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Nous pouvons rattacher 3 1'alloxantinne trois oximes: 1'acide
violurique (I), 1'acide isoviolurique (II) et la dioxime (III) et pourtant

seul 1'acide violurique a été préparé directement & partir de 1'alloxanne.

HN — CO HN — CO HN — CO
l l I | | i

oC C = NOH oC co oC C = NOH
| I l l I |

HN — Co HN — C = NOH HN —C = NOH
(1) (ID) (I11)

L'acide violurique a &té obtenu pour la premiére fois par
BAEYER (1) qui, en méme temps, a déterminé ses relations avec plusieurs

composés du méme groupe comme le montre le schéma ci aprés.

Il s'obtient, dans la pratique, soit & partir de l1'acide barbi-
turique ou de 1'acide hydurilique par action de 1'acide nitreux ou des

nitrites (1, 2) soit a4 partir de l'alloxanne ou de 1l'alloxantinne par réac-

tion avec 1'hydroxylamine (3, 4, 5).

Peu soluble dans 1'eau d& la température ordinaire, l'acide vio-
lurique se présente sous forme de cristaux légérement jaundtres et ses

solutions, selon les solvants, sont incolores ou de teinte rose.

Quelques études sur ses propriétés acides et la détermination
des constantes d'acidité ont été faites par pHmétrie (6, 8, 9), par spec-—

trophotométrie U.V - visible (7, 8) et par conductimétrie (9). Elles



HN — CO 0C — NH ' HN — CO
,}/
I | \
oc CH—HC CO—%2  jo0c CNOH HN — CO
Y | |
HN — CO 0C — NH 0, HN — CO HNO 5 ocC CHNHo
Ac. hydurilique A¢. violurique | I
o HN — CO
HN — CO & HN — CO W
I [ HNO 3 , { f Uramile
0C CH»p 0C CHNOo
| |
HN — CO HN — CO
Ac. barbiturique Ac. diliturique

-~

conduisent & considérer 1l'acide violurique comme un triacide & constantes
séparées. Bien que peu coloré, l'acide violurique donne des sels doués de
couleurs brillantes et variées et chacun d'eux éxiste sous plusieurs cou-
leurs différentes et est susceptible de changer de teinte selon les con-

ditions dans lesquelles il se trouve.

Cette variochromie a fait 1'objet de nombreux travaux, princi-
palement de HANTZCH (10) et de DUTT (11). Cette propriété n'a pas regu
d'explication satisfaisante; il est admis qu'elle est due partiellement
3 1'existence de formes tautoméres et partiellement 3 1l'existence de com—
plexes internes. D'apré&s HANTZCH (10), les sels incolores et bleus déri-
vent d'une forme hydroxylaminée (IV) et d'une forme nitrosoénolique (V)
tandis que les sels jaunes et rouges correspondent aux liaisons métal -
oxygéne de la fanction oxime (VI) et métal - oxygéne de la fonction

cétonique (VII):

Les autres formes (sels verts ou bleu - violets) ne sont que des

mélanges des espéces précédentes



HN — CO HN — C — OM HN — CO,_ HN—C——O\
[ ol N B

0C C = NOM 0OC C — NO ocC = NO oc Cc —NO
| | | |

HN — CO HN — CO HN — CO HN — C
(IV) Q2 (VI) (VII)

Deux autres explications ont été& récemment avancées (9) admettant
soit l'existence de phénoménes de condensation (dimérisation) soit 1'influ-

ence du degré d'hydratation (2).

L'acide violurique est peu stable; en milieu acide, il y a déta-
chement de la fonction isonitrosée ce qui conduit & 1'hydroxylamine et 3
1'alloxanne; en milieu basique, il y a ouverture du cycle pyrimidinique

pour donner 1'urée et 1'acide nitrosomalonique.

HN — CO HN — CO HoN 16100

| s -

0C CO + NHy0H E 0C C = NOH > 0OC + C =NOH

. o I

HN — CO HN — CO HoN COOH

Un regain d'intérét s'est manifesté ces derniéres années pour
cet acide, tout particuliérement dans le domaine des complexes métalli-
ques (9, 12, 13) et dans 1'utilisation de 1'acide violurique en tant
qu'indicateur m8tallochromique dans les titrages complexométriques, dans
la chromatographie sur colonnes (14, 15) et dans les dosages des alca-
lins (16).

Il nous faut aussi signaler quelques &tudes sur les composés
solides isolés, principalement 1'analyse thermogravimétrique (16) et

1'analyse cristallographique (17).

Les travaux précédents nous semblant trop fragmentaires et sur-
tout contradictoires , nous avons repris l'étude de 1'acide violurique

en solution aqueuse tant du point de vue de ses propriétés acides — bases



que du point de vue de ses propriétés complexantes, ceci dans le cadre

d'un ensemble de travaux sur les dérivés pyrimidiniques.

étude des

Ce mémoire comprend six parties:
I - Technique opératoire - Méthodes analytiques

IT - Détermination des constantes d'acidité - Préparation et

sels alcalins
III - Etude des violurates de cuivre
IV - Etude des violuratés de nickel et de cobalt

V - Etude des violurates ferreux



TECHNIQUES OPERATOIRES

METHODES ANALYTIQUES






TECHNIQUES OPERATOIRES

Toutes les solutions sont préparées avec de l'eau distillée,
déionisée sur colonnes de résines mixtes (anioniques + cationiques) puis
bouillie pour &liminer le gaz carbonique et refroidie sous courant d'azote
décarbonaté et sec. L'eau ainsi obtenue a une conductivité comprise entre

-7 =1 -1 . . - .
I et 2.10 '© "em ~. Ces solutions sont conservées 3 1'abri de CO,4 -

Les réactions se font dans un vase de titrage spécialement
adapté pour maintenir une température constante grace 3 une circulation

d'eau provenant d'un bain thermostaté régulé é&lectroniquement.
P g q
Dans tous les cas, la temp&rature choisie est 25°C + 0,01°C.

Le vase est pourvu d'un couvercle 3 rodages permettant,selon la
technique utilisée, 1l'introduction des électrodes de pHmétrie, de poten-

tiométrie ou de conductimétrie.

Les mesures de pH s'effectuent, suivant la précision demandée,
avec un pHmétre-potentiomé&tre TACUSSEL TS 70 N (précision 0,0! unité de
pH), ISIS 4000 (précision 0,005) ou RADIOMETER PHM 52 (précision 0,001).

L'étalonnage des pHmétres se fait 4 1'aide des tampons phtalate acide

de potassium (pH: 4,008) et borax (9,180).

Les résistances se mesurent avec un conductimétre de précision
W B R, constitué par un pont de Wheatstone dans lequel le fil du pont est
enroulé sur un tambour et réglé i 1'aide d'un curseur rotatif. Un géné-
rateur 1000 Hz délivre une tension de 4 volts pour l'alimentation du pont
de mesure. Un amplificateur logarithmique sert 3 indiquer 1'@quilibre du
zéro du pont de mesure alternatif. Le domaine de mesure s'étend de 1 3

10 @, la précision &tant de 0,2Vco-

Dans le cas particulier de la détermination des constantes
d'acidité par conductimétrie, les mesures s'effectuent dans une cellule

d circulation, les arrivées de courant &tant placées de facon 3 minimiser

l'effet Parker.



Les mesures spectrophotométriques, dans le domaine U.V. et
visible, sont faites sur un spectrophotométre JOUAN DF 170, la précision

dtant 0,1% en densité& optique.

En ce qui concerne 1'étude des composés solides, nous avons
utilisé:

- L'analyse thermogravimétrique sur thermobalance ADAMEL & enre-
gistrement graphique avec une vitesse de chauffe de 150°/heure.

- L'analyse thermique différentielle.

- La spectrophotométrie I.R. sur un appareil BECKMAN IR 33 dont
=1
la zone de balayage s'@tend de 4000 & 600 cm

- L'analyse par rayons X en tant que moyen d'identification
des composés isolés. Les clichés sont réalisés sur un appareil SIEMENS
Kristalloflex IV avec une chambre NONIUS é&quipée d'un monochromateur i

o
cristal courbe isolant la radiation Koy du cuivre (1,5406 A).



METHODES ANALYTIQUES

1 - SELS ALCALINS DE L'ACIDE VIOLURIQUE

Les sels alcalins sont dosés par échange d'ions:

. . . . +
- sur résine cationique (Amberlite IR 120 H), les ions Na sont
- > . + . . . -
échangés contre des ions H ; 1'acide violurique est alors dosé par pH-

métrie.

- sur résine anionique (Amberlite IRA 400 Cl1) les ions C,H,N303

sont ‘échangés contre des ions Cl qui sont dosés par argentimétrie.

2 - COMPOSES SOLIDES ISOLES

Les méthodes utilisées sont trd&s connues et ne seront que trés

briédvement exposées:
Argent: dosage des halogénures (C17) suivi par potentiométrie

. Cuivre: par iodométrie 3 pH 3 en milieu bifluorure d'ammonium

avec le thiodéne comme indicateur.

Nickel - Cobalt: par complexométrie (E.D.T.A.), dosage en retour

pour le nickel, tampon ammoniacal (pH 10) et noir eriochrome T comme indi-
cateur; dosage direct pour le cobalt, tampon acétate (pH 5) et orangé de

xylénol comme indicateur.

Fer: par le bichromate de potassium en milieu H,SO, - H3POy,

avec diphénylamine sulfonate de baryum comme indicateur.

De plus, afin de vérifier les résultats analytiques, les divers
composés sont envoyés au service de Microanalyse du C.N.R.S. pour le dosage

des &léments C, N et O.






DETERMINATION DES CONSTANTES D'ACIDITE

SELS ALCALINS






I - METHODE POTENTIOMETRIQUE

A - THEORIE

Les résultats antérieurs ont montré que l'acide violurique est
un triacide & fonctions nettement séparées tout au moins en ce qui concerne
les deux premiéres acidités (kj »>> 105 ko) et que, dé&s lors, du point de
vue acido - basique, il est possible de traiter cet acide comme un monoa-

cide.

En symbolisant 1'acide violurique par H3A, les &quilibres succes-

sifs sont:

Les relations de conservation de masse et de neutralité &lec-
trique de la solution lors du titrage d'un volume V4 d'acide violurique

de concentration C;y par un volume V de soude de concentration C s'écrivent:

S = | o3- CoVo
[H3A| + [HpA | + [HAT| + [A7 ] = T, v
Na'| + || = fom | + [HpAT| + 2|mAT| + 3|77
) Cv
S

Dans le domaine de pH considéré (3 i 5), les concentrations des
espéces OH , HA et A% sont négligeables; les relations précédentes

deviennent:



CoVo -
Vo +V [H3A[ + [HpA |

cv + -
Vo + V 5] = |H2A |

ce qui donne la concentration de H3A en tout point de la courbe de neutra-

lisation:

CoVq - CV

R +|
V0+V

|H3A| = |#

La premidre constante d'acidité peut s'exprimer de 3 fagons:
- en activités, c'est alors la constante thermodynamique

{H,A” HH"}

le {H3A}

; ¥ 8. & s q
- 34 la fois en activité pour H (directement accessible par la
mesure du pH) et en concehtrations pour les autres espéces, c'est la
constante mixte
I
[HaA | {H")

le H3A

]

- en concentrations

|H2Al|H+|
C, H3A

Ces trois constantes sont reliées entre elles par 1l'intermédiaire
des coefficients d'activyité des espéces considérées, ce qui impose un mi-
lieu de force ionique donnée subissant peu de variations au cours du titra-

ge. La force ionique initiale (milieu NaNO3) est donnée par la relation:
1 + =
I = 5 (|Na'| + |NO3|)

qui devient par la suite, en tenant compte de la dilution et de 1'appari-
tion d'espéces ioniques:

Vg

1 B -
= vy +'§[1Na+l + |5| + [HaA |]



IV,

+ +
' = oy e+ w

Les coefficients d'activité sont donnés par la formule de ROBINSON

0,5092 VI'
1+ /1"

- logy, = - 0,2 T
L'analyse mathématique de la courbe de neutralisation permet

d'atteindre directement les trois constantes kT’ k. et kC.

