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Depuis une vingtaine d'années, 1'utilisation des sels fondus dans
1'industrie a connu un essor considérable. Leur grande pureté & 1l'état liquide,
leur diversité&, leur fort pouvoir solubilisant et leur bonne conductibilité

thermique constituent les principales qualités recherchées par les utilisateurs.

Les milieux fondus se rencontrent dans de nombreux domaines de la
technologie nucléaire (8tude d'éléments fortement radioactifs & 1'état liquide,
constitution de réacteurs homogénes 3 haute température, récupération des pro-
duits de fission des combustibles...). Ils entrent dans la préparation et 1'af-
rfinage des métaux trés purs, dont certains sont indispensables aux grandes in-
dustries (uranium et thorium en particulier). Il est, en effet, trés facile de
trouver dans cette classe de solvants des électrolytes fondus ne contenant,

méme 34 1'&tat de traces, aucun des éléments susceptibles de modifier les pro-

priétés physiques des métaux (C, N, 0, P, S).

Ils apparaissent également dans la chimie analytique des verres et
des minerais, dans les bains de trempe des aciers, dans le refroidissement
d'enceintes réactionnelles portées A trés haute température, dans 1'étude de
la corrosion des matériaux et dans les piles i combustibles utilisant les pro-

duits pétroliers bruts.

De plus, dans le cadre général de la chimie préparative, les sels
fondus offrent de grandes possibilités, par suite des conditions et des propri-
étés différentes de celles qui existent en solution aqueuse. Outre le domaine
de température plus &tendu, leurs propriétés acido-basiques et oxydo—réductri-
ces permettent des réactions que des phénoménes tels que la dismutation ren-—

dent irréalisables dans 1l'eau.

I1 s'ensuit que de telies applications nécessitent une meilleure
compréhension du comportement chimique du solvant pour affronter les problémes

posés aux utilisateurs. Il faut connaitre 3 la fois les propriétés du solvant



et les réactions chimiques qui peuvent s'y dérouler.

L'analogie entre les espéces présentes et les problémes & résoudre
dans les milieux fondus et en solution aqueuse, a amené les chercheurs & con~
cevoir des méthodes d'investigation et des rai?onqgments dirgctement issus
de la chimie analytique classique. Cependant;lles difficultés techniques dues
aux températures de travail plus &levées et la constitution méme des solvants

restreignent considérablement le champ d'utilisation de ces méthodes.

Les sels fondus, fortement ionisés, sont en général d'excellents
conducteurs et se prétent particuliérement bien 3 1'emp10i des méthodes élec-—
trochimiques, ce qui justifie le grand nombre de travaﬁx,utilisant ces techni-
ques. La conductimétrie et la cryométrie sont surtout employées pour les &tudes
de solvant, car leur emploi comme méthode indicatrice (identifiéation d'espéces
et détermination de leur concentration) est peu commode et souvent impossible
suivant la classe du solvant &tudié. Quant 3 la chromatographie, elle sert prin-

cipalement 3 la séparation des espéces en phase fondue.

Malgré ses nombreuses qualités et son utilisation intensive en solu-
tion aqueuse, la spectrophotométrie d'absorption en ultraviolet n'a pas connu
1'audience qu'il &tait normal d'en attendre. Son application aux milieux fondus
ne date que depuis peu, les premi&res identifications d'espéces par comparaison
de spectres d'absorption obtenus dans les sels fondus et en milieu aquedx:ayant
été réalisées par GRUEN (1) et SUNDHEIM (2), il y a moins de vingt ans. Le
phénoméne de solvatation des 1ons, étudié par modification du spectre suivant
le solvant utilisé, ainsi que la formatlon de complexes ont &té &galement mis

en évidence.

Dans ce présent travail, nous avons tenté de_promouvoir une &étude
systématique de la complexation deés cations métaliiques par spectrophotométrie
d'absorption, en utilisant les méthodes de détermination desvformules et des
constantes de stabilité des complexes habituellement employée% en solution
aqueuse. Le choix du premier solvant étudié résulte du fait qu'il existait
des travaux antérieurs, traltant un probléme 1dent1que par electrochlmle 3,

(4), et qui devaient serv1r de comparalson pour nos resultats.

L'application des méthodes classiques aux milieyx fondus s'avérant
positive, nous avons, en gardant le méme solvant minéral, &tudié la complexa-

tion des cations métalliques par un complexant organique. Nous avons ensuite



utilisé un solvant organique fondu pour suivre des réactions similaires.

Tous les résultats obtenus par spectrophotométrie sont confirmés par

les méthodes électrochimiques généralement employées en milieu fondu.

Les études et les conclusions de nos travaux sont réunis dans ce

mémoire suivant le plan ci-dessous:

Chapitre I: Techniques expérimentales
- Préparation des solvants et réactifs
~ Techniques spectrophotom&triques

- Techniques électrochimiques

Chapitre II: Méthodes de détermination des formules des complexes
et de leur stabilité
- Méthodes spectrophotom&triques

- Méthodes &lectrochimiques

Chapitre III: Etude de complexes métalliques dans le thiocyanate de

potassium fondu

~ Propriétés générales du solvant
- Complexes de 1'ion cyanure

- Complexes de 1'ion &thylénediamine-tétraacétate

Chapitre IV: Etude de complexes métalliques dans la diméthylsulfone

fondue

- Propriétés générales du solvant
- Complexes de la thiourée

- Complexes de 1'ion thiocyanate

Résumé et conclusions






CHAPITRE I

TECHNIQUES ET APPAREILLAGES






Bien que les méthodes analytiques et les appareillages utilisés
soient analogues & ceux de solution aqueuse, les &tudes en sels fondus exigent

des modifications techniques et opératoires parfois importantes.

Dans ce chapitre, nous ne faisons que mentionner ce qui est classi-
que; par contre, nous détaillons les changements opéré&s qui sont dus d la fois
aux temp@ratures de travail plus élevées et 3 la constitution méme du milieu

d température ordinaire-

PREPARATION DU SOLVANT ET DES REACTIFS

I - SOLVANT

Comme en solution aqueuse ol le solvant employé&, qui doit &tre trés
pur, est 1'objet de nombreux traitements avant son emploi, le milieu fondu
doit €tre parfaltement exempt de toutes traces d'impuretés, d'autant plus que
178lévation de tempé&rature risque de rendre plus actifs les &léments étrangers

présents dans le solvant.

Les produits que nous utilisons étant ceux du commerce, 1ls doivent

étre traités avec beaucoup de solns afin d'obtenir une pureté maximum.

Le thiocyanate de potassium, produit Prolabo R.P., est recristallisé
dans l'eau par deux fols, avec une filtration 3 chaud préalable. Aprés chaque
filtration, il est essoré soigneusement sur verre fritté. Les cristaux recueil-
lis finalement sont s&ch&s sous vide pendant 48 heures. Afin d'@viter toute
réhumidification, le thiocyanate est gardé jusqu'd emploi dans un dessiccateur

sous vide.

Dosé par argentimétrie, le prodult ainsi traité a une pureté supérieu-

re 3 99,5%.



La diméthylsulfone est un produit de qualité commerciale. Sa purifi-
cation est donc plus longue et difficile. Elle est d'abord traitée 3 1l'eau
comme le fhiocyanate, puls recristallisée par trois fois dans du méthanol redis-
tillé. L'élimination de 1'alcool résiduel est obtenue par distillation du pro-
duit final. La diméthylsulfone est gardée en dessiccateur sous vide jusqu'a

emploi.

La pureté du prodult obtenu est de 997 environ.
IT - REACTIFS

Les cations métalliques et les complexants, tous de grande pureté,
sont utllisés sans subir d'autre traitement qu'une déshydratation compl&te.
Dans le thiocyanate de potassium, nous utilisons des sulfates R.P.
2+ .2+ 2+ . .
Prclabo pour Co , Ni et Fe et le culvre sous forme CuCl (Prolabo R.P.).
Le cyanure de potassium est également un produit R.P. Prolabo. L'E.D.T.A. est

P . - . . . +
utilisé scus forme de sel tétrasodique pour ne pas introduire d'ions H dans

le bain.

Dans la diméthylsulfone, le perchlorate de sodium Fluka de trés
grande pureté&, constitue l'électrolyte support qui, aprés purification, recris-
tallise avec une molécule d'eau d'hydratation. Les cations métalliques (Cu2+,
C02+, Ni2+ et Fe2+) sont sous forme de perchlorates, le sel cuivreux, ainsi
que le thiccyanate &tant les mémes que précédemment. La thiourée que nous em-

ployons est un produit Merck pour analyse.

Comme nous travaillons en continu au cours d'une expérience, les
réactifs doivent €tre ajoutés directement dans le bain fondu sous forme solide.
Les quantités de prodult devenant de ce fait parfois trés faibles, 11 devient
impossible de peser directement avec précision les ractifs. De fagon analogue
d la solution aqueuse, nous réalisons des dilutions des réactifs, telles que
chaque addition corresponde & une masse comprise entre 20 et 50 mg. Aprés dis-
solution dans le solvant et agitation pour homogénéiser la solution, celle-ci
est trempée. Le solide obtenu, finement broyé, est déshydraté et gardé sous
vide en dezs.c.azteur.Les analyses classiques des différents réactifs montrent
qu'il y a recristallisation homogéne de la solution fondue et qu'il y a effec-

tivement dilution.



L'analyse des espéces chimiques dans le bain fondu est facilement
réalisable. Le produit trempé& et broyé est dissous dans 1'eau aprés pesée; il
suffit alors de pratiquer un dosage classique de solution aqueuse, en tenant
compte que les ions du solvant se trouvent eux-mémes en solution. Ceci n'est
valable que si le solvant et les espdces présentes dans le bain ne sont pas

réacti ' © vis a vis de 1l'eau.

TECHNIQUES SPECTROPHOTOMETRIQUES

L'emploi de la spectrophotom&trie d'absorption aux milieux fondus
se heurte 3 quelques problémes techniques. Le plus important est celul du
rayonnement infrarouge qu'émettent le fcur et les cuves qu'il contient. I1
faut éliminer ce rayonnement, car 4 partir de 500°C, 1'émission n'est plus
négligeable et constitue un bruit de fond qui géne considérablement les
mesures. La disposition habituelle de 1'échantillon entre le monochromateur
et le récepteur entralne la réception par la cellule de longueurs d'onde qui

e sont pas émises par la source.

Plusieurs solutions ont &té apportées 3 ce probléme:

Un filtre est intercalé@ entre 1'échantillon et le ré&cepteur,

mais il y a alors déperdition de l'énergie émise par la source.

BOSTON (5) a proposé de modulerl énergie émise & une fréquence
déterminée, et & 1'aide d'un amplificateur 3 faible bande passante, centrée
sur la fréquence de modulation, d'amplifier le signal provenant du récepteur.
Cependant, dans ce cas le four est trop proche du récepteur. En effet, celui-
ci est le plus zouvent une cellule & cathodes multiplicatrices d'8lectrons
quli ne fonctionne que dans un intervalle de température assez &étrcit. Si
1'isolation thermique du récepteur, d&licate surtout i température assez &le—
vée, n'est pas efficace, ce dernier risque de ne pas donner des indications

correctes.

- GRUEN (1) a donné la meilleure solution; il intercale le four
contenant les cuves de mesure entre la source et la fente d'entrée du mono-

chromateur.



En outre, l'utilisation de certains solvants peut provoquer 1'atta—
que des cellules de mesure et entrainer, soit leur destruction, soit leur
opacification. Pour remédier 3 cet inconvénient, 1l faut déshydrater le soi-
vant quand 1'effet est di & 1'eau résiduelle ou supprimer les cuves en adop-
tant la technique de la goutte pendante (6) ou du creuset sans fond (7), un cou-

rant de gaz inerte soutenant le bain fondu.

I - SPECTROPHOTOMETRE

L'appareil utilisé& est un spectrophotométre enregistreur JOUAN
Spectral D F 170, double faisceau, 3 monochromateur & prisme. La mesure est
effectuée par méthode de zéro (égalisation des signaux optiques des deux
faisceaux par persiennes neutres). Les spectres sont tracés sur enregistreur

potentiométrique asservi Servotrace SEFRAM, 3 &chelle de longueurs d'onde

linéaire.

IT - FOUR

I1 est solidaire du b3ati du spectrophotométre par deux pattes de
fixation, dans un compartiment prévu d cet usage. L'optique de 1'appareil

ne subit aucune modification.

Un schéma descriptif est reproduit figure 1. Le bloc porte=cuves
est cylindrique et une résistance chauffante sous gaine silico-métallique
s'enroule autour en spirale. Les logements des cuves sont verticaux et paral-
1818pipédiques 3 base carrée, prévus pour des cuves de 1 cm de trajet optique.
Les faisceaux lumineux passent par deux tubes—guides horizontaux coupant
chacun un logement. Le logement du tilermocouple est situé entre les cuves. Le
bloc est maintenu dans une encelnte métallique refroidie par circulation
d’eau froide et isolée du bloc par de la bourre d'amiante. L'isolation ther-
mique est suffisante pour qu'il n'y ait aucune déperdition de chaleur vers
1'appareil; a 400°C la température du compartiment four n'excéde pas 30°C.
Pour 8viter les réflexions lumineuses parasites, les piéces métalliques sont

dépolies et les orifices porte-cuves obturés durant le tracé des spectres.

Un régulateur électronigue accouplé 3 une sonde thermique maintient

la température des cuves constante 34 1°C prés i 300°C.
P p



1: plaque d’amiante 6: log'emenis des cuves

2. serpentin 7: logement de la sonde
3: résistance 8:guides des faisceaux
4: bloc metallique 9:carcasse
5: amiante 10:vis de maintien
1 CEETTID (LI [T
N o7 ‘\}. l"\ ““ " ‘ \
KD' 0 ; - ~o0:
N . ] + N
{ 1 1. \
Y- m— . =P
2 o . y $.“” 6
s/ 'gl '.‘ \
(.\ | - 9</
., O 11 S\
f| * \
D s B 7
NS M "
7 O
3 N« st — 8
N 7, SHON
N —= I\
o ~'N
N ¢ - ——39
N \’\ /' .
\(‘é' //
\ PP ze n
Q(
8 3
\ AT 7 NP
5 :.‘ \,‘ w :‘f‘/ 4 ' " \;’/ “ N
. AN - -
N . - - o R '
SNSRI \\\\\\\\\ AN SOUNNSSEES SANNAN

FIGURE 1 L)



IITI - CUVES

Elles sont en spectrosil avec un trajet optique de ! em. Leur ori-
ginalité tient 3 ce qu'elles ont une capacité portée & 25 em?® par adjonction
d'un tube de quartz a la partie supérieure.

q p
Aprés plusieurs tracés de spectres, un examen minutieux des cuves

montre qu'elles ne subissent aucune déformation permanente.

IV - MODE OPERATOIRE

Sauf pour les spectres des solvants qui sont réalisés par rapport
4 une cuve vide, donc 4 1'air, tous les spectres sont obtenus par rapport au

solvant lul-méme.

Le solvant, finement broyé&, est ajouté dans les cuves bien sé&ches, la
cuve 3 réaction contenant 24g de KSCN ou 18,6g de mélange diméthylsulfone -
sel de fond. Quand la fusion est terminée, un barbotage d'azote rectifié et sec
homogénéise la solution et fait disparaitre les bulles d'air pouvant adhérer
aux parols des cuves. Nous tragons la ligne de base, spectre du solvant par
rapport 3 lui-méme, qui doit €tre une horizontale nulle. La solution est déga-

z€e et homogénéisée aprés chaque addition de réactif.

L'erreur maximale commise sur la densité& optique dans le domaine
étudié est, en procédant de cette fagon, de 0,005 unité. Comme nous travail-
lons en continu, il faut remarquer que le volume initial varie et qu'il y a
lieu d'en tenir compte en appliquant un facteur correctif aux densité@s opti-

ques mesurées au cours d'une expérience.
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TECHNIQUES ELECTROCHIMIQUES

Ce sont les méthodes d'étude des sels fondus les plus anciennes et
les plus utilisées, car ce sont des solvants qui rendent trd&s souvent inutile
1'apport d'un électrolyte support,et 1'élévation de température rend la plu-
part des systémes oxydo-réducteurs rapides. Cependant leur application i ces

milieux présente quelques difficultés techniques.

I - VASE A REACTIONS

I1 est commun aux trois méthodes employées. C'est un vase en verre
pyrex & double paroi, thermostaté par de 1'huile de silicone. Il est fermé
par un couvercle 3 cing rodages. L'agitation de la solution est assurée par
un barreau aimanté en té&flon entrainé par un agitateur magnétique. Un barbo-

tage d'azote rectifié et sec dégaze la solution et parfait 1'agitation.

Un thermostat TAMSON T 10, & régulation par thermométre 3 contact,
assure le chauffage et la circulation de 1'huile. La jonction vase-thermostat

est faite par des tuyaux en silicone rhodorsil.

IT - DETERMINATION DES COURBES INTENSITE - POTENTIEL

] - Montage électrique

C'est un montage classique i trois &lectrodes. La stabilisation du
potentiel de l'électrode indicatrice, la mesure de la différence de potentiel
entre 1'Electrode indicatrice et 1'électrode de référence et la mesure du
courant d'électrolyse sont effectuées par le méme appareil: Electroscan 30

BECKMAN, unité& combinée.

2 - Electrodes indicatrices

Elles sont de deux types:

a) Electrode 3 gouttes de mercure

C'est une Electrode usuelle dont la vitesse de chute des gouttes



(20 gouttes/mn) est maintenue constante par un montage en barométre de marine.
Les oscillations du courant d'@lectrolyse sont atténuées par un dispositif

incorporé 3 1'appareil de mesure.

