°M 2 ml
0,2M 1M 2 ml 2.10°M 10°M 2 ml
0,4M 1M 4 ml 2.10°M 10°M 2 ml
0,6M 1M 6 ml 2.10°M 10°M 2 ml
0,8M 2M 4 ml 2.10°M 10°M 2 ml
1M 2M 5 ml 2.10°M 10°M 2 ml




Table 11.9 : concentrations de Coet de Cl dans la série des mélanges effectués pour

les mesures dans la région du Vis

[ CI" ]Jdans Concentration | Volume de [Co™? dans | Concentration | Volume de
les mélanges| des solutions la solution meére| les des solutions la solution

(mol/l) méres en CR | de CI & prélever| mélanges | méres de Céa | mere de C&
prélever (mole/l) (ml) (mol/l) prélever (mole/l) a prélever

(ml)
0,1M 1M 1 ml 2.10°M 10M 2 ml
0,2M 1M 2 ml 2.10°M 10Mm 2 ml
0,3M 1M 3ml 2.10°M 10Mm 2ml
0,4M 1M 4 ml 2.10°M 10M 2 ml
05 M 1M 5 ml 2.10°M 10Mm 2ml
0,6M 1M eml 2.10°M 10M 2 ml
0,7M 2M 3,5ml 2.10°M 10Mm 2ml
0,75M 2M 3,75 ml 2.10°M 10M 2 ml
0,8M 2M 4 ml 2.10°M 10Mm 2ml
0,85M 2M 4,25 ml 2.10°M 10Mm 2ml
09M 2M 4.5 ml 2.10°M 10M 2 ml
1M 2M 5 ml 2.10°M 10Mm 2 M




c. Dans le proche infrarouge (PIR)

Apres avoir essayé plusieurs sémesis avons effectué les mélanges de la série
choisie en gardant la concentration dé‘@gale & 5.16 mol/L et en faisant varier celle du
Cl' de 5.1¢ mol/L & 1,8 mol/L. Ainsi la préparation des mélasgst décrite dans le tableau

suivant :

Table 11.10 : concentrations de Cbet de Cl dans la série des mélanges effectués pour les
mesures dans la région du PIR

[CI']dans | Concentration | Volume de [Co™] dans| Concentration | Volume de
les mélanges| des solutions la solution les mélangey des solutions la solution
(mol/L) méres en C | mére de Cla | (mol/l) méres de Céa | mére de C&
prélever (mole/l) prélever (ml) prélever (mole/l) a prélever
(ml)
0,05M 2M 0,25 ml 5.10°M 5.10'M 1 mi
0,25 M 2M 1 ml 5.10°M 5.10'M 1mi
05 M 2M 2 mi 5.10°M 5.10'M 1 mi
1M 2M 4 ml 5.10°M 5.10'M 1mi
1,2 M 2M 6 ml 5.10°M 5.10'M 1mi
1,8 M 2M 9 mi 5.10°M 5.10'M 1 mi

On a utilisé premierement le méthanol seul comnf@reace, en suite une solution
méthanolique de Cb égale & 5.16 mol/L. Les spectres correspondants sont représenté
respectivement dans la figure (24) et figure (papge (106).



7) Calcul par le_programme « SIRKO »

Les constantes de stabilité et les spectres dauehagoro cpomplexe de Co(ll) sont
déterminés [55Javec les nitrates, par le programme de régressam Iméaire STAR
développé par Beltran et al [56], un programme SREL[57], par Les programmes des
moindres carrées MQAL et MQSPEC non linéaires panalyses spectrophotométriques et
calorimétriques [22], Par un programme NLPLSQ [3&s constantes de stabilité des mono
et dichlorocomplexes sont plus élevées dans lesstsl organiques que dans I'eau. Méme
résultat est observé pour le Cu(ll) avec les sdabranganiques [59-61] et dans 'eau [61] ils
ont trouvé que La stabilité augmente avec la ditionu du ND de Gutmann des solvants.
Pour notre étude nous avons choisi le programmeKSIR62] pour déterminer ces

constantes.

7.1. Equilibres étudiés :

Nous avons étudié a 25°C, la complexation du cdialpar l'ion chlorure dans des
conditions expérimentales telles que la formatiom cbmplexes polynucléaires est
négligeable.

Les équilibres de formation des complexes monoairelg:

Me™ + jCI — Me CIG'Z)' (avec Me =Co), sont caractérisés par les coretant
d’équilibre globales thermodynamiqugstelles que :

(Mec19727)
=] - (1)
I (Me*2).(cl7)]

Les quantités enter parentheses représententtieisésca des différents ions. Sij@€st

la concentration de I'ion d’activitg et f son facteur d’activité, on a :

a =f;.C

La force ionique des solutions étant maintenue teoites, I’hypothese de l'invariance
des facteurs d'activité peut étre appliquée et ent pdéfinir une constante apparente
d’équilibre pour le systeme étudié : en milieu naétlique a 25°C.



7.2. Lois de conservation :

« B et C les concentrations analytiques des ion& BteClI,
« b etcles concentrations réelles des ion&&ieCl,

« nle nombre maximum d’ion chlorure fixés sur¥le

Les lois de conservation de la matieéersvent :

C=c+ Y',j [MeCI¥]=c(1+bY™,p.c"™) 3)

B=b+3}, [MeCl™]=b (1+ I}, B;.c') (4)
D’autre part, si I'on désigne par :

* ¢, le coefficient d’extinction molaire apparent, papté au métal, d’'une solution de
concentration analytique B et C en et CI, mesuré a une longueur d’oride
&, le coefficient d’extinction spécifique de I'iondif & la longueur d’ondg,

* g, le coefficient d’extinction spécifique du comrﬁYIeClj(j'Z)'

7\'1

* d, la densité optique de la solution,

a la longueur d’onde

* |, le trajet optique, mesuré en cm, de la cuvésel pour la mesure de la densité d,

On a pour chaque solution :

N0 P TS
— T . n S
1B 1+2j=1.[3].cl

(5)

en fin, nous utiliserons le degré de formatipdu complexd\/IeCIj(j'Z)' définit par:

_Mecig-n-] _ By
1= B B 1+Zjn=1.[3].cj

(6)

7.3. Détermination du nombre minimum d’espéeces absortsm:

La méthode spectrophotométrique présente sur lethoaes potentiométriques
'avantage de permettre une détermination a preirgans aucune hypothése préalable, du

nombre minimum d’especes présentes en solution.

WALLACE [63] a montré que ce nombre peut étre déieé par une meéthode
d’analyse du rang de la matrice D obtenu en rang#ams n tableaux les densités optiques
des mélanges, mesurées a différentes longueurdajoour un ensemble de concentrations



donnés. Le nombre de solutions N doit étre supémeuégal au nombre de longueurs
d'onde L.

Pour déterminer le rang de la matrice D nous awhioési la méthode mise au point
par HUGUS et EL AWADY [64]. Qui consiste a formlar matrice carrée symétrique A
égale au produit de la matrice D par sa transgbsiée rang de A, et par suite celui de D,
est égal au nombre de valeurs propres non-nullés atent la recherche est effectuée par la
méthode de JACOBI. Chaque élément Ddensité optique a la longueur d’onkde de la
i®Mesolution est entaché d’une erreyr par suite des erreurs de mesures. On trouve donc, e
général, que le rang de la matrice A est égal oste, certaines valeurs propres étant trés
petites mais non nulles. Deux critéres, proposéHuGUS et EL AWADY, permettent

d’apprécier si une valeur propre tres petite p&et@nsidérée comme nulle :

- Le premier consiste a comparer chaque valeur propie son écart type(vy) ; il
assimile a zéro toutes les valeurssgénférieures a leur écart-typgv, ) ;

- Le second critere consiste a recalculer la matbcex partir de la matrice de
diagonalisation « S » de A dans laquelle les vestptopres, associés aux valeurs propres
nulles, sont supprimés puis a comparer les valdeig ; mesurées et calculées. Le nombre
de valeurs propres non nulles est alors considéndme étant €égal au nombre m de
vecteurs propres a mettre ceuvre pour que les @iifés entre les;Pmesurées et calculées
soient chacune en valeur absolue, inférieure ole&g8&c; ;. pour chaque valeur de m, la

quantité

2

2 (Dl,i mes -— Dl,i calc.)
Xm = Zl,i o2 (7)
Li

a ete calculée : elle doit étre inférieure ou égal@ombre d’éléments de D diminué de m.

7.4 Modele théorique :

La méthode d’analyse du rang de la matrice destdsraptiques D ne donne aucune
indication sur la nature des espéces. Afin de débter complétement la constitution de la
solution, par la connaissance des constantes biditétainsi que des coefficients d’extinction
spécifigues des complexes, il est nécessaire deer telifferents modeles théoriques
compatibles avec les résultats de I'analyse du denlg matrice D. sachant que les conditions

expérimentales initiales excluent trés probablenteefdrmation de complexes polynucléaires.



L’absence de l'espéce neutre a en effet été erdésggr Gutmann lorsque les
nombres donneurs du solvant et du ligand sont coabjes [31].

La détermination du meilleur modele repose surnsemble de criteres numeériques,
chimiques et spectroscopiques. Le critere numérmpresiste en I'examen d’'une moyenne
quadratique <% > de I'ensemble des mesures effectuées a L lomgutonde [relation (21)].
Toutefois, il y a lieu d’étre prudent lors du chaoix meilleur modele en fonction de ce critéere
en effet plus la fonction a minimiser comporte degmetres a optimiser, meilleur est le
résultat du calcul de moindres carrés.

II faut donc adjoindre a ce critere numériqgue desitarguments comme, par
exemple, la comparaison des spectres expérimengdugalculés ou celle des points
isobestiques expérimentaux et calculés pour chamagle envisagé.

La convergence des conclusions de ces différeité&sas, permet en général de faire

le choix du modele qui rend le mieux compte deédité physique.

7.5Calculdec:

Les valeurs des concentrations du ligand libre meivent étre déterminées
expérimentalement ; elles sont calculées a padgs équations (3) et (4) en utilisant un

procéde itératif. L’équation (4) permet d’exprinfi@iconcentration b en métal libre :

=8 -5 (8)
1+ Zjn=1 Bj c F(c)
Avec F(c) =1 )L, B]-cj 9)

En combinant les équations (3) et (8), les valdars sont exprimées par la relation :

- C __CF© (10)
B 1+% SILjBji=1  F()+B.G(c)

Avec G(c) :Zjn=1 ijcj_1 et0<c<C (11)

L’équation [10] peut s’écrire
C F(c) =c F(c) + ¢ B.G(c) (12)



Ou encore
R(c) = F(c). (C-c) - cB.G(c) (13)

Pour tout ensemble de valeursfilela résolution de I'équation (10) s’obtient par
une meéthode itérative en donnant a ¢ une valetialmiparticuliére. L'obtention de cette

valeur initiale se fait de la fagon suivante :

Pour c = C, la quantité R(c) de la relation (18) mégative et pour ¢ = 0, elle est positive.
Une tabulation simple permet de déterminer la peeenivaleur cqui rend la fonction R
positive. On retient alors la valeur précédenietelle que R(c) < 0. L'itération débute avec

C = g1 comme valeur initiale dans I'équation (10).
Apres chaque itération du type

_ C.F(ci—1)
G R oD +BG(G) (14)

Ci—Ci—1

La quantité p = . est calculée
Kk

G représente la plus petite de deux racinest .; figurant au numérateur de La

recherche de c est terminge 10° ou quand 15 itérations ont été effectuées.

7.6.Recherche des meilleures valeurs gleetg; :

a) Méthode de moindres carrés :

Nous avons recherché les meilleures valeursfije®t ¢ par une méthode de
moindres carrés, en essayant de rendre minimaleniane des carrés des écarts relatifs sur la
densité optique d. la valeur de la densité optitpd®rique. D¢ , pour un échantillon i de
concentration en ligand libreg; et de concentration analytique en métal B, rappoatain

trajet optique | de 1 cm, est donnée par I'équasiaivante :

€0 +Z]p=1 &j Bjcj
di cal = B n ] (15)
1+ 2]':1 Ci B]

La somme des écarts relatifs 8 une longueur d’onde | s’écrit :



S|=ZIL-V=1[ lexz;' ical ]2 (16)
iexp

“17 représente le numéro de la mesure, n le orende points expérimentaux par
longueur d'onded, ., la densité optique expérimentale de '$4° solution et la densité

optique recalculée. Des équations (15) et (16)rer’&€xpression de Qutilisée pour le calcul.

B €0 + Zjn=1 g Bj d

diexp 1+Xiq B; C]i

s=YN . [1- 17)

b) Recherche des valeurs approchées des constantes:

Pour un ensemble donné des valeursfdenous avons un systéme d’équations
lineaires eng;, dont la résolution par l'application d’'une méteode moindres carrés
classiques conduit auxainsi qu’'a la valeur correspondante dé3f . Il faut alors déterminer
le minimum de §j) en faisant décrire au% un domaine assez étendu. Les valeurg; ot
g conduisant & ce minimum sont dans un premier teetpaues comme meilleures valeurs ;
elles en suite affinées en utilisant une méthodensemisation rapide proposée par SIRKO
[62].

Pour initialiser le calcul, il est nécessaire dar@itre des valeurs di. Si aucune
étude préalable ne figure dans la littérature, w@surs def; peuvent étre obtenues en
effectuant une tabulation systématique de la foncg . Mais cette méthode s’avere parfois
lourde et fastidieuse et ainsi une méthode plusieap été mise au point par Elleb [96] pour
déterminer des valeurs approchées f§lePans le cas, par exemple, d’'un systeme a quatre

complexes successifs, on considere la fonction.

