Equilibre de complexation

Le transport du dioxygene dans I'organisme, la synthese chlorophyllienne, I’élimination par certaines lessives
des ions calcium présents dans I'eau, la synthese catalytique de I'éthanal a partir de I’éthylene sont autant
d’exemples de réactions dans lesquelles interviennent des complexes. Dans ce chapitre, apres avoir défini
ce qu’est un complexe et précisé ses caractéristiques structurales et thermodynamiques, nous nous
intéresserons plus particulierement :

- a l'analyse, a partir d’exemples simples, de la composition d’'une solution contenant des ions
complexes ;

- alastabilité d’'un ion complexe ;

- a I'étude de quelques titrages complexométriques. Comme pour les équilibres acido-basiques,
I’étude des phénomenes sera privilégiée et les calculs limités a I'essentiel.

1. Equilibres de complexation

1.1. Mise en évidence expérimentale, définition

Dans un tube & essai contenant environ 1 mL de solution orangée de chlorure de fer (III) & 0,1 mol. L™},
ajoutons quelques gouttes d’une solution incolore de thiocyanate de potassium a 0,1 mol.L™! : la solution
reste limpide, mais prend une teinte rouge-sang. Cette teinte est due a lion thiocyanatofer (III)
[Fe(SCN)]?* formé par la réaction d’équation :

Fe3t + SCN~— = [Fe(SCN)]?**

La formule d’'un complexe se note entre crochets, la charge éventuelle se placant a I'extérieur :
[Cu(H20)6]2+; [FeF3], [Fe(CN)6]4_

Ajoutons a présent progressivement une solution concentrée incolore d’oxalate de sodium : la coloration
rouge disparait pour laisser place a une teinte vert-pale due a la présence des ions oxalatofer (III)
[Fe(C,0,)]" résultant de la réaction d’équation :

[Fe(SCN)]** + C,0,%~ = [Fe(C,0,)]" + SCN~

[Fe(SCN)]** et [Fe(C,0,)]* sont des exemples d’ions complexes, aussi appelés composés de coordination.

Un complexe est un édifice polyatomique constitué d’un atome ou d’un cation central auquel sont lié des
molécules ou des ions appelés ligands.

- L’atome ou l'ion central doit pouvoir accepter des doublets d’électrons, c’est-a-dire posséder des
lacunes ; c’est souvent un élément de transition :

Cu?*, Fe, Fe?*, Fe3*, Co, Co®**, Ni, Ni**...

mais les ions Ca?*, Mg?* et Ag* peuvent aussi donner des complexes.

- Lesligands sont des molécules ou des ions possédant au moins un doublet d’électrons libres :

IOH, NH; IC1I°® ©10-H ©IC=NI H,N-CH,-CH,~NH,



Les ligands liés a 'atome ou a I'ion central par une seule liaison sont des ligands monodentates, c’est le cas
de:

|OH, NHj ©®0-H ©ic=N1  ICll®

Ces especes mettent en jeu un seul de leurs doublets ; dans le cas de I'ion cyanure CN ~, c’est celui porté par
I’atome de carbone.

Les autres sont des ligands polydentates ; c’est le cas de I'éthane-1,2-diamine (ou éthylénediamine), qui est
un ligand bidentate :

H,N-CH,—-CH,-NH,

Lion éthylénediaminetétraacétate (E.D.T.A.), souvent noté Y*~, est un ligand hexadentate. Il est utilisé
en travaux pratiques pour doser par exemple les ions Ca®* et Mg?*...

Le nombre de liaisons simples formées par I'atome ou I'ion central avec les ligands est appelé coordinence
ou indice de coordination ; il est égal au nombre de ligands entourant I'ion central lorsque ceux-ci sont
monodentates.

Exemple :

= M 'NH; 12+
Zn a pour numéro atomique Z = 30 ; Zn*t 628 e~ .
Le krypton, gaz noble qui suit le zinca 36 e™.

Zn?* peut donc capter 4 doublets d’électrons : ainsi avec 'ammoniac
NHs, ligand monodentate, il se forme l'ion [Zn(NH3),]**.

ion tétraamminezinc(II)

Le zinc a une coordinence de 4.