L'électrode TACUSSEL Pt 30 a une surface active dont le diamétre
est de 1 mm. Elle est entrainée par un moteur tournant 3 500 tours/mn. La -
réduction des cations métalliques provoque des dépots sur la surface de 1'élec-
trode, ce qui oblige 4 la nettoyer quand elle est entiérement recouverte. Pour
ce faire, il faut la frotter avec un papier abrasif tré&s doux; quand elle est
propre, elle peut etre replongée dans le solvant. Cette opération a lieu aprés
chaque tracé, et avec certains cations en cours de tracé, celui-ci étant repris

a 1'endroit od il a été interrompu.

3 - Electrode auxiliaire

C'est un fil de platine de 10 cm de long enroulé en spirale.

4 - Electrodes de référence

Elles sont du premier genre et sont constituées d'argent métallique
p g g q

en présence d'un de ses sels en solution dans le bain fondu.

Le potentiel d'une telle électrode est:

RT
Eeq = Eg + 7 LogEAg+]

) . . . . +
S8i nous fixons une fois pour toutes la concentration des 1ons Ag de la solu-

tion, ce potentiel est une constante.

Les é&lectrodes que nous utilisons sont constituées d'un fil d'argent

plongeant dans:

- une solution de sulfate d'argent dans le thyocyanate de potassium
fondu
- une solution de perchlorate d'argent dans le mélange diméthylsul-

fone - sel de fond fondu.

Dans chaque cas, la solution de sel d'argent se trouve dans un tube
en verre pyrex possédant 3 1'extrémité inférieure un verre fritté de porosité

3, afin d'établir le contact €lectrique avec le bain fondu. Ainsi préparée,



cette électrode ne peut servir que pour une seule série d'expériences, la
solution devant étre renouvelée chaque fois. Nous avons donc préparé deux
solutions standards dont 11 suffit de prendre une quantité quelconque pour
mettre dans le tube. Les solutions sont décimolaires en sel d'argent; & cette
concentration la diffusion des ions Ag+ dans le reste du bain est tout 3 fait

négligeable.
Testées, ces électrodes se révélent parfaitement valables:

g i e ’ y +

- lorsque nous tragons, avec une électrode indicatrice d'ions Ag ,

les courbes intensité - potentiel pour différentes concentrations en argent
du bain, la hauteur du palier de diffusion est proportionnelle 3 ces concen-—

trations.

5 s ’ ’ : +
- la différence de potentiel entre le baln contenant des 1ons Ag
et les électrodes de référence s'avére conforme aux calculs théoriques a 37

prés et tend vers 0 quand [Ag ] tend vers 0,

- en réunissant entre elles par un millivoltmétre deux électrodes
de référence identiques, nous avons trouvé que la différence de potentiel

entre elles restait stable dans le temps et tout & fait reproductible.

5 - Mode opératoire

Initialement le vase contient 80g de thiocyanate de potassium ou
48g de diméthylsulfone et l4g de perchlorate de sodium. Aprés fusion, la
solution est agitée et dégazée, puls nous tragons la courbe intensité - po-
tentiel du solvant seul; le dégazage est repris, s'il y a lieu, tant que
subsiste une vague de réduction de 1'oxygéne. Aprés chaque addition de réactif,
le processus d'agitation et de dégazage est accompli avant le tracé de la

courbe.

Le tracé est effectué en discontinu, le potentiel de 1'électrode
indicatrice variant par paliers de 50mv. En effet, dans les milieux fondus
le régime stationnaire du courant d'électrolyse ne s'établit pas immédiate-

ment (8), ce qui interdit tout tracé continu.



II1 - POTENTIOMETRIE

L'appareil de mesure, le vase et les électrodes de référence sont
identiques aux précé@dents. L'@lectrode indicatrice est une &lectrode en pla-

tine constituée d'un fil de Imm de diamétre.

Le mode opératoire est identique, la mesure de la différence de poten-—

tiel &tant prise aprés dégazage de la solution.

IV - CONDUCTIMETRIE

C'est un appareil de mesure classique W B R. La cellule de conduc-
timétrie spéciale haute température et pour faibles résistances TACUSSEL a

=1
une constante de 0,38cm °.

Cette méthode n'est employée qu'avec la diméthylsulfone. Au départ
le vase contient 55g de solvant et le mode opératoire est identique a celui

des autres méthodes .

Dans ce cas, il faut, comme en spectrophotométrie, tenir compte de

la variation de volume durant 1l'expérience réalisée en continu.






CHAPITRE IT

METHODES DE DETERMINATION DES COMPLEXES

ET DE LEUR STABILITE






Les faisceaux de spectres d'absorption et de courbes intensité -
potentiel obtenus pour chaque expérience sont exploités par des méthodes
graphiques et par calcul pour obtenir la formule des complexes mis en &vidence
et leur constante de stabilité&. Dans ce chapitre, nous ne faisons que rappeler
certaines méthodes bien connues et n'exposons en détail que les méthodes par-

ticuliéres.

Tous les calculs sont effectués sur calculatrice é&lectronique EMD

4281, avec des programmes originaux.

LISTE DES SYMBOLES UTILISES

Pour simplifier 1'écriture, nous avons omis les charges &lectriques

des ions.

M: atome métallique

L: complexant (ion ou molécule)

Mt: concentration molaire totale en métal

Lt: concentration molaire totale en complexant

Cp: concentration molaire théorique du complexe

m: nombre d'atomes métalliques du complexe

n: nombre de molécules ou d'ions complexants présents dansnle complexe

’sM: coefficient d‘abéorption moléculaire de M

€L: » coefficient d'absorption moléculaire de L

ect coefficient d'absorption moléculaire du complexe

X: rapport molaire des quantités totales de complexant et de métal
X = Lt/Mt |

x': rapport molaire des quantité&s totales de métal et de complexant
x' = Mt/Lt

E: différence de potentiel &lectrique

D: densité optique mesurée



i: courant d'électrolyse

: courant limite de diffusion

i

d
kM: coefficient de diffusion du métal dans le bain
kM(Hg): coefficient de diffusion du métal dans le mercure

METHODES SPECTROPHOTOMETRIQUES

Au cours d'une réaction chimique faisant intervenir des composés
absorbants, la densité optique de la solution varie en fonction des concentra-
tions des diverses espéces. Il est donc possible de suivre 1'avancement de la

réaction en &tudiant la variation du spectre d'absorption de la solution.

I - DETERMINATION DES FORMULES DES COMPLEXES

Nous avons utilisé deux méthodes graphiques:

1 - Méthode du rapport molaire

Dans cette méthode des variations successives, la variation de la
densité optique de la solution, mesurée 3 une longueur d'onde fixe, est suivie
en fonction du rapport molaire des réactifs en présence, la concentration de

1'un des rédactifs restant constante.

En présence d'un seul complexe, suffisamment stable, les gsymptotes
a8 la courbe se coupent au point équivalent, donnant le rapport molaire du
complexe. Si le complexe n'est pas assez stable, le point é&quivalent n'est

pas décelable.

Dans le cas de plusieurs complexes, il est possible de les mettre
en évidence, s'ils sont stables et successifs, plusieurs cassures dans la cour-—
be correspondant aux différents rapports molaires. Si les complexes absorbent
3 plusieurs longueurs d'onde, le tracé de plusieurs courbes 3 ces longueurs

d'onde peut permettre une détermination assez facile.



2 - Méthode des variations contilnues

Le graphique représente la variation de la densité optique, & lon-
gueur d'onde fixe, en fonction du pourcentage d'une des deux espéces réactan-—
tes, en gardant la concentration totale des deux espéces constante. Il faut
porter la densité optique corrigée, égale 3 la densité optique mesurée 3 laquel-
le est retranchée la densité optique du mélange des deux réactifs, en 1'absence
de réaction. Les maxima ou minima observés sur la courbe donnent les rapports

des coefficients de réaction.

Les mémes remarques que ci-dessus sont a faire pour cette méthode.

Toutefois, ces méthodes ne donnent qu'un rapport et aucune indica-

tion sur le nombre réel d'ions ou molécules présents dans les complexes.

IT - DETERMINATION DES CONSTANTES DE STABILITE

1 -~ Equations générales

Dans le cas général, la réaction de formation d'un complexe s'8crit:
mM+ nlL. » ML (IT - 1)
< ‘mmn

Ce complexe a une constante d'é&quilibre définie par 1'équation:

M ]
Yan T Tampn (=2
(] [e]
Les concentrations des différentes espéces présentes en solution sont reliées

entre elles par les équations:

=
I

M + mlM z ] (I1 - 3)
et

=
1]

¢ [L] +n[M L ] (IT - 4)

La longueur du trajet du faisceau lumineux & travers la solution &tant égale
d lcm, la densité@ optique du systéme, 3 tout moment et 3 toute longueur d'onde,

est donnée par la relation:

D = ey [M +e[1] + eC[Man] (I1 = 5)



2 — Méthode des logarithmes

C'est une méthcde graphique utilisant les résultats des courbes de

variations successives.

Des équations (II - 3) et (II - 4) nous tirons les concentrations

en métal et complexant non liés entre eux:

Ml = -
M = M -miL]
et
| . o
[t] = L. -n ML ]

En reportant dans (II - 5) ces valeurs, nous obtenons la concentration en

complexe formé:

D-¢ - e L
brj - e L a - 6
m C M L

Les concentrations en métal et en complexants libres sont alors définies par:

M (e. - neL) ~ m(D - gLLt)

ro t C
M= Ec T WEy ~ DEQ (IL =7
etv . .
) L (e, —megy) - n(D - g M)
1] - : S - mz - ne aal (I - 8)
C M L

En reportant dans l'expression (II - 2) les valeurs de [M], [L] et [M L
- m n

trouvées, la constante de stabilité devient:

m+n-—1

(D - EMMt - ELLt)(eC - mey neL)
n

[Mt(ac - naL) - m(D - eLLt)]m[Lt(eC - meM) - n(D - SMMt)]'

mn
(IT - 9)

Pour simplifier 1'@criture de cette é&quation, nous introduisons deux nouvel-

les variables X et Y, telles que:

L, (e, ~me,,) -~ a(D - e M)
X = S T Mt (II - 10)
€C mE:M EL
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m1
(D~ ¢ - gL )(e, - me, — ne ) : _
¢ - e T Ehe) (5 M L (1T - 1)

[Mt(ec - naL) - m(D - eLLt)]m

La relation (II - 9) a alors pour expression:

-n
K = Y(X
mn (X)
Les variables X et Y étant des produits de facteurs de méme signe sont posi-

tives, nous pouvons donc en prendre le logarithme et nous avons la relation:
log ¥ = n log X + log Kmn (II - 12)

' Cette Bquation est résolvable graphiquement en portant log Y en fonction de
log X, nous obtenons alors une droite dont la pente est n et l'ordonnée i

l'ocrigine log Kmn°

Les expressions X et Y se calculent facilement. Les valeurs de Ey

et € sont déterminées par les mesures de densité optique du métal ou du

complexant seul en sclution. La valeur de e, s'obtient i partir de la courbe

C
des varlations successives.

Lorsque le complexe est entiérement formé&, la variation de la den-
sité optique n'est plus due qu'd l'excédent de réactif ajouté; il est alors
aisé de déterminer la contribution du complexe & 1'absorption de la solution.
A chaque valeur de D ne correspond qu'une seule wvaleur de X ou x', donc de

Lt ou Mt” donc de X ou de Y.

Nous n'avons fait aucune hypothé&se sur le sens de variation de D,
la méthode est donc valable, que le complexe formé absorbe plus ou moins que

ses constltuants,

Cette méthode permet de déterminer le degré de condensation du
complexe, car les valeurs m et n n'interviennent pas seulement sous forme

de rapport.

3 -~ Méthode de la densité optique normalisée

Mise au point par MOMOKI (9), elle utilise les résultats des courbes

de variations successives et a une résolution graphique. Elle doit son nom a
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la variable 8 appelée ''densité optique normalisée' qui représente 1'état

d'avancement de la réaction.

Nous traitons le cas ol le complexant est ajouté au métal qul reste

en concentration totale constante Mt.

A une concentration (Lt)i correspond en complexe formé [Man]i et

une densité optique (D)i° En posant:
(Dgd; = =ty * 5plly)y

la relation (II - 6) devient:

- (D)i = (Do)i
[ManJi T T, -me. - ne (1L = 13
C M T

Quand tout le métal est complexé, Man atteint la concentration maximum

[Manlmax qul est égale a Mt/m et a laquelle correspond en complexant ajouté
. 3 = - - .
(Lt)max’ d'apres (II 13) nous avons:
(D) - (Dg)
[M L ] _ max max FIT = 14)
| m njmax €c T mey T nep
Soit: [
ML,
(8). = -~
TR

m N max

En se servant des équations (II - 13) et (II - 14), nous obtenons:

i (D). - (Do),
(6). = = = (IT =~ 15)

i
(D)max - (Do)max

De la définition de § nous tirons:

M

- _ t » -
MLl = &), = (I1 - 16)

_En généralisant 1'équation (II - 16), 1'équation (II - 2) peut se réécrire

sous la forme:

=

& =
K = : = (IT - 17)

mn (m#n) .~ _ m, _ n.n
Mt (1 = 68) (x mG)
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En regroupant les termes, (II - 17) devient:

o, !
(K )I/n N (mtn-1)/n 6(n—l)/n
mn t

O] 4
I

o 5)m/n (IT - 18)

Cette équation se résout graphiquement en portant x/§ en fonction
-1)/n m/n . P . .

de 1/5(n )/ (1 -8 / , nous obtenons une droite dont l'crdonnée 3 l'origine
. . - , iéme

est n/m et dont la pente est inversement proportionnelle & la racine n de

la constante de stabilité du complexe.

Cette méthode permet également de déterminer le degré de condensa-

tion du complexe.

Lorsque le métal est ajouté au complexant en concentration initiale

L., le raisonnement est identique et aboutit a 1'E@gquation:

t’

x' 1
T * /m (m+n-1)/m G(m—l)/m m/n (IT - 19)

(nKmn)1 L, (1 - 8)

B8

4 - Méthode de dilution

C'est une méthode de détermination qui ne fait appel qu'd des résul-
tats expérimentaux et 3 des calculs. Elle a €té mise au point au laboratoire

(10).

Les ions métalliques et le complexant sont dans les proportions
stoechiométriques du complexe lors de la mise en solution. Initialement les

‘concentrations sont donc:

M = mCO
et

Lt = nCO
ce qui entraine:

[v]

m(Co - ML D)
et

1]

n(Cp - [Man])



L'équation (II - 2) s'écrit alors sous la forme:

ML ]
K = mnn
ma n™n"(cy - [Man])(m+n)
soit: CpE
LR
Yoo

la relation ci-dessus devient:

K = : J (IT - 20)
mn m n C0§m+n 1) (1 - y)(m+n)

mn

De (II - 2Q) nous tirons:

m n (m+n-1)

y = mn Cg K1 = gy (1L = 21)

mn

Considérons ‘deux solutions stoechiométriques i et j. Les concentra-—
tions théoriques en complexe formé sont (CO)i et (Co)j avec (Co)i > (Co)j
A ces solutions correspondent (y)i et (y)j définis par 1l'équation (II - 21).
En posant:
(Co)i (y)

p = et q =
Cop) . .
(Co); ]

nous avons:

[}

(y) .

J

(m+n-1) | 1/ (m+n)
q

IENCIENCOPS (2—-—————-

De cette relation nous tirons (y)i:

m+n-1
m+n
&), = (pq) |
¥ L m+n-1
+
pq) ™ -1

Le terme (pgq) a une réalité physique, car:

Codg Wy Coy DMLl (Co)

(pq) = X = x
(CO)j (Y)J (Co)j (Co)i [Man J
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C'est done le rapport des concentrations en complexe formé dans chaque solu-
tion, soit r cette quantité. L'expression de (y)i se réécrit sous une nouvelle

forme et nous en tirons la valeur de la constante:

mtn—1 { m+n-1
t mn r]] mn ]
T - 57\r -1 :
K = - , (11 - 22)
mn . (m+n—l){r ?(m+n)
mn (Co)i 5_ - 1]

Dans 1'é&quation (II - 22), seule la quantité r n'est pas abordable
directement, 11 faut passer par 1'intermédiaire d'une mesure physique qui

soit proportionnelle 3 la concentration en complexe des solutions.

L'&quation (II - 5) peut s'écrire:
D = [Man](eC - mey T nsL) + Co(meM + neL)

+ .. _ _ | .
Le terme Co(meM neL) est une constante, ainsli que @C mey neLP posons

- meM - ne
et

*
D

D - Cp(mey — mep)

nous obtenons

[w)
]

*
e M L] | (I1 - 23)

et (II - 23) est bien une mesure physique, directement proportionnelle 3 la
. . s . *
concentration en complexe. A deux solutions 1 et j, correspondent alors (D )i

* . o s G- .
et (D )j qui définissent le rapport r de 1l7équation (II - 22).

S1i nous possédons un couple de solutions stoechiométriques, nous
pouvons donc déterminer une valeur de la constante de stabilité. La précision
augmente considérablement en utilisant une s&rie de couples. Pour N solutions,
qul peuvent &tre préparées par dilution d'une solution initiale, nous obtenons
N(N -~ 1)/2 valeurs de la constante. La précision dépend aussi de la zone de
concentration des solutions; elle est maximale quand les points reprééentatifs
des solutions sont sur la partie rectiligne du graphique donnant D/Cq en fonc-

tion de Cy.
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5 = Méthode des variations continues

Elle n'est valable que dans le cas d'un complexe contenant un atome
métallique pour une molé&cule ou un ion complexant, le calcul de la constante
€tant basé sur 1'écart existant entre la courbe théorique et la courbe expéri-

mentale (11).