$= S(B1,B2,PBz,Pa)

pour laquelle les valeurs initiales dgssont arbitraires. On fait parcourir a cette fomets
un domaine suffisamment étendu en fonction de chaesp; . L’étude en fonction d@; ,
pour des valeurs fixes @i, Bz etps, conduit au minimum S(B°1, B2, P3,Ps) de S La
fonction $ est ensuite étudiée en fonction Agen maintenant fixes des valeursfde, Ps

et B4° ; la valeur de B2° de B, qui conduit a la plus petite valeur’ p:° , B2°, Pz , Pa )



inférieure a 8 (B1°, B2, B3, P4 ) est retenue. Le processus est poursuivi judgpbéention de
S° (B1°, B2°, Bs° , P2° ) de Set de quatre valeurs approchéesfesoit $1°, B2°, Bs° etpa°.
Cette méthode permet d’obtenir trés rapidementvdksurs approchées @ea une puissance

de 10 pres. Ce qui est largement suffisant pouraitement plus fin.

C) Affinement des}; méthode de SIRKO

Les algorithmes décrivant les méthodes de moincle®s non linéaires sont basés
en général sur 'une des deux approches suivantes :

1. La fonction a minimiser est développée en sérielagor ; les differents parametres
sont alors corrigés a chaque itération en admetjaet la fonction est localement
linéaire ;

2. La fonction & minimiser est traitée selon la méthae la plus grande pente, appelée
méthode de gradient.

Bien souvent, ces deux approches n’aboutissentapaminimum recherché ; la
méthode du développement de Taylor diverge lorstdestions successives, celle du gradient
conduit a une convergence extrémement lente apsgeémieres itérations.

La méthode de SIRKO [62] utilisée combine les dapproches précédentes ; son
algorithme cherche a rendre minimale la somme dgsx des écarts relatifs entre les
grandeurs expérimentales et calculées [relatioB) €t (17)]. $ n'est pas linéaire en ses
parameétre$; d’autant plus que la variable expérimentale c’ést-méme fonction de§;.
Comme les parametr@get g; ne doivent pas étre traités de maniéere équivaleotes avons
opéré de la facon suivante :

- L'ensemble du spectre expérimental est pris en idération pour le traitement
numerique,

- Les seuls parametres a affiner par la méthode REGIsont lesp;.

- A chaque itération, leg sont recalculés par une méthode des moindres daréésre

pour toutes les longueurs d’'ondes ainsi que ledugs, ; tels que :

B diexp" di cal

M, i (18)

diexp

Dans la recherché des meilleures valeursejdele probleme étant linéaire, il est facile

d’'imposer la contraintg < O,



- En fin la méthode de SIRKO cherche a minimisesdmme des carrés de ces résidus

pour la totalité des points expérimentaux a tolge$ongueurs d’onde.

S=X5 :ZlZiTﬁi (19)
Cette méthode de calcul ne nécessite pas d'inteovenintermédiaires et aboutit
rapidement aux meilleures valeurs des parametrastefois une bonne connaissance des
valeurs approchées d@spermet une accélération notable du traitementenigeuvre par

cette méthode.

d) Ecart quadratique moyenc< :

Pour chaque modéle étudié, pour chaque jeu de asuesf; affinées selon la
méthode de SIRKO, pour chaque longueur d’ondetefprétation numérique conduit aux
meilleures valeurs des coefficients d’extinctigr la valeur minimale 8 de la somme des

carrés des écarts relatifseb a I'écart-types; pour un ensemble de N points expérimentaux.

of = (20)

«n» étant le nombre des constantes apparéétesninées. Nous calculons ensuite I'écart

guadratique moyen & > sur I'ensemble des mesures effectuées a L lamgutonde.

2
Y1 of

2
<g> =
L

(21)
Cet écart quadratique moyen permet de définir Ecipion avec laquelle est interprété

I'ensemble des N x L mesures.

Pour interpréter un ensemble de mesures corresporadadeux domaines de
longueurs d’'onde, par exemple I'UV- Visible et leoghe infrarouge, nous utilisons une
moyenne pondérée «>;. Si Ly et L, correspondent au nombre de longueur d’'onde,>
et <o >, aux écarts quadratiques moyens pour un ensemiesdgres dans I'UV-Visible et
le proche IR respectivemenic<; s’écrit :

Ly <0>% 4L, <0 >3

2
< > = 22
0 ~t Ly + Ly (22)




7.7.0rganigramme — programme de calcul

Le traitement numérique des données spectrophotigues est effectué sur un

ordinateur par le programme SIRKO.

Nous avons reproduit sur la figure 1.1 la struetur programme d’affinement de
constantes d’équilibre et des coefficients d’extorc spécifiques des espéces qui peuvent
caractériser le systeme physicochimique considére.

Apres introduction des valeurs expérimentales deelasité optique, le programme
calcule des valeurs approchées des constantebatjiuie en optimisant les valeurs dgsa
toutes les longueurs d’onde pour aboutir finalenaemt meilleures valeurs.

Tous les sous-programmes sont constitués par des inldépendants auxquels il est

fait dans les trois programmes principaux : APRO®IARQ ET FINALE.

PROGRAMMES PRINCIPAUX

APROCH : Recherche des valeurs approchéespdear la méthode des moindres

carres.
MARQ : Affinement de§; par la méthode de SIRKO.

FINAL : Etablissement des tableaux de valeurseflea toutes les longueurs d’onde
permettant de reproduire les spectres électronioagduels, des valeurs
de o; conduisant aux courbes de formation et éventueltndes écarts

relatifs (en %) entre les densités optiques exprtaies et recalculées.

SOUS-PROGRAMMES

SPLLSQ : sous programme de transfert de variai#esssaires pour I'utilisation de

LLSQ.
LLSQ . calcul de moindres carrés linéaires.
FCI : calcul des valeurs de c.

ZXSSQ : recherche du minimum de la somme des <ateé N fonctions a n
variables (N= nombre des paramétres). Les fonctammg des résidus

définis par la relation (18).

FMARQ : sous programme de calcul et de transfest variables nécessaires pour
I'utilisation de ZXSSQ.



DONNEE : sous-programme permettant de créeacitéer des données
expérimentales ( concentrations, densités optigQes...

Nous avons également utilisé deux autres progesrauxiliaires :

ALPHA  : permet de calculer pour un ensemblealeurs de, les degrés de
formation des différents coaxas de rang |
VALLEE : permet de calculer les valeurs de la tomt S au voisinage de son
minimum en fonction de deux des j paramefiest d’établir le domaine
de dispersion de deux des constantes de stafjilitéoit par la surface
réelle (Vallée 1) soit par une ellipse (Vallée 2nd le cadre de

I'approximation de la fonction S a une paraboldddevoisinage de son
minimum.
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Figure a: organigramme correspondant a la méthode delasitisée.




7.8.Intervalles d’incertitude des parametres affinés

a) Choix des domainede longueurs d’'onde

La méthode de calcul utilisée dans ce travail astaun point dans le laboratoire de
chimie en France [9] permet de trouver rapidement pin tres rand nombre de mesures (
N =25, L =50)le minimumgle la fonction S , somme de tous lgs($ est défini par la
relation (19)).

L'affinement desp; est effectué en genéral sur la totalité du doediabsorption défini par
L, nombre total de longueurs d’onde significative®st-a-dire celles ou les variations
d’absorption indiquent des degrés de formation éppbles de chacun des chlorocomplexes.
Si <o > est I'écart quadratique moyen correspondan & 8 > est celui obtenu en utilisant
L longueurs d’ondes :

_ 219}

2
SO0> == (23)

Le domaine de dispersion des constarffgscorrespondant pour des mesures

spectrophotométriques a un intervalle de confian®8%, est limité par I'inéquation :
Sin<S + 4<0>% (24)
L’écart quadratique moyen correspondans, > ,,, S'écrit dans ces conditions :

N—n+4
N—n

<6>im=<06>%. (25)
La connaissance de l'intervalle d’incertitude ses parametre devrait permettre
également de se faire une idée de la validiteatdrié de grandeur d@spar confrontation du

résultat numérique et de I'incertitude expérimental

Selon BYE et al [66], la fonction S est assimiléevaisinage de son minimunmy &
un paraboloide a n dimensions, n correspondantombre de parametres optimisés. Dans

cette approximation et sipoSst bien déterminé, les valeurs numériques desvaites



d’incertitude sont toujours satisfaisantes et caseiu a des écarts sur Igdres faibles. Dans
certains cas, le calcul est valable et la coin@deamntre la surface approchée est bonne ; mais
dans la plupart des cas, surtout dans l'intergcétamulti-longueur d’onde de mesures
spectrophotmetriques, le calcul peut conduire arégsltats numeériques trés favorables mais
qui n’ont aucune signification réelle ; nous ilkasts cette particularité en étudiant la surface
réelle(SR) correspondant a; & et la surface approchée (E) approximée au voisidagson
minimum par un paraboloide. Dans ce dernier cadomeaine de dispersion des paraméjes

et Bj+1 se traduit par une ellipse. Le domaine de disperdies constantes est établi sur la
figure 1.2 selon <o > , qui correspond a une ellipse homothétique a célfmié par Hin.

Pour un modele [1, 2, 3, 4], les intervalles d’mitede correspondant a (E) sont calculés dans
les plans @1,B2) et (Bs,Pa) .

Les résultats numériques représentés sur la (efigur correspondent aux domaines
d’incertitude desp; affinés pour 'ensemble des mesures d’absorptiors da visible pour le
systeme Co(ll)- Li(CI@ , CI) 1M dans le DMF[9]. Pour les calculs effectuéssdis plans
(B1,B2) et B3 Pa), en calculant la surface réelle (SR) par appboatie la relation (25), les
limites supérieures de; sont plus larges que les écarts définis par lapration du

paraboloide(E) :

(SR) )(E
0,5< 10°p; < 4,1 05 10°By < 1,9
0,4< 107, < 3,4 08 107 B, < 2,7
0,3< 10B3<4,5 04 10¥9p;< 1,8
1,0< 10 B, <121 15 10 B, < 4,9

Remarquons encore que les intervalles d’incertisudg; et B, sont établis en prenant pour
Bs et B4 les valeurs obtenues pour le minimum de S. encbhet a optimiser pour chaque
couple f1, B2 ) les valeurs d@s etPs, la surface réelle limitée parc< i, est beaucoup plus

vaste que (E).
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a) Etude préliminaire :

> Avec l'ion chlorure:

+ Dans l'eau
- Les bandes d’absorption pour les complexes de Co(lbctaédriques et

tétraédriques ont été caractérisées dans le s@lidet dans les solutions aqueuses
[67]. Nous avons enregistré les spectres de la solutioeuse de C8 pour différentes
concentrations : ItM, 10°M et 10°M [figure (I1.1)], nous constatons que Co®)s"
octaédriqgue de symétrie,Qprésente dans le Vis une large bande d’absorpti@c un
maximum a 520 nm qui correspond a la transitiéh@(F) — 4Tlg(P) ] et une autre bande
a 630 nm qui correspond a la transitioAiT{g(F) — 4Azg(F) ][9], avec une faible intensité.
Nous avons choisi comme concentration du métal ppoguite des mesures dans le Vis

[Co*?] = 10°M, qui respecte au mieux la loi d’absorption de Besmbert.

- Les mesures d’absorption des solutions aqueus€s$ de concentration 1M
et 2M [figure (I1.2)] ont montré que l'absorptionaximale est presque la méme (aux
environs de 460 nm) et de tres faible intensit®30 Pour cela nous avons choisi de

travailler avec la concentration [CE1M.

- Dans un premier temps, nous avons réalisé lesrréianges en gardant la méme
concentration en C( [CI] = 1M ) et en variant la concentration de*€oLes spectres
correspondants [figure (I1.3)], montrent des bandesnaximum a 520 nm. Ces spectres
ont presque les mémes allures que ceux de la figudd. Le petit changement de
lintensité d’absorption dans le deuxiéme spectee ld figure (I1.3) est attribué a
l'augmentation de la concentration de'€010°M dans la figure (11.1) et 5.19M dans la
figure (11.3).

En plus de I'absence du changement de coudares addition des ions chlorure, ces
spectres montrent bien qu’on a pas eu de formalorchlorocomplexes dans les solutions
méme avec une concentration de 1M. Cela revierg gue le LiCl a une tres grande
solubilité dans I'eau, ainsi la formation de chlmmplexes exigera une forte concentration
en CI.



+ Dans le méthanal

1. Dans UV :
La figure (l1l.4) montre les spectres expérimentdes 5 solutions méthanoliques des

différentes concentrations en cobalt(ll): [€o= 2.10*M ; 2.10%; 2.10%; 5.10° et 5.10" M.
Nous avons remarqué que pour [&& 2.10% M, I'absorption est trés faible, alors que pour
[Co™] = 2.10%; 5.10° et 5.10' M elle est trés élevée, et sort du domaine d’appibia de la
loi de Beer Lambert, la meilleure concentration mpeffiectuer les mesures est 2°1fol/L.

Le spectre de cette solution montre que Co(sGlvprésente un maximum & 205 nm

d’intensité moyenne (1,05) et une autre bande éerir225 nm.

2. Dansle Vis:
Les spectres enregistrés des essdimaires des solutions méthanoliques d&*Co

[ figure (I1.5) ] de concentrations [C§ = 2.10*; 2.10°; 2.10°; 5.10° et 5.10'M
montrent que pour [C = 2.10* M, le spectre n’apparait pas sur la figure, 'apgion
est absente & cause de la trés faible concentr&mm [Cd? = 5.10" M I'absorption est
trés élevée. Nous avons ainsi choisi une concéree I'ordre de 18M pour la suite des
mesures dans le Vis.