(tétraédre)
,NHZ\Cﬂo 2+
La structure spatiale des complexes dépend de leur stcechiométrie : C\Hz
ils peuvent é&tre linéaires, tétraédriques, plans carrés, H,N.- - - -NH,
bipyramidaux, octaédriques. ) R AN BN
Ces structures peuvent souvent étre prévues en appliquant la HzC\ / \
théoriedelaV.S.E.P.R. et la régle des 18 électrons. H,N NH,
T ol
. ~o J/
[H3N—Ag — NH;] L NH,—CH, _|
ion diammineargent (I) ion triéthylénediaminenickel (II)
(linéaire) (octaédre)

1.2. Formation de complexes en solution : constantes caractéristiques

Soit union M, possédant des lacunes d’électrons, et un ligand L, molécule ou ion, supposons que M fixe n
ligands L pour donner ML,, suivant I’équation globale :

M + nL = ML,

Dans cet équilibre, M est un accepteur de ligands L, ML,, est un donneur de ligands. Il existe une analogie
entre le complexe ML, donneur de ligands L, et le polyacide AH,, , donneur de protons H*.



Aussi peut-on, pour les complexes, définir un couple accepteur-donneur, par exemple : M/ML,

Cette équation peut étre caractérisée par une constante d’équilibre, appelée constante globale de formation
du complexe ou constante de stabilité, généralement notée f3,,. Elle est telle que, a I’équilibre en solution
aqueuse diluée :

[ML,].c°"
o =10

ou plus simplement en exprimant les concentrations en mol.L™! et avec ¢® = 1,00 mol. L™ :

[ML,]

TN

Brn, comme toute constante d’équilibre, ne dépend que de la température.

Exemple :

Dans un tube a essai, contenant 0,5 mL de solution de sulfate de cuivre (11) diluée bleue pdle, ajoutons
quelques gouttes d’une solution concentrée d’ammoniac et agitons.

La solution prend une teinte bleu-foncée ; celle-ci est due a la formation de I'ion tétraamminecuivre (11)
[Cu(NH,),]** selon la réaction d’équation :

Cu?* (aq) + 4NH3(a y = [Cu(NH3)4]
La constante globale de formation [3, de ce complexe s’écrit :

_ [[Cu(NH;),]**]
* 7 [Cu?*].[NH;]*

La constante inverse est aussi utilisée ; elle est généralement appelée constante globale de dissociation du
complexe et sera, par la suite, notée Kj;.

et:

pKy; = —logK,; = log B,

Lorsqu’a une solution contenant I'ion central M, on ajoute progressivement le ligand L, il peut se former
successivement les complexes ML, ML,, ML5... ML;... ML,, selon les équations :

M+ L =ML
ML + L = ML,

MLi—l + L = MLL

ML, , + L = ML,



Chacune de ces réactions peut étre caractérisée par une constante d’équilibre particuliere, appelée
constante de formation successive, et telle que, a I’équilibre :

MLy
K = ML 1]

Plus Ky; est grand, plus la réaction de formation du complexe ML; est quantitative et plus ce complexe est
stable.

L'inverse de cette constante, appelée constante de dissociation successive, est également utilisée ; on la
note Ky; :

K. = 1
et:
pK4 = —log Ky = log Ky,
- Pn et Kg; d’une part, K, et Ky; d’autre part, sont liés :
n
Bn = l_[Kfi
i=1
soit :
n
log B, = Z log Ky
i=1
n
Kq = l_IKdi
i=1
soit :
n
logK,; = log K4;
i=1

qgu’on écrit plutot :

n
pKy = Z PKai
im1



- Kpy et Ky, peuvent étre déterminées a partir de fy et B, :

k
Br = l_IKfi
i=1
k-1
Br-1 = l_IKfi
i=1

d’ou:
= R
log K¢ =pKgi = log By —log Br—1
1.3. Diagramme de prédominance
Diagramme de prédominance en fonction de pL = —log|[L]

Considérons I'ajout progressif du ligand L a une solution contenant I'ion central M et supposons qu’il se
forme successivement les complexes ML, ML,, ML5... ML;... ML,,. L’équation de la formation du complexe
ML;, a partir du précédent s’écrit :

MLi—l + L = MLL

[ML;]

Kri = ML 110

[ML;]
[ML;_4]

log Kr; = — log[L] + log

N [ML]
—log[L] = logKf; — logm
i-1

soit enfin, avec pL = —log[L] et pKy; = logKy; :

[ML;_4]
[ML]

pL = PKdi + lOg

- Lorsque pL = pKy;, [ML;] = [ML;_,]
- Lorsque pL > pKy;, [ML;] < [ML;_,], ML;_, est I'espéce prédominante.
- Lorsque pL < pKy;, [ML;] > [ML;_,], ML;est 'espéce prédominante.