M

En passant aux logarithmes, nous obtenons:

|H3A|
pk

pH + log —
[HoA ™|

Vo + V

(Y
V0+V

pk pH + log

(CqVp - CV) = |H | (Vg + V)

pk

pH + log "
CV + |H | (Vg + V)

ce qui, en divisant par CoVp, devient:

l - n

pk = pH + log

Nous pouvons soit calculer les constantes en chaque point et

prendre une moyenne, soit représenter graphiquement la relation précédente.

I1 faut noter, toutefois, qu'il y a lieu d'effectuer les calculs
dans la zone de neutralisation de 20% & 807% pour laquelle la concentration
. + . - -
des ions H est négligeable devant celles des espéces H3A et HyA , quel

que soit le coefficient d'activité.

De meilleurs résultats sont obtenus si la correspondance
- log CH+ et pH est préalablement &tablie dans toute la zone de neutrali-

sation.



B - RESULTATS

_16_

La figure | montre la neutralisation de 1'acide violurique et

la présence d'un seul saut de pH correspondant & la premiére

cette brusque variation de pH, la seconde acidité commence &

sée mais les valeurs de pH ne sont pas stables et ne peuvent

détermination de la deuxiéme constante.

acidité. Aprés
etre neutrali-

servir 3 la

Nous avons déterminé, en chaque point, les valeurs des constantes

pour deux concentrations en acide violurique (1,25.10—

et diverses forces ioniques allant de 2,5.10“2

3

et 2,

50.107° M/2)

10" ! (milieu NaNO3) en

calculant les coefficients d'activité par la formule de ROBINSON.

Le tableau suivant donne les valeurs moyennes des différentes

constantes précédemment définies.

. . -3
Concentration en acide 2,50.10 ~ M/g

Concentration en acide 1,25.10_

et i . o vy S i oo o o

3 /%
4,511 4,514
J_"Z:ZI;_ 430
e 305




Fig.1
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Dans une seconde &tape, nous avons préalablement &tabli la courbe
pH en fonction du cologarithme de la concentration en acide nitrique pour

un milieu donné (NaNO3 10 * et 5.10 * M/%).

‘La courbe obtenue est divisée en plusieurs domaines qui se recou-
vrent et a4 1'intérieur desquels, 3 1'aide d'une méthode d'ajustement 3 une
équation du second dégré A X2 + B X + C, on peut obtenir avec une précision
supérieure 34 1/2000 directement la concentration des ions H' connalssant le

pH.

Les coefficients A, B, C différent selon la force ionique:

I =10
Zone de pH: 4,114 -~ 5,250
A: - 0,0245187386
B: 1,14429781
C: - 0,23687155
Zone de pH: 3,455 - 4,310
A: - 0,032819368
B: 1,22643241
C: - 0,4353978
I=20,5
Zone de pH: 3,924 - 5,128
A: - 0,118731213
B: 1,8815237
C: - 1,667454
Zone de pH: 3,163 - 4,004

A 0,038117823
B: 1,23293484
C: - 0,36281153

Cecl a une importance considérable dans le cas de la formation de
complexes avec libé&ration d'ions H' dont la concentration n'est plus alors
négligeable devant celles des autres espéces. Or, c'est la concentration
de H qui intervient dans la neutralité &lectrique, relation permettant de
calculer les constantes de stabilité. Il devient aussi possible de travailler

par addition d'acide fort & des mélanges métal -~ ligand & la place de



1'addition de bases. En contrepartie, il est nécessaire d'avoir une force

ionique plus &levée, d'autant plus que le milieu sera acide.
P ‘ p

Nous avons déterminé les constantes mixtes en tragant la courbe
pH en fonction de log (1-n)/n (Fig. 2). Nous trouvons respectivement:

I 10} K

I5.10°' k

4,6.10 ° pk = 4,337

5

M

6,10.10 4,214

M pk

Ces valeurs serviront par la suite dans la détermination des

constantes de stabilité des complexes de 1'acide violurique.
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IT - METHODE CONDUCTIMETRIQUE

.
Dé&s le début du 20°™¢ siécle, la méthode conductimétrique fut
appliquée sur une vaste &chelle pour &tudier la dissociation des acides
mais son développement ultérieur a nécessité d'une part 1l'amélioration des
appareils de mesure, d'autre part une évolution de la thdorie tenant compte

des interactions ioniques.

Nous avons pensé utiliser cette technique pour la premiére acidité
de 1'acide violurique malgré les nombreux désavantages qﬁ'elle présente par
rapport 4 la pHmétrie ou i la spectrophotométrie (durée, influence de CO,..)
Les résultats obtenus sont toutefois au moins aussi précis que ceux obtenus

par pHmétrie.

A - THEORIE GENERALE

Pour un monoacide HA en solution aqueuse, l'ionisation se traduit

par un équilibre:
HA > A + H
<

auquel s'applique la loi d'action de masse

A7[]H" (g, £

HA[f
malc,,
f désignant les coefficients d'activité des espéces considérées.

En désignant par o, le degré de dissociation, les concentrations
des espéces ioniques et non ioniques s'expriment en fonction de o et de la
concentration totale C de l'acide et, introduites dans l'expression de k,

~

conduisent 3 la relation:
2 -
o< C fA fH+
(1 = a) fHA
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Les effets des attractions interioniques sur les coefficients
d'activité sont connus au travers des travaux de DEBYE - HUCKEL. Par
ailleurs, selon la théorie d'Arrhénius, le degré de dissociation a est le
rapport A/Ap dans lequel A représente la conductance équivalente a la con-
centration C et Ay la conductance équivalente limite & la dilution infinie.
Cette théorie d'Arrhénius suppose que la mobilité des ions est indépendante

de la concentration ce qui a conduit a4 la loi d'Ostwald

2
Kk = — Ch°
AO (AO "'A)
pour des coefficients d'activité égaux a 1. Or, il s'avére que ceci n'est

jamais vérifié méme en solution trds diluée. Onsager a montré que la conduc-

tance équivalente est proportionnelle i la racine carrée de la concentration
A = Mg - sci/2

dans laquelle S est fonction de la conductance &quivalente limite Agp et de

2 paramétres 0O eto.
S = @A0+O

Ces paramétres O et o dépendent de la constante diélectrique D du solvant,
du type d'électrolyte, de la température absolue T et de la viscosité n du

solvant.

8,18.10° A0 . 82

(pT) 3/2 n(DT) /2

Pour un électrolyte du type 1/1 a 25°C, le terme Q est égal a
=l 5 y . s
0,2299(2mole )1/2 en prenant pour valeur de la constante diélectrique
=1 i i
D = 78,36; le paramétre O est égal 3 60,64 (2mole )1/2 pour une viscosité

=3
du solvant égale a 8,903.10  poise.

La détermination de la constante d'acidité k nécessite en consé-
.
quence la connaissance de Ap, A et des coefficients d'activité.

La détermination de la conductance équivalente limite Ap pour un

électrolyte faible ne se fait pas directement mais par l'utilisation de la
‘ [29 o



loi d'additivité de Kolhrausch. Celle de la conductance é&quivalente A
nécessite la mesure d'une résistance R ou de son inverse ¥ (conductance),

la relation entre ces termes étant:

1000 Y
C

A =
I1 faut passer par l'intermédiaire de la constante de cellule connue grace
i la connaissance des conductances spécifiques des solutions de chlorure

de potassium ou d'acide chlorhydrique.

Les différentes méthodes utilisées par la suite ne différent que
par les expressions des coefficients d'activité et du degré de dissociation.
I1 faut ajouter que la détermination de la conductance du solvant est indis-

pensable et vient en déduction sur toutes les mesures.

B - DETERMINATION DE LA CONSTANTE D'ACIDITE

1) Constante de cellule

La constante de cellule est déterminée par mesure de résistances
de solutiors de chlorure de potassium et d'acide chlorhydrique de concen-

tratiom et de conductances équivalentes et connues.

En principe, cette constante est indépendante des concentrations
sauf en présence de 1'effet Parker (arrivées de courant trop proches) qui
se manifeste par une l&gére augmentation de la constante avec la concen-—

tration comme 1l'indique le tableau suivant.

Nous avons comme valeur la moyenne des résultats.

£

Constante de cellule: 0,9795 cm
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Concentration Résistance A Constante
HC1l 10 ¢ 25,149 391,32 0,984
—— —— —— e s T o o T ot} W B S ot e T U S S it B P P bk s B U e o U S S e ey }- —————————————————
HC1 5.10 2 49,281 399,09 0,983
——————————————————— [--———————————————— —T-_ e e e it o i S e e
HCl 2.10 2 119,78 407,24 0,976
HC1 10 2 235,993 412,00 0,973
kci 107! 76,366 128,96 0,985
KCl 2.102 353,515 138,34 0,978
——————————— :—————-—-1-——————-———-———-————T-————----——----——————-—T——-————-—————————
KC1 10 2 692,08 141,27 0,978

2) Conductance équivalente du violurate monosodique

La connaissance de la constante de cellule permet d'obtenir la

conductance &quivalente A du sel monosodique en fonction de la concentra-—

tion puis la conductance équivalente limite selon deux méthodes diffé-

rentes.

La méthode de SHEDLOVSKY est bas&e sur la relation d'ONSAGER

pour un &lectrolyte 1/1

A Ag

- (GAO + G) CI/Z

ue 1'on met sous la forme
q

4

A

Ag

+ g cl/2

1—®C1/2

Les résultats obtenus, aprés déduction de la conductance spécifi-

que de 1l'eau (yx = 4.10~% fournissent une-valeur de Ap = 83,0 % 0,4.
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. - . . -1
La méthode de BELCHER est une représentation graphique de A

en fonction de la racine carrée de la concentration.

3) Conductance &quivalente limite de 1'acide violurique

-~

Elle se détermine & 1'aide de la loi d'additivité de Kohlrausch

haa = Ymer T Mwact t Mwaa

A 25°C, les conductances &quivalentes de HCl et de NaCl sont connues
Agoy = 426,04 = 156,70 VC + 165,5 C(1 - 0,2274 /O)
hyacy = 126,42 - 88,53 /C + 89,5 C(1 - 0,2274 /C)

Ay = 299,62 - 68,17 YC+ 76,5 C(1 - 0,2274 VC)

Ceci s'applique aussi 3 la conductance &quivalente limite

-
o
|

ma - Mopcr T Moyact * Mogaa

=
o
|

299,62 + 83 = 382,62

C'est une valeur approchée de la -conductance &quivalente limite qui va

seryir dans les différentes méthodes, la vraie valeur étant obtenue par

itérations successives.

4) Méthode approchée de détermination de k

Dans cette méthode, aucune correction de solvant n'est appliquée
et la loi d'Ostwald est utilisée, en prenant un coefficient moyen d'activité

f+ calculé@ selon la loi limite de DEBYE - HUCKEL

AV

log £ = —
* 1 + Ba/C

La relation suivante s'obtient

2. @
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2AC
et 1'on porte f.—

Ao -
d'abscisse 3 l'origine Aol(Fig. 3).

A

5) Méthodebde FUOSS - KRAUSS

La théorie générale s'applique dans cette méthode, en prenant
g , q

pour expression du coefficient moyen d'activité la relation

AVCo
- log f+ = e————
- 1 + §VCa
avec
_ : e? 8IINe 2 172
A = 0,4343 2DkT (IOOODkT

_ 8HN€2 1/2 o
8 = Goooper . @ .
La modification intervenant dans la méthode de FUOSS et KRAUSS

est 1'apparition de la variable x &gale 3

2
X = = Cfi/k
En utilisant cette wvariable et la relation de DEBYE:
A = a(hy - SYCa)

Les relations définies précédemment deviennent:

A e xi/243/2

— = g -8

Ag Aofi

- f+]_og f+ = A M
- - 1 + 8§/Ca

La résolution de ces &quations donne:

Vg = YL o
a
o V1 + 4x = 1]

. . 1 . Cos .
en fonction de + qui conduit & une droite de pente k et



10

Y- y:2AC
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avec, pour x petit:
a(x) = 1 - x + 2x%2 - 5%x3 ...