3. DanslePIR:

Les spectres enregistrés des 5 solutions de cihppftgure(ll.6) ] de concentrations
[Co™] = 2.10*; 2.10°; 2.10%; 5.10%et 5.10' M, montrent que poufCo*?] de I'ordre de 1M et
10°M, I'absorption dans le PIR est absente. Pour{lco 10*M, I'absorption est trés élevée.
Pour cela nous avons choisi une concentrationodert de 18 M. le spectre correspondant &
cette derniére montre que Co(sgl%)présente une bande large centrée vers 1300 nmi et q
traduit la transition fT1(F) — “Tog(F)][14].

La figure (I1.7) présente les spectres expérimentis trois mélanges Co- CI en
utilisant différentes concentrations de*€cet CI (1/ [Co™] = 5.10°M et [CI] = 0,2 M ;
2/[C0™ =5.10°Met[CI[]=1,8 M ; 3/[Cd% =4.10'M ;[CI]=0,4 M).

Ces mélanges nous ont permis d’assurer |'existdiatesorption de chlorocomplexes
dans le PIR et de confirmer la concentration coakin a choisir pour effectuer la série

finale.



> Avec I'ion bromure:

A fin d’étudier l'effet de ligand sur la complexati du cobalt(ll), nous avons
effectué des essais préliminaires en utilisantlBy sous forme desel de KBr. La structure
de Cd? dans les solutions de CoGit CoBp est étudiée par plusieurs auteurs utilisant la
technique de diffraction de RX [68-71], Wallace-K§T2] ont permis de révéler 4 types de
complexes de bromure de Co dans le TMP

Les spectres d’absorption des solutions métharedigge KBr [ figure (11.8)] de
concentration en bromure [Be 0,025 M et 0,05 M, nous ont montré que [Besente une
bande centrée vers 210 nm et d’absorption fortenietense méme avec les faibles
concentrations utilisées dans la région de I'UV.n®de Vis, nous n'avons pas obtenu
d’absorption pour les deux concentrations de Br

Nous n'avons pas pu augmenter la concentrationiates bromure a cause de la

faible solubilité de KBr dans le méthanol.

Nous avons obtenu les spectres des solutions d&-CBr [ figure (11.9) ] pour

différentes concentrations en Get Br : (1/ [Br]=0,0125 M et [C&]= 2,5.10°M ;

2/ [Br]= 0,025 M et [C?|= 2,5.10°M ; 3/ [Br]= 0,005 M et [C&]= 10°M ;

4/ [Br]= 0,0375 M et [CH]= 2,5.10° M). Cette figure nous que les spectres sont
inexploitables dans I'UV et explique bien la granohstabilité du bromure et de ses
complexes avec le cobalt (II).

Les spectres des quatre dernieres solutions dafis [digure (11.10) ], montrent que
pour les deux solutions: ( [Br= 0,0125 M avec [C8] = 2,5.10° M et [Br] = 0,025M avec
[Co*¥ = 2,5.10°M ), nous n’avons pas obtenu d’absorption a caede faible concentration
limitée par la loi de Beer Lambert pour les ions'‘Cet par la solubilité pour les ions Br
Pour les deux autres solutiongB¢]= 0,005M avec [CH]= 10°M et [Br]= 0,0375 M avec
[Co™= 2,5.10° M)les spectres présentent une bande large cergrée&25 nm, accompagnée
d’'une bande de tres faible intensité vers 640 —rG70 Ces spectres ressemblent a ceux du
Co*libre présentés dans la figure (11.5). Cela nousnee de dire que nous n’avons pas eu de

complexation.
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Figure (11.1) : Spectres d’absorption des solutions d&’@o milieu aqueux dans le
Vis. lceule = 1cm. La référence est I'eau.
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Fig 11.2: spectres d’absorption de @n un milieu aqueux dans le Vigsile = 1cm.

La référence est I'eau.
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Figure (I1.3) : Spectres d’absorption des solutions™CoLiCl en un milieu aqueux dans le
Vis. [CI] = 1M. leeyue= 1 cm. [C7 : 1/10°M ; 2/ 5.10° M et 3/ 10" M. La référence est

I'eau.
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Figure (11.4) : Spectres d’absorption des solutions dé’@a milieu méthanoliqudans I'UV.
Leenwe = 1cm. [C67: 1/ 2.10° M ; 2/ 2.10° M ; 3/ 2.10° M ; 4/ 5.10° M ; 5/ 5.10' M. La

référence est le méthanol.
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Figure (11.5) : Spectres d’absorption des solutions dé’@m milieu méthanoliquadans le
Vis. Leene= 1cm. [C37] : 1/ 2.10°M ; 2/ 2.10° M ; 3/ 5.10° M ; 4/ 5.10'M. La référence est

le méthanol.
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Figure (11.6) : Spectres d’absorption des solutions dé“@m milieu méthanoliquedans le

Proche IR. Lkeye= 1cm. La référence est le méthanol.
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Figure (I1.7) : Spectres d’absorption des solutions dé°G&iCl en milieu méthanolique dans
le PIR. Leiue= 1 cm. La référence est le MeOH. 1/ @& 5.10°M ; [CI]= 0,2 M.

2/ [(H=5.10°M ;[CI]=1,8 M.

3/ [GH=4.10'M ;[CI1=0,4 M.
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Figure (11.8): Spectres d'absorption des solutions de KBr en milieéthanolique dans
'UV. [Br] :1/0,025 M et 2/ 0,05 Mdiue= 1 M. La référence est le MeOH.
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Figure (11.9): Spectres d'absorption des solutions dé?GkBr en milieu méthanolique des
Dans I'UV. Legue=1 cm. La référence est MeOH. 1/ 1B0,0125M et [C&]= 2,5.10°M ;
2/ [Br] = 0,025M et [C&]= 2,5.10°M ; 3/ [Br]= 0,005M et [C6%= 10°M ; 4/ [Br]= 0,0375M
et [C0? = 2,5.10°M.
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Figure (11.10): Spectres d’absorption des solutions dé’GdKBr en milieu méthanolique
dans le Vis. &iue=lcm. La référence est le MeOH. 1/[Br0,006M et [C&]= 10°M.
2/ [Br]=0,0375M et [CH]= 2,5.10°M.



b) Etude cinétigue

Cette étude nous a permis de déterminer la s&lbiéis ions C3, CI ainsi que de leurs

mélanges dans le solvant, en fonction du temps.

1. Le Cobalt (I1) :

+ Dans l'eau

L’étude de I'absorption de la solution aqueuse d¥?C0'M dans le temps
[ figure (11.11) ] a montré que les spectres onistda méme allure avec un maximum
d’absorption a (0,49 - 0,50) a la méme longueund&510 nm. Le spectre de cette solution
apres 24h montre la méme bande mais avec une dionind’intensité 0,38. Ces résultats
nous permettent de dire que le cobalt est assktestians I'eau apres plus de 5h. La
différence dans le dernier spectre peut étre a@glsoit a une faible instabilité de Cobalt(ll)
dans l'eau aprés 24h, soit a l'effet de dégradatpmtochimique lors de plusieurs

transvasions au cours des mesures.

+ Dans le méthanal

L’étude de I'absorption de la solution méthanoligiee C3 10'M dans le temps
[figure(ll.12)] a montré que tous les spectreslents maximums a la méme longueur d’onde
(526 nm-527 nm). Ce qui change c’est l'intensitgébgdorption, qui a la plus petite valeupa t
et qui augmente jusqu’'a 1,008sgbur diminuer en suite jusqu’a 0,943;altes valeurs des

absorptions maximales sont données dans le tabigaant :

Temps &= 0 min t=15min | $=30min | §=1h | t=2h | t=3h | t&=4h :30| t;= 24h
Abs
max 0,940 0,941 0,959 0,968 | 0,970 | 1,008 | 0,959 0,943

On remarque que la différence d’absorption estfaiédée est que les spectres gardent
pratiqguement la méme allure, ce qui nous permelirdeque I'ion C&? est stable dans le

méthanol.



2. Les Chlorure:

+ Dansl'eau:

Les spectres de la solution de chlorure][€l12 M dans l'eau [ figure ( 11.13) ] au
cours du temps montrent que le chlorure a une ptisorrés faible. Ces spectres ont presque
la méme allure avec une petite différence d’inténsallant de 0,03 pour le maximum a
t = 0 min jusqu’a 0,049 at =5 h. Nous avons remargu’apres 24 h le spectre d’absorption
a disparu ( les absorbances sont négatives). @els montre que le chlorure est
moyennement stable dans I'eau pour une certainedaéet cours du temps ( plus de trois
heures ) il ya un changement important. En gén&rathlorure est moins stable que l'ion

Co"%dans le milieu aqueux.

+ Dans le méthanol :

L’étude de l'absorption de la solution de M dans le méthanol au cours du
temps [figure(1l.14)] montre que les spectres @enird maximums pour une longueur d’onde
qui varie entre 656 nm et 670 nm. L’intensité d@psion augmente de 0,029 pogljusqu’a
0,0669 ad et diminue en suite jusqu’a 0,009;altes valeurs des absorptions maximales ainsi
gue leurs longueurs d’onde sont données danslEatabuivant :

Temps &E=O0min | £ =15min | $=30min | t=1h | t=2h | t=3h | t&=4h :30| t;= 24h
Abs max 0,0295 0,0535 | 0,0540 0,0596 0,0625| 0,0669| 0,044 0,009
A(nm) 656 nm | 662nm 663 nm | 670nm 668nm| 665nm| 669nm | 667nm

On remarque que les absorptions maximales nereliffé pas d’'une maniere tres
remarquable et que les longueurs d’onde des magntatans un intervalle étroit. Cela nous
permet de dire que I'ion Cést stable dans le méthanol, mais moins stabl¢iqneCo™.

3. Mélange de Cé% et CI :

L’étude d’absorption d’'une solution de €@.10°M + CI' 0,5 M dans le méthanaiu cours
du temps [figure (1.15)] montre que tous les spEctont leurs maximums a la méme

longueur d'onde (675 nm). Les intensités des mawisighangent au cours du temps dans le



méme meélange allant de 0,6564 a 0,8210. Les valgessabsorptions maximales sont

données dans le tableau suivant :

Temps FOmin | §=15min | +=30min | §=1h | t=2h | t=3h | t==4h :30| t;= 24h

Abs max 0,7734 0,6986 | 0,8083 0,8178 0,6584| 0,7557| 0,8210 | 0,6564

On remarque que les spectres gardemtélme allure que celle du mélangey.ad.a
différence d’absorption est remarquable mais e#strpas tres importante. Cela nous permet
de dire que le mélange, on sous-entend le compleneles complexes) formé(s), est

pratiguement stable dans le méthanol.

Dans I'étude cinétique des trois cas de solutioasgqulents, selon la relation de Beer
Lambert A= €.1.C) et puisque les dimensions des cuves sont compstaatitle coefficient
d’extinction molaire est constant pour la méme tsohy le petit changement dans l'intensité
d’absorption peut étre attribué aux faibles vaoiagi des concentrations, vu que le méthanol
est un peu volatile a I'air ambiant, le fait destar les solutions dans les cuves 24h et leur
transvasions pendant les mesures, les concensaties solutions changent Iégérement en
perdant une quantité du solvant, bien que faitdésrelle influe sur 'absorption puisqu’on

travaille avec des concentrations moyennementdsiel avec des petits volumes.
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Figure(ll.11) : Spectres d’absorption d’une solution de”Gan milieu aqueux pendant 24h
dans le Vis.due=1cm. La référence est I'eau.
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Figure(ll.12) : Spectres d’absorption d’une solution de"Gen milieu méthanolique pendant
24h dans le Vis. [CG] = 10™M. La référence est le MeOH. 1/aprés 3h.
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Figure(11.13): Spectres d’absorption d’'une solution dé & milieu aqueux pendant
24h. [CI] = 2M. leenuie=1 cm. La référence est I'eau.
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Figure(ll.14) : Spectres d’absorption d’une solution dé €1 milieu méthanolique dans le
Vis. [CIT = 1M. La référence est le MeOH. 1/0 min ; 2/181m3/30 min ; 4/1h ; 5/2h;
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Figure(l.15) : Spectres d'absorption d’une solution de *Te- LiCl en milieu
méthanolique dans le Vis. [Ep= 2.10° M. [CI']= 0,5 M. La référence est le MeOH.
1/0 min ; 2/15min ; 3/30min ; 4/1h ; 5/2h ; 6/3W4h: 30min ; 8/24h.

Pour mieux expliquer I'évolution cinétique, noagons tracé les courbes des
valeurs d’absorbance en fonction du temps a diftéselongueurs d’onde pour trois solutions

( Co', CI et Cd?+ CI') dans le méthanol.

1. Le cobalt:

La figure (I11.16) page (87) nous montre les courbé&gbsorption d’'une solution
méthanolique de C6 10" M en fonction du temps A = (), & différentes loegrs d’onde
A 1400 ;530 ; 650 et 750 nm.

Pouri = 400 nm, on remarque bien que la valeur de I'gfigm augmente de 52%
aprées 60 min et de 73% apres 120 min et dépasseOE% apres 180 min. I'absorption
diminue en suite et se stabilise apres 24h.