Comme pour les couples acide-base (donneur-accepteur de protons), il est possible de tracer un diagramme
de prédominance qualitatif pour les couples donneur- accepteur de ligands en fonction de pL = —log|[L].

domaine de prédominance de ML; ‘ domaine de prédominance de ML;_;
|

log Kf; = pK;

pL



Application 1 : Complexes ammoniac-cuivre (II)

Pour les ions complexes [Cu(NH3);]**, les tables donnent : log B; = 4,1; log B, = 7,6 ; log B3 = 10,5

etlogf, = 12,6

1) Déterminer les constantes de formations successives de ces complexes.

2) En déduire le diagramme de prédominance correspondant.

APPLICATION 1

Complexes ammoniac-cuivre (ll)

Pour les ions complexes [Cu(NH3),-]2+, les tables don-
nent : log By =4,1; log f,=7,6; log f3=10,5 et
log B4 = 12,6.

1) Déterminer les constantes de formation successives
de ces complexes.

2) En déduire le diagramme de prédominance corres-
pondant.

1) Pour déterminer Ky, K>, K¢3 et Ky, il suffit d’écrire
les équations des réactions de formations successives
des complexes, d’exprimer les constantes d’équilibres
associées et de les relier aux constantes globales :

epouri=1: Cu**+NH3 = [Cu(NH3)]**

||Cu(NH DI +|
Kn=-——— = =104
[Cu®*].[NH;]
epouri=2: [Cu(NH3)]>*+NH3 = [Cu(NH3),])?*

[cunms), P B,
27 [[CuNHy P | [NHy| B

soit:  Kp = 1035

spouri=3: [Cu(NH3)2]2++NH3 = [Cu(NH3)3]2+
||Cu(NH_1)3|2+| B,
K= ==
P lcuNHy), 24| [NHy| - B2

soit : K3y = 1029

spouri=4: [Cu(NH3)3]2+ +NH; = [Cu(NH3)4]2+
[cunby, | g,
"o [[CutNHy), > *|. [NH;| " B
soit : Ky = 102!

2) Les frontiéres des domaines de prédominance sont
alors :

PL1=pKqi =log K = 4,1

PLy = pKg =log Kp = 3,5

PL3 =pKg3 =log K3 =29

PL4=pKg4 =log Ky =2,1

D’ou le diagramme :

o

[Cu(NH;3)4)* | [Cu(NH3)3]%* | [Cu(NH3),]** | [Cu(NH3)]* Cu*
| | | |

21 28

35 41 PNH3

Dans un diagramme de prédominance, plus pL est grand, plus la concentration en ligand L est faible et
moins I'ion métallique est complexé. C’'est pourquoi le domaine de prédominance du cation métallique

correspond aux valeurs les plus élevées de pL.

Lors des réactions entre I'ion Cu?* et 'ammoniac, les complexes ont des constantes de stabilité (Kri) qui
décroissent quand i croit ; ce n’est pas toujours le cas. Ainsi pour les complexes de I'ion Ag* avec

I"ammoniac, ou log Kr; =3,3 etlogKs, =3,9,0na:

[Ag(NH3)]* Ag*

33 [Ag(NH3),]"

>

[Ag(NH3)J* pNH;



Ce diagramme de prédominance montre que I'ion ammineargent (I) [Ag(NH3)]" présente deux domaines
de prédominance disjoints ; il se dismute en ion Ag* et [Ag(NH3),]* et n’est donc jamais I'espéce
prédominante.

2[Ag(NH3)]* = [Ag(NH3),]" + Ag™*

o _ [Ag(NH3),]"] [Ag”]
[[Ag(NH3)]*]?

0 _ [[Ag(NH3),]"]1[Ag™] y [NH,]
[[Ag(NH3)]*]? [NH,]

En utilisant a nouveau un logiciel de simulation, il est possible de tracer des diagrammes de distribution des
especes.