Les valeurs de Ap et de k sont obtenues en procédant par itération. Une
premiére valeur de o est utilisée en prenant A/Ap comme valeur initiale

puis on obtient a' qui est:

e

-3/2 '
I“U.AO//ETA— *

'04' -

On prend pour Ay la valeur trouvée par la méthode simplifiée quel que soit

le nombre d'itérations puisque le résultat final ne dépend pas de Ag.

Connaissant a, nous calculons vx qui, en fonction de f+VE; donne
une droite passant par l'origine, si la valeur de Ay est correcte, et de

pente (/?3_1

Une valeur trop élevée de Ay donne une intersection positive sur
1'axe vx; il y a lieu de procéder par valeursdécroissantes jusqu'ad ce que

la droite passe par l'origine.

Les résultats obtenus (Fig. 4) donnent:

hg = 382,11
Kk = 2,945.10 °
pk = 4,5304

6) Méthode de FUOSS

FUOSS utilise-la méthode précédente en introduisant une nouvelle

variable z définie par 14 relation:

_3 2 —_
2 = syt enyt/? sn52’ 2 (1000y) 12
L'expression de o, avec cette variable, devient
o = A __
AgF(z)
avec
i -1/2.-1/2 -1/2
F(z) = 1 - 201 - 2(1 - z2(1...) Y/371/2y=1/
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Les valeurs de z et de F(z) sont données par des tables.

L'introduction de ces nouvelles relations dans 1l'expression de

k donne:

2
. Cfi A

¥F(z) _
A Ro

T
F(z)kFAO

. 2 2 . . .
En portant F(z)/A en fonction de CAf+/F(z)A0 on obtient une droite (Fig.5)
de pente 1/kF qui donne une premidre valeur de Ay, réintroduite dans les
dquations jusqu'd obtention d'une valeur constante. Pour celle-ci la méthode

des moindres carrés fournit kF.

En posant:
x = F(z)/A

2 2
y = CAf+/F(z)A0

Ag et kF sont les solutions de:

b, - Ld0? - afx?]
[Ix}xy ~ In?})y]

L [Gw?-age]
F r
[Jx]xy - nlxy]

{

n étant le nombre de points expérimentaux.

Les valeurs trouvées sont:

Ny = 382,04

_ -5
kp = 2,946.10
pkp = 4,5307

7) Méthode de SHEDLOVSKY

C'est une autre modification de la méthode de FUOSS et KRAUSS.
SHEDLOVSKY propose la relation:



b 61y

N



Fig. 5

XH

CAfe2 -
F(Z)

10

12

1441072
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= ' - A___ AmE
A = a'A s(AO VCa')

a': degré de dissociation
S: fonction d'Onsager

On peut exprimer a':

S(M) AME' A

a' = LI = +— S5(2)

La fonction S(z), dans laquelle z a la méme signification que dans la

méthode de FUOSS, est défipie par:

S(z) = c% + /1 + (2/2)2 )2
2 3 5 7
= £ S 2 =
Bhas b+2z*3 *% " 128 Tom% -

1'expression de k devient avec ces variables:

cAE? S(2)

I I
15(2) T T Tk

2
S/\O

avec, suivant les concentrations
<
- log £, = A/Ca' ou A/C®/1 + A'V/Ca'

En portant (/\S(z))—1 en foﬁction de CAfiS(z), on obtient une droite de
pente l/kSAg (Fig.6) donf la valeur est:

kg = 2,945.10 °

S

La différence entre kF et kS peut étre trouvée en égalant les 2
expressions de la conductance équivalente A, ce qui donne une relation entre

‘o et a'.



Fig. 6

X=CAS(Z)f%2
)
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o' |1+ Z(F“S/ZS-I _ 8—1/2)|

Q
[

Y

a' (1 + x>,'

Q
[

La substitution dans 1'expression de FUOSS conduit &:

CASfiU + x)2
= [ + - '

1
AS Ao

kFA% + x/Ap
Le dé&veloppement en sér;e@ de F(z) et S(z) donne

Cx = 22+ a'Cs/

ce qui, en faibles concentrations, permet d'obtenir la relation simplifiée:

g2

1.1 . CASfi
'AS AQ K A02+ GLZC
m

F A

La pente limite de la courbe d'équation ci-dessus est:

d(1/A8) oL et ]
2 2 4 2 .
d(CASE)) kphp Ag koA i
d'ol ’
1 1 a?
— = P ——
kg kg A

8) Méthode de WIRTH

L'expression de WIRTH corrige le fait que la conductivité des

-~

ions 3 conhcentrations finies est moindre que celle calculée par la loi

limite. WIRTH pose:

.

I |
o Ao (1 - z)

avec ‘
(1 =-2) = ‘w(z)fr

~

. ' 1
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La substitution dans la loi d'Ostwald donne:

2
CAfi

1
= e——
Ag

W(z)
A W(z)kAS
é i 2 A W(z) . .. CogmnT o
La représentation graphique de —=" en fonction de CAf,/W(z)Aj donne une

droite de pente l/kAg (Fig.7).

Les résultats sont:
Ag

= 382,04
k = 2,946.10 °
pk = 4,5307

1

9) Méthode, de IVES

La méthode de IVES suit la théorie générale mais elle fait inter-

venir une conductance &quivalente Ax égale 3 la somme des mobilité&s ioniques

'

des ions 3 la concentration initiale C...
L'e#pression de la constante k ést dans ce cas:

~ r2cE2
R eIieI
Lé conductance Ax est relide A la conductance 'équivalente limite

‘Ao par 1'équation d'Onsager relative aux mobilités ioniques
0 g q

= - sdCy1/2 - gci/?
Ax = ho = SGAME = no - sq
d'ou A2c£2 -
k = =
(hg = sc;/"y(ng = s}/ = 1)
,avec
- log fi = AAZ;, '
r - p2c. 107247
- gcl/? - gcl/? -
(Ao = SC}/%) (ho - sCi/% = )

En transformant cette relation, on obtient:



Si

x M .
NuC— X

L 614
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A2ci.1o'2A'Ci

A+ sc;./2 = Ao - —>
(Mg - sC; /%yk

La courbe repjéﬁpntative de la fonction
A+ SCJ}./2 = f(A2C.10 24 Cl)/(A - sc;/z) est une droite de pente 1/k et -

donnant Ay pour C = 0 (Fig. 8).

Cette relation est vraie seulement pour de faibles concentrations
3 cause des coefficients d'activité. Pour des concentrations plus élevées,

la courbe n'est plus une droite.

Il est plus ititéressant de prendre une méthode de moindres carrés

et non une représentation graphique.

En posant:

_ 1/2
y = A+ SCi
. A2c.1o'2AVE;
ry - scl/2
m = 1/k
C = Ao

I1 suffit de résoudre les &quations simultanées
mXx + nC - Ey = 0

mZ(x)2 + CZx - Exy = 0
#

) ;
n étant le nombre de points experlmentaux. Une premiére valeur de la cen—t-

ductance équivalente limite Ay est obtenue puis on procéde par 1terat10n’
- e

]O) Détermination de la conductance du solvant (M&thode de

SHEDLOVSKY et KAY)

Pour éviter la détermination directe de la conductance du solvant,
. qui varie souvent d'une exp&rience & 1l'autre en dépit de toutes les pxécau-
tions possibles pour éviter le gaz carbonique, SHEDLOVSKY et KAY développent

une méthode qui permet de suivre toute variation de conductance du solvant
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au fur et 3 mesure que la concentration de 1'électrolyte augmente.
L'équation de base est:

L"LO
A= —F

LS/IOOO est la conductance spécifique de la solution (mesure)

L(/1000 est la conductance spécifique du solvant.

Cette équation combinée avec

k% = et /P01 - oy M2
-1
a = S(z)AAg
donne : AOkl/zcl/z LS 1/2
Ly~ Lo T —syE (7 S@gr”
' ' S(Z)LS 1/2 C1/2
O? porte la fonction LS en fonction de (1 - Ty ) £.502) qui donne

. 1/2 . N . .
uné droite de pente Agk / et d'ordonnée & l'origine Ly.

. -8 .
Dans notre cas, le solvant a pour Lo la valeur 10 . Toute varia-
tion de Ly au cours des diverses expériences se traduit par un ensemble de

points sur des droites paralléles et non plus sur une seule droite.
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IIT - METHODE SPECTROPHOTOMETRIQUE

La spectrophotométrie U.V. et visible est moins précise que la
pHmétrie et la conductimétrie mais trés intéressante pour les composés
peu solubles ou présentant des constantes d'acidité trés grandes ou trés
faibles 3 condition qu'existe une absorption dans ce domaine de longueurs

.d'onde.
A - THEORIE

Dans le cas de composés '3 constantes d'acidité séparées, les
espéces, formées en fonction du pH, ont en principe des coefficients d'ex-
tinction différents et suivent la loi de BEER tout au moins dans un certain

domaine de concentrations.

Considérons 1'équilibre suivant:

- +
HA3A+H

En désigant par e,, et e¢,~ leg coefficients d'extinction des deux espéces

HA A
et par 2 la longueur du trajeft optique, la densité& optique est, pour toute

valeur de pH: -
D = QEEHA[HAI +;eA—|AffJ

De plus, nous avons aussi:

En milieu acide, c'est & dire pour pH < pk - 2, la forme prépondérante est

HA et 1'absorption est due uniquement i cette forme ..

Dy = Loy, |HA]
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D Co

T T

‘'

En milieu basigque, c'est & dire pour pH > pk + 2, l'espéce ionisée A

est largement prédbminante et absorbe seule.
DA" = ,Q,EA"‘CO

I1 s'ensuit immédiatement que:

HA 2Cy
€, = *“"""‘DA—
A 2Cy

En reportant dans 1'expression générale de la densité optique les rela-

tions précédentes, on obtient:

A -, Pma
D = 2{553 A |+ o {HA|
A | = Cg~ |HA|
D - D
= _A - HA
b = CO (CO HA) + COIHAl
= ':‘ g - HA
D Dym * By = D7)

ce qui conduit i

I R W

Co Dya ~ D\~ *0
L7 N A,
Co Dya ~ Du” L
I N

Co Dya - Dy~

a3

) +
De 1'expression de la constante k = {H }T-—E— on a
- 0]
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Go

pk = pH + log —
a3

t .~
d’ ot D - DA_

pk = pH + log—p——"pF—

HA
. D~-D,-

La représentation graphique du pH en fonction de log ) doit

< HA

etre une droite d'ordonnée 3 l'origine égale au pk.

Par ailleurs, la densité optique varie en fonction du pH puisque
proportionnelle aux concentrations des espéces HA et A”. La dérivée de D
par rapport au pH montre que la densité optique est indépendante du pH
dans la mesure ol les coefficients d'extinction de A et HA sont égaux,
ce qui signifie que, lorsque les espéces présentent un spectre d'absorp-
tion différent, il existe des points isobestiques. De méme, utilisant la
dérivée seconde, il apparalt que la courbe de variation de la densité
optique en fonction du pH présente un point d'inflexion pour la valeur du

pH égale au pk.
B - RESULTATS

1) Premiére acidité

L'utilisation de la relation précédente nécessite la connaissance
des coefficients d'extinction donc de la densité optique des espéces
seules, du pH en tout point de la neutralisation pour une force ionique

bien déterminée.

o

Ce dernier point est trds aisément réalisable en utilisant des
solutions tampons dans lesquelles les proportions relatives d'acide et de
base conjuguée varient mais dont la concentration totale est constante.
Comme la force ionique varie avec les proportions de 1'acide et de la base
du tampon, il est nécessaire de compenser cette variation par addition d'un
sel neutre. Nous avons utilisé un tampon acétate défini par Bates, & une
force ionique 10 * mole/? maintenue constante par addition de chlorure de
potassiﬁm;

De plus, il est nécessaire que la concentration initiale d'acide
violurique soit faible pour éviter toute variation de pH par réaction sur

le tampon acétate.
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Le tableau suivant donne, pour un volume final de 100 m2, les
quantitéds des diverses solutions i utiliser, le coefficient d'activité

de la base acétate et le pH théorique obtenu.