La précision étant meilleure au maximum de la courbe, le calcul y
est effectué mais peut €tre envisagé en n'importe quel point. Nous avons:
Cy = Mt/2 = Lt/2, si D .. st la densité optique théorique et D, la densité

optique réelle corrigée, la relation (II - 2) devient:

'

2D D
Ky = DX ‘ (1T - 24)
(D - D)2 M
max C

t

METHODES ELECTROCHIMIQUES

Sous ce vocable, nous avons regroupé l'étude des courbes intensité -

potentiel, la potentiométrie et la conductimétrie.

I - DETERMINATION DES FORMULES

Dans le cas des courbes intensité - potentiel, la détermination
graphique de la formule du complexe est obtenue par la méme méthode utilisée

pour le calcul de la constante, que nous exposons dans le deuxiéme paragraphe.

En potentiométrie la complexation d'un ion métallique se tradult par
le passage d'un couple oxydo-réducteur 3 un autre et entraine la présence d'un
saut de potentiel quand la réaction est terminée. Nous obtenons donc le rapport
complexant/métal par le saut de potentiel. S'il existe plusieurs complexes,

nous pouvons mettre parfols en évidence plusieurs sauts de potentiel.

La conductimétrie, en tant que technique de titrage ou détermination
de complexes, n'a jamais été employée jusqu'd présent en sels fondus, du fait
de leur grande dissoclation en général. La diméthylsulfone fondue, présentant

trés peu de dissociation, est susceptible de permettre de telles études.
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Comme en solution aqueuse, les fins de réaction sont alors déter-
minées par les points singuliers du graphique; plusieurs complexes peuvent

méme 8tre mis en évidence.

IT - DETERMINATION DES CONSTANTES DE STABILITE

La grande difficulté technique i obtenir des &lectrodes indica-
trices valables et le peu de précision des mesures conductimétriques au voi-
sinage des points &quivalents, nous ont amenés 3 n'utiliser pour la détermina-
tion des constantes que la méthode des courbes intensité - potentiel appli-

cable en sels fondus et mise au point en solution aqueuse par LINGANE (12).

-~

Considérons la réduction 4 une &lectrode 3 gouttes d'un cation métal-
lique suivant la réaction:

MY 4 (Hg) + se 2 M(Hg) (II - 25)

Suivant 1'équation d'HEYROVSKY - ILKOVIC, valable en milieu fondu (13), en
tout point de la courbe intensité-potentiel, le potentiel de 1'@lectrode
indicatrice est donné par la relation (II - 26), si la réaction (II — 25)

est rapide:

: i, -1
_ 2, 3RT d _
E = 4E1/2 + 7 log T (11 26)
El/zétant le potentiel de demi-vague, correspondant 3 i = 1/2 id.

Si Eg représente le potentiel normal du couple M/M(Hg), nous avons:

k
2, 3RT M(Hg)
Eyja = Ep + ~2— log kMg (IT - 27)

. . . s+ . n . . :
Lorsque le cation métallique M est complexé sous forme MLH sulvant la réaction:

s+ . n _v- n(s” %V)+
M+ =L > ML= (11 - 28)
m <+ m
correspond 3 cet équilibre la constante:
L
- n/m (IT - 29)

RNV

m
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Le complexe peut @tre réductible suivant la réaction électrochimique:

(s- %v)+

MLn/m

+ (Hg) + se » M(Hg) + T L (11 - 30)
Quand le complexant est en excés dans la solution, les courbes intensité -
potentiel ont pour &quation:

2,3RT d

E = E!_ + = log

1/2 SF i (IT - 31)

Si la réaction (II - 30) est rapide, ce qui est généralement le cas en milieu

fondu, le nouveau potentiel de demi-vague devient:

k
_ 2,3RT M(Hg) _ n 2, 3RT
= E, + ;F 1ogk - [L]

MLn/m

(IT - 32)

\i
E1/2

Dans cette relation, E; est le potentiel normal du couple MLn/m/M(Hg). En
général, les coefficients de diffusion sont trés voisins et en retranchant
(IT - 27) de (II - 32) nous obtenons:
_ ] _ . - n 2 3RT -
iz T By B By - B) - g S loglt] (1739
De (II - 29) nous tirons [M] et introduisons cette nouvelle valeur dans la
formule de Nernst qui donne le potentiel du couple M/M(Hg), soit:

ML, ]
_ 2,3RT | [ n/m___ 2,3RT _
E = Ep + log Kln/m (11 34)

sF [M] [L]n/m sF

De méme la formule de Nernst conduit 3 la relation:

2,3RT" 1o [MLn/nJ

‘ R e (I1 - 35)
B

E = E1+

En comparant ces deux derniéres &quations nous obtenons:

2, 3RT
SF In/m

EI-E0=—

En reportant ce résultat dans 1'équation (II - 33) nous aboutissons a:

2,3RT _n2, 3RT [L]

AEI/2 = T TsF log Kln/m m (I1 - 36)



Le complexant étant en excé&s aSsez important, nous pouvons consi-
dérer que le complexe est entiérement formé. Il v a déplacement du potentiel
de demi-vague vers les potentiels inférieurs lorsque la concentration en
complexant augmente et ce d'autant plus que le complexe est plus stable.

En portant E1/2 en fonction de la quantité de complexant ajouté,

. - - 2,3RT
nous obtenons une droite dont la pente est &gale 3 - E-—é%—— , donc propor-—

m
tionnelle & la coordinence du complexe. L'ordonnée de la droite obtenue pour
ﬁJ = | est égale & - géégz log Kln/m s ce qul permet de déterminer la valeur

de la constante de stabilité du complexe. Si plusieurs complexes se forment
dans des zones de concentration différentes, il peut €tre mis en évidence plu-

sieurs droites ayant des caractéristiques différentes.






CHAPITRE ITII

ETUDE DE COMPLEXES METALLIQUES

DANS LE THIOCYANATE DE POTASSIUM FONDU






La température de fusion peu @levée du thiocyanate de potassium,
sa dissociation importante & 1'état fondu et son utilisation industrielle
assez répandue, ont condult plusieurs auteurs 3 effectuer des travaux de

recherche dans ce solvant.

Par cryométrie, KORDES (13) a mis en &vidence la solvatation de
cations; de son coté, BAILEY (14) a observé la formation d'ions complexes par
électromigration. METZGER (3) a étudié les propriétés &électrochimiques et
solubilisantes du solvant; quant & ELUARD (4), il a déterminé les complexes
de cations métalliques et de 1l'ion cyanure, ainsi que leur stabilité par
électrochimie. L'étude du comportement spectrophotométrique du thiocyanate
de potassium fondu et de quelques cations en solution a été effectuée par

RHODES (15), HARRINGTON (16) et EGGHART (17) dans le domaine du visible.

Nous avons utilisé la spectrophotométrie d'absorption dans 1l'ultra-
violet pour mettre au point 1'étude de la complexation dans le thiocyanate
de potassium fondu, en employant les méthodes et yxaisonnements de la chimie
analytique classique (18 & 20). Les résultats obtenus par électrochimie (4)
pouvant nous servir d'éléments de comparaison, nous avons choisi 1'ion
cyanure comme complexant. La nature des cations métalliques est imposée par
le fait que les complexants formés, ou tout au moins les cations eux—mémes

doivent absorber dans 1'ultra-violet.

Les méthodes d'dtude &tant satisfaisantes, nous avons ensuite &tudié
la complexation des mémes métaux par l'ion de l'acide éthylénediaminetétra-

acétique et confirmé les résultats spectrophotométriques par &€lectrochimie.
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PROPRIETES GENERALES DU SOLVANT

Le thiocyanate de potassium cristallise anhydre en petits cristaux
blancs et a une température de fusion de 173°C. Au-dessus de 275°C, il se
décompose en soufre et cyanure, en colorant la solution en bleu lorsque la
température atteint plus de 400°C. Ce dernier phénoméne a &té observé par

PATERNO (2i) et confirmé par LUX (22).

A 190°C, température 3 laquelle nous travaillons, le thiocyanate
de potassium fondu a une densité de 1,6 et sa concentration est alors de
16,5 moles/litre. Le solvant étant entiérement dissocié en ions K et SCN
aucun sel de fond n'est nécessaire pour garder une force ionique constante,

ni pour servir d'électrolyte support.

I - COMPORTEMENT SPECTROPHOTOMETRIQUE

Nous avons tracé, avec comme référence 1'air, le spectre d'absorp-
tion du thiocyanate de potassium fondu. De 400 nm, limite supérieure du do-
maine de travail, 3 340 nm, le solvant n'absorbe pas; la densité& optique ne
devient importante qu'd 280 nm, longueur d'onde ot débute la bande d'absorp-
tion fondamentale (23). Cette bande interdit toute mesure en~deg¢d de 270 nm,

nous imposant le domaine de longueurs d'onde: 270 — 400 nm.

IT - COMPORTEMENT ELECTROCHIMIQUE

.Le domaine d'électroactivité du thiocyanate de potassium fondu est
de 1,35V, 3 1'électrode A gouttes de mercure. Il est limité par 1l'oxydation

du mercure 3 + 0,05V et par la réduction du solvant & - 1,3V. (Fig. 2).

Avec 1'Electrode de platine tournante, le domaine d'électroactivité
s'étend de + 0,6V a - 1,1V (Fig. 2). La différence entre les potentiels de

réduction est due 3 la différence de surtention sur platine et sur mercure.

La réaction de réduction du solvant s'écrit:

SCN + 2e -+ S°7 + CN (111 - 1)



1w A)

FIGURE 2
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L'oxydation a lieu suivant la réaction:
- P
28CN > 2§, + (CN)Z + 2e (III - 2)

Le cyanogéne se dégage et se caractérise par son odeur. Quant au soufre, il
est insoluble et flotte en particules orangdes; par chauffage, il se solubilise
en donnant 3 la solution la couleur bleue caractéristique. PANZER (24) domne

comme réaction de réduction:
- >
2SCN > (SCN), + 2e (111 - 3)
Cette réaction est peu probable, car & 190°C le thiocyanogéne est instable,

et s'il se forme, ce ne peut €tre qu'une &tape transitoire aboutissant 3 la

réagtion (IIT - 2).

IIT - COMPORTEMENT CHIMIQUE

. L'oxydation du solvant s'obtient &galement par voie chimique par .
action d'ions oxydants provoquant la destruction du solvant. Pour Fe3+ et Cu2+
par exemple, qui ne sont pas 3 leur degré d'oxydation le plus baé, il y a
réduction des cations en Fe2+ et Cu+; de méme pour NO3 nous observons un
dégagement de vapeurs nitreuses.

-~

La décomposition thermique du solvant peut se produire i 190°C,
lorsque les cations métalliques sont en concentration supérieure a 0, IM. Ce
phénoméne s’accompagne d'une asbondante précipitation du sulfure du métal. Il
est vraisemblablement di au pouvoir oxydant du soufre exalté par la présence

d'ions métalliques dont le sulfure est trés insoluble.

L'emploi d'acides dans le thiocyanate de potassium fondu est 3
exclure en général, car il y a alors formation d'acide cyanhydrique qui se
dégage. L'usage éventuel d'acides suppose donc des précautions techniques et

de manipulation accrues.

Le thiocyanate de potassium fondu se comporte comme un solvant
dissociant et son pouvoir solvatant est fonction des propriétéds particuliéres
de SCN . Ce sont des ions tré@s complexants et les cations métalliques dissous

+ - . -
dans le solvant sont complexés sous forme M® » XSCN . De plus, les ions SCN
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ont tendance & provoquer une dissociaticn notable des complexes métalliques

présents dans le solvant.

COMPLEXATION PAR L'ION CYANURE

Notre choix s'est porté sur l'ion cyanure du fait que, d'une part,
en solution aqueuse 11 donne des complexes métalliques trés stables, plus
stables que ceux formés par 1'ion thiocyanate, et que d'autre part, les tra-
vaux déji réalisés en électrochimie sur la complexation en milieu KSCN fondu,

nous servent de critére de validité de la technique que nous employons.

L'ion CN est introdult dans le bain sous forme de cyanure de potas-—
‘ i s . § : : * =
sium, chimiquement neutre avec le solvant; 1l s'y dissocieen K et CN et

laisse la solution incolore.

L'étude spectrophotométrique de 1'ion cyanure montre qu‘il n'absorbe
pas entre 270 et 400 nm. Il n'a aucune activité électrochimique dans le solvant,
puisqu'il s'agit d'un produit de décomposition de KSCN lors de sa réduction

électrochimique.

I - COMPLEXATION DU CUIVRE

Le culvre, introdult sous forme de chlorure cuivreux, se dissocie
. + - A, . . + -
en ions Cu et Cl . La solubilité est importante et 1'ion Cu donne 3 la solu-

tion une coloration jaune clair.

I = Etude spectrophotométrique

L'ion culvreux présente un pic d'absorption assez algu situé entre
280 et 320 nm, le maximum Se trouvant i 293 nm. Dans la limite des concentra-
: G B - =3 s 3 S
tions utilisées (de 0 & 2,5.10 ion g/%), la loi de BEER est vérifiée. A

293 nm, le coefficient d'abscrption est de 715 ¢/ion g.cm.

G it : b
L'addition de CN & la solution de Cu provoque un changement de
coloration de la solution ainsi que du spectre d'absorption initial (Fig. 3).

La hauteur du pic caractéristique du culvre diminue sensiblement et le maximum
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se déplace légérement vers les longueurs d'onde plus basses, de 293 3 290 nm.
Nous notons également la présence de deux points isobestiques & 286 et 30lnm.
Le spectre atteint sa forme définitive pour 5 équivalents de CN environ. La

solution est alors de teinte jaune orangée.

Inversement, lorsque la solution initiale contient des ions cyanure,
1'addition de CuCl fait apparaltre un pic d'absorption 3 290 nm auquel se
superpose le pic caractéristique des ions cu’ lorsqu'ils sont en excds. La
solution incolore prend une teinte jaune qui s'éclaircit avec 1l'excédent de

cuivre ajouté.

Tracées 3 290 et 293 nm, les courbes de variations successives
(Fig. 4) font supposer l'existence d'un seul complexe contenant 2 ions CN
. + . T . . . .
pour | ion Cu . Cecl est confirmé par une courbe de variations continues qul ne

présente gu'un maximum situé vers 657 en cyanure.

Les trois méthodes de détermination de constante donnent des résul-
tats valables pour un degré de condensation du complexe &gal 3 1, ce qui

donne pour le complexe la formule: Cu(CN);n

Les figures 5 et 6 sont les représentations graphiques des équations
(IT - 12) et (II - 18), relatives respectivement aux méthodes des logarithmes
et de la densité optique normalisée, obtenues pour une concentration initiale
en Cu+ de 1,3010—3 ion g/%4. Programmée sur six solutions, la méthode de dilu-

tion fournit 15 valeurs de la constante rassemblé@es dans le tableau ci-dessous:

Co’i(iongll) Co,j(iong/ﬁ) K12_7 Cosi(iong/l) Co’j(iong/ﬁ) KIE
x 103 x 103 x 10" x 103 x 103 x 10
2 0,8 1,75 1,8 1,5 1,68
" 1 2,61 1,5 0,8 2,89
" 1,2 1,97 " 1 2,61
" 1,5 1,82 " 1,2 2,20
" 1,8 2,13 1,2 0,8 1,92
1,8 0,8 2,28 " 1 2,17
" 1 2,46 1 0,8 2,56
" 1,2 2,55

Tableau 1
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Les valeurs moyennes du nombre de coordinence du complexe et de
sa constante de stabilité obtenues par les différentes méthodes de détermina-

tion sont:

$
1+

- méthode des logarithmes: 1,99 # 0,03 et 1,9 + 0,5.107
- méthode de la densité: 2,00 * 0,04 et 1,7 * 0,8.107
- méthode de dilution 2 et 2,2 + 0,7.107

+

La comparaison de ces résultats failt ressortir une bonne concor-
dance entre eux. Nous pouvons donc conclure 3 la présence en solution du
complexe Cu(CN); qui a un maximum d'absorption 4 290 nm avec un coefficient
d'absorption de 415 %/ion g.cm et dont la constante de stabilité est &gale 2

1,9 + 0,3.107 24/(ion g)2.

2 - Etude &lectrochimlque

Pour la réduction de 1'ion Cu+ 3 une électrode & gouttes de mer-
cure, le potentiel de demi~vague se situe 4 — 0,31V et la hauteur du palier
de diffusion est proportionnelle & la concentration en cuivre. La varliation
de E en fonction de log[(id - i)/i] est linéaire et conduit & 1'é&change de

1 électron pour la réaction électrochimique:
+
Cu + e + (Hg) b Cu(Hg) (I11 - 4)

METZGER et ELUARD ont mis en &vidence le complexe Cu(CN); avec une
constante de stabilité de 5.10°. Ces résultats concordent avec les nStres
quant 3 la formule du complexe. La différence constatée sur la valeur de la
constante nous a amenés 3 étudier par la variation des courbes intensité -

potentiel, cette complexation.

. : . . -3 . + o
La solution contient au départ 2.10 ion g/% de Cu . L'addition
de complexant en excés provoque le déplacement de la vague de ré&duction vers
les potentiels plus réducteurs, sans que la hauteur du palier de diffusion

subisse beaucoup de variatioﬁ (tableau II).

La droite El/2 =‘fk[CN-]) a une pente égale 3 - 0,185V, ce qui

donne un rapport de complexation voisin de deux.