100 % 100 %
y 2+ A
Cu(NH
90 [Cu(NH3)4] 90
80 80
Ag(NH3),]*
70 70 [Ag(NH3),]
60 60
50 - 50
40 - A 40 -
[Cu(NH3);** / 1\ [Cu(NH3)**
30 -t I 30 -
20 \ \¢ 20
10 - L ) \PNHQ 10 + B pNH3
0 = T T T T f f T T T > 0 T T | T T T |
0 1,0 2,0 3,0 4,0 5,0 6,0 0 1,0 2,0 3,0 4,0 5,0
Diagramme de prédominance en fonction de pM = —log[M|]

Considérons un cation métallique, noté M, donnant avec le ligand L un seul complexe ML selon la réaction
d’équation :

M+ L = ML
1 [ML]
Kf = —=
Ky [M][L]
[ML]
log Kr = —logK,; = log AR log[M]
qui peut se réécrire :
[L]
—log[M] = —log K, + log L]

soit enfin :

[L]

pM = pK,; + log [ML]




- Lorsque pM = pKd, [L] = [ML]

- Lorsque pM > pKd, [L] > [ML], L est I'espéce prédominante.

- Lorsque pM < pKd, [L] < [ML], ML est I'espéce prédominante.

Il est possible de tracer un diagramme de prédominance pour des couples donneur- accepteur de cations
métalliques en fonction de pM = —log[M] = - log [M].

domaine de domaine de
prédominance prédominance
de [ML] de L
PKy = logK; pM

De tels diagrammes sont tres utiles pour étudier les complexations compétitives de plusieurs ligands pour
un méme cation métallique ou certains titrages complexométriques.

2. Composition d’une solution siege d’équilibres de complexation

Montrons, sur quelques exemples, comment on détermine la composition a I’équilibre d’une solution a
partir des constantes globales de formation des complexes et de la composition initiale.

2.1. Formation d’un seul complexe

C’est, par exemple, le cas des complexes formés avec le ligand hexadentate, 'ion E.D.T. A., Y*.

0,C-H,C_ CH,~CO,
R /N— CH,~CH,~ N\ R
0,C-H,C CH,-CO,

L'ion éthylenediaminetétraacétate E.D.T.A. est
hexadentate; il se lie au cation central par
I'intermédiaire de quatre atomes d’oxygene et
deux atomes d’azote.

Exemple :

L'ion complexe formé a une structure octaédrique.

Un litre de solution est préparé par dissolution de n, = 0,10 mol de chlorure de calcium et d’une
quantité n d’éthylénediaminetétraacétate de sodium (4 Na* + Y*7).

Quel est, en ne considérant que les réactions de complexation, I’état final de la solution dans les trois cas

suivants :
a) n=0,020mol ?
b) n=0,10mol?
c) n=0,15mol ?

Donnée : log B, ([CaY]?*) = 10,7.



La seule réaction a considérer est la réaction de I'ion Ca?* avec I'ion E.D.T.A. d’équation :
Ca?* + Y* = [CaY]*

de constante ; = 5,0.10%°; elle est quantitative.
1

Etudions les trois cas en écrivant des tableaux d’avancement volumique, toutes les concentrations étant
enmol. L1,

a) ng > n, Ca’* est en excés.

Ca?* + Y4 = [CaY]?
C « apportées » 0,10 0,020
¢ en cours d’évolution 0,10 = ¢, 0,020 - ¢, &

La réaction étant quantitative, le réactif limitant, ici Y*~, disparait quasi totalement, d’ou :
[[CaY]*] = &, = 0,020 mol. L™! et [Ca®*] = 0,10 — &, 4, = 0,080 mol. L™*
La concentration de Y*~ se calcule en écrivant, qu’a I'équilibre : Q¢q = B-

wq  Ca¥]* ] 1 1
[Y ]_—,B[Ca“] = 5,0.1071? mol.L

d'ou pY = —log[Y*] = 11,3
b) ny =n, Ca?* et Y*~ sont en proportions stcechiométriques.
Ca?* + Y4 = [CaY]*

C « apportées » 0,10 0,10
¢ en cours d’évolution 0,10 — ¢, 0,10 - ¢, &

La réaction étant quantitative, les deux réactifs disparaissent quasi totalement, d’ou :

[[CaY]*] = &,6q = 0,10 mol. L1

En écrivant, qu’a I’équilibre : Qs, = B, il vient :
éq

[[Ca¥]*]