Solutions utilisées

A: acétate de sodium IO_IM/Q

chlorure de potassium lO—lM/£

B: acide chlorhydrique ZUIO—lM/z
chlorure de potassium IOflM/Q

: L
C: chlorure de potassium 10 1M/SL

Coefficient de CH3CO, calculé selon la relation

0,5115/1
1 + (4,5 x 0,3291)vT

= 108Yey,c0;

. . . -4
La concentration d'acide violurique est 2.10 " mole/% et la

densité optique est mesurée en cuves de 2 mm.

La figure 9 danne les spectres d'absorption pour différentes

valeurs de pH comprises entre 1,086 et 6,850.

Ces valeurs extrémes sont obtenues a partir de solutions d'acide
chlorhydrique M/10 et du tampon phosphate KH,PO, et Na,HPO,. Ces valeurs
de pH permettent d'obtenir les densité&s optiques de 1l'acide violurique et

de la base conjuguée.

Cette figure montre que l'ion violurate a deux maxima d'ébsorp—
tion situds # 310 nm et 220 nm tandis que 1'acide violurique absorbe 3
250 nm. Il faut noter la présence de deux points isgbestiques & 230 et
280 nm.

Les valeurs de la densit& optique dans la zone de pH allant de
3,852 3 5,599 ainsi que celles i pH 1,086 et 6,850 permettent d'obtenir la
valeur de la premiére constante d'acidité,~constante.mixte faisant inter-
- venir 1'activité de H' et les concentrations des espéces violurate. La
figure 10 représente le pH en fonction de log (D - DAf)/(DHA - D); il
s'agit bien d'une droite de pente -1 qui fournit la valeur 4,66.10“5 pour

la premiére acidité (pk 4,33). Cette valeur différe notablement des valeurs
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Sol. A Sol. B Sol. C Yo~ pH théorique
40 2 18 0,7759 5,600
40 2,5 17,5 0,7759 5,491
40 3 17 0,7759 5,399
40 3,5 16,5 0,7759 5,319
40 4 16 0,7759 5,248
40 4,5 15,5 0,7759 5,183
40 5 5 0,7759 5,123
40 5,5 14,5 0,7759 5,067
40 6 14 0,7759 5,014
40 6,5 13,5 0,7759 4,963
40 7 13 0,7759 4,915
40 7,5 12,5 0,7759 4,868
40 8 12 0,7759 4,822
40 8,5 11,5 0,7759 4,777
40 9 11 0,7759 4,733
40 9,5 10,5 0,7759 4,689
40 10 10 10,7759 4,646

, 40 10,5 9,5 0,7759 4,602
' 40 1 9 . 0,7759 4,559
40 11,5 8,5 0,7759 4,514
40 12 8 0,7759 4,470

40 12,5 7,5 0,7759 4,424
40 13 7 0,7759 4,377
40 13,5 6,5 0,7759 4,328
40, 14 | 6 0,7759 4,278
40 14,5 5,5 0,7759 4,225
40 ST 5 0,7759 4,169

BHQ)

\ LILLE d
\k‘—‘/

des constantes mixtes trouvées par potentiométrie 3 la méme force ionique

mais cet 8cart est di au fait que le milieu est nettement différent (acé-

tate de sodium + chlorure de potassium au lieu de nitrate de potassium).
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2) Deuxiéme et troisiéme acidité

La détermination de ces deux acidité&s nécessitent des solutions

tampons différentes:

~

- borate de sodium Na,B,0- pour la zone de pH allant de 8,5 &
10, 80.

-~ phosphate disodique Na,HPO, pour la zone 10,80 - 12.

-~

-~ soude 3 des concentrations allant jusqu'd 1 mole/2.

Pour la seconde acidité&, la force ionique est voisine de 10_1M/2

mais varie légérement selon le tampon.

Les solutions d'ions violurate passent de la teinte rose violacée
A une teinte rouge. Les maxima d'absorption se dé&placent tré&s légérement.
La courbe de la densité@ optique en fonction du pH (Fig.11) donne une valeur

de constante d'acidité (- logk,) égale & 9,62.

Pour la troisiéme acidité, en milieu uniquement sodique, la force
ionique est maintenue 4 1 M/%. Les valeurs de pH sont des valeurs en concen-—
trations et non pas en activité. La teinte des solutions vire 3 1'orangé et
tend assez rapidement vers l'incolore, ce qui impose des mesures immédiate-—

ment aprés 1'addition de 1'acide violurique.

La figure 12 montre que le pic d'absorption situé vers 310 nm
tend 4 se déplacer vers de plus faibles longueurs d'onde. De plus, il décroi
d'autant plus que le milieu est plus alcalin, phé&noméne 1ié & une dégrada-—
tion probable de 1'acide violurique. Par contre, il apparalt un.maximum
assez faible vers 250 nm ainsi que de pseudo—points isobestiques i 278 et
230 nm. Le fait qu'il n'existe pas de points isobestiques définis est 1ié
i la dégradation. La figure 13 (densit& optique en fonction du pH) donne

une valeur de 13,44 pour la troisiéme constante & force ionique 1 M/%

.
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ETUDE DES SELS SODIQUES

DE L'ACIDE VIOLURIQUE



Les travaux antérieurs (2, 9) montrent 1l'existence de trois
acidités et donnent la préparation de trois sels normaux de l'acide violu-
rique ainsi que celle d'un sel contenant deux moles d'acide violurique
pour un atome de sodium, C,O,N3Hj3, C,O,N3zH,Na.

Nous avons effectivement trouvé, par spectrophotométrie, trois

acidités dont la derniére est trés faible. Nous avons cherché i confirmer

par uneautre méthode, la conductimétrie, 1'existence de ces acidités.

La figure 14 montre la neutralisation de 1'acide violurique
5,01.10_3 mole/% par une solution de soude. Elle indique 1l'existence de
deux points singuliers pour des rapports NaOH/Acide E€gaux respectivement
31 et 2, ce qui vérifie les deux premiédres aciditds. Par contre, rien ne
permet de détecter la troisiéme qui se confond avec la conductance des
ions OH . Il faut noter que le début de courbe est semblable 4 celle d'un
acide faible, du type acide acé&tique. Nous pouvons en déduire immédiatement
qu'en solution aqueuse, deux sels sodiques peuvent &tre préparés mais que

-~

le troisiéme a une forte tendance 3 1'hydrolyse.

PREPARATION DES SELS

Le sel monosodique s'obtient tr@s facilement par neutralisation
prdgressive d'une solution aqueuse d'acide violurique par la soude, celle-
ci étant toujours en quantité inférieure au rapport 1/1. L'addition d'é&tha-
nol, en quantité@ au moins &gale au volume de solution aqueuse, laisse déposer
par refroidissement des cristaux de teinte rose violacée qui sont lavés 3

1'alcool puis séchés sous wvide.

Pour les deux autres sels, nous avons préféré utiliser l'action
de 1'éthylate de sodium sur l'acide violurique en milieu &thanol anhydre.
En excés d'éthylate de sodium, un sel de teinte rose rouge apparalt. L'ana-

lyse par échange d'ions montre qu'il s'agit, non du violurate trisodique,
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mais du violurate disodique. Lorsque la quantité d'é&thylate utilisée est
plus faible, nous obtenons la présence simultanée du violurate monosodique
et du violurate disodique. Il faut noter que la présence d'eau, en faible
quantité, conduit systématiquement au violurate monosodique. Compte tenu

des difficultés d'obtention des sels supérieurs, nous nous sommes intéressés

uniquement au premier de ceux-ci, C,0,N3H,Na.

ANALYSE DU VIOLURATE MONOSODIQUE

La méthode la plus simple pour doser le cation Na' et 1'anion

C4O4N3H, est 1'échange d'ions.

Sur résine cationique Amberlite IR 120 (H), 1'échange libére
. + + s _ .
autant d'équivalents de H que de Na présent en solution. L'éluat consiste

en une solution d'acide violurique dosée par pHmétrie.

Sur résine ahionique Amberlite IRA 400 (Cl) 1'échange libére
autant d'équivalents de Cl que d'ions 0404N3H;. Les ions Cl sont dosés

par argentimétrie (potentiométrie avec électrode d'argent).

Les résultats obtenus confirment qu'il s'agit d'un sel monosodi-
que de masse molaire 215 c'est & dire pour le violurate, la présence de

deux moles d'eau.

Pour confirmation, plus particuliérement en ce qui concerne les
€léments carbone, azote et hydrogéne, nous nous sommes adressés au service

de microanalyse du C.N.R.S. dont les résultats sont les suivants:

C N H Na
Théorique 22,34 19,52 2,81 10,69
Trouvé 22,35 19,42 2,79 10,69

I1 s'agit bien du violurate monosodique dihydraté

ETUDE DU VIOLURATE MONOSODIQUE

Pour confirmer la présence des deux moles d'eau, nous avons uti-
)

lisé 1'analyse thermogravimétrique, sous oxygéne, avec un programme de
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chauffe de 150°/heure.

La figure 15 montre le thermogramme obtenu jusqu'd 476°C. Nous

observons deux zones:

- De 110°C & 187°C se produit une perté correspondant aux deux

moles d'eau.

- A partir de 232°C, une décomposition brutale se produit qui se
continue ensuite trds lentement jusqu'ad 476°C. Il ne reste dans le creuset
que du carbonate de sodium mélangé avec du carbone, celui-ci disparaissant

progressivement sous forme de CO,.

L'analyse thermique différentielle met en &vidence ces mémes

phénoménes (Fig. 16):
- un pic endothermique lors de la dé&shydratation

- un pic exothermique tr&s marqué lors de la décomposition.
‘ 3,

. cqs ) e W
Enfin, nous avons utilisé la spectrophotométrie 1m£rarouge pour
NS
1'acide et le sel monosodique pour répertorier les différentes bandes
d'absorption et observer les diverses modifications qu'apporteront les

phénoménes de complexation.

L'acide violurique présente de nombreuses absorptionsdans tout
, -1 , . '
le domaine (4000 - 600 cm ), tout particulidrement pour la zone 3400 -

1

3500 c:m_1 et 2850 - 3150 <:m_1 ol nous trouvons deux bandes tré&s larges.

' R -1 .
Dans le domaine 2000 - 600 cm ~, les absorptions sont plus nettes
mais aussi plus nombreuses: bandes & 1700, 1430, 1350, 1270, 1150, 1060,
800, 750 et 640 cm . |

Le violur;te monésodique, dihydraté, a un spectre semblable,
sauf dans le domaine 4000 - 2000 cm—1 ol nous n'observons pas les deux
massifs. Dans 1'autre partie du spectre, ceftaines bandes d'absorption
sont déplacées vers de plus grandes longueurs d'onde: 1400, 1250, 1200,

-— 1 — . i
1120, 1030 cm . La bande 640 cm ! a disparu (Fig. 17).
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ETUDE DES VIOLURATES

DE CUIVRE



COMPLEXES DE L'ION CUIVRIQUE ET DE L'ACIDE VIOLURIQUE

Les complexes culvriques de l'acide violurique sont signalés
dans les différents travaux publiés & ce jour (9, 12) mais, en général,
ceux ci ne se rapportent qu'd 1'un ou 1l'autre des complexes et plus parti-
culiérement au second complexe qui contient deux moles d'acide violurique
pour un atome de cuivre et qui présente la particularité d'étre peu solu-
ble. Toutefois, aucune constante de stabilité n'a jamais &té déterminée;
aussi nous avons repris les recherches sur ces composés par un ensemble

de méthodes permettant de mettre en &vidence les deux complexes formés,

de déterminer leurs formules et leurs constantes de stabilité.