La valeur moyenne de la constante est: 5,0 % 0,70105, valeur compa-

rable 38 celles trouvées par METZGER et ELUARD.
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[eN'] (iong/2) i, (uA) AE, /5 (V) log Ky,
5.10 3 22 - 0,105 5,73
8.10™° 22,5 - 0,135 5,64

10 2 21,5 - 0,150 5,61
3.10 2 23 ~ 0,245 5,68
5.10 ° 22 - 0,290 5,72
8.10 2 22 - 0,330 5,74

107 * 22,5 - 0,340 5,65

Tableau II

Nous ne mettons en évidence, ni par spectrophotométrie, ni par

. 3- -
8lectrochimie le complexe Cu(CN), signalé par METZGER.

Les courbes potentiométriques obtenues par addition de complexant,
et inversement, présentent un saut de potentiel pour x = 2 et x' = 0,5, ce

qui confirme la formation de Cu(CN);o

IT - COMPLEXATION DU NICKEL

Le sulfate de nickel, trés soluble dans le bain, se dissocle en

. . 2+ 2= . . 2% . .
1ons Ni et SO, . Les 1ons N1 colorent la solution en vert - jaune.

1 - Etude spectrophotométrique

R , 2+ _ N . . -
L'ion Ni~ présente une bande dfabsorptiocn trés &talée dont la lar-
geur dépasse le domaine de longueurs d'onde exploré. Le maximum est de 312 nm,
et 3 cette longueur d'onde, le coefficient d'absorption est de 4870 %&/ion g.cm.

. PP . -4,
La loi de BEER est vérifiée jusqu'au moins 2,5.10 ion g/%.

L'addition d'ions cyanure & une solution de nickel provoque une
variation de coloration de la solution ainsi que du spectre d'absorption des
. , 2+ . P e, . - - .
1ons N1 (Fig. 8). La bande initiale disparalt complétement pour faire place

3 un pic tréds aigu dont le maximum est & 291 nm. Nous notons aussi la présence
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-~

de trois points isobestiques & 284, 293 et 395 nm. Le spectre atteint sa
forme définitive pour 10 &quivalents de CN environ, et la solution finale
est colorée en jaune.

-~

Lorsque le nickel est ajouté a 1'ion CN , nous observons 1'appari-
tion d'un pic & 291 nm, auquel se superpose la bande d'absorption des ions
Ni2+ lorsque ceux~ci sont en excés dans la solution. Le bain, initialement
incolore, prend une teinte jaune qui vire au vert quand la concentration en

nickel devient suffisante.

Pour les longueurs d'onde 291 et 312 nm, les courbes du rapport
molaire (Fig. 9) ne mettent en &vidence qu'un seul complexe, comprenant 4 ions
CN~ pour 1 atome métallique. Les courbes des variations continues, pour les
mémes longueurs d'onde, confirment ce rapport; le maximum unique se situe aux

environs de 77% en cyanure.

Comme pour le cuivre, les méthodes de détermination de constante
. _ - . . . 2-
donnent un degré de condensation égal 4 1, ce qui aboutit & la formule Ni(CN)j

pour le complexe formé.

Les droites obtenues par la méthode des logarithmes et de la densité
optique normalisée sont représentées figures 10 et 11. Les 21 valeurs corres-

pondant 3 la méthode de dilution sont réunies dans le tableau III.
Les valeurs moyennes de n et K;, sont:

- méthode des logarithmes: 4,02 + 0,05 et 2,9 + 0,8.1016
- méthode de la densité: 3,96 + 0,06 et 2,85 + 0,7.1016
- méthode de dilution: 4 et 2,8 + 0,7.1016

-+

La parfaite concordance entre ces trols résultats permet de conclure
. . 2= o g o, =
d la formation du complexe N1(CN)y , dont la constante de stabilité spectro-
photométrique est 2,85 + 0,05.1018 g%/(ion g)*. Le maximum d'absorption est

d 291 nm avec un coefficient d'absorption de 6160 %/ion g.cm.
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Co,i(iong/k) Co’j(iong/l) Klils Co’i(iong/ﬁ) Co’j(iong/ﬁ) Klils

x 10% x 10* x 10 x 10% x 10% x 10
1,1 1 2,93 0,9 0,8 2,91
" 0,9 3,17 " 0,7 2,30
" 0,8 1,62 " 0,6 2,52
" 0,7 2,59 " 0,5 2,88
" 0,6 2,44 0,8 0,7 3,49
" 0,5 2,61 " 0,6 3,21
1 0,9 2,90 " 0,5 3,32
" 0,8 3,42 0,7 0,6 2,15
" 0,7 2,53 |I " 0,5 2,63
. 0,6 2,38 0,6 0,5 2,96
" 0,5 2,59

[

Tableau III

2 - Etude Electrochimique

A une électrode i gouttes de mercure, le potentiel de demi-vague
lors de la réduction des ions Niz+ se situe vers - 1,00V et la hauteur du
palier de diffusion est 3 peu prés proportionnelle & la concentration en nic—
kel du bain. Les droites E = f(log[(id - i)/i]) ont une pente moyenne telle
que la réaction électrochimique donne lieu & ﬁn échange de deux &électrons:

+
NiZT 4+ 2e > Ni (III - 5)

Avec le nickel, le mercure ne forme pas d'amalgame.

La vague de réduction du métal étant trop proche de celle du solvant,
il n'est pas possible de suivre le déplacement du potentiel de demi-vague des

. .2+ . . . -
ions Ni lors de la complexation, par suite de l'interférence des deux vagues.

Les sauts de potentiel observés sur les courbes de potentiométrie

confirment le rapport de 4 complexants par métal.
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III - COMPLEXATION DU FER

Le sulfate ferreux se solubilise assez facilement dans le bain

o e . . . 2+ 2= .
fondu ol il se dissocie en ions Fe et SOy . Les 1ons ferreux colorent la

solution de thiocyanate de potassium fondu en jaune.

1 = Etude spectrophotométrique

Le spectre d'absorption des ions Fe?? présente un plc assez aigu,
situé entre 270 et 320 nm, avec un maximum & 292 nm. Jusqu'id la concentration
de 2.10—LF ion g/%, limite de concentration pour laquelle des mesures de den-
Sité optique restent réalisables, la loi de BEER est suivie. Pour 292 nm, le

coefficient d'absorption est de 6340 %/ion g.cm.

C'est 3 une réactionen deux étapes que donne lieu 1'addition d'ions
CN 3 une solution d'ions ferreux (Fig. 12). La hauteur du pic d'absorption
de Fe2+ diminue et son maximum se déplace vers les longueurs d'onde inféri-
eures tandis que se développe une bande d'absorption au—deld de 350 nm. Nous
notons la présence de deux points isobestiques 3 283 et 315 nm. La premiére
étape se déroule jusqu'ad addition de 4 équivalents de CN~ environ. Pour x = 5
le pic initial a complé&tement disparu et les spectres ne passent plus par les
points isobestiques. Le spectre d'absofption final, obtenu vers 10 équivalents
de CN , ne comprend plus qu'une bande d'absorption dont le maximum est a 380 nm.

Par contre, la solution ne subit aucun changement de teinte.

En effectuant la réaction inverse, nous observons d'abord 1'appari-
tion de la bande d'absorption, & laquelle se superpose le pic caractéristique

des ions ferreux.

Lorsque le complexant est ajouté, les courbes de variations succes-—
sives présentent, pour 292 nm, deux cassures plus ou moins nettes; une seule
cassure est visible pour la longueur d'onde de 380 nm. Pour la réaction inver-
se, n'apparait qu'une seule cassure quelle que soit la longueur d'onde. Les
points singuliers se situent aux rapports complexant/métal €gaux 3 3 et 6;
cependant seul ce dernier est bien apparent sur tous les graphiques. Quant
aux courbes de Job, réalisées pour les mémes longueurs d'onde, elles ne pré-

serttent 3 chaque fois qu'un maximum aux environs de 85% de cyanure.

P - ! - ~
Au premier abord, la présence de deux composés formés semble em

pécher 1'utilisation des méthodes de détermination de constante habituelles.
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De plus, d'aprés les courbes de la figure 13, les constantes de stabilité
de ces composés paraissent trop importantes pour utiliser une méthode de

détermination pour constantes faibles ou moyennes.
Nous pouvons cependant faire deux constatations intéressantes:

=~ sur la figure 12 le spectre 'd" passe par les deux points iso-
bestiques, ce qui prouve que pour les valeurs de x inférieures 3 4, il n'y a

pas les deux composés en présence.

- pour des valeurs de x voisines de 4,5, les points représentatifs
de la figure 13 sont alignds, ce qui laisse supposer que la deuxiéme phase

de la réaction ne débute que lorsque tous les ions ferreux libres ont disparu.

Suite 3 ces deux observations, il semble possible de déterminer des
valeurs approximatives des constantes de stabilité des deux complexes séparé-

ment.

Si nous considérons l'existence d'un premier complexe de rapport
CN-/Fe2+ égal 3 3, aucune des trois méthodes habituellement utilisées ne four-
nit des valeurs de constante compatibles. Par contre, pour le deuxiéme com—
plexe considéré, la méthode de dilution, dont le tableau IV regroupe les
résultats, donne des valeurs concordantes pour un complexe de formule:

L}"
Fe(CN)g . La valeur moyenne obtenue pour K;gz est de 1l'ordre de 1022,

Co’i(iong/l) Co’j(ioqg/z) Kigzu Co’i(iong/ﬂ) Coaj(%ong/l) Kigz
x 10% x 105 x 10 x 10" x 105 x 10
1 9 2,42 0,9 5 0, 94
" 8 1,81 0,8 7 1,41
" 7 0,77 , " 6 0,14
" 6 1,34 " 5 3,66
" 5 1,18 0,7 6 2,00
0,9 8 0,83 " 5 0,10
" 7 0,63 0,6 5 1,27
" 6 1,02

Tableau IV
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N'ayant pu trouver la formule exacte du premier composé, il nous
. . - . 4 .
est impossible de déterminer la constante du complexe Fe(CN)g par les métho-

des graphiques.

En réunissant toutes les observations faites et tous les résultats
nous arrivons 3 1'hypothé&se qu'il n'y a qu'un seul complexe obtenu avec passa-
ge intermédiaire par un composé formé d'ions Fe2+ et Fe(CN)g_ dans lequel le
cyanure et le fer sont dans le rapport 3. En se référant 3 ce qui se passe en
solution aqueuse, nous pensons qu'il se forme immédiatement. le ferrocyanure
Fe(CN)Z_, mais que, tant que les ions ferreux sont excédentaires par rapport
aux ions CN_; il y a formation du ferrocyanure ferreux Fe2+(Fe(CN)6)q—a Ce
composé ne comporte qu'un seul ion ferreux qui soit dans le complexe, et un
apport supplémentaire de cyanure complexe 1l'autre ion Fe2+. Nous avons donc
la suite de réactions:

- 92—
2Fe”" + 6CN 3 Fe(Fe(CN)g) . (III - 6)

2~ - -
Fe(Fe(CN)g)~ + 6CN 2 2Fe(CN)g (III - 7)
L— o e
Le complexe Fe(CN)g dont la constante de stabilité est de 1'ordre
de 102246/(ion g)® a un maximum d'absorption 3 380 nm, longueur d'onde oi le

coefficient d'absorptioniest: 2650 ¢/ion g.cm.

2 - Etude électrochimique

Pour la réduction des iomns Fe?” i une Eélectrode a gbuttes de mer-
cure, le potentiel de demi-vague est —-0,52V, et le courant limite de diffusion
est proportionnel 4 la concentration en ions Fe2+ de la solution. La pente des
droites E = f(log[(id - i)/i]) donne pour la réaction un &échange de deux élec—

trons:
2+
Fe  + 2e + (Hg) ba Fe (Hg) (IIT - 8)

A partir d'une concentration de 40]0"3 ion g/% en Fe2+, nous observons la

formation d'un précipité noir. Ce phénoméne n'a aucune influence directe sur
les courbes intensité - potentiel. Il ne s'agit donc pas de la précipitation
d'un composé contenant des ions Fe2+, mais plus slirement de celle du sulfure

de mercure. Il est en effet probable, qu'en présence d'ions ferreux qui ont
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pour les ions CN une grande affinité, le mercure provenant de l'électrode
P - 2- . P
décompose le solvant en CN et S en s'oxydant , et qu'il précipite sous

forme de HgS.

Les complexes cyanés du fer sont peu solubles dans le thiocyanate
de potassium fondu, de sorte qu'aux concentrations utilisées en électrochimie,
ils précipitent. L'étude de la complexation par déplacement de la vague de
réduction du métal est de ce falt irréalisable. Dans ce cas, la variation du
courant limite de diffusion est suivie en fonction de la quantité de CN
ajouté&; ELUARD met ainsi en évidence la formation de ferrocyanure ferreux. Nous
avons repris 11expérience en partant d'une solution contenant 6.310--3 ion g/ de
Fe2® et sommes arrivés & la méme conclusion, sans qu'il soit possible toutefois
de prouver l'existence de Fe(CN)z_, car tout le fer précipite sous forme de
ferrocyanure ferreux. En sens inverse, les résultats sont identiques, tout
le fer précipitant sous forme de ferrocyanure de potassium, puis de K Fe,(CN)g
quand tous les ions CN sont entrés dans le complexe. Cependant, lorsqu'en
début de réaction la concentration en Fe?' est faible, il existe une vague
de réduction vers - 1V, mais qui disparalt dés que Ky (Fe(CN)g) précipite
(Fig. 14). Pour une concentration en ions ferreux de 5.10—L+ ion g/%, le po—
tentiel de demi-vague est voisin de - 1V, ce qui correspond 3 une constante

de stabilité de l'ordre de 1018,

Par potentiométrie (Fig. 15), nous mettons en é&vidence la forma-
tion du ferrocyanure ferreux lors de l'addition du complexant & une solution
de fer. Dans le cas inverse, nous obtenons deux sauts de potentiel pour les
rapports molaires 1/6 et 1/3. Ceci justifie les hypothé&ses émises, suite aux
résultats de 1'@tude spectrophotométrique, et étayées par l'étude ampéromé-

trique.

IV - COMPLEXATION DU COBALT

Introduit sous forme de sulfate qui se dissout extr@mement facile-
. . . . . . 2+
ment dans le thiocyanate de potassium fondu et qui s'y dissocie en ions Co

2= . .
et SO, , le cobalt colore le bain en bleu intense.
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1 - Etude spectrdphotométrique

Dans le thiocyanate de potassium fondu, les ions Coz+ se caractéri-
sent par une large bande d'absorption comprise entre 270 et 380 nm et dont le
maximum se situe & 323 nm. La loi de BEER est vérifiée jusque 2.10 " ion g/%,
limite de mesure de la densité optique. Le coefficient d'absorption est de

4870 %/ion g.cm 3 la longueur d'onde de 323 nm.

La complexation des ions cot ne peut étre entiérement suivie par
spectrophotométrie, car elle donne lieu & la formation d'un précipité. Aux
concentrations auxquelles nous travaillons, la précipitation emp&che toute
mesure de densité optique & partir du rapport CN_/Co2+ égal 3 5. Dans la zone
oli les mesures sont réalisables, nous observons une décroissance continue de

la bande d'absorption des ions cobalteux (Fig. 16).

La courbe des variations successives tracée pour 323 nm a une cassure

pour x = 3,5 (Fig. 17).

La précipitation se poursuit jusqu'd décoloration totale de la
solution; lorsque le cyanure est en large exc&s par rapport au cobalt, il y a
redissolution progressive du précipité et la solution prend une teinte gris-

jaune.

Par analogie avec la solution aqueuse, dans laquelle en présence
d'ions CN les ions cobalteux ont un caractére réducteur trés prononcé, nous
. 2+ _ . 3+
pensons que les ions Co réduisent le scolvant en s'oxydant en Co  :

2+ 3+
Co e Co + e (II1 - 9)

- 2_ -
SCN + 2e s S + CN (III - 10)

Les ions SZ_ 1libérés réagissent avec les ions Co2+ non encore oxydés pour
former le sulfure de cobalt qui précipite. Les ions Co3+ se combinent aux
ions CN pour former un composé cobaltique. Le complexe le plus stable des
ions cobaltiques dans 1'eau é&tant 1'hexacyanocobaltate, en tant que complexe
de 1'ion cyanure, il parait logique de conclure 3 la formation de ce complexe
dans le thiocyanate de potassium fondu. La combinaison des équations (III - 9)
et (III - 10) demande que 2 ions Co2+ réagissent avec | ion SCN qui libare

{ ion 5% et 1 ion CN . Il y a donc en solution 2 ionms Co3+ qui doivent @€tre

complexés par 12 ions CN , mais le solvant en fournissant déja 1, la réaction

-
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s'8crit:
- + — —
SCN + 3Co”" + 11N > GoS, + 2Co(CN)¢ (III - 11)

. . - 2+ . - . .
Le rapport de réaction est donc de 11/3 en CN /Co~ , ce qui est trés voisin

de 3,5 trouvé par spectrophotométrie.