1,
=1,4.10"° mol. L1
)

[ca?*] = [Y*+] = (

1
pY = > (log B — log [[CaY]?"] = 5,85



c) ng<n,Y? esten exces.
Ca?* + Y4 = [CaY]*

C « apportées » 0,10 0,15

¢ en cours d’évolution 0,10 - ¢, 0,15-¢, &
La réaction étant quantitative, le réactif limitant, ici Ca?*, disparait quasi totalement, d’ou :
[[CaY]* ] = &0 = 0,10 mol. L™" et [Y*7] = 0,15 — &, 4, = 0,05 mol. L™*
Soit pY = —log[Y*] = 1,3
La concentration de Ca?* se calcule en écrivant, qu’a I’équilibre : Q¢eq = B.

24y _ LCaYT™] 11 o], [
[Ca ] = W = 4,0 10 mol.L

Le document ci-dessous donne la position, sur un diagramme de prédominance en pY =
—log[E.D.T.A.], des 3 solutions étudiées, ce qui permet de vérifier la validité de I'hypothése relative a
la quantitativité de la réaction considérée.

[CaY]> \ Ca2* pY
f f 1 i >
153 5,85 logf=10,7 113
solution ¢ solution b solution a

Diagramme de prédominance pour le systéme Ca®* / [CaY]*"

2.2. Formations de plusieurs complexes

Lorsqu’un cation central M et un ligand L sont susceptibles de former plusieurs complexes [ML;] la
composition de la solution a I'équilibre dépend :

- des constantes de formation successives K, ;
- des concentrations apportées en cation central M et en ligand L.

Suivant les valeurs de Kp; les réactions de formation peuvent étre considérées comme successives ou
simultanées. Nous admettrons comme pour les réactions acido-basiques que les réactions sont successives
Si:

AlogKr; = logKri_4 - logKs; =4 ou ce qui est équivalent :

ApKyi = pKgi—1 - pKgi = 4



Formations successives de plusieurs complexes

lllustrons ce cas en étudiant les complexes qui se forment entre les ions fer (III) Fe3* et les ions oxalate
C,0,%".

Exemple :

On prépare un litre de solution par dissolution de n, = 0,10 mol de chlorure de fer (I11) et d’une
quantité n d’oxalate de sodium (2 Na* + C,0,%7).

Quel est I'état final de la solution dans les trois cas suivants :
a) n=0,10mol ?
b) n=0,20mol ?
c) n=0,30mol ?
Données : log B, ([FeC,0,]*) =9,2 ; log B, ([Fe(C,0,),]7) = 14,2

Deux complexes sont susceptibles de se former, selon les réactions successives suivantes d’équation :

Fe3* + C,0,*~ = [FeC,0,]* Kry = By = 1092
[FeC,0,]" + C,0,* = [Fe(C,0,),]~ K, = B2/ b1 = 103
1 _ [[FeC,0,]7] . 1 _ [Fe(C,04),]"
Kfl = = Kfz = =

Kq1  [Fe3+][C,0,%7] Kg,  [[FeC,0,]%1[C,0,%]
Chacune des réactions est quantitative. D’autre part, vu les rapports des constantes K¢;, nous pouvons, en

premiére hypothése, considérer que ces réactions sont successives. Etudions la composition de chacun
des mélanges en utilisant si nécessaire le diagramme de prédominance des espéces.

[Fe(C,04)2]~ | [FeCy04]* | Fe3t _

I I
50 9,2 pCy04
Domaines de prédominance des diverses espéeces avec :

pKq1 = —logKyy = logKey = 9,2
pKq, = —logKy, =logKp, = 5,0

a) n=ny = 0,10 mol, mélange équimolaire.