Pour L =530 nm, la variation de I'absorption ne dépasse 390 pour les 120 min et
arrive a 7% aprés 180 min et se stabilise en renenda valeur initiale (t= 0 min) apres 24h.
C’est la longueur d’onde du maximum d’absorptionmple Cd2.

Pouri = 650 nm, la valeur maximale de variation d’absorpest de 20% apres 180

min et diminue en suite pour revenir a I'absorpiiatiale a t =0 min.

Pouri = 750 nm, 'augmentation d’absorption est de 66%es 120 min, dépasse

nettement les 100% apres 180 min, diminue en apites 270 min et se stabilise jusqu'a 24h.

On peut dire que pour I'ensemble des longueursd#ochoisies le maximum de
variation d’absorption est atteint aprés 3 heutdesic le C4® montre une certaine instabilité
dans cette gamme de temps mais il se stabiliseterfapres 270 min allant & 24h). C’est vrai
gue pourcentage d’absorption est parfois trés graags vu qu'on parle de trés faibles
absorptions (de l'ordre de TP cette augmentation reste acceptable et n'inflas pur
'absorption des bandes significatives et c’esfje®n a eu effectivement avec la bande a 530
nm ou la variation n'a pas dépassé 7%. Cela nousetele dire que le Coest stable dans le
méthanol ce qui confirme les résultats des speetxegrimentaux enregistrés dans I'étude
cinétique [ figure (11.12) ] page (81).

2. Le chlorure:

La figure (11.17) page (88), présente les courbbabgbrption en fonction du temps
A=f(t) d’une solution méthanolique de @M a différentes longueurs d’onéle= 400 ; 500
et 650 nm.

Pouri = 400 nm on remargque une augmentation d’absorgtiovaleur double aprés
seulement 15 min puis elle diminue et augmentedeuxieme fois avec un rapport de 2,14
apres 180 min puis revient a la valeur principdleatinue sa diminution méme apres les

24h, pour atteindre des valeurs d’absorption négsti

Pourk =500 nm on a presque les mémes variations prétgdamec un rapport de

1,93 aprés 180 min. on remarque en suite une chafbsorption a des valeurs négatives.

Pour =600 nm, on a un rapport de variation maximum égaJ18 apres 180 min

suivie d’'une chute d’absorption avec un rappordidenution de 3,86 apres 24h.



Ces courbes nous montrent que le chlorure est meyeent stable dans le méthanol
et il présente une instabilité importante par rap@m cobalt (ll) ; ce qui confirme les
résultats des spectres enregistrés de I'étudaaquméte CI[ figure (11.14)] page (83).

3. Le mélange CG- CI';

La figure (11.18) page (89), montre les courbeslalerariation de I'absorption en

fonction du temps A = f(t) d’'un mélange de' en Cd? et de 1M en Cldans le méthanol.

On remarque bien que ces courbes gardent pratiqudanenéme allure pour toutes
les longueurs d’onde choisies la différence étansd’intensité d’absorption correspondant a
la longueur d’onde ou l'absorption maximale est & @ m (bande caractéristique du
complexe(s) formé(s) ) et aux changement de corat@rt par effet de volatilité de solvant et
de dégradation photochimique.

Pour la bande & 680 nm, I'absorption varie dansntervalle de 0,15 pour une
absorption maximale de 0,8201. Cela nous montrelgughlorocomplexe(s) de cobalt(ll)

n’est pas assez stable dans le méthanol.



Tableau (I1.11): Valeurs des absorbances de la solution de Cobjadtn(fonction du temps a
différentes longueurs d’onde.
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Figure (11.16) : Absorption de la solution méthanolique de cob&)tdih fonction du
temps aux longueurs d’ondg ( 400 ; 530 ; 650 et 750 nm. A = f(t).



Tableau (11.12) : Valeurs des absorbances de la solution de chlerufenction du temps a
différentes longueurs d’onde.
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Figure (11.17): Absorption de la solution méthanolique de chlor{@€) en fonction
du temps aux longueurs d’ondg (400 ; 530 et 600 nm. A = f(t)




Tableau (11.13): Valeurs des absorbances de la solution de mélaode-CI en fonction du
temps a différentes longueurs d’onde.

=0 t,=15 t3= 30 t;= 60 ts= 120 | ts=180 | t;=270 | tg=1440
400 0,0379 0,0384 0,1007 0,078 0,0312 0,028 0,0153 0,0032
530 0,2868 0,2874 0,3439 0,3256 0,2753 0,2792 0,271 0,2582
600 0,4358 0,4008 0,4818 0,4755 0,3725 0,4218 0,4486 0,362
680 0,7622 0,688 0,797 0,8066 0,6477 0,7434 0,8071 0,6456
800 0,0257 0,0272 0,0799 0,0688 0,0176 0,0127 0,0079 0,0036
N/ T ——
\— £ =
0,7 / —~—
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Figure (11.18) : Absorption de la solution méthanolique de*te CI en fonction du temps
aux longueurs d’'onde.) : 400 ; 530 ; 650 et 750 nm. A = f(t).



c) Séries finales

+ Dans l'eau

Les spectres expérimentaux des mélanges de-0OBI de différentes concentrations
en métal et en ligand sont donnés dans la [figlir£d]] page (94). lls montrent que pour
toutes les concentrations en métal et en ligardil&adu spectre est la méme que pour celle
du métal seul dans le solvant, montrant ainsi Eabe de chlorocomplexes dans l'eau. Le
méme résultat est remarqué avec le Mn [73].

Du fait de la solubilité importante de LiCl daleau, on a remarqué que
I'absorption est trés faible dans le milieu aqueetxgu’il nous faut une grande quantité de

LiCl pour avoir une absorption significative derfation de complexe.

+ Dans le méthanol :

Les mesures expérimentales on été effectdées un large domaine (UV-Vis-

Proche IR) avec les concentrations suivantes :

[Co? = 2.10°M ; 0,01M< [CI]< 1M dans'UV;
[Co? = 2.10°M ; 0,AM< [CIT< 1M  dans le Vis;
[C0? = 5.10°M ; 0,05M< [ClI]< 1,8M dans le PIR.

Dans ces conditions la formation de complexes pallaires est négligeable, et
seule la formation de complexes monomoléculairssgrvisagée et prise en considération
pendant les calculs mathématiques.

Les réactions de formation de complexes divalemesc les halogénes, ont été
étudiées dans le DMF [18-20, 75,76] et dans le N®IH, dans leur mélange [6] dans le
DMSO et CP [9].Les études faites sur le Cu(ll) amintré la présence de 4 complexes
mononucléaires sauf pour le DMSO et DMF ou le dicddomplexe est absent ainsi ils ont
établi la relation avec la constante diélectriquesdivant[49, 55] le méme travail est fait pour
le Ni(ll) dans DMF, DMSO et PC [78]. Gutmann et[&i5] ont fait une étude quantitative
des complexes de Co(ll), Ni(ll) et Cu(ll) dans diffnts solvants. Une étude
cristallographique et spectroscopique des halogenmplexes de Co(ll) montre que la
structure de CoGheut étre soit octaédrique soit tétraédrique [&]cbnstante de stabilité des
chlorocomplexes de cobalt (I) avec triphénylphasphdans le butanol, DMF et AN, est

déterminée par Djekic et al [79]. Hirose [@]donné une approche pour détermigjeen



combinant les méthodes spectroscopiques et ditraties R-X sont aussi utilisés pour la
caractérisation des complexes de Co(ll) [81]. lésultats de chlorocomplexes de Co(ll) dans
I'éthanol et le propan-2-ol [82], avec les basessdeiff dans différents solvants [83] sont
aussi donnés Avec les thiocyanate Mustayeen Kha @4] ont prouvé la présence de 2
complexes, Silber et Murguia [85] ont reporté lagance de 4 complexes dans I'eau et dans
le méthanol, Ishiguro et Ozutsumi I'ont fait daesDMF [86]. Cependant, Bjerrum [87] et
Waki et Miazaki [88] étaient capable de détermiseulement un seul complexe dans les
solutions aqueuses et cela avec une faible inéenBans les solvants organiques les
constantes de stabilité ont une grande valeur [8d]études sont étendudsns les fontes des
sels inorganiques [89 ,90], dans I'acétamide fo@dy, dans le tétrahydrate de nitrate de Ca
[92] de tétrahydrate de nitrate de Ca-acétamide [93Hagts lesfontes des nitrates

d’ammonium — acétamide [94]

1) Dans 'UV:

Pour obtenir des absorbances qui vérifient la iBd&er Lamber on a utilisé une
concentration de 2.1 en Cd2 Les spectres des solutions de la série choisie &
meéthanol seul comme référence sont représentédalfigsre(11.20) page(102).

L'ion Co™ libre solvaté a un minimum & 205nm [95]. Nous reyoans que CG
libre présente un pic a 203 nm suivi par une baceetrée vers 220 nm L’addition
progressive de Cprovoque le déplacement bathochrome du pic ebdsmhde avec une
augmentation significative dans I'intensité d’alpgmm.

Dans le cas ou la référence utilisée est la solutle 2.10M en Cd? dans le
méthanol, les spectres sont donnés dans la fig2®(l L'addition des ions chlorure
provoque l'apparition d’'un pic a 203 nm. L’absdopt augmente significativement en
augmentant la concentration de 60 on remarque un effet bathochrome jusqu’a 207 nm
pour ce pic. Un maximum de faible intensité a 220 qui se déplace vers les grandes
longueurs d’onde impliquant la formation du premammplexe CoCl [95]. Pour une
concentration en Cégale a 0,4M, on distingue deux absorptions réanere vers 205 nm et
la deuxiéme avec un maximum a 235 nm indiquantraéation du 3™ complexe CoGl. Si
le nombre de coordination de I'ion métallique derdination 6 et 4 pour [CoClgt [CoCh]"
respectivement, est pris en considération, le nent& coordination diminue pendant la



réaction [CoCI] + 2CI — [CoCk]" et 4 molécules de solvant désolvatent simultanéme

I'ion métallique[6].

2) Dans le Visible

La figure (11.22) montre les spectres expérimentalne série de 12 solutions
méthanoliques du chlorure de cobalt(ll) dans le, \&gec ['utilisation du méthanol seul
comme référence. K. Fuijii et al ont trouvé que &%@t CoCl présentent des bandes faibles
vers 450-600nm typiques pour la coordination 6 adliC et CoCh. Tandis que CoGl et
CoCly? présentent une forte absorption vers 600-700nrgugppour la coordination 4 [6].
Eleni K. Efthimiadou [96] et al ont trouvé une bari565nmg = 50M* cm) attribuée a la
transition d-d est trouvée comme prévue pour lespbexes de CS octaédriques distordus &
haut spin [97] et pour une série de complexes deotpne de C& octaédrique distordus a
haut spin [98-102],Une autre bande est observég0anm ¢ = 160 M'cm™) assignée au
transfert de charge-& M [100-102]. Selon Jelena Savovic et al, lauton initiale de
chlorure de Co(ll) présente un maximum a 545nmetiaflexion a 640 nm.

En ce qui nous concerne nous remarquons que & sodvaté ou non complexé
présente un maximum a 526 nm d’'une absorptiondaibmoyenne, caractéristique de la
structure octaédrique de €o (Co(solv)gz) et correspondant a la transition électronique
[4Tlg F) — 4Tlg (P)][103]. Ce pic est accompagné par une bandg lde faible intensité
entre 620 nm et 720 nm. L'addition de faibles gitéstdes ions chlorure provoque un |éger
déplacement bathochrome de la bande dé& Golvaté non complexé avec une légére
augmentation d’absorption. Ces changements indigleeformation du premier chloro-
complexe.

L’addition des ions chlorurgrovoque le changement de couleur du rose verdldu qui
s’intensifie progressivement avec l'augmentation ldeconcentration de CIlPour des
concentrations en Cl 0,1mol/L< [CI] < 0,7mol/L, on remarque bien deux bandes
d’absorption, 'une centrée a 600 nm et l'autres tilrge a 674 nm indiquant la présence de
deux chloro-complexes : le mono [CoC#t le di-chloro-complexe[Cogll Il est claire que
cette derniere bande entre 620nm et 720 nm englobechevauchement de deux
absorptions(ou plus) Apres une étude quantitatives@ution, plusieurs auteurs tels que
Katzin[104], Fine[105] et Cotton[14], ont réveélé flarmation de 2 complexes en solution

d’'une géométrie tétraédriques avec lI'absence dactdorocobaltate. A partir d’'un rapport



(ligand/métal) de 35 c.a.d. d’'une concentrationGfn égale a 0,7 mol/L, on distingue
clairement trois bandes d’absorption, un max am@Qg a 627 nm et le troisieme a 674 nm.
Cela indique la présence de 3 chloro-complexesotutien [CoCI[ ; [CoCh] et [CoCh]".
Selon wendling and Benali- Baitich[106], [Ca[c] est formé mais il ne dépasse pas 2,5%
méme dans des solutions concentrées.

Les complexes en question, sont le produit alerélaction de complexation
successive de lion central Coavec le ligand ClI On peut exprimer ces réactions par
I'équilibre suivant:

Co”+jCI — CocC|"?

Les spectres expérimentaux des solutions mélijaes du chlorure de cobalt(ll)
dans le Vis, avec I'utilisation du méthanol +*€8.10°M comme référence sont représentés
dans la figure (11.23) page (105). L'utilisation ¢ solution méthanolique de Calans la
référenceet de la méme concentration que celle contenue l@an2 solutions de la série
choisie, traduit I'absence de la bande d’'absorptiaractéristique du cobalt solvaté non
complexé a 526 nm. Pour la région entre 560 nnR6trim, les spectres suivent la méme
evolution que celle des spectres précédents figuiae(11.22).les maximums vers 590 nm et
675 nm indiquent la présence dil'&omplexe [CoGl [95].