La redissolution du sulfure de cobalt ne peut se faire qu'au profit
d'un composé beaucoup plus stable, il paralt tout 3 fait normal d“envisager
qu'il s'agit de 1'hexacyanocobaltate de potassium qui se forme suivant la
réaction:

SCN  + 2CoS + 11CN > 2Co(CN)g + 38° ‘ (111 - 12)

Dans ces conditions, 1l est bien sUr imppssible de déterminer une
valeur de constante d'équilibre. Toutefois, 1'hexacyanocobaltate de potassium
existant en tant que solide, il est tentant de penser 1'introduire directe-—
ment dans la solution; mais le composé n'est pas soluble dans le solvant qu'il
détruit instantanément. Il n'y a que dans le bain contenant une grosse quanti-—

té de cyanure de potassium qu'il soit soluble. Nous sommes alors ramenés a la

situation précédente. LILLE

2 - Etude électrochimique

-~

Les ions Co2+ se réduisent 3 une électrode 3 gouttes de mercure avec
un potentiel de demi-vague de - 0,90V et la hauteur du palier de diffusion
est proportionnelle & la concentration du cation métallique dans la solution.
Les droites E = f(log[(id - i)/i]) ont une pente moyenne de 0,47V, ce qui cor-
respond & un échange de 2 &lectrons: '

-+
Co’” + 2 2 Co (III - 13)

Comme pour le nickel, il n'y a pas d'amalgame.
g

De la méme fagon que pour le fer, la réaction ne peut &tre suivie
que par la variation du courant limite de diffusion en fonction du rapport
molaire complexant/métal. Par cette méthode ELUARD retrouve la valeur 3,5

que nous avons déterminée par spectrophotométrie. L'expérience réalisée avec
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) . -3, 2+ .
une solution contenant au départ 8.10 ion g/% de Co” , montre une décrois-
sance linéaire de id qui devient nul pour la valeur x = 3,8 (Fig. 18), en

accord avec les coefficients de 1'équation (III - 11).

La valeur 11/3 est confirmée par les courbes potentiométriques.

COMPLEXATION PAR L'ION ETHYLENEDIAMINETETRAACETATE

Le choix de 1'EDTA comme agent complexant organique tient au fait
qu'en solution il est un agent chélatant puissant des cations métalliques que
nous étudions, et que de plus, il se montre suffisamment stable thermiquement
dans le thiocyanate de potassium fondu. Une &tude thermogravimétrique du sel
tétrasodique de 1'EDTA prouve, en effet, qu'il ne subit encore aucune décom—

)

position 3 250°C.

. 4— . . . . .
L'ion Y est introduit en solution sous forme de sel tétrasodique
. . . + . .
pour éviter la présence d'ions H dans le bain. Assez soluble, le sel se dis-—
. . + L= , . ,
socie en ions Na et Y . Ces derniers sont incolores et n'ont aucune influ-

ence immédiate sur le solvant.

L'étude spectrophotométrique du complexant montre qu'il ne présente
aucune absorption caractéristique dans la zone 270 - 400 nm. Son addition au
solvant provoque & une électrode 3 gouttes de mercure, la précipitation du
sulfure de mercure, due & 1l'oxydation du mercure en ions mercuriques s'accom-
pagnant de la destruction partielle du solvant. Nous pouvons rattacher le rSle

. b= c e . 2+ . . -
des 1ons Y 3 celul joué par les ions Fe en présence d'ions CN .

I - COMPLEXATION DU CUIVRE

1 - Etude spectrophotométrique

Au cours de la réaction, nous observons la disparition compléte du
pic d'absorption des ions cuivreux; elle est totale pour 2 &quivalents d'EDTA,
et la solution est alors incolore. Lors de 1'addition de Cu' s le pic caractéris-
tique des ions Cu+ apparaft aprés 0,2 &quivalent en cuivre, et sa hauteur croit
avec la concentration en ions Cu+ non complexés de la solution; en méme temps,

se développe la coloration due aux ions cuivreux.
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Les courbes des variations successives pour 293 nm présentent une
cassure unique pour le rapport 1| (Fig. 19); la présence d'un seul complexe se
confirme sur la courbe des variations continues 3 la méme longueur d'onde. De
plus, la parfaite symétrie de cette derni@re et 1'existence de tangentes dont

~ . . ; . . 3-
la pente 3 l'origine n'est pas nulle prouvent qu'il s'agit du complexe CuY .

Pour une concentration initiale en cuivre de ],3.10—3 ion g/ les
méthodes graphiques de détermination de constante sont représentées figures
20 et 21. Le cas étant favorable, la courbe de Job est utilisée pour obtenir
la constante de stabilité du complexe. Pour la composition stoechiométrique
du complexe, 1'absorption n'est due qu'aux ions Cu+ libres; 1la méthode de
dilution nous oblige donc a4 prendre des concentrations plus élevées que celles
employées pour les autres méthodes, mais nous sommes limités supérieurement

par la solubilité& du complexe. Le tableau V contient les résultats obtenus.

Co,i(iong/%) Co,j(iong/k) K1E5 Co’i(iong/l) Co,j(iong/l) Klzs
x 102 x 102 x 10 x 102 x 102 x 10
9,5 6 7,98 9’ 8,5 9,24
" 8,97 8,5 6 9,03
" 8 9,56 " 7 9,31
" 8,5 9,32 " 8 8,57
" 9 9,17 8 6 9,36
9 6 8,62 " 7 9,13
" 7 9,31 7 6 9,22
" 8 8,96
Tableau V

Les différentes valeurs trouvées pour n et Kj;j sont:

+

- méthode des logarithmes: 0,99 = 0,02 et 9,3 * 0,3.10°

méthode de la densité: 1,02 + 0,03 et 9,5 + 0,4.105

méthode de dilution: 1 et 9,25 + 0,8.10°
méthode de Job: 1 et 1 + 0,3.108

[
1+
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De tous ces résultats, nous pouvons conclure 3 la formation du
3- o n o s P
complexe CuY dont la constante de stabilité spectrophotométrique est:
9,4 * 0,6.10° 2/ion g, et qui ne présente aucune absorption dans la zone de

longueurs d'onde é&tudiée.

2 - Etude électrochimique

Nous suivons la réduction, a une Electrode 3 gouttes de mercure,
. + - . -3 .,
des ions Cu en présence d'EDTA. Pour une solution contenant 2.10 ~ ion g/%

d'ions cuivreux, les résultats sont réunis dans le tableau VI.

[Y*7] ion g/ i, (uA) BB, (V) log Kqq
1072 22,5 - 0,170 3,83
1,5.10 2 21,5 - 0,195 3,92
2 .10 2 22 - 0,195 3,79
3 .1072 20,5 - 0,215 3,83
5 .10 2 21 - 0,245 3,93
8 .10 2 21,5 : - 0,255 ° 3,84
10 18,5 - 0,250 3,69
Tableau VI

La pente de la droite E1/2 = f([Yu—1) est de -0,095 V (Fig.22) ce
qui correspond 3 une valeur de n égale a 1,02. La constante de stabilité est:

7,2 + 0,8.103.

De méme que pour le cyanure, nous constatons une identité de résul-
tat pour la détermination de la formule du complexe, mais une divergence sur
les valeurs trouvées pour la constante d'équilibre, la valeur électrochimique

‘tant inférieure.

Les courbes de potentiométrie présentent un seul saut de potentiel

. . . . 3~
au rapport molaire 1; ce qui confirme la présence du complexe CuY .
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IT - COMPLEXATION DU NICKEL

1 - Etude spectrophotométrique

L'addition d'ions Yq_ a une solution de nickel se traduit par la
décoloration de la solution et la disparition de la bande d'absorption des
ions Ni2+ 4 312 nm. La densité optique du systéme est nulle & partir de 2
équivalents. Lorsque le métal est ajouté, nous observons 1'apparition de la

.. . . - . _ . . 2 . .
bande caractéristique du nickel 3 partir de 0,3 &quivalents en Ni~ , ainsi

. ‘ " . .2+
que la coloration en vert de la solution, due aux 1ons Ni

Pour 312 nm, les courbes des variations successives mettent en &vi-
dence la formation d'un complexe de rapport 1/1 (Fig. 23). Ce résultat est
confirmé par les courbes de variations continues réalisées 3 la meme longueur
d'onde. D'aprés 1'allure de ces courbes et la détermination de la constante,

. P ., 2=
nous concluons 3 la présence du complexe NiY¥ .

Sur les figures 20 et 21 se trouvent les droites obtenues par les
méthodes graphiques de détermination, avec une concentration au départ de
],5.10_“ ion g/%. Les mémes problémes de concentration posés par la méthode
de dilution pour le culvre se retrouvent avec le nickel; les résultats rela-

-~

tifs 3 cette méthode se trouvent dans le tableau VII.

Co,i(iong/z) Co’j(iong/l) K11 co,i(iong/z) Co’j(iong/z) Kiq
x 102 x 102 x 107° x 102 x 102 x 107°
9 5 4,95 8 7,5 6,03
" 6 5,78 7,5 5 5,27
" 7 5,93 " 6 6,05
" 7,5 5,97 " 7 5,93
" 8 5,82 | 7 5 5,67
8 5 6,02 " 6 6,09
" 6 4,94 6 5 5,92
n 7 5,73

Tableau VII
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Au moyen de ces différentes méthodes, nous obtenons les valeurs

moyennes sulvantes, pour n et la constante de stabilité:

- méthode des logarithmes: 1,02 + 0,03 et 5,9 = 0,03.10°
- méthode de la densité: 1,01 + 0,04 et 6,1 *+ 0,3.10°
~ méthode de dilution: 1 et 5,7 + 0,3.10°
- méthode de Job: 1 et 6 *0,7.10°

, A .
Par spectrophotométrie, nous trouvons le complexe NiY qul a une
constante de stabilité égale 3 5,9 + 0,3.10° 2/ion g et qui ne présente aucune

~absorption entre 270 et 400nm.

2 - Etude électrochimique

Comme dans le cas du cyanure, la trop grande proximité de la vague
de réduction du nickel et du solvant, ne permet pas 1'étude polarographique

de la complexation.

PV Y PO
La potentiométrie confirme la formule NiY pour le complexe.

III - COMPLEXATION DU FER

1 - Etude spectrophotométrique

L'addition d'ions éthyl?nediaminetétraacétate i des ilons ferreux
provoque la décoloration de la solution et le remplacement du pic caractéris-—
tique des ions Fe2+ 4 292 nm par une bande d'absorption aplatie ayant son
maximum vers 300 nm. Le spectre atteint son aspect définitif pour 3 équiva-
lents en agent chélatant. Dans le cas inverse, apparalt la bande du complexe,

- . . 2+ -
a laquelle se superpose le pic des ions Fe en exces.

Réalis&es a4 292 nm, les courbes de variations successives condui-
'sent & un complexe dont le rapport complexant/métal est égal a 1/1 (Fig. 24),
ce qui est confirmé par les courbes de Job qui sont parfaitement symétriques

i la méme longueur d'onde.

Les représentations graphiques des équations (II - 12) et (II - 18)
pour une concentration en iomns ferreux de 1,5010_4 ion g/% sont portées sur les
figures 20 et 21. Le complexe FeYz- ayant une bande d'absorption vers 300 nm,
nous nous plagons 3 cette longueur d'onde pour effectuer la méthode de dilu-

tion en opérant avec des concentrations plus faibles que dans les cas précédents
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(Tableau VIII)

Co,i(iong/k) Co’j(iong/ﬁ) Kiq Co’i(iong/z)co’j(iong/ﬁ) KIE

x 10% x 10 x 10 x 10 < 10 x 107>
1,25 5 0,75 10 8 2,09
" 6 0,99 8 5 0,66
" 7 1,14 " 6 1,28
" 8 1,38 " 7 1,41
" 10 1,26 7 5 1,69
1 5 1,03 " 6 2,31
" 6 1,62 6 5 1,18
" 7 1,48

Tableau VIII

Les différentes valeurs obtenues pour le nombre d’ions complexants
contenus dans le complexe formé ainsi que pour la constante de stabilité de

ce dernier sont regroupées ci-dessous:

- méthode des logarithmes: 1,00 *+ 0,04 et 1,5 * 0,6.10°
- méthode de la densité: 0,98 + 0,03 et 1,25 + 0,5.10°
- méthode de dilution: 1 et 1,3 % 0,3.10°
- méthode de Job: 1 et 1 + 0,9.10°

Par spectrophotométrie, nous mettons donc en &vidénce la formation
L= . . . - .
du complexe FeY  dont le coefficient d'absorption 3 300 nm est de 670%/iong.cm

et qui a une constante de stabilité &gale 3 1,25 * 0,3.10° %/ion g.

2 - Etude Electrochimique

La réduction des ions ferreux en présence d'un excés d'EDTA est
suivie 3 une électrode & gouttes de mercure; pour une solution contenant au

-3 . ‘
départ 6.10 = ion g/4 en fer, les résultats se trouvent dans le tableau IX.
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by .
[Y ] GGong/2) iy (n4) AE1/2 ) log Ky;
-2
2.10 21,5 - 0,105 3,96
3.10 2 22 - 0,115 3,99
-2
4.10 22,5 - 0,125 4,09
-2
5.10 21 - 0,120 3,88
8.1072 21,5 - 0,140 4,11
10 * 18,5 - 0,130 3,79
Tableau IX

Pour la concentration 0,1 M en EDTA, il y a en plus de celle de HgS
précipitation du complexe ferreux; nous ne tenons donc pas compte de cette
valeur dans la détermination de Kj;. La pente de la courbe représentée figure
22 correspond 4 n = 1,03. La valeur moyenne de la constante ressort &

3,9 £ 0,9.103.

Les mémes remarques que pour le culvre peuvent &tre faites au sujet

des résultats spectrophotométriques et &lectrochimiques.

. . . 2~ -
La confirmation de la formation du complexe FeY . est donnée par

les courbes potentiométriques.

IV - COMPLEXATION DU COBALT

1 = Etude spectrophotométrique

A 1l'inverse de la complexation par le cyanure, la réaction du
cobalt avec 1'EDTA ne donne pas lieu 3 des phé&noménes secondaires empéchant

son étude par les méthodes habituelles.

L'addition d'EDTA 3 une solution d'ions Co2+ se traduit par une
décoloration partielle de la solution et la substitution de la bande d'absorp-
tion caractéristique des ions Co2+ par une autre d'intensit@ beaucoup moindre
et dont le maximum se situe vers 350 nm. A partir de 2 équivalents en complexant,

le spectre atteint sa forme définitive. Lors de la réaction inverse, apparalt
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la bande d'absorption a 350 nm 4 laquelle se superpose la bande caractéristi-

que des ions cobalteux quand ces derniers sont en excés.

Pour 323 nm, les courbes du rapport molaire mettent en évidence la
formation d'un seul complexe dont le rapport EDTA/Co est égal a 1 (Fig. 25).
Les courbes de variations continues, réalisées 3 la longueur d'onde de 350 nm
ont un maximum pour 507 en EDTA et sont symétriques, ce qui indique la présen-
ce en solution du complexe CoYZ_, formule confirmée par les méthodes de déter-

mination de constante.

Les droites obtenues par les méthodes graphiques se trouvent repré-
sentées sur les figures 20 et 21 pour une concentration initiale en cobalt

-4, - s . PTE =
de 1,5.10 = ion g/4. La méthode de dilution effectude 3 350 nm donne les résul-

tats regroupés dans le tableau X.

Co i(iong/!é) C0 . (long/%) Ky C. .(iong/2)|C_ .(iong/%) K3
s s ] =5 0,1 0,1 g
x 103 x 104 x 10 x 103 x 104 x 10
1,2 7 2,51 1,1 10 2,62
" ‘ 8 2,06 1 7 0,08
" 9 2,46 " 8 2,34
" 10 3,04 " 9 3,29
" 11 1,78 0,9 7 2,61
1,1 7 1,92 " 8 2,43
" 8 2,07 0,8 7 2,11

" 9 2,25 '

Tableau X

‘Les quatre méthodes de détermination de constante employées donnent

pour n et Kj; les valeurs moyennes suivantes:

-+

- méthode des logarithmes: 0,98 = 0,04‘et 2,4 + 0,7.103
- méthode de la densit&: 1,01 * 0,05 et 2,2 + 0,8.105
~ méthode (le dilution: 1 et 2,8 + 0,4.10°
- méthode cle Job: 1 et 2+ 0,9.10°

+

+-

+
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Etant donnde la concordance existant entre les quatre résultats
nous pouvons conclure 3 la présence en solution du complexe CoYz_ qui a un
coefficient d'absorption de 800 %/ion g.cm 3 350 nm et une constante de stabi-
1ité de 2,3 * 0,5.10% o/ion g. '

2 - Etude électrochimique

Lors de 1'addition d'EDTA & une solution de 8.10“3 ion g/% de C02+,
les premidres mesures de E1/2 sont précises, mais par la suite, la relative
proximité des vagues de réduction du cation métallique et du solvant nuit
beaucoup 3 la précision des mesures effectuées pour des concentrations plus

fortes en complexant. Les résultats se trouvent dans le tableau ci-dessous.

b=y . .
(Y] (iong/) i, (ua) ARy, ) log Ky;

-—-2 '

3.10 23 - 0,070 3,03

4.10 2 22 - 0,080 3,12

5.10 2 22,5 - 0,080 - 3,02

6.10 2 21,5 - 0,085 3,05
-2

7.10 20,5 - 0,085 2,98

8.10 2 2] - 0,095 3,14

Tableau XI

L
La droite représentant la variation du El/2 en fonction de 1og[Y ]
. N . 2-

a une pente de — 0,049 V, ce qui correspond a la formation du complexe CoY

(Fig. 22). La valeur de la constante est de 1,1 % 0,2.103.

Les courbes potentiométriques possédent un saut de potentiel pour

les rapports x et x' &gaux 3 un.

La comparaison des résultats spectrophotométriques et &lectrochimi-
ques nous aménent aux mémes remarques faites pour la complexation du cuivre
et du fer, mais avec un décalage plus prononcé entre les valeurs de la cons-

tante trouvées par les deux techniques.
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CHAPITRE v

ETUDE DE COMPLEXES METALLIQUES

DANS LA DIMETHYLSULFONE FONDUE






La diméthylsulfone fondue possé&de un faible pouvoir de coordina-
tion, mais c'est un bon solvant dissociant de composés ioniques. Elle se pré-
sente donc comme un excellent milieu pour l'étude de la complexation de cations

métalliques.