A - METHODE CONDUCTIMETRIQUE

La faible solubilité ionique de l'un des complexes nous a obligé
a utiliser des concentrations peu &levées en réactifs (10_L+ a l}.lO_L+ M/ %)
de fagon 3 éviter toute précipitation. De plus, en faisant varier les con-
centrations, nous pouvons &tudier 1'influence de la dilution, c'est 3 dire
l'apparitionou la disparition d'une espéce selon les concentrations ini-

tiales des réactifs.

1) Addition d'acide violurique & une solution de perchlorate

culvrique

. . . -k
Nous ajoutons aux solutions de perchlorate de cuivre (10 -,
2.10 ¥ et 4.10 "

5.10”3 M/% pour les deux premiers cas et 2,5,10-2 M/% pour le troisiéme.

M/1%) des solutions d'acide violurique de concentrations

Quelle que soit la concentration initiale en Cu(Cl0,), l'addition
d'acide violurique se traduit par 1l'apparitiond'une teinte jaune clair qui

va en s'accentuant au fur et 3 mesure que la quantité de CyOyN3H3 crolt.
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Les courbes de variation de conductance en fonction du rapport
. . . 2+ _ , . e e - -
acide violurique/Cu présentent trols parties distinctes séparées par

deux points singuliers. (Fig. 18)

La conductance crolt trés rapidement jusqu'd des proportions de
réactifs égales & 1/]1 puis plus lentement par la suite. Les pentes des

-~

droites vont en décroissant au fur et 3 mesure des additions.

Le premier point singulier, pour le rapport 1/1, se retrouve
. ~ . . 2+ . Cex '
inchangé aux.trois concentrations de Cu” . Par contre, il en va différemment
pour le second qui varie selon la concentration initiale mais sans rapport
. - -y
aucun avec celle-cii. Il passe de 2,22 pour 10 # M/% & 2,60 pour 2.10 M/g
et 2,12 pour 4,10 " M/2. '

L'augmentation de conductance, trés rapide initialement, s'expli-
ey . . + . . . .
que par une libération d'ions H par suite de la réaction entre les ions

2+ . . . . . . . .
Cu” et l'acide violurique, ce que traduit 1'équation suivante:
2+ + +
Cu + CL}OL{,N3H3 :—) CquOqNgﬂz + H

Ensuite la conductance croit plus lentement, la réaction se continue selon

le schéma
+ +
CuCy0yN4H, + C,04NgH;3 z Cu(C404N3H2)2 + H

Le fait que 1'augmentation de conductance soit plus faible que prévue pro-

vient de deux phénoménes simultanés:

~ le second &quilibre conduit 3 une réaction moins quantitative
- . 3 - . + 3 - -
que la précédente donc une lib&ration de H moins élevée avec, de plus,

transformation d'une espéce ionique en une espé&ce neutre.

. +oL o e .
- 1'influence des ions H 1ibérés sur 1'équilibre acide base
0 > C,O4N3H, + H'
C,OuNgH3 > CuO4N3Hp

S . - o eaqs < . +
qui fait rétrograder cet équilibre vers la gauche d'oli consommation de H
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2) Addition de violurate monosodique & une solution de perchlo-

rate de cuivre

Les concentrations de chacun 'des réactifs sont les mémes que

dans le cas précédent.

De la méme fagon, les additions de violurate monosodique se
traduisent par 1'apparition de la teinte jaune clair mais qui vire au

jaune brun en excé&s de violurate lui méme'rose violacé.

La figure 19 montre les variations de la conductance au cours
de 1'addition de NaC,O,N3H,; nous constatons, pour les concentrations en
Cu(ClOL)z égales 3 2.10° " et 10_1+ mole/%, les mémes points singuliers pour
des rapports NaCHOuN3H2/Cu2+ égaux 3 1 et 2. Les pentes des droites sont
de plus en pius grandes lors de l'avancement de la réaction; elles sont
toutefois inférieures au cas précédent. Pour la concentration en cu??
4.10 " M/%, la premidre cassure existe toujours pour le rapport 1/1 mais’
il apparait une seconde cassure pour le rapport 1,53. En ce point, nou{?ZZE}
constatons 1'apparition au sein de la solution d'un précipité dont la
quantité crolt avec 1'addition de violurate monosodique. Des phénoménes
identiques se déroulent dans ce cas comme dans 1'autre 3 la différence
qu'éucune libération d'ions H+ n'intervient, lesquels sont remplacés par

. +
les ions Na .

3) Addition de perchlorate de cuivre & une solution d'acide

i

violurique

Nous utilisons des concentrations en acide violurique égales a

104, 2.10 ¢ et 4.10° ¢ /3.

L'addition de Cu(ClO,),, dans tous les cas, conduit i 1l'appari-
tion de la teinte jaune clair. La conductance de la solution croit constam-
ment au cours de la réaction comme le montre la figure 20 relative 3 la |
concentration 10" M/ % mais les mémes phé&noménes, concernant les pentes,
se manifestent comme lors de 1'addition inverse. Il apparaft par contre

quelques différences.

Pour aucune des concentrations utilisées, la cassure pour le

2+ - - - . .
rapport Cu” /C,O,N3H3 &gal & 0,50 n'apparait. Seul apparalt un poilnt sin-
gulier pour le rapport voisin de 1/1 (0,96 3 0,98). '
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L'addition inverse ne donne pas, & priori, les mémes résultats.

4) Addition de perchlorate de cuivre 3 une solution de violurate

- monosodique

. . . . =4 ~U4
Les concentrations en violurate monosodique sont 10 ', 2.10 et

4.10° % M/g.

La teinte jaun§ brun apparait immédiatement dés 1'addition de
perchlorate cuivrique; elle tend vers le jaune clair par la suite au fur

et 3 mesure de la disparition de 1'ion C,O,N3H,.

Pour les tfois concentrations, les phénoménes sont semblables.
La conductance croit constamment mais les points singuliers se trouvent
uniquement pour le rapport Cu2+/C404N3H;véga1 a 0,72, valeur trés différent
de celles trouvées lors de 1'addition inverse qui confirment 1le résultat

de 1'addition de cu?’ a3 la solution d'acide violurique (Fig. 21).

Il semble que, lors de ce sens d'addition, les complexes se
forment simultanément d'autant plus facilement que le milieu ne contient
pas d'ions H formés par les réactions. Par contre, en présence d'ions H+,
le premier complexe est 1l'espéce prédominante‘et sa stabilité est plus

grande que celle du second.

B - METHODE SPECTROPHOTOMETRIQUE

Les complexes et les produits initiaux étant différemment coloré:
il est intéressant de suivre les r&actions par spectrophotométrie U.V.
et‘visible. Afin de déterminer les zones de pH les plus favorables 3 la
formation des complexes, nous avons, dans un premier temps, suivi les
variations de densité optique en fonction du pH pour différents rapports
Cu2+/C404N3H3 puis nous avons utilisé la méthode de Job & pH fixe ainsi

que la méthode du rapport molaire.

1) Variation de la densité optique en fonction du pH

Nous nous sommes fixés comme rapportsinitiaux les valeurs 1,-
2, 3 et 5 de fagon que l'acide violurique ou l'ion violurate soit toujours
- . . e . - - -1
excédentaire. La force ionique est maintenue constante et &gale a 10 =~ M/%

(milieu NaClOy) et nous ‘avons fait varier le pH par addition de soude
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A

(3 < pH < 9). Dans tous les cas, la concentration en Cu(Cl0,), est cons-

tante et &gale 3 3.10_L+ M/ 4.

2+ . - .
Pour le rapport Cu /C,O,N3Hg3 égal & 1, les courbes de densité
optique en fonction de la longueur d'onde sont toutes semblables; elles
présentent un maximum pour 414 nm, immédiatement avant celui correspondant

al 'ion CL+01+N3H;.

Pour cette longueur d'onde (414 nm), les valeurs de la densité
optique en fonction du pH sont représentées sur la figure 22. Ces valeurs

sont peu 8levdes et ne dépassent pas la valeur 0,4 en cuve de 1 cm.

De plus, nous ne pouvons dépasser le pH 5,50 & partir duquel

-~

commence i apparaltre un précipité.

Cetté figure montre, qu'aprés un palier dans le domaine de pH
3,50 - 3,85, la densité optique croit lindairement avec le pH (3,85 -
4,50) puis marque de nouveau un palier. Nous pouvons en déduire que le pH
optimum pour la formation de complexes est 4,50 — 4,60, valeur 3 laquelle

nous nous sommes placés par la suite.

Pour les autres rapports, 1l'ensemble des courbes est identique

et nous ne traiterons que le rapport 2/1.

Dans ce cas, le pH peut varier de 3,5 3 9 sans inconvénient,

aucune précipitation n'intervenant.

La figure 23 donne quelques spectres obtenus en fonction de la
longueur d'onde. Nous constatons que les densités optiques sont nettement
plus &levées (rapportées 3 un trajet optique de 1 cm). Jusqu'a pH 5,18,
le maximum situé & 414 nm se retrouve nettement marqué avant la remontée
due 3 1'absorption de C“OQN3H;. Aprés cette valeur de pH, le maximum est
de moins en moins accusé pour etre pratiquement remplacé par un épaulement

vers pH 9.

La courbe de Variation.de densité optique (Fig.24) en fonction
du pH montre la présence de deux paliers dans les domaines de pH respec-
tifs 4,5 - 5,5 et 7,5 — 9, précé&dés chaque fois par une partie lin&aire.
La premiére partie correspond & celle précédemment vue pour le rapport

1/1 et 2 la premi&re neutralisation de 1'acide violurique.

§ 4&# La deuxiéme zone linéaire traduit la neutralisation d'un com~
# 2 .
'po#€ acide contenant nécessairement plus d'acide violurique que de cuivre.
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En effet, les solutions passent progressivement de la teinte jaune 3 une
teinte verte. C'est donc la seconde acidité de l'acide violurique qui

intervient, nettement augmentée par formation de complexes.

2) Méthode de Job

La méthode de Job est suffisamment connue pour éviter d'en déve-

. - o - ’- -
lopper de nouveau la théorie, seuls les résultats obtenus seront donﬂ@m.

o,

Compte tenu des résultats précédents, nous avons fixé le pH par
une solution tampon (acétate) 3 la valeur 4,59, pour une force ionique
constante 10—1 M/%. Il faut noter que, heureusement, les complexes Cu2+ -
acétate ne sont pas suffisamment stables pour interférer avec la réaction
étudiée.

Trois concentrations (acide violurique + Cu2+) sont utilisées:'
2.]0—4, 4.]0;q-et 2.10-3 M/f%. Les deﬁsités optiques sont mesurées pour
des longueurs d'onde réparties de part et d'autre du maximum (370 -~ 390 -
415 = 430 = 450 - 470 nm). Les variations de concentration nous permettent
de suivre 1l'influence de la dilution tandis que le changement de longueur
d'onde permét de voir les déplacements possibles du maximum de la courbe

de Job, c'est & dire la coexistence ou non de deux complexes au pH dommé.

. i 4
Pour la concentration totale 2.10 M/%, les courbes de Job ne
donnent qu'un seul maximum, pour des proportions de réactifs &gales 3 1/1,

‘quelle que soit la longueur d'onde utilisée (Fig.25).

Pour les &eux autres concentrations globales, nous obtenons des
résultats identiques et‘qui différent du cas précédent. Nous retrouvons
effectivement le maximum ' de la courbe de Job pour le rapport 1/1 a 415
et 430 nm mais celui-ci est déplacé dans le sens des quantités croissan-—

tes en acide violurique pour toutes les autres 1bngueurs d'onde (Fig.26).

I1 existe dQ%ﬁ’ pour ces concentrations, un second complexe
contenant plus d'acide violurique que de culvre, ce méme complexe n'étant

pas mis en &vidence pour la- concentration 2.10 M/z.