Par conséquent, les résultats spectrophotimmés de la complexation en milieu
méthanolique dans le Vis, révélent la formationcessive de trois chloro-complexes :
[COCI]" ; [CoCL] et [CoCk]". Par contre Zeltman [107] et Bjerrum [108], oapporté la
présence de 4 complexes [COCI[CoChL], [CoClg et [CoCk]? dans quelques solvants
dipolaires aprotiques ce qui explique leur absedaas les autres solvants[109], d'ou
limportance de I'étude de l'influence du solvandnd la complexation des métaux de
transitions.

Dans le PIR

La figure (l11.24) montre les spectres enregistrés dolutions méthanoliques des
mélanges C& — LiCl dans la région du proche IR on utilisantnigéthanol seul comme
référence, nous remarquons que Co(MeHrésente une large bande de faible intensité
entre 1200 nm et 1400 nm et un maximum a 1450 naddition de CI provoque un
changement du spectre avec un certain déplacenahbdhrome des maximums et une
augmentation de I'absorbance.

Dans le cas o0 nous avons utilisé le méthanol ¥ 6d.0°M comme référence

[figure (11.25)] , nous remarquons la disparitioesdspectres des trois premiéres solutions
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dans la référence et la faible concentration deg@il n'a pas influé sur I'absorption et par
suite pas de formation de complexes. Pour des atmatiens en Cl supérieures ou égales a
0,5 M ,nous remarquons l'augmentation de l'intensié la bande située entre 1280 nm et
1400 nm avec le déplacement bathochrome qu’ellsselbl’absence des points isobestiques
pour les solutions de faibles concentrations eme@t difficile I'interprétation a la présence
du premier et du deuxieme complexe a des concemtsabien déterminées. Néanmoins,

cette absence peut nous indiquer que le premieplexe CoCl est trés instable.
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Figure (I1.19) : Spectres d’absorption des solutions de™Gm milieu aqueux dans le Vis.
lcenue =1 cm La référence est I'eau. 1/ [Go= 10°M et [CI] = 10°M ; 2/ [Co? = 10°M
et [CI = 1M ; 3/ [Cd? = 5.10°M et [CI] = 5.10" M ; 4/ [Co™?] = 5.10°M et [CI] = O;
5/ [C0™ = 5.10°M + le reste [C]= 4M ; 6/ [CO?] = 5.10°M et [CI] = 1M ; 7/ [Cd? = 10™M
et [CI] = 10°M ; 8/ [Co™] = 10 M et [CI] = 0; 9/ [Cd?] = 10*M et [CI] = 1M.
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Figure (I1.19.a):Spectres d’absorption des solutions d&’GaiCl en milieu aqueux dans le Vis.
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Figure(11.19.b) : Spectres d’absorptictiune solution de C3 en milieu aqueux dans le Vis.
[C0™ = 10™M. [CI] = IM. leeuue= 1 cm. la référence est I'eau + [Go= 10'M.




Tableau (Il. 14): Absorptions des mélanges dans le méthanolldavis. [C0™? = 2.10°M, [CI]
varie de 0,1M al1M, la référence est le méthanol

L’'absorbance des mélanges

A | 0,1M 02M 0,3M 0,4M 0,5M 0,6M 0,7M | 0,75M | 0,8M | 0,85M | 0,9M 1M

400 | 0,0092 | 0,0056 | 0,0448 0,0226 | 0,0208 | 0,0223 | 0,0229 | 0,0458 | 0,0394 | 0,0107 | 0,0378 0,0280
410 | 0,0099 | 0,0060 | 0,0454 0,0229 | 0,0211 | 0,0225 | 0,0236 | 0,0460 | 0,0399 | 0,0110 | 0,0385 | 0,0282
420 | 0,0114 | 0,0075 | 0,0465 0,0246 | 0,0227 | 0,0237 | 0,0250 | 0,0477 | 0,0416 | 0,0124 | 0,0401 | 0,0291
430 | 0,0155 | 0,0120 | 0,0506 0,0296 | 0,0278 | 0,0286 | 0,0298 | 0,0523 | 0,0460 | 0,0173 | 0,0449 | 0,0337
440 | 0,0249 | 0,0218 | 0,0599 0,0397 | 0,0376 | 0,0385 | 0,0396 | 0,0618 | 0,0552 | 0,0269 | 0,0545 | 0,0433
450 | 0,0404 | 0,0387 | 0,0755 0,0570 | 0,0540 | 0,0550 | 0,0557 | 0,0762 | 0,0709 | 0,0421 | 0,0686 | 0,0576
460 | 0,0647 | 0,0646 | 0,0994 0,0831 | 0,0791 | 0,0795 | 0,0795 | 0,0979 | 0,0935 | 0,0632 | 0,0884 | 0,0766
470 | 0,0942 | 0,0971 | 0,1303 0,1166 | 0,1119 | 0,1125 | 0,1117 | 0,1293 | 0,1256 | 0,0939 | 0,1189 | 0,1061
480 | 0,1222 | 0,1282 | 0,1598 0,1490 | 0,1436 | 0,1444 | 0,1429 | 0,1602 | 0,1577 | 0,1247 | 0,1497 0,1363
490 | 0,1464 | 0,1552 | 0,1853 0,1766 | 0,708 | 0,719 | 0,1701 | 0,1870 | 0,1858 | 0,1524 | 0,1764 | 0,1626
500 | 0,1688 | 0,1802 | 0,2086 0,2029 | 0,1964 | 0,1982 | 0,1959 | 0,2126 | 0,2128 | 0,1797 | 0,2029 | 0,1891
510 0,1963 | 0,2117 | 0,2381 0,2356 | 0,2290 | 0,2313 | 0,2289 | 0,2457 | 0,2475 | 0,2135 | 0,2366 | 0,2230
520 | 0,2202 | 0,2391 | 0,2644 0,2647 | 0,2583 | 0,2619 | 0,2588 | 0,2776 | 0,2796 | 0,2451 | 0,2694 | 0,2551
530 | 0,2293 | 0,2505 | 0,2755 0,2769 | 0,2713 | 0,2762 | 0,2731 | 0,2947 | 0,2969 | 0,2631 | 0,2889 | 0,2741
540 0,2182 | 0,2390 | 0, 2665 | 0,2650 | 0,2610 | 0,2668 | 0,2639 | 0,2891 | 0,2891 | 0,2562 | 0,2854 | 0,2678
550 | 0,1914 | 0,2131 | 0,2432 0,2398 | 0,2392 | 0,2486 | 0,2467 | 0,2810 | 0,2779 | 0,2491 | 0,2843 | 0,2646
560 | 0,1561 | 0,1793 | 0,2134 0,2090 | 0,2142 | 0,2309 | 0,2328 | 0,2852 | 0,2775 | 0,2587 | 0,3045 | 0,2826
570 0,1213 | 0,1529 | 0,1909 0,1897 | 0,2078 | 0,2398 | 0,2495 | 0,3382 | 0,3266 | 0,3270 | 0,3926 | 0,3695
580 | 0,0935 | 0,1433 | 0,1846 0,1939 | 0,2329 | 0,2930 | 0,3162 | 0,4671 | 0,4502 | 0,4862 | 0,5837 | 0,5609
590 | 0,0759 | 0,1553 | 0,1988 0,2278 | 0,2955 | 0,3976 | 0,4414 | 0,6808 | 0,6618 | 0,7502 | 0,8890 | 0,8749
600 | 0,0618 | 0,1488 | 0,1924 0,2285 | 0,3061 | 0,4251 | 0,4801 | 0,7530 | 0,7397 | 0,8599 | 1,0062 | 1,0154
610 | 0,0519 | 0,1366 | 0,1791 0,2180 | 0,2995 | 0,4285 | 0,4951 | 0,7923 | 0,7910 | 0,9503 | 1,0921 | 1,1480
620 | 0,0516 | 0,1496 | 0,1922 0,2417 | 0,3390 | 0,4932 | 0,5759 | 0,9262 | 0,9348 | 1,1398 | 1,2960 | 1,3848
630 | 0,0553 | 0,1708 | 0,2141 0,2750 | 0,3892 | 0,5691 | 0,6655 | 1,0689 | 1,0809 | 1,3244 | 1,5024 | 1,6071
640 | 0,0600 | 0,1914 | 0,2348 0,3052 | 0,4307 | 0,6273 | 0,7289 | 1,1643 | 1,1741 | 1,4311 | 1,6300 | 1,7239
650 | 0,0638 | 0,2072 | 0,2510 0,3300 | 0,4671 | 0,6825 | 0,7929 | 1,2668 | 1,2803 | 1,5650 | 1,7824 | 1,8848
660 | 0,0661 | 0,2202 | 0,2632 0,3531 | 0,5057 | 0,7499 | 0,8799 | 1,4148 | 1,4442 | 1,7911 | 2,0238 | 2,1772
670 | 0,0686 | 0,2333 | 0,2759 0,3724 | 0,5325 | 0,7887 | 0,9217 | 1,4763 | 1,5072 | 1,8618 | 2,1101 2,2580
680 | 0,0663 | 0,2312 | 0,2722 0,3691 | 0,5292 | 0,7856 | 0,9185 | 1,4707 | 1,5039 | 1,8571 | 2,1082 | 2,2523
690 | 0,0546 | 0,1935 | 0,2323 0,3154 | 0,4568 | 0,6876 | 0,8117 | 1,3115 | 1,3536 | 1,6888 | 1,9083 | 2,0722
700 | 0,0366 | 0,1246 | 0,1615 0,2112 | 0,3068 | 0,4670 | 0,5554 | 0,9153 | 0,9447 | 1,1847 | 1,3428 | 1,4767
710 | 0,0210 | 0,0605 | 0,0962 0,1100 | 0,1559 | 0,2355 | 0,2782 | 0,4677 | 0,4782 | 0,5856 | 0,6816 | 0,7401
720 | 0,0123 | 0,0249 | 0,0592 0,0529 | 0,0698 | 0,1003 | 0,1158 | 0,1998 | 0,1982 | 0,2222 | 0,2766 | 0,2884
730 | 0,0084 | 0,0102 | 0,0441 0,0295 | 0,0348 | 0,0448 | 0,0495 | 0,0886 | 0,0828 | 0,0720 | 0,1060 | 0,1004
740 | 0,0069 | 0,0049 | 0,0388 0,0212 | 0,0228 | 0,0260 | 0,0279 | 0,0517 | 0,0450 | 0,0231 | 0,0491 | 0,0393
750 | 0,0061 | 0,0028 | 0,0367 0,0184 | 0,0190 | 0,0204 | 0,0214 | 0,0403 | 0,0342 | 0,0095 | 0,0321 | 0,0222




Tableau (11.15) : Absorptions des mélanges dans le méthanolJ&®.10°M, [CI] varie de 0,3M &
1M, la référence est le méthanol+'€a.10°M.