Les réactifs étant en quantités équimolaires, nous pouvons considérer que le complexe [FeC,0,]" se
forme selon la réaction quantitative :

F83+ + C204_2_ == [F86204]+
C « apportées » 0,10 0,10
¢ en cours d’évolution 0,10 - ¢, 0,10 = ¢, &

La réaction étant quantitative, les réactifs disparaissent quasi totalement, d’ou :

[[FeC,0,]*] = &,44 = 0,10 mol. L™*



La solution obtenue apres la réaction est le siege d’un équilibre traduisant le caractére « amphotere » de
I'ion [FeC,0,]*. Cette réaction de dismutation a pour équation :

2[F96204_]+ = F83+ + [Fe(6204)2]_
de constante :

[Fe*1[IFe(C20:11 _Kra _ Bo _ o 1o

ST RGO TRy g

1

Les concentrations de Fe3* et [Fe(C,0,),]~ s’en déduisent en remarquant que K° est faible, et donc
gue le complexe est peu dissocié :

[Fe3*] = [[Fe(C,04),]7] = VK°[[FeC,0,]*]2 = 7,9.10~* mol. L™*
La concentration de C,0,*” se détermine a partir de S,

[[FeC,0,]"]

01 = g et

=7,9.10"8 mol. L1

soit :
pC,0, = —log[C,0,*"| = 7,1

En positionnant le point représentatif de la solution a sur un diagramme de prédominance, nous
vérifions la cohérence des hypotheses effectuées.

[Fe(Cy04)2]* [FeCy04]* ‘ Fe3+
f T | g f H | >
5,0 T 9,2 pC04
solution a

b) n = 0,20 mol

Comme ny(C,0,°7) = 2ny(Fe3*), nous pouvons considérer que le complexe [Fe(C,0,),]™ se forme
grace a la succession des deux réactions quantitatives et successives.

Bilan aprés la 1°™ réaction quantitative :

F83+ + C204_2_ - [F86204]+
C « apportées » 0,10 0,20
c aprés 1% réaction € 0,10 0,10

En notant € la concentration des ions Fe3*, non nulle mais trés faible.

Les ions C,0,%", en excés par rapport aux ions Fe3™ réagissent alors avec les ions [FeC,0,]*.



Bilan aprés la 2" réaction quantitative :

[FeC,0,]" + T = [Fe(C,0,),]~
c aprés 1% réaction 0,10 0,10
c aprés 2"% réaction &' e 0,10

d'OU 5 [[Fe(6204)2]_] = 0,10 mOI.L_l

Les concentrations de C,0,°” et [FeC,0,]* se déduisent de cette 2" réaction de constante :

B,
Kpp = —= =105
27 B

¢ = [[FeC,0,]*] = [C,0,%7] = \/[[Fe(cz04)2]—]/1f<f2 =1,0.10"3 mol. L!

soit :
pC,0, = —log[C,0,>"] = 3,0

En positionnant le point représentatif de la solution b sur un diagramme de prédominance, nous
vérifions encore la cohérence des hypotheses effectuées.

[Fe(C204)2]" [FeC04]* ‘ Fe3+
|

P ! | | |
et I | I I I L

l 50 92 pCy04
solution b

|

c¢) n=0,30mol.

Comme ny(C,0,°") = 3ny(Fe3*), nous pouvons considérer que le complexe [Fe(C,0,),]™ est 'espéce
prédominante avec :

[[Fe(C,0,),]7]1 = 0,10 mol.L™?

[c,0,57] = [(:2042—]O — 2[[Fe(C,0,),]"]1 = 0,10 mol.L!

soit :
p6204_ - 1,0

[Fe3*] et [FeC,0,]" se déterminent en écrivant qu’a I'équilibre Q¢4 = K¢ et Qz 44 = Ky ; soit
[[FeC,0,]*] = 1,0.107° mol. L™ et [Fe3*] = 6,3. 10" ** mol.L™*.

En positionnant le point représentatif de la solution ¢ sur un diagramme de prédominance, nous
vérifions encore la cohérence des hypotheses effectuées.

[Fe(C204)21™ [FeC,04] Fe3+

& -
e [

I _—
I 5,0 92 PpCy04
solution ¢




Un exces de ligand favorise la formation du complexe de plus fort indice de coordination.

La simulation permet de vérifier les résultats trouvés par le calcul et de confirmer les hypotheéses faites :
- PourpC,0, = pK,,, [Fe3*] = [FeC,0,]*
- PourpC,0, = pKy, [FeC,0,]" = [[Fe(C,04),]7]

13 jlpC204 /A\ /[FCC204]+ ............................................

— solution b

solution ¢

\ >
T T T »

0.20 0.30
n (C,0,)(mol)

Formations simultanées de plusieurs complexes

C’est le cas, par exemple, lorsque les réactions de formation des complexes ne sont pas quantitatives et/ou
lorsque les constantes de formation successives sont des grandeurs voisines (Alog K¢; < 4). lllustrons ce
cas a l'aide des complexes formés par les ions fer (III) et les ions sulfate.