Toutefois, comme le montrent les figures 25 et 26, il est possi-
ble d'dbtenir une valeur approkimative de la constante de stabilité du
complexe 1/1 & force ionique constante en milieu acétate - perchlorate de

sodium.
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Cette constante K s'&crit: -

+

|Cu™ |
K = ——
|Cul|a ]
Utilisant la courbe de Job et en utilisant le taux de formation de complexe
o (rapport de la densité optique mesurée a& la densité optique tﬁéqrique
dans.le cas d'une réaction quantitative), la constante K devient:ix

-+

{H}

kM
(1 - a)2¢C

a(l + )

K =

: + . . .
Le terme 1 + {H'}/kM tient compte du fait que la concentration de 1'es-
péce A n'est pas la simple différence entre la concentration totale du

ligand et celle du complexe mais que 1'espéce acide HA existe simultanément.

-4 - ‘
Les calculs effectués pour 2.10 et 2.10 3 M/% a diverses lon-

gueurs d'onde fournissent une valeur moyenne de 5.10" pour K.

3) Méthode du rapport molaire

Pour mettre en &vidence le complexe supérieur, nous avons utilisé
la méthode’ du rapport molaire en gardant constantes successivement la con-

centrdtion de l'acide violurique et celle de 1l'ion cuivrique.

Le pH est fixé par un tampon acétate (4,61). Trois concentrations
4, 3.]‘0—L+ et 10_3 M/%. Dans ce

dernier cas, les mesures sont faites immédiatement aprd@s mélange  pour

initiales en Cu(Cl0,), sont utilisées: 10

éviter toute précipitation qui intervient aprés une heure environ.

La figure 27 donne les variations de densité optique en fonction
du rapport C404N3H3/Cu2+ pour la concentration 1o " M/ 2 en Cu(ClOy);. Elle
montre la présence d'un seul point singulier pour le rapport 1/1 quelle que
soit la longueur d'onde utilisée (400 - 415 - 430 - 450 nm). Par contre,
pour les deux autres concentrations, nous notons la présence de deux cas-
surés pour les rapports 1/1 et 2/1 (Fig. 28). Dans tous les cas, la densité
optique crolt constamment par suite de 1'absorption de 1'ion violurate.
L'allure des courbes montre que la réaction, au pH coﬁsidéré, est pratique-

ment quantitative et qu'il n'est pas possible d'exploiter mathématiquement
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les résultats pour obtenir les constantes.

e e i e e e . e s e S e S e . S S e e S50 W e ok e e i . S T e s et e el e e

L'addition inverse, au méme pH et aux mémes concentrations, condui
4 des résultats semblables. Mais, les ions culvriques ne présentant aucune
absorption dans le domaine de longueurs d'onde exploité&, nous constatons
. . g - . 2+
que la densité optique se stabilise dés que les ions Cu se trouvent en

excés (Fig. 29).

C - METHODE POTENTIOMETRIQUE

Nous avons, dans un premier temps, neutralisé différents mélanges

. . . 2+ . .
d'acide violurique et de Cu” , en proportions variables (1/1 - 1/2 - 1/4 -
1/8) mais en gardant constantes la concentration en Cu(NOj3), (10—3 mole/%).

et la force ionique (I = 0,1) (Fig. 30)

Cette figure montre que plus le rapport Cu2+/quqN3H3 diminue,
plus les courbes de titrage sont décalées vers les milieux acides. De plus,
quel que soit le rapport envisagé, la premiére inflexion correspond tou-
jours a un rapport NaOH/C,O,NgH3 égal & 1,c'est a dire 3 la neutralisation

de.la premidre acidité de l'acide violurique. Il apparait ensuite sur cha-

.que courbe une deuxiéme inflexion d'autant moins marquée que la quantité

d'acide violurique est plus grande. L'écart entre ces deux inflekions tend
vers une limite &gale 3 deux moles de soude par atome de cuivre. Il est
évident que ce rappoft NaOH/Cu2+ est 1ié directement & la concentration
des complexes et plus particuliérement & celle du complexe acide qui croit
en méme temps que la quantité d'acide violurique en solution. Il nous faut
aussi noter que la précipitation de différents composés intervient pour des

-, ., 2% . . . e . .
rapports OH /Cu variables selon les proportions initiales de réactifs.

Quand ces proportions sont &gales, un précipité apparalt aussitot
~ 2+ . . P
que OH /Cu = | est attelnt; pour toutes les autres proportions, la préci-
pitation se produit d'autant plus rapidement que la quantité d'acide violu—
rique initiale est plus grande, toujours avant la premiére inflexion.
Pour déterminer les constantes de stabilité&, il faut diminuer 1la

S, . e 2+ - - . R
concentration initiale en Cu de facon a empecher toute précipitation sans

%
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- ;
. - PR . . . -3
nuire 4 la précision Nous avons pris une concentration de 2.10 ~ M/% en

. . R -4 + i .
acide violurique et 2.10 M/%L en Cu2 » ce qui permet d'ajouter la soude

ou l'acide nitrique sans inconvénients.

En utilisant les conservations de masse en métal et en ligand
ainsi que la neutralité électrique de la solution, il est possible de

calculer les constantes de stabilité.

Conservation de masse:

Cy = Iqu2+| + }cuA+{ + |CuA,|
cy = [AT| + [HA| + |cua”| + |cua,]
|nos| = 2¢,
Neutralité électrique:
6]+ 2[ca®| + Joua®| + |Na"| = [NO3| + JoH | + |A7|

La combinaison de ces relations conduit &:

|Ba |

i + +
Cy +(]OH | = || - |Na"|
|BA|

»kM {5}

&

"La fonction de formation de Bjerrum fi, qui représente le nombre

moyen de ligands par atome de métal, se détermine i partir de la relation

précédente:
- c, - a7 - |aH|
CM
: k
M
c, = |aH[(1 + =)
) )
4 0 =
CM

qui s'écrit aussi en fonction des constantes Bn
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Brla] + 28,[a7[2

1+ Br[aT]| + gpfa |2
Le réarrangement de cette derniére relation sous forme d'éqﬁatipn d'une
droite donne: R
il 2 -1 -

—Q0 = B1 + By |A™ ]
(1 - 8)|A | 1 -

=1]

La figure 31 représente la fonction

—E . AR,
(1 -g8)[a] 1 -4

ui donne By comme ordonnée i 1l'origine et B, comme pente.
q 1 2 ,

Nous trouvons ainsi a force ionique 0,5:

Jous” 4
Bl = - = 2.10
|cu®™ ] |47 -—
Cul, ,
By = ICu2+l!A']2 = 2,5.10
d'Oﬁ CuA2 o
_ = 1,25.10°
ky . -
[cud™ [ |A |

Le complexe Cu(CyOyN3H,), est moins stable que le complexe
+ . .
Cu(C4O4N3Hy) en se basant uniquement sur les valeurs de K; et K, mais sa

stabilité se trouve renforcée par sa-f@#ble solubilité.

Par ailleurs, méme en milieu trés acide, le cuivre se trouve tou-
jours sous forme de complexes, détectables par la teinte jaune de la solu-

tion.

La seconde inflexion observée sur les -courbes (Fig. 30) corres-

pond & la neutralisation de Cu(C,O4N3Hy), selon la réaction:
Cu(CyOuN3Hp), + 200 > Cu(C4OuNgH )y

ce qui revient 3 le considérer comme un acide dont la constante d'acidité
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. . " -1
(- log k) est voisine de 7,20 3 force ionique 10 ~ M/%.

La complexation a renforcé la seconde acidité de 1l'acide violuri-

que que nous n'avons jamais observé sur les courbes de neutralisation.

D - ETUDE DU DIVIOLURATE CUIVRIQUE

Ce composé Cu(CyOyN3H,), est peu soluble. La préparation est
trés simple; il suffit de mettre une quantité d'acide violurique supérieure
a la quantité théorique pour 1l'obtenir, sans nécessité de neutraliser par

une base.

Ce composé, séché sous vide, se présente sous forme de cristaux

de couleur vert foncé.

L'analyse chimique montre qu'il est hydraté (1 H,0)

C N H Cu
Théorique 24,39 21,34 1,52 16,14
Trouvé 24,40 21,44 1,45 16,06

Cette hydratation est confirmée par 1'analyse thermogravimétrique. La

figﬁre 32 donne la courbe de perte de poids jusqu'id 610°C.

La déshydratation est peu marquée, repré&sentant 4,577 de 1la
masse totale. La décomposition, brutale, commence a 350°C et est pratique-
ment terminée & 390°C. La perte de poids correspond 3 la totalité de la
molécule organique et le résidu final est simplement de 1'oxyde de cuivre

CuO.

Le spectre infrarouge montre quelques différences avec celui du
' . . . . -1
sel monosodique. Plusieurs bandes d'absorption ont disparu (1130, 1270 cm )
et d'autres sont apparues ou déplacées (1230, 1300, 1380, 1430, 1490 et
-1
1610 cm 7)
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ETUDE DES VIOLURATES

DE COBALT ET DE NICKEL



Peu de travaux concernent 1'interaction de 1'acide violurique
avec les ions Ni’' et C02+; seule 1'existence d'un composé Co(C,0,N3H5,) 3,
dans lequel le degré d'oxydation du cobalt est trois, est mentionné par
LEERMAKERS et HOFFMAN (12). Nous avons utilisé les mémes techniques que

pour le cuivre.

A - ETUDE CONDUCTIMETRIQUE

1) Addition d'acide violurique 3 une solution de nitrate de

cobalt ou de nitrate de nickel

Dans les deux cas, l'addition d'acide violurique aux solutions
2+ . 2+ . .. . . -
de Co ou de Ni se traduit par 1l'apparition d'une teinte jaune trés

. . . 2+
clair, nettement moins marquée que dans le cas de Cu’ .

La figure 33 représente les variations.de la conductance en
. 2+, 2+ 2+ . 2+
fonction du rapport CyOuN3H3/M™ (M~ = Co” ou Ni" ), chacune des solu-
!

. ~ . -3
tions initiales ayant la méme concentration (10 ~ M/4g).

. - . 2+ . . .
La courbe a relative 3 1'ion Co~ présente un seul point singu-
. .2+ "
lier pour le rapport 2/1 alors que la courbe b (Ni" ) en présente deux

.2+
pour C404N3H3/N12 égaux 3 1/1 et 2/1.

Les conductances sont toujours croissantes, ce qui implique une
libération d'ions H+, en quantité beaucoup plus importante dans le cas dé;fﬂ
ni?* que dans celui de co?* vu les pentes des droites a et b. Il semble
donc que, outre le nombre d'espéces formées, Ta réaction soit plus quanti-
tative‘pour les iomns Ni2+ que pour les ions C02+, ce qui doit se traduire
par une constante de stabilité plus &levée.

2+

. 2+ . - L . . ,
2).Addition de Co ou Ni 34 une solution d'acide violurique

. . . . . N -3
Pour une concentration en acide violurique égale 3 10 ~ M/%,

-~

.. L2+ 2+ . .. ..
l'addition de Ni” ou de Co~ conduit & l'apparition de la teinte jaune
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trés clair, masquée plus ou moins en présence d'un excés de 1'un ou 1'autre

des réactifs ajoutés.

Les courbes de conductance a et b (Fig. 34) ont méme allure bien
que de pentes différentes et ne montrent qu'une seule cassure pour

2+ - .
M® /C,O,N3H; &gal 3 0,5.

Nous constatons entcore que la pente de la courbe b (Ni2+) est
toujours supérieure 3 celle de la courbe a (C02+).

L'interaction de l'acide violurique sur les ions it ou Co2+
conduit 3 la formation d'un seul composé (Coz+) et de deux composés (Niz+)

selon les réactlons suivantes:

CLOLNH4 + M2 MCLOWNAHD + HT M = Ni
Oy 3H3 -7 MC,OuNgHy + H (M = Ni)

+ ; .
2C,04N3Hs + M7" 5 M(CLO4N3Hp), + 2H (M = Ni ou Co)

B - ETUDE SPECTROPHOTOMETRIQUE

Nous n'avons pu étudier par spectrophotométrie U.V. — visible
que la ré@action des ions Co2+ avec l'acide violurique. Les ions Ni2+‘ne
modifient que fort peu le spectre d'absorption de l'acide C,O4N3H3 ou de
1'ion C404N3HE; les complexes n'ont pas d'absorption propre permettant

1'étude spectrophotométrique.