L’absorbance des mélanges

A 0,1M 0,2M 0,3M 0,4M 0,5M 0,6M 0,7M 0,75M | 0,8M | 0,85M | 0,9M 1M
500 | 0,0236 | 0,0226 | 0,0219 | 0,0313 0,0232 | 0,0280 | 0,0301 | 0,0207 | 0,0285 | 0,0207 | 0,0046 | 0,0146
510 | 0,0261 | 0,0255 | 0,0274 | 0,0375 0,0294 | 0,0351 | 0,0371 | 0,0263 | 0,0367 | 0,0263 | 0,0120 | 0,0225
520 | 0,0299 | 0,0299 | 0,0347 | 0,0458 0,0378 | 0,0444 | 0,0462 | 0,0353| 0,0478 | 0,0353 | 0,0228 | 0,0340
530 | 0,0337 | 0,0340 | 0,0406 | 0,0531 0,0457 | 0,0535 | 0,0552 | 0,0453| 0,0600 | 0,0453 | 0,0362 | 0,0487
540 | 0,0361 | 0,0372 | 0,0440 | 0,0574 0,0509 | 0,0595 | 0,0613 | 0,0552| 0,0682 | 0,0552 | 0,0456 | 0,0584
550 | 0,0378 | 0,0410 | 0,0471 | 0,0626 | 0,0583 | 0,0709| 0,0746 | 0,0777| 0,0883 | 0,0777 | 0,0726 | 0,0865
560 | 0,0391 | 0,0458 | 0,0512 | 0,0712 0,0721 | 0,0932 | 0,1017 | 0,1245| 0,1303 | 0,1245 | 0,1301 | 0,1462
570 | 0,0426 | 0,0548 | 0,0620 | 0,0928 0,1037 | 0,1447 | 0,1624 | 0,2236| 0,2246 | 0,2236 | 0,2569 | 0,2785
580 | 0,0481 | 0,0715 | 0,0839 | 0,1346 0,1618 | 0,2388 | 0,2721 | 0,3983| 0,3940 | 0,3983 | 0,4823 | 0,5141
590 | 0,0578 | 0,0950 | 0,1200 | 0,2001 0,2500 | 0,3800 | 0,4362 | 0,6533| 0,6478 | 0,6533 | 0,8200 | 0,8695
600 | 0,0585 | 0,1005 | 0,1284 | 0,2169 0,2757 | 0,4262 | 0,4950 | 0,7489| 0,7473 | 0,7489 | 0,9657 | 1,0338
610 | 0,0559 | 0,0966 | 0,1239 | 0,2134 0,2766 | 0,4395 | 0,5216 | 0,8012| 0,8109 | 0,8012 | 1,0833 | 1,1846
620 | 0,0599 | 0,1055 | 0,1392 | 0,2432 0,3196 | 0,5149 | 0,6147 | 0,9493| 0,9674 | 0,9493 | 1,3092 | 1,4376
630 | 0,0657 | 0,1187 | 0,1600 | 0,2814 0,3710 | 0,5993 | 0,7132 | 1,1037| 1,1256 | 1,1037 | 1,5264 | 1,6729
640 | 0,0719 | 0,1323 | 0,1795 | 0,3145 0,4127 | 0,6618 | 0,7817 | 1,2076| 1,2258 | 1,2076 | 1,6512 | 1,7961
650 | 0,0761 | 0,1429 | 0,1948 | 0,3416 0,4491 | 0,7215 | 0,8515 | 1,3211|1,3394 | 1,3211 | 1,8102 | 1,9685
660 | 0,0784 | 0,1484 | 0,2072 | 0,3671 0,4881 | 0,7957 | 0,9482 | 1,4829 | 1,5150 | 1,4829 | 2,0787 | 2,2860
670 | 0,0817 | 0,1558 | 0,2194 | 0,3883 0,5153 | 0,8368 | 0,9932 | 1,5513| 1,5818 | 1,5513 | 2,1642 | 2,3703
680 | 0,0798 | 0,1541 | 0,2173 | 0,3857 0,5126 | 0,8334 | 0,9887 | 1,5489| 1,5791 | 1,5489 | 2,1616 | 2,3682
690 | 0,0677 | 0,1305 | 0,1816 | 0,3280 0,4405 | 0,7275 | 0,8734 | 1,3863| 1,4193 | 1,3863 | 1,9700 | 2,1796
700 | 0,0471 | 0,0899 | 0,1170 | 0,2149 0,2920 | 0,4891 | 0,5970 | 0,9615| 0,9841 | 0,9615 | 1,3829 | 1,5450
710 | 0,0298 | 0,0526 | 0,0568 | 0,1050 0,1422 | 0,2368| 0,2959 | 0,4825| 0,4868 | 0,4825 | 0,6813 | 0,7680
720 | 0,0201| 0,0330 | 0,0237 | 0,0435 0,0571 | 0,0899 | 0,1187 | 0,1929| 0,1877 | 0,1929 | 0,2519 | 0,2908
730 | 0,0158 | 0,0253 | 0,0106 | 0,0190 0,0229 | 0,0299 | 0,0465 | 0,0722| 0,0642 | 0,0722 | 0,0725 | 0,0921
740 | 0,0143 | 0,0234 | 0,0061 | 0,0110 0,0114 | 0,0102 | 0,0233 | 0,0318| 0,0240 | 0,0318 | 0,0140 | 0,0281

Tableau (11.16) : Absorptions des mélanges dans le méthanol’[&®.10°M, [CI] varie de 0,01M

alM, la référence est le méthanol.

L’absorban@sdanélanges
A 0,01M 0,05M 0,1M 0,2M 0,4M 0,6M 0,8M 1M
200,00 1,3432 1,1667 1,1985 1,4686 1,6000 1,5753 1,6320 | 1,6795
205,00 1,0657 | 0,8952 | 0,9539 | 1,3585 | 1,8546 | 1,7232 | 2,1401| 2,7302
210,00 0,7809 | 0,6770 | 0,7964 1,1580 1,5990 1,4766 1,8538 | 2,4009
215,00 0,7040 | 0,6193 | 0,7832 | 1,1162 | 1,5050 | 1,4016 | 1,7334| 2,2303
220,00 0,7048 | 0,6212 | 0,8092 | 1,1214 1,4665 | 1,3834 | 1,6696 | 2,1082
225,00 0,6766 0,5910 | 0,7769 | 1,0582 1,3788 1,3012 | 1,5719 | 2,0002
230,00 0,5347 | 0,4514 | 0,5943 0,8448 | 1,2041 | 1,0979 1,4297 | 1,9499
235,00 0,3261 | 0,2533 | 0,3351 | 0,5727 1,0100 0,8591 | 1,2808 | 1,9048
240,00 0,1587 | 0,0992 | 0,1291 0,3259 | 0,7257 0,5835 | 0,9742 | 1,5147
245,00 0,0669 | 0,0180 | 0,0182 | 0,1426 | 0,3965 0,3131 | 0,5638| 0,8796
250,00 0,0231 | -0,019 |-0,031 0,0317 | 0,1573 | 0,1271 0,2543 | 0,3852
255,00 0,0063 | -0,032 | -0,049 | -0,016 | 0,0437 | 0,0410 0,1038 | 0,1418
260,00 0,0011 | -0,037 | -0,055 -0,033 | -0,000 0,0069 0,0434 | 0,0431




Tableau (11.17) : Absorptions des mélanges dans le méthanol’[&®.10°M, [CI] varie de 0,01M
alM, la référence est le méthanol+€2.10°M.

L’'absorban@sanélanges
A
0,01M 0,05M | 0,1M 0,2M 0,4M 0,6M 0,8M 1M
200 0,1408 | 0,0780 | 0,1466 | 0,3616| 0,4673| 0,4544 | 0,4742| 0,5500
205 0,1511 | 0,1209 | 0,2356| 0,6327| 1,1694| 1,0294 | 1,3153| 1,8941
210 0,1262| 0,1289| 0,2951| 0,6577| 1,1383| 1,0118| 1,2752| 1,8470
215 0,1210| 0,1297 | 0,3358| 0,6694| 1,0911| 0,9872| 1,2136| 1,7360
220 0,1172| 0,1245| 0,3532| 0,6614| 1,0354| 0,9527 | 1,1404| 1,6064
225 0,1072| 0,1097 | 0,3350| 0,6094| 0,9573| 0,8815| 1,0570| 1,5127
230 0,0835| 0,0819| 0,2637| 0,5090| 0,9030| 0,7920| 1,0304 | 1,5752
235 0,0548 | 0,0520| 0,1698| 0,4109| 0,8953| 0,7310| 1,0601| 1,7019
240 0,0384 | 0,0369 | 0,0988 | 0,3049| 0,7489| 0,5955| 0,8979| 1,4541
245 0,0308 | 0,0298 | 0,0593| 0,1926| 0,4714| 0,3891| 0,5581| 0,8940
250 0,0276 | 0,0255| 0,0413| 0,1110| 0,2439| 0,2254 | 0,2769| 0,4326
255 0,0265| 0,0239| 0,0345| 0,0715| 0,1287| 0,1439| 0,1352| 0,2015
260 0,0244 | 0,0225| 0,0298 | 0,0542| 0,0802| 0,1088| 0,0764 | 0,1046




Tableau (11.18): Absorptions des mélanges dans le méthanol’[&d5.10°M, [CI] varie de
0,05M al1,8 M, la référence est le méthanol

L’'absorban@sanélanges

A
0,05M 0,25M 0,5M M 1,2M 1,8M

1600 | 0.01498 0.02817 | 0.12878 0.24204 | 0.38457 0.4816
1590 | 0.02026 0.0221 | 0.11456 0.20077 | 0.31403 0.3938
1580 | 0.01986 0.02606 | 0.0962 0.1729 0.2765 0.35253
1570 | 0.01902 0.01888 | 0.09724 0.17389 | 0.27104 0.33784
1560 | 0.0185 0.01779 | 0.09742 0.17378 | 0.27674 0.3573
1550 | 0.02078 0.01923 | 0.09717 0.18552 | 0.28612 0.38836
1540 | 0.01626 0.01583 | 0.10355 0.19122 | 0.31256 0.41858
1530 | 0.01925 0.01632 | 0.10415 0.20053 | 0.3288 0.44688
1520 | 0.02432 0.01524 | 0.1093 0.20923 | 0.34718 0.47949
1510 | 0.02439 0.01611 | 0.11746 0.2193 0.36804 0.51394
1500 | 0.03228 0.01689 | 0.12662 0.2274 0.39203 0.56418
1490 | 0.03797 0.01838 | 0.13527 0.23872 | 0.41671 0.61929
1480 | 0.04683 0.0189 | 0.14444 0.2462 0.43721 0.68878
1470 | 0.05358 0.01798 | 0.15221 0.25189 | 0.45588 0.76388
1460 | 0.06101 0.01759 | 0.15617 0.2492 0.46475 0.82364
1450 | 0.06328 0.01708 | 0.15284 0.24274 | 0.4585 0.83942
1440 | 0.0579 0.01683 | 0.14613 0.23484 | 0.44691 0.82836
1430 | 0.04803 0.01517 | 0.13783 0.22992 | 0.43768 0.80727
1420 | 0.04228 0.01313 | 0.13274 0.23615 | 0.44519 0.80185
1410 | 0.04185 0.01928 | 0.14005 0.2595 0.47238 0.81659
1400 | 0.04317 0.02786 | 0.15041 0.28201 | 0.49642 0.8273
1390 | 0.04297 0.03572 | 0.15716 0.29526 | 0.50758 0.82209
1380 | 0.04276 0.03837 | 0.15834 0.29754 | 0.503 0.79481
1370 | 0.04519 0.04028 | 0.15624 0.28906 | 0.48068 0.74526
1360 | 0.04834 0.04308 | 0.15388 0.2767 0.4519 0.68749
1350 | 0.05039 0.04565 | 0.15125 0.2641 0.42438 0.63559
1340 | 0.05067 0.04689 | 0.14782 0.25199 | 0.39989 0.59014
1330 | 0.05024 0.04662 | 0.14343 0.23983 | 0.37646 0.54766
1320 | 0.04984 0.04601 | 0.1385 0.22769 | 0.35301 0.50595
1310 | 0.04938 0.04548 | 0.13368 0.21546 | 0.32944 0.46478
1300 | 0.04853 0.04477 | 0.12854 0.20278 | 0.30537 0.42344
1290 | 0.04704 0.04346 | 0.12267 0.18873 | 0.27965 0.38127
1280 | 0.04499 0.04119 | 0.11523 0.17266 | 0.25197 0.33712
1270 | 0.04278 0.03807 | 0.1065 0.15493 | 0.22279 0.29202
1260 | 0.04094 0.03488 | 0.09771 0.13717 | 0.19407 0.24851
1250 | 0.0394 0.03206 | 0.08959 0.12137 | 0.16837 0.21
1240 | 0.03742 0.02984 | 0.08259 0.10748 | 0.1464 0.17701




1230 | 0.03436 0.02737 | 0.0754 0.09445 | 0.12635 0.14712
1220 | 0.03041 0.02369 | 0.06723 0.08129 | 0.10691 0.11839
1210 | 0.02668 0.0197 | 0.05897 0.06867 | 0.0888 0.09263
1200 | 0.02291 0.01624 | 0.0527 0.05995 | 0.07623 0.07584
1190 | 0.02245 0.01342 | 0.04857 0.05441 | 0.06773 0.06651
1180 | 0.02192 0.01363 | 0.04903 0.05423 | 0.06597 0.06611
1170 | 0.02024 0.01342 | 0.04814 0.05248 | 0.06286 0.06301
1160 | 0.01798 0.0118 | 0.045 0.04838 | 0.05735 0.05662
1150 | 0.01588 0.00975 | 0.04128 0.0437 0.05171 0.05026
1140 | 0.01344 0.00804 | 0.03762 0.03931 | 0.04649 0.04429
1130 | 0.01079 0.00604 | 0.03359 0.03456 | 0.04097 0.03777
1120 | 0.00788 0.00364 | 0.0291 0.0294 0.03507 0.03073
1110 | 0.00563 8.8E-04 | 0.02437 0.02408 | 0.02916 0.02382
1100 | 0.00508 -0.0017 | 0.02007 0.01923 | 0.02382 0.01781

Tableau (11.19) : Absorptions des mélanges dans le méthanolJ&d5.10°M, [CI] varie de
0,05M a 1,8M, la référence est le méthanol+fCe 5.10°M

L’absorban@sanélanges
A
0,25M 0,5M 1M 1,2M 1,8M

1600 -0.01776 0.04308 0.15535 0.28523 0.37592
1590 -0.03295 0.02004 0.11438 0.22438 0.28991
1580 -0.0342 0.00693 0.08913 0.19355 0.25325
1570 -0.03163 0.00902 0.09028 0.1813 0.24575
1560 -0.03586 0.01258 0.09373 0.19738 0.26493
1550 -0.03046 0.01584 0.10096 0.21833 0.28807
1540 -0.0332 0.01494 0.11153 0.23356 0.32213
1530 -0.03531 0.01791 0.11417 0.25066 0.34857
1520 -0.04011 0.01824 0.12139 0.26641 0.37921
1510 -0.04377 0.0184 0.12407 0.28338 0.40721
1500 -0.0523 0.01365 0.12503 0.29602 0.44339
1490 -0.06175 0.0077 0.12303 0.31096 0.48986
1480 -0.07074 -0.00108 0.11549 0.32368 0.5408

1470 -0.07447 -0.01556 0.10139 0.33148 0.5981

1460 -0.0901 -0.02536 0.09206 0.33043 0.63815
1450 -0.09752 -0.03277 0.08583 0.32617 0.64594
1440 -0.09863 -0.0356 0.08424 0.32065 0.63642




1430
1420
1410
1400
1390
1380
1370
1360
1350
1340
1330
1320
1310
1300
1290
1280
1270
1260
1250
1240
1230
1220
1210
1200