LIU (26, 27) a &tudié les complexes halogénés et nitrate du nickel
par potentiométrie et GRIFFITHS ( 28, 29) par spectrophotométrie en visible.
La formation de complexes nitrate des ions Cd2+ et Pb2+ a été suivie polaro-
graphiquement par AUERBACH (30). Plus rééemment, BRY (31) a travaillé sur
les systémes oxydo-r&ducteurs des halogénes dané la diméthylsulfone fondue

en présence de perchlorates alcalins.

Nous avons appliqué 3 1'étude de complexes métalliques dans ce
solvant par spectrophotométrie d'absorption, les teéhniques et méthodes mises
au point et &prouvées dans le thiocyanate de potassium fondu. La faible sol-
vatation des cations par la diméthylsulfone fondue permet 1'utilisation de
complexants moins puissants que le cyanure de potassium et 1'EDTA, tels que
la thiourée et le thiocyanate de potassium. La polarographie et la poten-
tiométrie, de méme que la conductimétrie donnent des ré&sultats qui &étayent

ceuX obtenus par spectrophotométrie.

PROPRIETES GENERALES DU SOLVANT

La diméthylsulfone, CH3; — SO, — CH3, cristallise en fins cristaux
blancs. Sa température de fusion est de 109°C (32) et sous 1a’pression d'une
atmosphére la température d'ébullition est, suivant les auteurs, 233 ou 238°C.
Elle est thermiquement bien stable, puisqu'elle ne se décompose qu'au-dessus

de 500°C. Lors de sa purification, nous 1l'avons distillée vers 236°C.

e,
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Entre 120 et 150°C, la densité de la diméthylsulfone fondue est

donnée par la relation:

~3
o = 1,258 - 1,16.10 't

~

(t étant exprimée en degrés Celsius) (33); a la température i laquelle nous

travaillons (130°C) la densité est de 1,105.

Le solvant n'étant pratiquement pas ionisé, il faut introduire un
sel neutre qui soit dissocié dans la diméthylsulfone fondue, pour garder i la
fois la force ionique constante lors des expériencesy et avoir un électrolyte
support pour les méthodes électrochimiques. Nous prenons le perchlorate de
sodium, stable & la température du bain et qui n'a qu'un trés faible pouvoir
solvatant sur les métaux. Il se trouve dans le solvant a4 la concentration de
2 moles/litre et y est entidrement dissocié en ions Na' et C10,. Le mélange
diméthylsulfone - perchlorate de sodium peut &tre considéré comme un sel

fondu par ses propriétés.

I - COMPORTEMENT SPECTROPHOTOMETRIQUE

Il n'apparalt aucune absorption entre 220 et 1090 nm dans le spec—
tre d'absorption de la diméthylsulfone fondue par rapport & 1'air; il est par
conséquent possible d'explorer les régions du visible et méme de l'ultra-violet
sans inconvénient. En présence de perchorate, nous observons 1'apparition de
la bande d'absorption fondamentale vers 240 nm. L'exploration du spectre dans

notre étude se limite 4 la zone comprise entre 250 et 400 nm.

IT - COMPORTEMENT ELECTROCHIMIQUE

~

Le domaine d'électroactivité & une électrode 3 gouttes de mercure
est de 2,35V. Il est limité par 1l'oxydation du mercure & + 0,05V et par la
réduction probable du solvant a - 2,3V (Fig. 26). Avec 1'électrode de platine
tournante, le domaine d'électroactivité est plus étendu, soit 2,6V. La limite
de réduction est la méme, mais un gain de 0,25V est réalisé en oxydation; &

+ 0,3V le solvant est probablement oxydé (Fig. 26).

Quelle que soit 1'électrode -employée, le domaine d'électroactivité

se trouve largement déplacé vers la réduction, ce qul facilite beaucoup
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1'&tude de la réduction de cations métalliques dans ce solvant.

Vers — 1V, apparait une vague de réduction due 3 1'oxygéne dissous
dans le bain, nécessitant un barbotage prolongé d'azote rectifié et sec pour
obtenir sa disparition. Si nous laissons la solution au contact de l'air, il
suffit de quelques heures seulement pour que la vague primitive réapparaisse.
Cette grande affinité du solvant pour 1'oxygéne nous oblige & dégazer sérieu-

sement la solution aprés chaque addition de réactif.

La diméthylsulfone &tant trés peu conductrice se préte facilement

d une étude conductimétrique de la complexation.

COMPLEXATION PAR LA THIOUREE

La thiouréde, trés soluble dans la diméthylsulfone fondue, est stable
jusqu'au moins 180°C, et s'y dissociant tré&s peu, ne modifie pratiquement
pas la conductance du solvant. Son introduction dans la solution ne donne

aucune coloration.

Un pic aigu dont le maximum se situe 3 248 nm, avec un coefficient
d'absorption de 10415 %/ion g.cm, caractérise son spectre d'absorption entre
240 et 400 nm. Jusque 102 mole/litre, entre 300 et 400nm, la loi de BEER

est sulvie.

Dans le domaine d'activité du solvant, la thiourée n'a aucune acti-
vité électrochimique, mais en présence du mercure provenant de l'électrode &
gouttes, elle se décompose et provoque de la sorte la précipitation de sul-
fure mercurique. De ce fait, 1'étude &lectrochimique de la complexation se
fait 3 1'électrode de platine tournante avec laquelle aucun phé&noméne secon-

daire n'est enregistré.

I - COMPLEXATION DU CUIVRE

La thiourée ne présentant aucune réaction avec les ions cuivreux,
1'étude se fait avec les ions cuivriques, qui eux, sont complex&s par la thio-
. . . 2+ .
urée. Introduit sous forme de perchlorate, les 1ons Cu colorent la solution

en bleu-vert.
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] - Etude spectrophotométrique

Dans le domaine de longueurs d'onde exploré, les ions cuivriques
ne présentent pas d'absorption caractéristique, sauf une croissance brusque
de la densité optique vers 250 nm due & ClO,. Le coefficient d'absorption

est de 1'ordre de 15 %/ion g.cm entre 290 et 400 nm.

Lorsque nous ajoutons & une solution d‘'ions Cu2+ de la thiourée,

il apparait un pic d'absorption dont le maximum se situe & 333 nm, auquel se
superpose graduellement 1'absorption de la thiourée; Au cours de la réaction,
la solution vire au vert. Le complexant absorbant légérement dans la zone des
longueurs d'onde considérée, le spectre n'atteint jamais un aspect définitif
(Fig. 27). Dans le cas de l'addition des ilons métalliques, le pic d'absorp-
tion de la thiourée disparait pour faire place 3 celui du complexe. Les ions
Cu2+ absorbant également entre 250 et 400 nm, 1'évolution du spectre est con-
tinuelle. La réaction se caractérise aussi par le changement de coloration

de la solution, passage de l'incolore au vert puis virage au bleu quand les

ions cuivriques sont en excés.

Tracées pour la longueur d'onde de 333 nm, les courbes de variations
successives ne présentent qu'une seule cassure pour le rapport complexant/
métal égal 3 4 (Fig. 28). Ce qui se confirme avec les courbes de Job réali-
sées 34 la méme longueur d'onde. Le complexe s'avérant mononucléaire, sa for-
mule est: Cu(TU)ﬁ+, si par commodité d'écriture nous désignons la thiourée

par le symbole TU.

Leés méthodes graphiques de détermination de constante donnent pour
, 2+ -3, . . - .
une concentration en Cu de 3.10 ~ ion g/%, les droites représentées figures
29 et 30. Avec ting solutions, la méthode de dilution fournit 10 valeurs de

la constante regroupées dans le tableau XII.

Les différentes valeurs obtenues pour n et Ky, sont:

4+
+

- méthode des logarithmes: 3,97 + 0,05 et 2,5 + 0,7.10L1
- méthode de la densité&: 4,02 # 0,03 et 2,2 + 0,5.1011
- méthode de dilution: 4 et 2,4 + 0,3.1011

-+

Il ressort de tous ces résultats que par spectrophotométrie nous
. 2+, cme . 2
mettons en &vidence le complexe Cu(TU), qui a une constante de stabilité de
2,4 * 0,2.1011 L4/ (ion g)“, et un maximum d'absorption & 333 nm, ol le coeffi-

cient d'absorption est: 175 &/ion g.cm.
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Co . (iong/%) Co . (iong/R) Ky Co ,(iong/8)|C. .(iong/L) Ky
,i s ] -11 b1 0,3 -11
x 103 x 103 x 10 x 103 x 103 x 10

5 2 1,06 4 3 2,38
" 2,5 2,33 " 2,5 2,26
" 3 2,17 3 2 3,17
" 4 2,52 " 2,5 2,81
4 2 3,08 2,5 2 2,22

Tableau XII

2 - Etude &lectrochimique

A une Eélectrode de platine tournante, le potentiel de demi-vague lors
de la réduction des ions cuivriques se situe 3 — 0,05V et la hauteur du palier
de diffusion est proportionnelle & la concentration en Cu2+o Les droites
E = f(log[(id - i)/i]) ayant une pente de 0,041V, la réaction électrochimique
corresppndante est: '

2
42 7 Cu (v - 1)

s e .. -3, 2+
Pour une concentration 1nitiale de 3.10 ion g/4 de Cu” , les
variations du potentiel de demi-vague en fonction de [TU] se trouvent dans le

tableau XIII.

[T0] (mole/e) i, (ua) AEl/Z'(V) log Kiy
5.10 2 . 28 - 0,195 10,12
8.10 2 26,5 - 0,225 10, 04

10"} 27,5 - 0,250 10,20
2.10 1 27 - 0,290 10,02
5.10 ¢ 28 - 0,340 9,75
8.10 ' 27,5 - 0,385 10,05

Tableau XIII
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La courbe dé&duite de ces points (Fig. 31) est une droite qui a une
pente &gale 3 - 0,155V correspondant & un rapport métal/complexant égal i 4.
La valeur moyenne de la constante est: 1,25 % 0,4.1010, De méme que pour le
thiocyanate de potassium fondu, nous ne trouvons pas une concordance totale
entre les valeurs de la constante trouvées par spectrophotométrie et par &lec—

trochimie.

Les courbes potentiométriques confirment la formation du complexe

2+
Cu(TU)y .

La conductance des ions cuivriques est proportionnelle 3 leur con-
centration jusqu'au moins 0,1 ion g/f. Les courbes con&uctimétriques poss&-
dent, dans le cas d'addition de complexant, une cassure nette due surtout au
fait que la thiourée en excés modifie 3 peine la conductance de la solution.
Lors de 1'addition des ions métalliques, la cassure, quoique moins nette, est
parfaitement perceptible (Fig. 32). Pour la derniére courbe, il faut remarquer
son allure particuliére en début de réaction; les points représentatifs ne
s'alignent pas immédiatement. Cette technique met également en &vidence la

formation du complexe 3 coordinence quatre.

IT ~ COMPLEXATION DU NICKEL -

. A . , -
Les 1ons Ni introduirts sous forme de perchlorate donnent 4 la so-

lution une coloration verte.

! - Etude spectrophotométrique

. . . 2+ . . .
L'absorption des ions Ni dans la diméthylsulfone fondue se caracté-
rise par un pic dont le maximum se trouve & 390 nm, longueur d'onde & laquelle

le coefficient d'absorption est de 50 %/ion g.cm.

Quand la thiourée est ajouté@e aux ions Ni2+, le pic caractéristique
de ceux—ci disparait et fait place & un autre pic d'absorption ayant un maxi-
mum & 317 nm; en méme temps se superpose 1'absorption due & la thiourée n'en-—
trant pas dans le complexe (Fig. 33). Le spectre n'atteint jamais un aspect
définitif du fait de 1'absorption de la thiour@e. La solution se colore progres-—
sivement en vert—jaune. Pour la réaction inverse, nous observons la formation

du pic 3 maximum & 317 nm, puis superposition du pic caractéristique des ions
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2t . -
Ni~ , quand ces derniers sont en excés.

Pour 317 nm, les courbes des varlations successives présentent une
seule cassure aux rapports molaires x = 2 et x' = 0,5 (Fig. 34). Les courbes
des variations continues présentent un maximum pour la valeur de 65% en thio-

urée.
. .. : . 2+
Le complexe étant mononucléaire, la formule est N1(TU)2 .

Avec une concentration de départ &gale 3 3(,10_3 ion g/% en Ni2+, les
représentations graphiques des &quations (II - 12) et (II - 18) se trouvent
sur les figures 29 et 30. Le tableau XIV réunit les valeurs de la constante

de stabilité calculées par dilution.

Co’i(iong/l) Co,j(iong/ﬁ) KIEG Co’i(iong/g) Co’j(iong/z) KIE

x 103 x 103 x 10 x 103 x 103 x 107°
4 1,8 1,08 3,5 3 0,88
" 2 1,26 3 1,8 1,24
" 2,5 1,34 " 2 1,41
. 3 1,51 " 2,5 0,93
" 3,5 1,39 2,5 1,8 1,36
3,5 1,8 1,06 " 2 1,42
" 2 2,19 2 1,8 1,17
" 2,5 1,07

Tableau XIV

Par les trois méthodes de détermination de constante, nous trouvons

pour n et Kyo les valeurs:

-+
4~

- méthode des logarithmes: 2,04 + 0,06 et 1,1 + 0,3.108
- méthode de la densité: 2,02 * 0,05 et 1,5 * 0,5.108
- méthode de dilution: 2 et 1,8 + 0,7.10°

Nous mettons donc en &vidence par spectrophotométrie la formation

. 2+ . . 5
du complexe Ni(TU), dont le maximum d'absorption se trouve & 317 nm, longueur
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d'onde 3 laquelle le coefficient d'absorption est de 180 %/ion g; la constante

de stabilité a pour valeur 1,4 % 0,4.10° 22/(ion g)2.

2 - Etude électrochimique

Le potentiel de demi-vague pour la réduction des ions Ni2+ a4 une
€lectrode de platine tournante est de - 1,17V; la variation du courant limite
de diffusion est sensiblement proportionnelle 3 la concentration en nickel
du bain. La réaction électrochimique met en jeu deux 8lectrons, puisque la
pente moyenne des droites donnant le potentiel E en fonction de la quantité
log[(iy = 1)/i] est de 0,043V, d'ou:

2+

Ni + 2e Ni (Vv - 2)

>
-+~

Les variations du potentiel E1/2 en fonction de la concentration en

thiourée se trouvent dans le tableau XV.

[TU] (mole/%) i, (ua) 8E, 1, (V) log Kys
8.107° 26 - 0,050 5,85
102 24,5 - 0,080 6
2.10 % 25 - 0,100 5,90
,5010_2 26,5 - 0,130 5,75
8.1072 25 - 0,140 5,70
107! 23,5 - 0,155 5,88
2.107" 25 - 0,170 5,65

Tableau XV

La droite représentant ces variations (Fig. 31) a une pente &gale
a - 0,078V, ce qui correspond 3 la valeur n = 1,95. Quant 3 la constante,
nous obtenons: Ky, = 7 % 2.10°%. La précision du résultat se trouve amoindrie
par le fait que le nickel se dépose beaucoup plus que le cuivre sur la sur-

face active de 1'é@lectrode indicatrice.
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Bien que les valeurs de la constante de stabilité du complexe déter-—
minées par spectrophotométrie et électrochimie soient encore différentes,
1'écart les séparant est moins important dans ce cas que lors des &tudes faites
dans le thiocyanate de potassium fondu et au cours desquelles nous employons

une électrode 3 gouttes de mercure.

. , 2+ . . . .
Les 1ons Ni ont, eux aussl, leur conductance en solution qul varile
linéairement en fonction de leur concentration. Les courbes conductimétriques
et potentiométriques réalisées lors de la complexation confirment la formation

. 2+
du complexe Ni(TU), .

IIT - COMPLEXATION DU FER

Les ions ferreux sont introduits dans le bain sous forme de perchlo-
rate, trés soluble dans la diméthylsulfone fondue. 1Ils colorent la solution en

jaune verd@tre.

1 - Etude spectrophotométrique

24
Le spectre d'absorption des ions Fe ne comprend pas de pilic ou
bande caractéristique, mais un épaulement vers 290 nm, la croissance de 1'ab-

sorption est continue en passant de 400 3 250 nm. A la longueur d'onde de

295 nm, le coefficient d'absorption est de 140 %/ion g.cm.

o . _ . 2+
Lors de 1'addition de la thiour&e aux ions Fe , nous observons

1'apparition d'un pic d'absorption 3 345 nm auquel se superpose peu i peu
1'absorption de la thiour@e, sans que le spectre atteigne un aspect définitif
(Fig. 35). La solution vire au jaune orangé en cours d'expérience. Quand les
ions métalliques sont ajoutés, le pic d'absorption qui apparalt dés les premié&-
res additions de Fe2+ est complétement masqué lorsque la concentration en ions
ferreux libres devient importante; il se forme alors un épaulement plus pronon-

- . . . . 2+
cé que celul qui existe dans le spectre des 1ions Fe seuls.

Les courbes des variatioms successives et continues tracées pour
345 nm font apparaitre la formation d'un complexe contenant 2 molé&cules de
thiourée pour 1| atome métallique (Fig. 36). Ce complexe n'étant pas condensé,

2
sa formule est Fe(TU)2+,
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, . ~ . - : -3,
La concentration en 1ons métalliques &tant de 3.10 = ion g/%, les
droites issues des méthodes de détermination graphique sont représentées sur
les figures 29 et 30. Le tableau XVI contient les 15 valeurs obtenues par la

méthode de dilution.