. 2+ . .
Comme pour les ions Cu , nous avons fixé le pH par un tampon

acétate (pH 4,59).

Le complexe du cobalt présente un maximum d'absorption a 360 nm,

. 1t - . 2
plus proche du maximum de l'ion CyOyNzH, (310 nm) que 1'ion Cu * (414 pm).

Nous avons utilisé la méthode de Job pour déterminer de fagon
plus certaine la formule du seul composé existant. La figure 35 donne 1'all
re de la courbe de Job obtenue pour une concentration totale &gale 3 2.10_:
mole/% . Nous constatons que le maximum de la fonction est situé& plus loin
que prévu, 0,76 au lieu de 0,66. Il apparalt pour le rapport C404N3H3/Co2+
égal 3 3/1 au lieu de 2/1 comme 1'indique la conductimétrie. Ce résultat,

LR

est confirmé par la forme de la courbe & chaque extrémité, parti¢ulidremeni
!
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du coté des concentrations &levées en cobalt. Cette forme caractérise un
composé contenant plus de deux moles d'acide par atome métallique et exclut

tout phénoméne de condensation.

Pour confirmer ce résultat, nous avons utilisé la méthode du rap-
port molaire, au meme pH, i concentration en acide constante puis 3 cencen-
tration en cobalt constante.

t . . ~ - 2+
Les courbes obtenues conduisent au méme résultat: C,OyN3H3/Co” =

: . +
3/1. La figure 36 donne l'allure de la courbe pour une concentration en Co
N -3 . .o
constante et &gale & 10 ~ M/%. Nous retrouvons cette forme particuliére de
la courbe pour les rapports peu élevés; par contre, ceci n'apparait pas

si la concentration en acide demeure constante.

Les méthodes‘conductimétriques et spectrophotométriques semblent
donner des résultats différents. Afin d'éclaircir le probléme, nous avons
repris les mesures spectrophotométriques aussitdt aprés mélange au lieu
d'attendre 12 heures. Une premiére différence se manifeste au niveau de la
teinte des solutions; peu colorés initialement, les mélanges se colorent de
plus en plus au cours du temps, ce qui laisse supposer un manque d'&quilibre.
La deuxiéme différence apparalt pour les valeurs du rapport Cu04N3H3/C02+;
nous obtenons la valeur 2/! pour les mesures immédiates aussi bien dans la
méthode de Job que dans celle du rapport molaire au lieu de la valeur 3/1.
Le composé formé initialement évolue au cours du temps vers une espéce plus
stable. Les divers travaux sur la complexation des ions Co2+ que nous avons
consultés montrent qu'il se produit assez souvent une oxydation de 1'ion
cobalteux en ion Co3+.'Nous pensons qu'il en est de méme dans ce cas sous
1'influence de 1'oxygéne de 1'air, expliquant ainsi la différence des ré-
sultats entre la conductimétrie et la potentiométrie d'une part et la spec-—
trophotométrie d'autre part, car les deux premiéres méthodes nécessitent

un temps plus court et se font avec passage d'azote sec et désoxygéné.

C - METHODE POTENTIOMETRIQUE

¥

Nous avons neutralisé différents mélanges contenant une concen-
. -3 2+ .2+ I
tration constante (2,36.10 M/ %) en Co ou en Ni et des quantités

croissantes d'acide violurique de fagon & faire varier le rapport



2+ - . . PP
CLOuN3H3/M™ de | 3 8. Nous n'avons pas observé la formation de précipités

v

dans tous les cas.

L'ensemble des courbes obtenues pour 1'un ou l'autre cation est
. . - . . 2+ .
identique & celui obtenu pour les ions Cu . Nous remarquons toujours le
premier saut de pH pour le rapport NaOH/C,O,N3H3 &€gal 3 1, correspondant

4 la neutralisation de la premidre acidité&, puis un second saut correspon-

dant i la neutralisation du complexe acide.

Nbus constatons que, pour un rapport donné C404N3H3/M2+ et une
concentration initiale en acide violurique identique dans les trois cas,
1'abaissement de pH est d'autant plus &levé que nous passons de Co2+ a
Ni2+ et de Ni%¥ a Cu2+. Cet abaissement est une mesure de la stabilité des

complexes qui croit dans le sens Co, Ni, Cu.

Dans le cas du cobalt, nous avons remarqué, vers pH 4,5 - 5,
le manque de stabilité dans les mesures de pH, phénoméne 1ié probablement
- . . 2+ 3+ . - .
i 1l'oxydation progressive de Co  en Co  malgré 1'atmosph&re inerte (Nj)

au-dessus de la solution.

i q s ~ . . +
En utilisant les mémes relations que pour les iomns Cu :

k

o M

C, — |HA|(1 + )
_ A )
n:

Cy

- (2 - @A |
———L‘t“=81+82
(1 - ﬁ)[A‘] 1 -1

r
nous pouvons obtenir B; et Bjy°

Les figures 37 et 38 représentent la fonction

= (2 - 8)la |

= £( )

(1 - @A 1 - @

. 2+ 2+ .. '
pour les 1ioms Co et Ni” . Nous voyons immédiatement que, pour le cobalt,
la droite passe pratiquement par l'origine, ce qui signifie que le complexe

+ . oq s, 2 .
Co(CLOLN3H,) n'existe pas ou que sa constante de stabilité est trop faible

. . -1
Les valeurs obtenues sont, 3 force ionique 5.10 (NaNO3) :
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24

Co 8, v 0
By = 1,01.10°
Ni 2t 8y, = 3,6.103
By = 2,24.108
Ky, = 6,22.102

' 12 2+ .
Nous constatons que, sauf pour l'ion Co , le premier complexe
. - 2+
est plus stable que le second et que, contralrement 3 Cu , le complexe

2/1 n'est pas stabilis@ par une précipitation.






ETUDE DES VIOLURATES FERREUX






Peu de travaux concernent 1'interaction de 1'acide violurique ou
de ses ions avec le fer de degré d'oxydation II. A notre connaissance, une
seule étude mentionne l'existence d'un complexe ferreux ainsi que le sel

ferreux de ce complexe (12), contenant respectivement | atome de fer pour

3 moles d'acide violurique et 1 atome de fer pour 2 moles d'acide violurique.

A ~ METHODE CONDUCTIMETRIQUE

Nous avons successivement &tudié l'action des ions ferreux sur
les solutions d'acide violurique ou de son sel monosodique et 1'action de
1'acide violurique ou de 1'ion violurate sur les ions Fe2+.

Quel que soit le sens d'addition des réactifs, les résultats
obtenus sont identiques pour des concentrations initiales égales i 1,5.10—3
M/%. L'addition de C,O4N3H3 ou de C,O,N3H, 3 une solution de sulfate ferreux
se traduit par 1'apparition immédiate d'une teinte bleu foncé, d'autant plus
prononcée que le réactif ajouté est plus basique. Dans 1'addition inverse,
la teinte apparait de fagon plus progressive du fait que les solutions

d'acide violurique ou de violurate monosodique sont elles—mémes colorées.

Les conductances sont constamment croissantes, les pentes des
droites dtant d'autant plus grandes que 1'on passe de C404N3H; a C,0,N3H3,
c'est 3 dire selon que la formation de complexe entraine la libération de
Na+ ou de H+. Toutes les courbes obtenues présentent une seule cassure
‘pour le rapport ligand/cation &gal 3 3, ce que montre la figure 39 relative

P - +
d 1'addition de NaC,OyN3H, & re?".

Un seul composé semble se former par interaction des ions ferreux
et de l'acide violurique ou de ses ions, la réaction é&tant d'autant plus
b

rapide et quantitative que le milieu est moins acide.

-
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B - METHODE SPECTROPHOTOMETRIQUE

La spectrophotométrie U.V. - visible semble la méthode de choix
pour étudier cette réaction qui se traduit par la formation d'un complexe
fortement coloré, de teinte trés différente de celles des réactifs initiaux.
Nous avons cherché& 3 obtenir la coloration la plus intense possible sans
pour autant rendre la réaction trés quantitative. Pour ceci, nous avons
fixé le pH dans la zone 4,5 - 5 a4 1'aide d'un tampon acétate, ce qui impliqu
une nouvelle condition: concentrations des réactifs initiaux assez faibles

pour &viter toute variation du milieu tampon.

La solution tampon (acé&tate de sodium ln]O_2 M/ %)est acidifiée
pour obtenir pH 4,58, la force ionique &tant maintenue constante (10_1 M/9)

par addition de sel neutre.

Les courbes d'absorption de différents mélanges montrent la pré-
sence d'un seul maximum 3 605 nm; les ioms ferreux n'absorbent pas dans le
domaine de longueurs d'onde utilisé& (650 - 360 nm). Il en est de méme pour
1'acide violurique et 1'ion CquNsH; aux concentrations utilisées. A con-
centrations plus &levées (10—2 M/%2) et pH plus basique, les différentes

espéces violuriques présentent une absorption non négligeable & 540 nm.

Nous avons intialement utilisé la méthode de Job, permettant de
vérifier la composition du complexe et 1'existence possible d'autres com—
plexes par déplacement du maximum de la fonction de Job lors du changement

de longueurs d'onde.

La figure 40 montre la fonction de Job obtenue 3 605 nm. L'allure
de la courbe obtenue confirme 1'existence d'un complexe de rapport ligand/
cation égal a 3/! bien que la méthode de Job ne soit ﬁas tréds sélective
pour des rapports supérieurs 3 2. Nous pouvons exclure immédiatement toute
possibilité de condensation du complexe; en effet, il n'existe qu'une tan-
gente horizontale 3 la courbe de Job, uniquement du cGté des pourcentages

2+ _.
en Fe élevés.

Pour d'autres longueurs d'onde situées de part et d'autre du maxi-
mum d'absorption, les courbes de Job sont semblables sans déplacement appa-
rent .du maximum de la fonction, confirmant ainsi 1l'existence d'un seul com—

plexe. Toutefois, aucune détermination quantitative de la stabilitd n'est

wre
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possible par cette méthode. Nous avons alors utilisé& la méthode du rapport
molaire modifiée par MOMOKI et SATO (18) puis celle de CANONNE (19) pour

obtenir la constante de stabilité.

1) Méthode de MOMOKI et SATO

a) Théorie

La constante .de stabilité d'un complexe MmAn peut s'exprimer uni-
quement en fonction des concentrations totales en cation, en ligand et en

complexe.
k' = |ma oy - mpa |]Tc, - nlma 177

Cette expression montre immédiatement que la connaissance d'une grandeur
proportionnelle 3 la concentration du complexe suffit 4 la détermination

de K.

En spectrophotométrie U.V. - visible, dans la mesure oii la loi
de BEER est suivie, les densité&s optiques obtenues sont la somme des densités
optiques de chacune des espé&ces absorbantes. En ne considérant que deux
espéces absorbantes, le complexe et le ligand, la densité& optique peut

s'écrire:

D = [ey, MA [ +¢e,[al]s
mn

En prenant un trajet optique de ! cm et utilisant la conservation de masse

pour le ligand, cette relation devient:

D = - neA)IMmAn| +¢e,C

(eMmAn A°A

Ceci permet d'obtenir la concentration en complexe

'M N ‘ } D - EACA
m n SM A T REy
m n

34 condition de connaitre les coefficients d'absorption molaire du complexe

et du ligand, ce qui est tré@s rare.
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En excés de cation ou de ligand, la formation du complexe tend &
devenir quantitative, ce qui se traduit sur les courbes de densit& optique
par un palier horizontal.

La concentration maximale du complexe est donnée par la relation:

D - ¢,C

l A] _  ‘max A"A

m n'max e A~ D€y
mn

Nous pouvons alors définir r le rapport de la concentration du complexe 3 la

concentration maximale de celui-ci:

M A_| D - €,Cy
r = =
MmAn max Dmax €ACA

Deux cas se présentent:

- la concentration totale en ligand est constante, celle de M

est variable.