-0.0944
-0.0877
-0.07633
-0.05753
-0.04123
-0.03124
-0.02613
-0.02388
-0.0219
-0.02096
-0.02106
-0.02189
-0.02268
-0.02341
-0.02448
-0.02609
-0.02844
-0.03118
-0.03365
-0.03518
-0.03672
-0.03824
-0.0403
-0.043

-0.03414
-0.02245
0.00116
0.02209
0.03445
0.03955
0.03868
0.03683
0.03465
0.03129
0.02733
0.0235
0.01984
0.01547
0.01049
0.00458
-0.0021
-0.00843
-0.01345
-0.01795
-0.02271
-0.02785
-0.0322
-0.03425

0.08935
0.10944
0.14167
0.16849
0.18339
0.18587
0.17656
0.16338
0.15059
0.13859
0.12678
0.11518
0.10338
0.09074
0.07693
0.06181
0.04577
0.03011
0.01683
0.00566
-0.00455
-0.01474
-0.02351
-0.02864

0.32056
0.33979
0.37547
0.40294
0.41356
0.40616
0.38377
0.35346
0.3253
0.29974
0.27473
0.25012
0.22527
0.19991
0.17352
0.14583
0.11724
0.09
0.06625
0.04598
0.02746
0.00977
-0.00527
-0.01422

0.62398
0.63156
0.65748
0.67526
0.67359
0.64744
0.59906
0.54232
0.49228
0.44846
0.40778
0.3679
0.32835
0.28881
0.24806
0.20588
0.16306
0.12303
0.08826
0.05883
0.0324
0.00786
-0.01315
-0.02581
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Figure (11.20) : Spectre d’absorption des solutions de**Gad.iCl en milieu méthanolique dans I'UV.
[Co™= 2.10°M. leue = 1cm. [Cl= 1/0,01; 2/0,05; 3/0,1; 4/0,2 ; 5/0,4; 6/7f0,8 ; 8/1IM. La
référence est le MeOH.
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Figure (11.21) : Spectre d’absorption des solutions de*Ga.iCl en milieu méthanolique dans I'UV.
[Co™= 2.10° M. leeiie = 1cm. [Cl= 1/0,01; 2/0,05;3/0,1; 4/0,2 ; 5/0,4 ; 6/07€0,8 ; 8/1M. La
référence est le MeOH + [¢$2.10°M
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Figure(ll.22) : Spectre d’absorption des solutions de*“Gd.iCl en milieu méthanolique dans le Vis.
[C0™] = 2.10° M. lgenye = 1cm. [CI] = 1/0,1; 2/0,2 ; 3/0,3 ; 4/0,4 ; 5/0,5 ; 6/0,8/0,7 ; 8/0,75 ; 9/0,8 ;
10/0,85; 11/0,9 et 12/1 M. La référence est le MeO
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Figure(11.23) : Spectre d’absorption des solutions de*’CaiCl en milieu méthanolique dans le Vis.

[C0™¥= 2.10°M. lcenue = 1cm. [CI] = 1/0,1 ; 2/0,2 ; 3/0,3 ; 4/0,4 ; 5/0,5 ; 6/0,8/0,7 ; 8/0,75 ; 9/0,8 ;
10/0,85 ; 11/0,9 et 12/1 M. La référence est le Me[Co'? = 2.10°M.
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Figure (11.24) : Spectre d’absorption des solutions de *’GdLiCl en milieu méthanolique
dans le Proche IR. [C8= 5.10°M. l¢eiue = 1cm. La référence est le MeOH.
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Figure(I1.25) : Spectre d’absorption des solutions de™CaiCl en milieu méthanolique dans
le Proche IR. [CH]= 5.10°M. legiue = 1cm. [Cl] = 1/5.10'M ; 2/1M ; 3/1,2M ; 4/1,8M ; La
référence est le méthanol+ [Go=5.10°M.



Les spectres de transfert de charge des complakegémés d'un métal de transition
sont dus a 'excitation des électrons sur les aldst liantess etn ou les orbitales non liantes
localisées principalement sur le ligand, avec émdfert de ces électrons sur les orbitales
vacantes anti-liantes et n localisées sur le métal [110]. Les spectres desteat de charge
dus aux transitions «intra-ligand » vers (200-2Bn) [111 ,112] et des complexes du
métal entre les orbitales moléculaires localiséedesligand et le métal (250-320nm) [43-45]
sont localisés dans 'UV avec Br

d) Calcul de la constante de stabilité :

La stabilité des complexes MEQist étudiée dans les solutions aqueuses [1133i Ain
les constantes de dissociation des complexes dalt@db avec les bioligands sont
déterminées [114]. Pour calculer la constante algilgé, nous utilisons la méthode de calcul
graphique donnée par KRUH [ 115 ]. Cette méthodiseita relation :

1 1

b
—_ = —_— 1
A €1 K1C + €1 ( )

Avec

b : concentration en cobalt ;

C : concentration en chlorure ;
A : absorption corrigée : &y Ao

Aexp: absorption expérimentale : absorption du mélacg@enant du [C] et du

chlorure LiCl a une concentration et a une longukoinde donnée.
Ao : absorption du mélange ne contenant pas de Le€tté méme longueur d’onde.
g1 . coefficient d’extinction du premier complexe.
K, : constante de stabilité du premier complexe.

La constante de stabilité se définit a partir éguiation d’équilibre de la réaction de

complexation :

Co? + nL — ColL,*™"



avec :
L : ligand (chlorure C).

n : nombre de ligand.

- [(COLn)+2_n]
Ky = [Co*2][L]

L’équation (1) est la forme mathématique de I'émumat’'une droite de la forme :

y = ax + b ou (a) est la pente de la droite et'ifitercepte.

On peut d’'aprés la relation (1) tracer des droitesie longueur d’onde donnée, en
prenant b/A en ordonnée et 1/C en abscisse. Ndesats des droites ayant :

1
- Une pente de ;
p 1Ky’

- Un intercepte desl— .

1
Nous avons pu tracer ces droites pour les valeutsrjueurs d’'onde suivantes :
Les tableaux (II.1), (11.2) et (111.3) représenteles valeurs de b/A en fonction de

1/C a différentes longueurs d’'onde dans I'UV ; ¥isproche IR.les graphes correspondants

sont représentés dans les figures (l11.1), (l1&2]l11.3) respectivement

Tableau (lll.1) : Valeurs de b/A en fonction de 1/C dans I'UV.

1/C b/A

(L.mol'l) 205nm 210nm 215nm 220nm 225nm 230nm

1 0,0007 0,0008 0,0009 0,00095 0,001 0,00102
1,25 0,0009 0,0011 0,0011 0,0012 0,0013 0,0014

1,667 0,0012 0,00136 0,0014 0,0014 0,00154 0,0018

2,5 0,0011 0,0013 0,0013 0,0014 0,00154 0,0017

5 0,0015 0,0017 0,0018 0,0018 0,0019 0,0024




Tableau (111.2) :

Valeurs de b/A en fonction de 1/C dans le Vis

1/C b/A
=i
(L.mol™) 630 nm 640 nm 650 nm 660 Nnm 670 nm 680 nm 690 nm
1 0,0135 0,0125 0,0128 0,0124 0,0091 0,0092 0,0101
1,111 0,0138 0,013 0,013 0,0128 0,0095 0,0095 0,010%
1,176 0,0141 0,0128 0,0132 0,0132 0,01 0,0101 0,0106
Tableau (l11.3) : Valeurs de b/A en fonction de 1/C dans le proéhe |
1/C b/A
-1

(e 1300 nm 1350 nm 1400 nm 1450 nm 1480 nm 1500 nm

1 0,2215 0,1643 0,1623 0,161 0,1781 0,1649
0,833 0,2037 0,1578 0,1407 0,1496 0,1544 0,1476
0,555 0,1781 0,1385 0,1204 0,1196 0,1326 0,13

Les droites obtenues sont représentées comme suit :
UV :205; 210; 215; 220 ; 225 et 230 nm [figdié1) ] page (110).
Vis : 630 ; 640 ; 650 ; 660 ; et 690 nm [figurd.Q) ] page (110).
Proche IR : 1300 ; 1350 ; 1400 ; 1450 ; 1480 et1w@0[figure (111.3) ] page (111).

Nous avons déterminé la pente et l'intercepte agaweh droite. Les droites ont été
tracées a partir des premiers points correspondamtplus fortes concentrations en chlorure.
En répétant ceci pour plusieurs longueurs d’ondas, valeur moyenne de la constante de
stabilité peut étre calculée.

Remarque :
Cette méthode permet de calculer la constante al@litt du premier complexe,

c'est-a-dire qu’une seule molécule de ligand iréefau centre coordinateur.
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Figure (111.2) : Les valeurs de b/A en fonction de 1/C dans ite V
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Figure (111.3) : Les valeurs deb/A en fonction de 1/C dans le Proche IR.

Constante de stabilité :

Pour le calcul de la constante de stabilité pané&hode graphique préconisée par

o 1
KRUH, nous avons déterminé I’mtercepste pour chaque longueur d’onde et nous avons
1

calculé les pentes tg = pour différentes longueurs d’onde puis nous ks

€1K4

présentées dans les tableaux suivants :



Tableau (Il1.4) : Détermination de la constante de stabilitédigns 'UV

o) 1le Tgo=— &1 K,
€1Kq

205 0,0007 0,00016 1428,571 4,375
210 0,00084 0,000368 1190,476 2,282
215 0,00086 0,000192 1162,790 4,479
220 0,00095 0,00018 1052,631 5,277
225 0,00105 0,000175 952,380 6,000
230 0,00102 0,000272 980,392 3,750

Tableau (lI1.5) : Détermination de la constante de stabilitédidns le Vis

A) 1/e Tga= i €1 K1
630 0,0101 0,0034 99,009 2,97
640 0,0105 0,002 95,238 5,25
650 0,0105 0,0023 95,238 4,565
660 0,0079 0,0045 126,582 1,755
690 0,0072 0,0029 138,88 2,48

Tableau (I11.6) : Détermination de la constante de stabilitédiéns le proche IR.

) 1/e Tga= i €1 K1
1300 0,124 0,0975 8,0645 1,2717
1350 0,107 0,0573 9,3457 1,8673
1400 0,068 0,0943 14,7058 0,7211
1450 0,068 0,0929 14,70058 0,7319
1480 0,076 0,1019 13,1578 0,745
1500 0,087 0,0777 11,4942 1,1196




En suite nous avons calculé les valeurs moyennesalestantes de stabilité ainsi
gue les coefficients d’extinction molaires calculéss les trois domaines étudiés.

Les valeurs moyennes deg Bte; sont :

4,375 + 2,282 + 4,479+ 5,277 + 6 + 3,75

Dans 'UV: Ki moy= .

K1 moy= 4,36 *1,86
42,6 %

_ 1428,571+1190,476+1162,790 + 1052,631+952,380+980,392
€1moy— 5

€1 moy= 1127,87+ 238,1 (L. motm™)

21,1 %
Dans le Vis Ky moy= 2,97+ 5,25+ 4-,5:5+ 1,755+ 2,48
Kimoy= 3,404 £ 1,74
19,6 %
_ 99,009+ 95,238+ 95,238+ 126,582+138,88
€1moy— -
. ol
51,1 %

1,2717+ 1,8673+ 0,7211+ 0,7319+ 0,745 +1,1196
6

Dans le proche IR Kj moy=



K1 moy= 1,08 * 0,57 ”
53 %

8,0645+ 9,3457+ 14,7058+ 14,70058+ 13,1578+ 11,4942
6

€1moy—

£1moy= 11,91 + 3,32 (L.mdlcm?) ”
27 %

Cette valeur de la constante de formationnidus permet d’avoir des informations
sur la stabilité du complexe qui est formé dansolation méthanolique. Nous observons que
les valeurs de Ksont trés faibles dans les trois domaines d'étgdly veut dire que le
premier complexe n’est pas assez stable et l'itode sur K est assez forte, au environs de

50 % avec un large avantage dans 'UV.

La stabilité du premier complexe est décroissantallant de 'UV au proche IR.

e) Représentation graphigue des absorbances des méanmlg chlorure et

de cobalt en fonction de la concentration de chloeu

Le tableau (IIl.9) représente les valeurs de I'abance dans l'ultra-violet sur la
figure( Ill.4) correspondante page (119), nous mgmans une forte absorbance a 205 et 210
nm qui augmente de plus en plus dés que C > 0@dvhme nous I'avons vu, ces valeurs de
longueurs d'onde ( 205 ; 210 ; 220 ; 230 ; 240 nemgadrent le pic d’absorption du cobalt
dans le méthanol situé vers 225 et 230 nm. Noustatons donc la forte absorbance du
cobalt lorsque la concentration en chlorure edentla diminution de I'absorbance du cobalt
exprime son engagement dans la réaction de contjaexa

Le tableau (I11.10) représente les valeurs de tabance dans le Vis nous, le graphe
correspondant est réalisé sur la figure ( [ll.&ye (120). Nous observons une absorbance de
plus en plus forte lorsque la concentration erorcine augmente avec un maximum au
voisinage de 680 nm. Nous visualisons la formatiome derniere espece qui représente soit

CoCl ou le CoCJ car nous avons constaté un changement de cotigale pour les fortes



concentrations en ligand (L1 Lorsque la concentration en chlorure est faillesorption est

nulle.

Nous pouvons dire que le cobalt qui est présens dammélange a concentration

constante et égale & 2740 , n'absorbe pas & ces longueurs d'onde dans degicns

concentrées en ligand chlorure.

Nous remarquons aussi dans le visible que I'adamtier complexe a une certaine
petite stabilisation pour 0,75 M < C < 0,85 M.