Co,i(iong/l) Co’j(iong/ﬁ) Klgs Co’i(iong/l) Co’j(iong/l) KIES
x 103 x 103 < 10 x 103 x 103 x 10
5 2,5 7,19 4,5 4 7,26
" 3 7,53 4 2,5 7,66
" 3,5 7,36 " 3 7,89
" 4 7,88 oo 3,5 7,44
" 4,5 7,76 3,5 2,5 7,55
4,5 2,5 7,26 " 3 7,21
" 3 : 7,42 3 2,5 7,60
" 3,5 6,98

Tableau XVI

Les différentes valeurs moyennes obtenues pour n et la constante

se trouvent réunies ci-dessous:

1

méthode des logarithmes: 2,02 0,03 et 7,6 + 0,5.105
- méthode de la densité: 1,99 + 0,04 et 7,3 + 0,6.10°
- méthode de dilution: 2 et 8 + 0,9.10°

+ I+
+

+

Nous mettons donc en &vidence par spectrophotométrie la formation

) 2+ . . . <
du complexe Fe(TU); qui a un maximum d'absorption & 345 nm, longueur d'onde
d laquelle le coefficient d'absorption a pour valeur 190 &/ion g.cm, et dont

la constante de stabilité est é&gale & 7,6 + 0,4.10% 22/(ion g)2.

2 - Etude &lectrochimique

" . . : 2+ o
A une électrode de platine tournante, les ions Fe sont rédults
avec un potentiel de demi-vague de -1,86V; la hauteur du palier de diffusion

est proportionnelle i la concentration en ions ferreux de la solution. Les
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droites E = f(log[(id - i)/i]) ont une pente moyenne de 0,041V correspondant
d un échange de 2 électrons:

2+

Fe™ + 2e Fe av - 3)

>
P
Les résultats relatifs 3 la variation du potentiel de demi-vague
. - -3 . 2+
d'une solution contenant au départ 3.10 ~ ion g/% de Fe” sont contenus dans

le tableau XVII.

[TU] (mole/%) id (nA) &, (V) log Ky
8.10 ° 29 - 0,035 5,47
1072 29,5 - 0,065 5,62
2.1072 27,5 - 0,080 5,40
5.10°2 28 - 0,120 5,50
8,10 ° 28,5 - 0,135 5,63
10} 27 - 0,160 5,41

Tableau XVII

La droite El/2 = f(log[TU]) a une pente de - 0,081V (Fig. 31) qui
correspond 3 n = 2,02. La constante de stabilité a pour valeur moyenne:
3,25 + 0,9.10° ¢2/(iong)2. Par électrochimie, nous retrouvons donc les résul-
tats 6btenus par spectrophotométrie, avec une tré&s bonne concordance entre

les valeurs de la constante.

La formule du complexe est confirmée par les courbes potentiomé-—
. P . . 2+
triques et conductimétriques. La variation de la conductance des ions Fe

est linéaire en fonction de leur concentration.
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IV = COMPLEXATION DU COBALT

Le perchlorate de cobalt est trés soluble dans la diméthylsulfone

. . . ‘ . 2+ -
fondue oili i1 s'y dissocie pour donner les ions Co et Cl0y.

] - Etude spectrophotométrique

Le spectre d'absorption des ions cobalteux ne posséde aucun pic ou
bande caractéristique dans la zone de longueurs d'onde explorée. Le coeffi-
cient moyen d'absorption est de 5 %/ion g.cm.

-

L'addition de thiourée 3 une solution de Co2+ provoque la formation
d'un pic d'absorption dont le maximum se situe & 308 nm (Fig. 37); de méme que
pour les cations précédents, le spectre n'atteint jamais un aspect définitif.
La teinte de la solution passe du bleu au vert. Lorsque les ions métalliques
sont ajoutés au complexant, 1'absorption due & la thiourée disparalt entiére-

ment pour faire place au pic relevé précédemment.

Tracées 3 308 nm, les courbes du rapport molaire (Fig. 38) et des
variations continues mettent en évidence la formation d'un seul complexe de

. . ) . 2+
coordinence deux. S'avérant mononucléaire, le complexe a pour formule Co(TU)j

Sur les figures 29 et 30 sont reportées les représentations graphi-
ques des méthodes des logarithmes et de la densité optique normalisée, la
concentration des ions métall%ques étant au départ de 3.10—3 ion g/%. Avec
5 solutions, la méthode de dilution donne 10 valeurs de la constante de sta-

bilité (Tableau XVIII).

C. .(iong/®)|C. .(iong/%) Ko C. .(iong/2)|C_ .(iong/%) Ko

0,1 0,] Ze 0,1 0,] ) %5
x 103 x 108 x 10 x 103 x 103 x 10

4 2 7,9 3 2,2 8,36

" 2,2 8,17 " 2,5 8,67

n 2,5 8,52 2,5 2,2 8,18

" 3 8,69 " 2 8,59

3 2 8,42 2,2 2 8,48

Tableau XVIII
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Pour n et Ky, nous obtenons:

I+

0,06 et 8,5 + 0,5.10°8
- méthode de la densité: 1,96 + 0,07 et 8,9 + 0,3.10°
- méthode de dilution: 2 et 8,3 + 0,4.108

- méthode des logarithmes: 2,01

B3

Par spectrophotométrie, nous détectons la présence en solution du
2+ . . - : N ..
complexe Co(TU), avec un maxlmum_d'absorptlon a 308 nm ot le coefficient
d'absorption est de 220 &/ion g.cm. La constante de stabilité du complexe

est de 8,65 + 0,4+108¢2/(ion g)2.

2 - Etude Electrochimique

Les 1ons cobalteux se réduisent i une électrode de platine tournante
avec un potentiel de demi-vague de - 1,51V et la hauteur du palier de diffusion
est sensiblement proportionnelle 3 la concentration des ions Co2+ présents en
solution. La réaction &lectrochimique se fait avec &change de 2 électrons:

Co2+ + 2e pa Co (IV = 4)

Le tableau XIX contient les résultats relatifs i la variation de
. 2+ . o~ C ,
Ei/2 des 1ons Co en présence d'un excés de thiour&e. La concentration en

ions cobalteux est de 3.10 ° ion g/%.

[Tu] (mole/s) . i,(ua) AE ,, (V) log Ki,p

8.10 " : 22 - 0,070 5,95

107 21,5 - 0,085 6,12
2.107° 21 - 0,095 5,77
5.10 2 22,5 - 0,140 6,10
8.10 2 21,5 - 0,140 5,70

10" 21 - 0,165 6,12
2,10 ¢ 20,5 - 0,185 6,02
5.10 ! 22 » - 0,210 7,08

Tableau XIX
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Par cette méthode, nous trouvons n = 1,96 (Fig. 31). La valeur

moyenne de Ky est: 9,6 + 4,10,

La formule du complexe déterminée par spectrophotométrie et par
électrochimie est la méme, mais les valeurs de la constante sont tré&s diffé-
rentes l'une de l'autre. L'imprécision des résultats électrochimiques est due

& un dépot métallique sur 1'électrode.

. 2+ . -
La conductance des ions Co est proportionnelle & leur concentra-
tion en solution. Les courbes conductimétriques et potentiométriques condui-

- 2+
sent 4 la formule Co(TU), .

A}

COMPLEXATION PAR L'ION THIOCYANATE

La diméthylsulfohe ayant un pouvolir complexant beaucoup moins im-
portant que celui du thiocyanate et le solubilisant parfaitement, il nous a
semblé trés intéressant de déterminer la forme sous laquelie les cations métal-
liques sont sclvatés par le thiocyanate de potassium fondu. Les constantes de
stabilité des complexes thiocyanate peuvent, de plus, nous permettre de trou-
ver un ordre de grandeur des constantes de formation des complexes &tudiés

dans KSCN fondu, 3 partir d'ions métaliiques peu solvatés.

L'ion thiccyanate est introduit dans le solvant sous la forme de
. . . - . . . . +
thiocyanate de potassium qui est trés soluble et se dissocie en ions K et
SCN ; il est évidemment stable 34 la température de travail, il ne colore pas

la solution.

Entre 250 et 400 nm, il ne présente aucune absorption caractéristique,

son coefficient d'absorption &tant nul dans cette région de longueurs d'onde.

Les ions SCN ne sont que réduits dans le domaine d'@lectroactivité
du solvant, & une électrode a gouttes de mercure le potentiel de demi-vague
est - 1,55V et de -1,30V 3 une électrode de platine tournante. Le fait que
1'ion thiocyanate soit réductible &lectrochimiquement dans le solvant inter-—
dit toute étude de complexation par l'électrode de platine tournante, car les
vagues de réduction des cations métalliques sont trop proches de celles du

complexant, ou méme, situées 3 des potentiels plus réducteurs. De plus, la
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présence dans le solvant des ions SCN rend plus importants les dépdts métal-
liques sur 1'@lectrode et ne permet pas des mesures convenables. Il faut donc

~

effectuer 1'étude électrochimique au moyen de 1'@lectrode 3 gouttes de mercure.

Le thiocyanate de potassium &tant entiérement dissocié&, son introduc-
tion dans la solution fait varier notablement 1la conductance de celle-ci. Cette

variation est linéaire en fonction de la concentration en KSCN.

I - COMPLEXATION DU CUIVRE

Les ions cuilvriques décomposant le thiocyanate, nous devons &tudier
le cuivre sous la forme Cu provenant de la dissociation du chlorure cuivreux
. . . + . .
dans la diméthylsulfone fondue. Les ions Cu colorent la solution en jaune

verd3tre.

I - Etude spectrophotométrique

L'ion cuivreux ne présente aucune absorption particulidre dans le
domaine de longueurs d'onde exploré. Le coefficient d'absorption moyen entre

250 et 400 nm est de 10 %/ion g.cm.

L'addition de thiocyanate d une solution de cuivre change la teinte
de la soclution qui passe au jaune clair. En outre, nous observons 1'apparition
d'un pic d’absorption dont le maximum se situe 3 290 nm. Le spectre a son as-—
pectldéfinitif lorsque 10 équivalents de SCN  sont ajoutés (Fig. 39). La colo-
ration dé la solution et le spectre final ressemblent beaucoup 3 ceux obtenus
lors de 1'addition directe de CuCl & du thiocyanate de potassium fondu. Lors
de la réaction inverse, apparait un pic d'absorption identique au précédent,
mals les ions Cu+ absorbant, ce pic se déforme quand lés ions culvreux sont

en exces.

Les courbes du rapport molaire, tracées 3 290 nm, présentent une
cassure pour une valeur de n/m voisine de 4 (Fig. 40). Pour la méme longueur

d'onde, les courbes de Job ont un maximum situé vers 807 en SCN .

A partir de la figure 39, nous obtenons les droites représentatives
des méthodes graphiques de détermination de constante (Fig. 41 et 42). Le

tableau XX rassemble les résultats de la méthode de dilution.
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Co,i(iongfl) Co’j(iong/l) Kiﬁs Co,i(iong/l) Co;j(iong/ﬁ) Kli
x 103 x 10% x 10 x 103 x 10" x 10
1,2 6 5,55 1,1 10 6,26
" 8 5,93 1 6 6,42
" 9 6,08 " 8 6,08
" 10 6,36 " 9 6,32
" 11 6,16 0,9 6 6,45
1,1 6 6,49 " 8 6,31
" 8 6,87 0,8 6 6,18
" 9 6,33
Tableau XX

Respectivement pour n et Kj, nous avons:

- méthode des logarithmes: 4,03 + 0,06 et 6,7 + 0,8.108
- méthode de la densité: 4,01 * 0,05 et 6,5 + 0,7.10°
- méthode de dilution: 4 et 6,2 + 0,5.108

+

I1 apparalt donc & la lecture de ces résultats, qu'il se forme le
oy 3= . .
complexe Cu(SCN), dont le coefficient d'absorption 3 290 nm est 725 %/ion g.cm

et qui a une constante de stabilité& égale & 6,45 + 0,3.106 %/(ion g)“.

2 - Etude Electrochimique

La réduction des ions Cu 3 une électrode a gouttes de mercure se
produit avec un potentiel de demi-vague de - 0,35V; la hauteur du palier de
diffusion est proportionnelle 3 la concentration en CuClldu solvant. La réac-
tion de réduction s'accompagne d'un échange de 1 électron (pente moyenne des

droites E = £(log[(i, - i)/i]) égale a - 0,078V).
cu' + e+ (Hg) > Cu(Hg) (IV - 5)

. -3 . + ]
Pour une solution contenant 3.10  ion g/% de Cu , nous suivons la

variation du El/ en fonction de la concentration du complexant ajouté:

2
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[SCN | (iong/2) iy () AE ,, (V) log Kiy
5.107% 25 - 0,030 5,57
8.107° 23,5 - 0,050 5,02

107 24 -~ 0,085 5,06
2.10°" 24,5 - 0,175 4,99
5.10 * 23,5 - 0,305 5,01
8.10 * 23 -~ 0,370 5,03

Tableau XXI

La pente de la droite issue de ces mesures est de -0,161V, ce qui
correspond 4 n = 4. La valeur moyenne de la constante de stabilité est:

1,05 £ 0,1.10% 2%/ (ion g)*.

Par électrochimie, nous mettons en &vidence le méme complexe qu'en
spectrophotométrie, mais encore une fois, la valeur de la constante est dans

le deuxiéme cas largement inférieure 3 celle trouvée par la premiére technique.

Les courbes potentiométriques et conductimétriques confirment le
rapport précédemment obtenu. De méme que pour les autres cations métalliques,
les ions cuivreux ont dans la diméthylsulfone une conductance qul varie liné-

airement avec leur concentration.

IT - COMPLEXATION DU NICKEL

1 - Etude spectrophotométrigue

La réaction de SCN avec les ions NiZ? se traduit par 1'apparition
d'une bande d'absorption dont le maximum se trouve 3 308 nm. Le spectre de la
solution prend, vers 12 équivalents, sa forme définitive (Fig. 44); le bain
a alors une teinte jaune. L'aspect du spectre et la coloration de la solution
sont trés semblables 3 ceux observé&s pour les ions Ni2+ dans le thiccyanate
de potassium fondu. Quand le perchlorate de nickel est ajouté&, nous observons
la bande d'absorption & 308 nm, mais qui se déforme en présence d'ions métal-

liques non complexés.
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Tracées 3 308 nm, les courbes de variations successives (Fig. 45)
et continues mettent en &vidence la présence d'un complexe de coordinence 4.

. _ P . 2—
Celui-ci s'avérant mononucléaire, sa formule est Ni(SCN)i .

. o e . . 2+ -4
La concentration initiale en Ni  &tant de 1,5.10 ion g/%, les
figures 41 et 42 contiennent les droites représentatives des &quations (II - 12)

et (II - 18). Le tableau XXII regroupe les résultats de la méthode de dilution.

C, ;(iong/2){Cy .(iong/%) Kiy C, .(1ong/){C. .(iong/4L) Ky
’l ,J _8 O,l O’J _8
x 104 x 109 x 10 x 10" x 10%° x 10
1,3 7 3,66 1,2 9 3,96
" 9 3,78 " 1,1 3,86
" 11 4,06 1,1 7 3,92
n 1z 4,26 " 9 4,13
1,2 7 4,02 0,9 7 3,88

Tableau XXII

Ci-dessous se trouvent réunies les différentes valeurs de n et

Kjy obtenues par les trois méthodes:
- méthode des logarithmes: 4,02 + 0,05 et 3,6 + 0,5.108

- méthode de la densité: 3,99 + 0,03 et 4,2 + 0,9.108
- méthode de dilution 4 et 3,9 + 0,6.108

I+

+

. . 2- . .
L'existence du complexe Ni(SCN), dont le maximum d'absorption est
d 308 nm, le coefficient d'absorption y &tant de 4990 %/ion g.cm, est prouvée
par spectrophotométrie. La constante de stabilité a pour valeur:

3,9 + 0,3.108 2%/ (ion g)".

2 - Etude électrochimique

: L2+ .. - P -~
Les 1ons Ni  sont réduits 3 une €lectrode & gouttes de mercure avec
un El/2 €gal a3 - 0,83V et le courant limite de diffusion est sensiblement pro-

s N . .2+ .
portionnel 3 la concentration en Ni de la solution. La pente moyenne des
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droites E = f(log[(id - i)/i]) conduit & un échange de 2 Electrons pour la

réaction électrochimique:

R PR (1V - 6)

Avec le nickel, 1'amalgame ne se forme pas.

La variation du potentiel de demi-vague en présence d'un excés de

- . e . - -3, , 2+
SON est suivie pour une solution 3 3.10 ~ ion g/% en Ni~ .

[seN"] (iong/%) i, (uA) AE ,, (V) log Kiy
3.10 2 25,5 - 0,050 7,34
5.1072 26 - 0,055 6,58
8.10 2 25 - 0,065 6,01

107 ? 24,5 - 0,075 5,88
2,107 25,5 - 0,125 5,92
5.10 26 - 0,200 6,20
2,10} 25,5 - 0,220 5,89

Tableau XXIII

Les deux premiéres valeurs de log Kj;, ne sont pas en accord parfait
avec les autres. La pente de la droite représentative de la figure 43 é&tant

égale a - 0,163V, nous retrouvons bien n = 4.

Pour les cing derniers résultats, la valeur moyenne de la constante
est de 9,5 + 3.10°%; la précision sur K)y ne semble pas dans ce cas excellente.
En outre, la différence enregistrée entre les valeurs spectrophotométrique

et électrochimique est tré&s importante.