~ la concentration CM est constante et CA varie.

Dans le premier cas, la concentration maximale du complexe est:

C
M A_| = A
m n'max n
ce qui donne
C
IMa| = r-&
m n n
En posant
C
M
R = =
A

et en reportant dans 1'expression de K les relations précédentes, nous ob-

tenons:

1/m ° -(m+n=~1)/m 1/m -n/m
r

A (1 - r)

R = <§‘-> r + (oK)~

Pour le deuxiéme cas, nous obtenons une expression identique, m

et n ayant permuté:
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R = (%) r + (mK)—]/n CM—(m+n—l)/n rl/n(l _ r)_m/n

De fagon générale, la détermination de K se fait par représen-
l/m(] _ r)-n/m

selon le sens d'addition des réactifs.

tation graphique en portant R/r en fonction de r et -en fonc-

tion de r]/n(l - r)—m/n

b) Résultats

Pour la réaction concernée, le terme EACA représentant la densité

optique de 1'acide violurique est nul.

Nous avons, en premier lieu, conservé la concentration totale en
acide violurique constante (2,06.10_3 M/%), & pH 4,58, et fait varier le
rapport'CM/CA jusqu'd 10 de fagon 3 atteindre la densité optique maximale.
La figure 41 donne les valeurs de la densité optique & 605 nm en fonction
de ce rapport et montre qu'ad partir de CM/CA = 4, la densité optique ne
varie plus. Nous pouvons aussi noter qu'aucun point d'inflexion n'apparalt

sur la courbe.

Nous avons représenté sur la figure 42 les variations de la fonc-
tion R/r = f(l - r)_3. Nous obtenons une droite qui coupe 1'axe des ordon-
nées a la valeur 0,33 correspondant au rapport m/n. La pente de cette droite
s'exprime en fonction dé K', ce qui conduit & la constante de stabilité

conditionnelle.

En gardant constante la concentration totale en ions ferreux
(33,16.10—‘+ M/%), au méme pH, les densités optiques des mélanges varient
différemment (Fig. 43).Nous constatons que la courbe présenteiun'%oint
d'inflexion pour des rapports CA/CM peu élevés. L'analyse math&matique de
telles courbes faite par MOMOKI — SATO donne pour valeur CA/CM = 0,33
au point d'inflexion. Pour atteindre la valeur Dmax’ il est nécessaire

d'atteindre des valeurs trés &levées pour CA/QM (CA/CM > 15).

La représentation graphique (Fig. 44) de la fonction

=

= f[(l - r)_l/3 r—2/3]

donne une droite coupant 1'axe des ordonnées A la valeur R/r = 3 corres-

pondant au rapport n/m. La détermination de la pente fournit K'.
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Pour 1l'ensemble de la méthode de MOMOKI - SATO, nous avons obtenu

comme valeur moyenne de la constante de stabilité:
K' = 2,48.108
log K' = 8,40

En fait, 11 s'agit d'une constante conditionnelle 3 double titre,
En premier lieu, nous avons considéré la concentration totale en ligand
sous toutes ses formes (acide violurique + ion violurate), or le ligand
réel est 1'ion C404N3H;. I1 faut donc corriger en introduisant le terme
Q + {H}/kM)_1 qui relie la concentration en lon violurate et la concentra-

tion totale en ligand libre.

A pH 4,58, en prenant pkM = 4,337, nous obtenons i force ionique
-1
I =10 :

K = 9,34.108
log K = 8,97

En second lieu, nous avons affaire & un milieu tampon acétate

qui a tendance 3 complexer plus ou moins les ions ferreux restés libres.

2) Méthode de CANONNE

a) Théorie

Aprés avoir déterminé les proportions du cation et du ligand dans
le complexe par la méthode de Job, différents mélanges en proportions stoe-

chiométriques sont préparés, la concentration initiale Cy seule varie.

La constante conditionnelle peut s'exprimer en fonction de la

concentration initiale Cy et de celle du complexe:

A
K' = m n

n™a" (Co - A ™

En posant y le rapport de la concentration réelle du complexe & sa concen-

tration maximale mais fictive Cpy, 1l'expression précédente devient:
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y = L, g CO(m+n~1) (1 - y)m+n

En considérant deux concenttrations initiales Cget Cj nous définissons deux

rapports:

A partir de ceux ci, nous obtenons le rapport des concentrations en complexe

M A dans chaque cas:
mn

M A

m n

R=Tﬂ——l—r=rn

mn )
|

La constante K' s'exprime dé&s lors uniquement en fonction de R, r, m, n et

Co-

(R(m+n-l)/(m+n) _ R/r)(R(m+n--1)/(m+n) _ ])an-I

K' =
o oh CO(m+n D R/t - l)m+n

Pour la réactioti chimique &tudiée:
2+ - -
Fe® '+ 3C4,OyNgHy; > Fe(CyO4N3Hp)3

les termes m et n sont respectivement &gaux 4 1 et 3. La relation donnant
K' est alors:

3/4 R

@3 - By g/t
r

- ])3
K' =

27 ¢ G- Y

' - ~4
La solution initiale a pour concentration Cy = 8,16.10 M/g, de pH 4,58
. -1 . - -
et pour une force ionique 10 M/%. Les autres solutions sont préparées par
dilution (facteurs de dilution: 0,75, 0,5, 0,375). Nous pouvons ainsi obte-

nir 10 valeurs de la constante K', la moyenne &tant:
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K' = 2,79.108

pK' = 8,44

En apportant le méme facteur correctif qui tient compte du milieu de pH

4,58, nous obtenons pour la constante K la valeur
K = 1,02.10°

pkK = 9,01

C - METHODE POTENTIOMETRIQUE

Nous avons neutralisé des mélanges contenant du sulfate ferreux
et de 1'acide violurique dans des proportions variables, la concentration
b

. A . - -3
de 1l'acide étant constante et &gale i 5,15.10 M/g.

Les différents rapports envisagés sont:
2+
Fe /CQOL*N3H3 = 1/3 = 1/5 - 1/10

La force ionique est fix#e par du nitrate de sodium & une valeur constante

5.10 F M/%.

Les diverses courbes de neutralisation sont semblables; un seul

point &quivalent apparait pour le rapport OH /acide = 1.

L'utilisation des conservations de masse des différents &l&ments

et de la neutralité électrique permet 1l'obtention de la constante.

Conservation de masse

. _
Cpo2t = |Fe? | + |FeAs] P

- - - {H}
Csop” = Cpe = [HSOw| +[so| = fson f(1+ S
C, = |A| + |HA| + 3|FeAs]
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lH"| + [Na"| + 2|Fe®| = |AT| + |Pea3| + 2|s0; | + |HSO]

La combinaison de ces différentes relations donne:

; k2 + +
lmA| = ¢, - ¢, (1 = ————r) - |Na | - |H |
A Fe ky + |H+l

. . + DU .
La concentration de 1'ion H est calculde 3 partir du pH en tenant compte
de la loi de variation définie au chapitre II. La fonction de for&ation de
: oy

BJERRUM, fi, est définie par 1'expression suivante:

- ' +
C, ~HA - A i Cy ~ HA(] + kM/{H b
CFe CFe

B1
il

Cette fonction s'exprime en fonction de la constante et de la

concentration en ion violurique libre:

R AINE
n = —
1+ K |A |3
Nous pouvons calculer © connaissant la concentration de l'esp&ce HA; nous

en déduisons:
K[AT33 -n) = n

En passant au logarithme, nous avons:

log -2 - log K + 3 1og[A_|

3-n
Nous représentons la fonction

n

log = f(log AD)

3~-n
La droite obtenue a une pente de 3 et coupe 1'axe des abscisses 3 la valeur

1/3 log K (Fig. 45).

D'aprés la figure, la valeur de la constante est:
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K = 2,40.108
pK = 8,62

I1 faut noter que nous n'avons pas tenu compte de 1'hydrolyse
. + - g . - +
des ions Fe? , ¢'est 3 dire de la formation de 1'espéce Fe(OH) , la con-
centration ne dépassant pas dans le domaine de pH considéré le 1°/.o de la

concentration en ions ferreux restés libres.

L'examen des valeurs de 0 montre que les ions ferreux sont assez
peu complexés 3 pH 3 (n = 0,20) et qu'il est nécessaire d'atteindre pH 5

pour obtenir n voisin de 3.
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RESUME ~ CONCLUSIONS



L'acide violurique, dérivé isonitrosé de 1l'acide barbiturique,
est un triacide faible. La premiére acidité, de force semblable 3 celle de
1"acide acdtique, peut étre déterminée par pHmétrie et conductimétrie. La
constante thermodynamique, obtenue par conductimétrie, est &gale & 2,945.10_5
Par potentiométrie, pour des forces ioniques 10"} M/ et 5.10_l M/% (milieu
NaNO3), les constantes mixtes dans lesquelles nous conservons 1l'activité de
1'ion H' sont respectiﬁement €gales a 4,60.]0—5 et 6,10.10"5 d la tempéra-

ture de 25°C.

Les deux autres acidités peuvent ?tre déterminées par spectropho-
tométrie U.V. - visible. L'acide violurique présente un maximum d'absorption
4 250 nm tandis que 1'ion C,O,N3H, a deux maxima 3 310 et 220 nm. Les ions
CLO,N3H et C40,N3 n'ont pas de spectres caractéristiques.

Les variations de densité optique en fonction du pH donnent pour

. e e e e, - -10
valeurs respectives de la seconde et de la troisiéme acidité 2,40.10 et

-1k
3,63.10 .

L'acide violurique présente des propriétés complexantes nettement
- : - . . . 2+ .2+ 2+ 2+
marquées. Les rdactions avec les ions divalents (Cu” , Ni~ , Co et Fe” )
se traduisent par un abaissement important du pH de la solution et 1'appa-
rition de telntes trés dlfferentes de celles des réactifs 1n1t1aux. Les ions

fplexes de rapports C404N3H3/M égaux 3 1/1 et

Cu2+ et N1 donnent deux G
2/1. Dans le cas du cobalt,yle complexe obtenu contient 3 moles d'acide
violurique pour 1 atome de cobalt par suite de 1l'oxydation de Co2+ en Co3+
par 1'oxygéne de l'air. Sous courant d'azote, il est alors possible d'obte-
nir le complexe 2/1. Les ions ferreux ne donnent qu'un seul complexe,

Fe(0404N3H2)g, assez stable en milieu tr&s lé8gérement acide ou basique.

Le tableau suivant résume les espéces complexes obtenues et les

constantes de stebilité correspondantes # force ionique 5.10
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Cations Complexes : K1 8o K,
2
cu” Cu(CLOLN3H,) " 2.10"
Cu(Cy04N3Hy) o | 2,5.10° 1,25.10°
o e e e e e e e e e s i e i e i i e e
. : +
Ni % Ni (Cy0,N3H,) 3,60.10°
Ni(C4O4N3Hy) 5 2,24.10° 6,22.10°
o e i e e e s o e e e s st e e o fr ome e e e et i e it e s e s e e . i e e ] [ —
co?* Co(CLOLN3H,) 5 1,01.10°
|
oxydation |
|
Fe?" Fe(CLON3H,)3 | 2,40.10° ‘ »
2+ 2+

2+ .

En comparant les valeurs de B, pour Cu” , Ni , Co , nous cons~
tatons que les constantes se classent selon 1'ordre &tabli par IRVING -
WILLIAMS pour l'ensemble des complexes de ces cations, c'est 3 dire dans

. 2+ .2+ 2+
l'ordre Cu > Ni > Co
Tenant compte de la coordinance des ions, nous pouvons considérer

1l'acide violurique comme un bidentate par 1'intermédiaire des fonctions oxin

et cétonique.

De tous ces complexes, seul le composé Cu(C4,O,N3Hp)» a pu étre
" isolé sous forme solide et &tudié par spectrophotométrie infrarouge et

analyse thermogravimétrique.
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