Le tableau (111.11) représente les valeurs de babance dans le proche IR, le graphe
correspondant est realisé sur la figure (I11.6) e@d@21), Nous observons une absorbance
assez faible malgré que nous avons utilisé uneettration en métal Cb de 5.1¢° M. pour
une méme longueur d’onde, plus la concentratiomhdorure augmente, plus I'absorbance

augmente.

Nous constatons 2 maximums: a 1400 nm et a 1450amet une légere
modification selon que nous avons travaillé dansmiethanol seul ou Cb + méthanol
comme référence. Cela veut dire que méme avecataafon du dernier complexe, il reste

toujours un petit pourcentage de métaf<liore.

f) Absorbance et nombre d’espéces absorbantes

1. traitement numérigue des densités optiques expitaies:

Nous avons utilisé le programmesStRKO » pour calculer les constantes de stabilité

pjdans les trois domaind&tude a savoir I'Ultra-violet ; le visible et pgoche infrarouge.

Nous avons essayé de faire la modélisation surepitssmodéles afin de déterminer
quel est le meilleur modele qui nous donne un pettt-type < > .

La caractérisation des espéces en solution (natamebre et constantes de stabilité,
etc...) est menée en s’appuyant sur des mesuresrireeptales, toutes suffisamment
significatives. L’absorbance est dite « suffisamtesignificative » si sa valeur est

suffisamment élevée pour étre décomposée en plaspaurts correspondants aux produits

0; & des j complexes constitutifs des mélanges.



Une densité optique inférieure a 0,05 contient urfermation globale toujours
décomposables mais renfermant une indéterminatitih gt impossible de lever. D’autre
part, une longueur d’onde est significative sivasations de I'absorbance en fonction de la
concentration analytigue du métal et du ligand eebhcdompte de la formation de plus d’'un

complexe.

Il résulte de ces considérations que les extrénu&ss spectres expérimentaux ne
renferment que peu d’informations significatives re¢ sont pas utilisables pour une
interprétation numérique multi-longueurs d’onde. Déme, l'utilisation de mesures pour
lesquelles les variations d’absorbances sont moest@ermet difficilement de lever une

certaine indétermination entre deux hypothésesnassle constitution des solutions.

Le document expérimental obtenu pour I'étude dedaation des chlorocomplexes
de cobalt(ll) dans le méthanol se caractérise parabsorbances qui a certaines longueurs
d’'onde, illustrent clairement cette notion de « ures suffisamment significatives » : valeurs
tres faibles de la densité optique, variations ipgaortantes en fonction des concentrations,

spectres d’absorption superposés et faiblementfiésdians la position de leurs maximums.

L’analyse des documents expérimentaux permet ddirpr&ertaines limites de
linterprétation numérique des données spectrophetaques ; elles se traduisent par des
résolutions satisfaisantes pour deux modéles tpdesi différents ou par des intervalles

d’incertitudes trés larges sur les parametreségust

Pour le traitement numeérique des densités optigugerimentales, nous avons

retenu ( N solutions et L longueurs d'onde ) .
» EnUV: (N,L)=(5,8); 205A <240 nm.
5,(6); 216 A <235 nm.
C:0,05;0,2;0,4;0,8et1mofL
A:205; 210, 215; 220 ; 225; 230 ; 235 ; 240 nm
» EnVis: (N,L)=(9,7); 5200 <700 nm
c:02;04;05,;0,6,;0,7800,85;0,9 et 1M.

A 520 ;560 ;600 ;640 ;660 :; 690 et 700 nm.



» EnprochelR (N,L)=(4,6) 13081 <1500 nm
C:516:1:1,2et1,8M

A 11300 ; 1350 ; 1400 ; 1430 ; 1460 et 1500 nm.

2. Nombre de chlorocomplexes :

Une analyse initiale du document expérimental gestses d’absorption permet de
spéculer sur la présence d’au moins 2 complexes ldaméthanol, dans I'UV et le Vis. Le
complexe le plus substitué est le Co@lentifié par la bande d’absorption caractéristigie
la configuration tétraédrique. Il est difficile d&e si les modifications des absorbances pour
les solutions les moins concentrées en chlorureterd compte d’une ou deux autres espéeces

supplémentaires CoCét (ou) Cod.

3. Constantes de stabilité des chlorocomplexes dulcfba:

Conformément a la premiére analyse du documentriexpétal, nous avons testé les
modeles a 2 complexes et nous avons retenu lekatésieprésentés dans le tableau (111.7)

pour le Vis et dans le tableau (111.8) pour le grednfrarouge.

En UV nous n'avons pas obtenu des valeurides nous travaillons a la limite
d’absorption d’une part et d’autre part peut é@use que la forme des spectres que nous

avons obtenus n’est pas une gaussienne.

Comme il fallait s’y attendre, le modéle [1, 2,c8nhduit a la valeur de ¢ > la plus
basse puisque la fonction a minimiser comprendamhbmne plus important de paramétres a

optimiser que pour les modéle a 2 complexes.



Tableau (I11.7) : Constantes de stabilité des chlorocomplexes dut¢dpan milieu
méthanol dans le Vis: (N,L)=(9,7) 52@8<700nm

6,34 + 4,07

5,23 +4,82

8,32 + 3,16

11,29+791 | = - 12,64 +11,08| 20,47 +4,51
_______ 9,177 4,58 + 3,92 12,08 + 3,52
0,17 0,21 0,28 0,09

Tableau (I11.8) : Constantes de stabilité des chlorocomplexes dut¢dpan milieu
méthanol dansle PIR: (N, L)=(4,6) 13800< 1500 nm

518 +3,31

4,08 +£2,93

890+626 | - | e 13,84 +8,53
--------------------- 9,43 5,72
024 | e | e 0,13




Tableau ( 111.9) : Absorbance des mélanges de chlorure de Co(ll) llaxsen fonction de
la concentration de chlorure avec cobalt- méthaaoime référence.

205 0,1511 | 0,1209 | 0,2356 | 0,6327 | 1,1694 | 1,0294 | 1,3153 | 1,8941
210 0,1262 | 0,1289 | 0,2951 | 0,6577 | 1,1383 | 1,0118 | 1,2752 | 1,8470
220 0,1172 | 0,1245 | 0,3532 | 0,6614 | 1,0354 | 0,9527 | 1,1404 | 1,6064
230 0,0835 | 0,0819 | 0,2637 | 0,5090 | 0,9030 | 0,7920 | 1,0304 | 1,5752
240 0,0384 | 0,0369 | 0,0988 | 0,3049 | 0,7489 | 0,5955 | 0,8979 | 1,4541
2
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Figure (Ill.4) : L'absorption des mélanges de ‘e CI en fonction de la
concentration de chlorure en milieu méthanolique [f{(C)] dans 'UV.




Tableau (I11.10) : Absorbance des mélanges de chlorure de Co(ll) ldavits en fonction de
la concentration de chlorure avec cobalt- méthaaoime référence.

0,1M 02M | 0,3M 0,4M 0,5M 0,6M 0,7M 0,75M | 0,8M 0,85M | 0,9M M
600 | 0,0585 | 0,1005 | 0,1284 | 0,2169 | 0,2757 | 0,4262 | 0,495 | 0,7489 | 0,7473 | 0,7489 | 0,9657 | 1,0338
620 | 0,0719 | 0,1055 | 0,1392 | 0,2432 | 0,3196 | 0,5149 | 0,6147 | 0,9493 | 0,9674 | 0,9493 | 1,3092 | 1,4376
640 | 0,0599 | 0,1323 | 0,1795 | 0,3145 | 0,4127 | 0,6618 | 0,7817 | 1,2076 | 1,2258 | 1,2076 | 1,6512 | 1,7961
660 | 0,0784 | 0,1484 | 0,2072 | 0,3671 | 0,4881 | 0,7957 | 0,9482 | 1,4829 | 1,515 | 1,4829 | 2,0787 | 2,286
680 | 0,0798 | 0,1541 | 0,2173 | 0,3857 | 0,5126 | 0,8334 | 0,9887 | 1,5489 | 1,5791 | 1,5489 | 2,1616 | 2,3682
700 | 0,0471 | 0,0899 | 0,117 |0,2149 |0,292 | 0,4891 | 0597 |0,9615 | 0,9841 | 0,9615 | 1,3829 | 1,545
2,5
2
1,5 =¢— 600 nm
=620 nm
< —A—640 nm
1 =>e=660 nm
=#=680 nm
=®—700 nm
0,5
0
0 0,2 0,4 0,6 0,8 1,2
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Figure(lll.5): L’absorption des mélanges de ‘€o- CI en fonction de la

concentration de chlorure en milieu méthanolique [f(C)] dans le Vis




Tableau (I11.11) : Absorbance des mélanges de chlorure de Co(ll) léaPsoche IR en

fonction de la concentration de chlorure avec ttobsthanol comme référence.

0,25M 0,5M 1M 1,2M 1,8M
1550 | -0.03046 0.01584 | 0.10096| 0.21833 0.28807
1500 |-0.0523 0.01365 | 0.12503| 0.29602 0.44339
1430 | -0.0944 -0.03414 0.08935| 0.32056 0.62398
1400 | -0.05753 0.02209 | 0.16849| 0.40294 0.67526
1380 |-0.03124 0.03955 | 0.18587| 0.40616 0.64744
1350 |-0.0219 0.03465 | 0.15059| 0.3253 0.49228
0,8
0,7
7
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Figure (I11.6) : L'absorption des mélanges de ‘€o- CI en fonction de la

concentration de chlorure en milieu méthanolique=[#C)] dans le Proche IR.






Nous avons étudié la complexation du chlore avembalt(ll) dans les
solutions méthanoliques. Ce travail s’integre damgprogramme de recherche
de notre laboratoire concernant la complexationrdégux de transition avec

les ligands d’intéréts thérapeutiques.

L'étude a été effectuée a 25°C et a force ioniquenstante.
La concentration analytique du cobalt (II) est nemue constante, celle des
ligands augmente progressivement de zéro jusgMadd chlorure dans le
méthanol dans le domaine de 'UV et du Vis egya 1,8 M dans le proche

infrarouge.

Comme les solutions du cobalt (I1) et de chlordysaabent dans les trois
domaines Ultra-violet ; Visible et le proche infsage, nous avons utilisé

comme technique d’analyse la spectrophotomeétriestigtion.

Pour interpréter la formation de ces complexessmmus sommes basé

sur 3 méthodes :

» Méthode d’analyse du spectre expérimental ;
» Méthode graphique de KRUH ;

» La méthode de calcul en utilisant le programme SIRK

La méthode d’'analyse des spectres expérimentauxrentan présence
d’au moins deux complexes sinon trois et nous rqu@rs aussi que le
guatrieme complexe n’existe pas, donc le changeaestructure se fait entre
le premier et le deuxieme complexe si nous consigerqu’il y a trois

complexes.

La méthode graphique de KRUH nous a permis de lealtaupremiere
constante de stabilité dans les trois domainedrspec.

Uv  logp.:=0,639;



Vis  logp,=0,532;

PIR logp:= 0,033.

La méthode de calcul nous a permis de trouverdésuvs des constantes
de stabilité des modeles proposés et de trouvendideur modele pour les

chlorocomplexes dans le méthanol, a savoir le neod&] 2, 3 ].

Uv  logB,=----- ; log3, = ------ ; logBs = ------ ;
Vis logp,= 0,920 ; log,= 1,311 ; lo@;= 1,08.
PIR logp;=0,610; log,= 1,14 ; lof:=0,974.

Nous pouvons conclure que les trois complexesaststables dans le

Vis que dans le proche infrarouge, malgré quedabilité reste tres faible.
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Résumé :

Ce travail consiste en une étude de la complexaditiocobalt (1) avec les ions chlorure
comme ligand dans un solvant protique a savoirdéhamol.
Les mesures ont été effectuées en utilisant exelo®@nt la méthode spectrophotomtérique dans un
large domaine d’absorption de I'ultra Violet ; lisible et le proche infrarouge a température d€25
Dans la partie modélisation, nous nous sommeseisgés a la détermination des constantes de
stabilité des chlorocomplexes mononucléaires ssoasent formés, en utilisant un programme de
calcul « SIRKO », basé sur la méthode mathématiggemoindres carrés. Cette étude a révélé la
formation de trois chlorocomplexes : C6CCoCl; et CoCk avec des constantes de stabilité
logB;=0,92, logh,= 1,31, et logg= 1,08.
La discussion des résultats s’intéresse a la géabés complexes identifiés ainsi qu’au changerdent
structure de la géométrie octaédrique de symétners la géométrie tétraédrique de symétgie T
Mots clés :spéctrophotométrie ; chlorocomplexes de cobalt@tnstante de stabilité ; modifications
structurale.

Abstract

This work consists in a complexation study of cofi#) with chloride ion as ligand in a protic
solvent namely “the methanol”.
Measurements were performed using exclusively atsgehotometric method in a large absorption
domain of the ultra Violet; the visible and the neafra red at a temperature of 25°C.in the
modelisation part, we were interested by the stgbdonstants determination of mononuclear
chlorocomplexes successively formed, using theutation program “SIRKO”, based on the least-
squares mathematical method. This study reveabdeshation of three chlorocomplexes COHCI
CoChk; and Cod with stability constants lofy; = 0,92 , log, = 1,31, et lof; = 1,08.
Results discussion is about stability of the ideedi complexes and the structural modification from
octahedral geometry of symmetrytO the tetrahedral one of symmetry T

Keywords : spectrophotometry ; chlorocomplexes of cobalt(B}ability constant; structural
modifications.