Par potentiométrie, nous mettons en &vidence la formation d'un seul
complexe; par contre, les courbes conductimétriques possédent deux cassures
correspondant 3 Ni(SCN)+ et Ni(SCN)ﬁ+ (Fig. 46). Le fait que le premier com-
plexe n'apparaisse pas en spectrophotométrie peut tre di a ce qu'il n'absorbe

absolument pas dans la zone de longueurs d'onde explorée ou 3 ce que sa
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constante de stabilité est beaucoup trop faible pour qu'il puisse &tre décelé
aux concentrations assez faibles auxquelles nous opérons. De toute fagon, s'il
existe, il ne se forme qu'en trés petites quantités, car les méthodes de déter-
mination des constantes de stabilité des complexes qui ne sont valables que
dans le cas od il n'y a qu'un seul complexe dans la solution donnent toutes

les trois des résultats tout 3 fait convenables. L'&tude des courbes intensité-
potentiel ne peut, non plus, donner des indications valables, car les varia-
tions du EI/2 dans les zones de concentrations ol ce complexe peut se former,
sont trop faibles par rapport & la précision des mesures. La grande conducti-
bilité des ions thiocyanate dans la diméthylsulfone fondue par rapport 3 celle
des cations métalliques peut expliquer la mise en évidence de ce complexe par

conductimétrie.

ITI - COMPLEXATION DU FER

1 = Etude spectrophotométrique

Le spectre d'absorption‘des ions Fe2+ se modifie sensiblement lors
de 1'addition de KSCN & une solution de perchlorate de fer. Il apparalt un
pic d'absorption avec un maximum 3 288 nm et le spectre ne change plus lorsque
le rapport molaire atteint 20 &quivalents de SCN (Fig. 47). L'allure du pic
d'absorption et la teinte finale de la solution -jaune verddtre- sont trés
semblables & celles qui sont observées quand les ions ferreux sont en solu-
tion dans le thiocyanate de potassium fondu. La formation du pic s'observe
également lorsque le complexant se trouve initialement dans la diméthylsul-

. _ . . 24
fone, mais le spectre se déforme continuellement avec 1'apport des ions Fe” .

Les courbes des variations successives (Fig. 48) et continues,
tracées a 288 nm, ne mettent en évidence qu'un seul complexe dont la formule
exacte est difficilement décelable. Cependant, les méthodes de détermination

' - 0 . L4—-
de constante permettent de lever 1'ambiguité, c'est le complexe Fe(SCN)g .

Les représentations graphiques des méthodes des logarithmes et de
la densité optique normalisée, pour une concentration en ions ferreux de
-4 .
1,5.10 ~ ion g/4, se trouvent dans les figures 41 et 42. Le tableau XXIV

regroupe les résultats de la méthode de dilution.
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Co’i(iong/l) Co,j(iong/z) KE§2 Co’i(iong/k) Co’j(iong/l) KE?Z
x 10" x 103 x 10 x 104 x 103 x 10

1,2 5 1,45 | 1,1 10 2,89
" 7 2,68 : 1 5 2,44
" 9 2,82 " 7 1,98
" 10 2,04 " 9 3,60
" 11 3,18 0,9 5 2,56
1,1 5 2,27 " 7 2,72
" 7 2,44 0,7 5 2,86
" 9 © 2,78

Tableau XXIV

Chaque méthode de détermination fournit une valeur moyenne pour

n et K;g répertoriée ci-dessous:

- méthode des logarithmes: 6,05 * 0,1 et 2 1.10%2
- méthode de la densité: 6,02 + 0,07 et 1,3 + 0,8.1012
- méthode de dilution: 6 et 2,6 + 0,7.1012

i+

L= o g
Le complexe Fe(SCN)g a une constante de stabilité de 2 * 0,7.1012
28/(ion g)®; son maximum d'absorption se situe 3 288 nm, longueur d'onde i

laquelle le coefficient d'absorption est de 6350 %/ion g.cm.

.2 - Etude électrochimique

~

A une &lectrode i gouttes de mercure, le potentiel de demi-vague
pour la réduction des‘ions ferreux se trouve 3 —-1,44V. La hauteur du palier
de diffusion est proportionnelle 3 la concentration en Fe2+ et la variation
de E en fonction de log[(id - i)/i] est linéaire. La réaction électrochimique

se produit avec échange de 2 &lectrons:
2+
Fe + 2e + (Hg) e Fe (Hg) . (IVv-7)

La trop grande proximité des vagues de réduction du cation métal-

lique et du complexant interdit toute &tude polarographique de la complexation.
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Par potentiométrie et conductimétrie, nous mettons en évidence la
. 4= ; . 2+ .
formation de Fe(SCN)g . La conductance des ions Fe® en solution est propor—

tionnelle 3 leur concentration.

IV - COMPLEXATION DU COBALT

1 - Etude spectrophotométrique

L'addition de SCN & une solution contenant des ions Co?' se traduit
par la formation d'une bande d'absorption dont le maximum est A 321 nm. Le spec—
tre acquiert son aspect définitif pour 13 équivalents de complexant (Fig. 49).
Durant la réaction, la solution passe du rose au bleu. En fin de complexation,
la couleur bleu intense et la forme de la bande d'absorption sont similaires
d celles observées pour une solution d'ions cobalteux dans KSCN fondu. Lors de
la réaction inverse, nous notons l'apparition de la méme bande que ci-dessus,
mais le spectre continue d'évoluer avec la concentration en ions Co2+ non com~
plekés.

A 321 nm, les courbes du rapport molaire (Fig. 50) et de Job indiquent

la présence en solution d'un complexe unique, dont le rapport complexant/métal

. . P . 2~
est volsin de 4. Etant mononucléaire, il a pour formule: Co(SCN), .

Les équations (ITI - 12) et (II - 18) se trouvent représentées gra-
phiquement dans les figures 41 et 42. La méthode de dilution donne 15 valeurs

de la constante de stabilité rassemblées dans le tableau suivant:

Tableau XXV

P

G, Cong/1) o, <Gong/®) | Ky Co’i(iong/ﬂ) C,, ; (Long/0) it
x 10% x 105 10 x 10" x 10° x 10

1,6 8 8,52 1,4 12 9,36
n | 9 8,93 1,2 8 8,89
" 10 1 7,99 " 9 8,72
n 12 8,26 n 10 9,12
" 14 9,32 i 8 9,06
1,4 8 9,06 n 9 8,93
" 9 8,98 0,9 8 9,21
" 10 9,12
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Pour n et Ky,, les différents résultats obtenus sont:

- méthode des logarithmes: 3,99 + 0,06 et 8,4 *+ 0,8.107
- méthode de la densité: 4,00 * 0,05 et 8,1 + 0,7.107
-~ méthode de dilution: 4 et 8,9.+ 0,5.107

Le complexe Co(SCN)E_ a pour coefficient d'absorption i 321 nm,
maximum d'absorption, 5000 %/ion g.cm; sa constante de stabilité est de:
8,5 + 0,4.107 g%/(ion g)“.

2 - Etude électrochimique

. . - . . 2+
Le potentiel de demi-vague lors de la réduction des ions Co 3 une
€lectrode 3 gouttes de mercure, est de - 1,18V. Le courant limite de diffusion
est sensiblement proportionnel 3 la concentration de la solution en ions cobal-

teux. L'échange de 2 électrons se déduit de la pente moyenne des droites:

E = f(log[(iy - 1)/i]).

2
Co * . 2e > Co (IVv - 8)

I1 n'y a pas d'amalgame formé avec le cobalt
Le tableau XXVI regroupe les résultats relatifs & la variation du

. . - . i AT3 .
E pour une concentration en ions métalliques de 3.10 ~ ion g/%.
1/2 g

[seN'] (iong/) i, (ud) AE, ,, (V) log Kiy
3.1072 18,5 - 0,030 6,85
5.10 2 19 - 0,060 6,7
8.10 2 18 - 0,055 5,77

107} 17,5 - 0,070 5,75
2.107} 19 - 0,110 5,55
5.107 18,5 - 0,185 5,82
8.10 18,5 - 0,205 5,53

Tableau XXVI
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Les deux premiéres valeurs de la constante sont trés différentes
des autres. La droite E1/2 = f([SCN_])ayant une pente de - 0,158V le nom—
bre n est égal 34 4. En ne tenant pas compte des deux premiéres mesures, la

valeur moyenne de la constante devient: 5 * 1,5.10°.

Cette fois-ci encore, nous retrouvons par &lectrochimie le méme
complexe que par spectrophotométrie, et des &carts sur les valeurs de la

constante de stabilité.

i
Les courbes potentiométriques ne présentent qu'un seul saut de
. - 2+ . - .
potentiel pour un rapport 4SCN /1Co . Mais, de méme que pour le nickel,
les courbes conductimétriques (Fig. 51) possédent deux cassures correspon-—

+ - . <
dant & Co(SCN) et Co(SCN)ﬁ . Les remarques faites dans ce cas semblent &ga-—

lement valables pour celui-ci.
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FIGURE 51



RESUME ET CONCLUSIONS



Les résultats obtenus lors de la complexation des ions métalliques
dans le thiocyanate de potassium et la diméthylsulfone fondus, montrent que
la spectrophotométrie ultra-violette s'applique, moyennant quelques modifica-
tions d'appareillage, aussi facilement aux milieux fondus qu'd la solution
aqueuse pour &étudier systématiquement ces phénoménes. Cette étude utilise les

raisonnements issus directement de la chimie analytique classique.

Un des problémes majeurs de ce travail a été la mise en place du
four sur le spectrophotométre sans nuire aux performances de ce dernier par
suite, d'une part de contraintes mécaniques, d'autre part de rayonnements
parasites produits par le four. Ce point particulier a nécessité une isola-—

tion thermique parfaite du compartiment réservé au four.

Le choix des méthodes de détermination de la formule et des cons-—
tantes de stabilité des complexes a &té dicté par le fait qu'il est impossible
d'atteindre les concentrations exactes de toutes les espéces en solution.

Elles se limitent aux cas ol un seul complexe absorbe dans la zone de longueurs
d'onde envisagée. Les techniques &lectrochimiques, largement employées dans ces
solvants, ont sefvi d confirmer les résultats spectrophotométriques. Elles

sont au nombre de trois: polarographie, potentiométrie et conductimétrie (cette
derniére ne s'utilisant que pour.un milieu fondu trés peu conducteur.

. . . + L2+ 2+
Dans le thiocyanate de potassium fondu, les ions Cu , Ni~  , Fe et

2+ . = . . . - L—
Co ont été complexés successivement par les ions CN et Y .

Avec 1'ion cyanure, se forment les complexes Cu(CN),, Ni(CN)ﬁ_,
Fe(CN)g_ et Co(CN)g_. Le ferrocyanure s'obtient avec passage intermédiaire par
le sel ferreux F62+, Fe(CN)g_ qui n'apparait pas comme un second complexe. La
formation de 1'ion hexacyanocobaltate donne lieu d des réactions secondaires

mettant en jeu le solvant suivant la réaction:

3co%t + SeN + 11N - Cos  + 2C0(CN) o V-0
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Un excés d'ions cyanure provoque la dissolution du sulfure cobalteux. Seules

les constantes de stabilité des deux premiers complexes peuvent étre déter=—

minées; un ordre de grandeur de la constante de stabilité du ferrocyanure

est calculé, mais pour le cobalt, il est &vident que la précipitation du

sulfure interdit toute approche de la constante.

L'ion éthylénediaminetétraacétate forme avec les cations métalliques

des complexes dans un rapport égal & un.

Le tableau ci-dessous regroupe les résultats obtenus dans KSCN fondu.

Cation Complexes log Kln
spectrophotométrie électrochimie
cu’ Cu(CN) 3 7,27 + 0,07 5,70 + 0,07 (Hg)
cuy?” 5,96 + 0,04 3,97 + 0,03 (Hg)
L2+ . .
Ni Ni(CN)y 16,45 + 0,05 non déterminé
Niv?™ 5,77 + 0,02 " non déterminé
D T T
Fe? Fe(CN) ¢ N 22 ~ 18 (Hg)
Fe (Fe (CN) )2
Fev?” 5,1 + 0,1 3,6 + 0,1 (Hg)
i e e e e i s e e e it e e e . S [ o e e e, it e e i st e i e st it s o e i O et e e .1
+ - . . ..
Co2 Co(CN)g non déterminé non déterminé
Cov?” 5,35 £ 0,1 3,05 + 0,1 (Hg)
Tableau XXVII
. . 2+ 2+ 2+ Lo
Dans la diméthylsulfone fondue, les ions Ni~ , Fe et Co ont été

. - . + ~ .
complexés par CS(NH,), puis par SCN ; 1'ion Cu ne donnant pas de réaction

. - . 2+
avec la thiourée, est remplacé par Cu

utilisé dans la complexation par 1'ion thiocyanate.

dans le premier cas, mais il reste
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. - . .. . 2+
Avec la thiourée, nous avons mis en évidence Cu(TU)E+, Ni(TU), ,
2+ 2+ . L e
Fe(TU), et Co(TU), , et déterminé leur constante de stabilité& par spectropho-

tométrie et électrochimie.

L'ion thiocyanate donne avec les cations étudiés les complexes:
Cu(SCN)E_, Ni(SCN)E-, Fe(SCﬁ)g_ et Co(SCN)ﬁ_; les constantes de stabilité se
déterminent également par les deux techniques, mais le complexe ferreux ne
peut étre &tudié par polarographie, les courbes de réduction du cation métal-

lique et du complexant &tant trop proches 1l'une de 1l'autre.

. . e + +
Par conductimétrie, seules les formes Ni(SCN) et Co(SCN) sont

mises en évidence.

Tous les résultats relatifs 3 ce solvant se retrouvent dans le

tableau XXVIII:

Cation Comp lexes : log Ky,
spectrophotométrie électrochimie
. 2
cut cu(Tu) 2t 11,38 + 0,04 10,10 + 0,08 (Pt)
Cu Cu(SCN) 2~ 6,80 + 0,02 5,02 + 0,05 (Hg)
. 2+ . 2+
Ni Ni(TU), 6,15 + 0,1 5,85 + 0,15 (Pt)
Ni(sen) 2T 8,59 + 0,04 5,95 + 0,2 (Hg)
Ni(SCN)+ non mis en évidence| conductimétrie
—— e e o e e e e e e e o — " —— —— s - o o> o i — T e A L W e <t o e
2+ 2+
Fe . Fe(TU), 5,88 =+ 0,03 5,5 + 0,15 (Pt)
Fe(SCN)g_ 12,3 + 0,2 non déterminé
co?* Co(TU) 3" 6,94 + 0,04 5,98 + 0,03 (Pt)
Co(SCN)2 ™ 7,93 + 0,03 5,7 + 0,15 (Hg)
Co(SCN)+ | non mis en 8vidence] conductimétrie

Tanleau XXVIII
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L'observation de ces résultats permet de faire les remarques sui-

vantes:

1) Les complexes préseqts dans les solvants fondus existent en solu-
tion aqueuée pour la plupart. Seuls CuYS— et Fe(TU)%+ ne sont pas mentionnés
dans la littérature (34, 35); il faut toutefois noter que le complexe CuY -
se forme dans 1'eau, mais que les ions cuivriques oxydent le thiocyanate de
potassium fondu dans lequel ne se rencontre que le degré d'oxydation 1 pour

le cuivre.

2) Le nombre des esp&ces présentes en solution aqueuse est plus
élevé qu'en milieu fondu, notamment en ce qui concerne les complexes cyanure
et thiocyanate. Ceci peut s'expliquer, pour les complexes cyanure par le fait

que KSCN solvate fortement les cations métalliques.

3) L'ordre de stabilité des complexes en milieu fondu et dans 1l'eau
est le méme en ce qui concerne le cyanure, 1'EDTA et la thiourée. Dans le cas
du thiocyanate, le manque de données en littérature ne permet pas d'effectuer

la comparaison.

4) L'ordre de grandeur des constaﬂtes de stabilité dans le thiocya—
nate de potassium fondu est nettement inférieur 3 celul de la solution aqueuse,
ce qui est di 3 la fois au phénoméne de complexation par le solvant des cations
métalliques et & 1'élévation de la température. Au contraire dans la diméthyl-
sulfone fondue, la stabilité des complexes formés semblent bien supérieure &
celle qui existe dans .l'eau, surtout pour les complexes thiocyanate; cependant,

. , . . 2+
c'est le contraire qui se produit pour Cu(TU), .

5) Les é&carts enregistrés entre les valeurs des constantes de stabi-
lité obtenues par spectrophotométrie et par &lectrochimie, sont toujours dans
le méme sens (valeurs spectrophotométriques plus fortes). BECK (36) fait la
méme constatation en solution aqueuse et en attribue la cause 3 la fois 3 la
~meilleure adaptation de la spectrophotométrie 4 la détermination des constantes
et 3 une certaine irréversibilité des réactions &lectrochimiques (confirmée
dans notre &tude par la valeur, toujours plus forte que la théorique, de la
pente des droites E.= f(log[(id - i)/i])c En outre, les écarts sont plus impor-
tants avec une &lectrode 3§ gouttes de mercure qu'avec une &lectrode de platine

tournante.



La comparaison des spectres des cations métalliques dans le thio-
cyanate de potassium fondu et ceux des complexes thiocyanate de ces mémes
ions dans la diméthylsulfone fondue, permet d'affirmer que ce sont les m@émes
composés qui existent dans les deux solvants. Les légers écarts entre les
maxima (déplacés vers les longueurs d'onde inférieures dans le deuxiéme cas)
et les coefficients d'absorption (plus faibles dans le premier cas) sont diis

4 la.différence de température entre les deux bains (37).

L'existence de pics et de bandes d'absorption pour certains complexes
métalliques avec des coefficients d'absorption importants permet d'envisager
une chimie analytique de dosages spectrophotométriques de métaux dans les sels

fondus.
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