Exemple :

Les ions fer (111) Fe3™ réagissent avec les ions sulfate S 042_ pour donner deux complexes :
[FeSO,)* (log B, = 4,2) et [Fe(S50,),] (log B, = 7,4).

A V; = 10 mL de solution de chlorure de fer (I11) FeCls de concentration C; = 0,10 mol. L™, on ajoute
V, = 12,5 mL de solution de sulfate de sodium Na,S0, de concentration C, = 0,10 mol. L™,

Quelle est la composition finale de la solution ?

Deux complexes sont susceptibles de se former selon les réactions suivantes, d’équations :

Fe3* +50,*~ = [FeS0,]* Ksy = By = 10*2
ar 2— = _ BZ _ 32
1

ApKyi = pKay — pKap, = log Ky —logKy, =1

Comme ApK,; est inférieur a 4, les deux complexes vont se former simultanément.



[Fe(SO4),]™ ’ [FeSO4]* Fe3+ Diagramme de prédominance des espeéces.

T T >

3,2 42 pSO, pKq1 =1ogKpy = 4,2 et pKy, =logKy, = 3,2

La composition de la solution se détermine en faisant le bilan de ces deux réactions de formation.
Exprimons les concentrations des diverses espéces du systeme en notant &,; et &,, les avancements
volumiques des réactions (1) et (2).

équation Fe3t S0,%" [FeSO,]* [Fe(S0,),]~

c « apportées » c,’ oy
c aprés 1° réaction Ci — & Cy — & &

c en prenant en , ,

compte (1) et (2) Cl - Evl CZ - gvl - fvz 6171 - Evz fvz

F14 C,V.
Avec : C, = = 0,044 mol. L™t 272 -1
1 A C, AT 0,056 mol. L

A I'aide des expressions de Kry et Kg,

_ [[FeS0,]"] P [[Fe(504),]"]
I [Fe3*][s0,%7] T2 7 [[Fes0,]*1[S0,%7]
Koo = Evl,éq - €v2,éq Koo = €v2,éq
& (Cll - fvl,éq)(czl - Evl,éq - Evz,éq) 12 (gvl,éq - SIUZ,éq)(CZI - fvl,éq - Evz,éq)

Il est alors possible d’obtenir un systeme de deux équations a deux inconnues que I'on résout a 'aide
d’une calculatrice ou d’un ordinateur.

Il suffit de tracer, a I'aide d’un logiciel de simulation, les graphes des pourcentages des diverses especes
contenant I'ion fer (I1I) en fonction du volume de solution de sulfate de sodium, & 0,10 mol. L™, ajouté
a 10 mL de solution de chlorure de fer (III), a 0,10 mol. L™?!

II'est alors possible d’identifier, sur le tracé obtenu, la solution S étudieée correspondant a Vs, 2- =
12,5 mL et d’en déterminer la composition.



% especes

- 100
Ar pSOy4 @ pSO, o
' 2) %Fe*
| 3) % [FesO,I* - 80
-
(4) % [Fe(SO,),I" - 70
" - 60
- 50

g VR /N N R e - 40
\PKdz@

T T T T
0 10 12,5

Sur le graphe nous lisons Vs, 2- = 12,5mL:
—log[$0,%"] = 3,4; soit [SO,*7] = 4,0.107* mol. L™
% (Fe3t) =9% ; % ([FeS0,17) =57 % ; % ([Fe(50,),]7) =34 %;

La quantité totale de fer Il introduite est égale an = 1,0. 1073 mol et le volume totale de la solution est
V =225mLdou:

0,09 x 1,0.1073
[Fe3t] = 225,103 =4,0.10"3 mol. L?

0,57 x1,0.1073

[[FeSO,]*] = 2510 = 2 1072 mol. L™t
3 0,34 x1,0.1073 . )
[[Fe(S04).]7] = 225.10°3 =1,5.10"“ mol.L

3. Stabilité d’'un complexe

Considérons un ion central M donnant avec le ligand L un complexe [ML,]. Ce complexe peut étre
totalement ou partiellement détruit :

- sous I'action d’un autre ligand L', susceptible de donner avec M un complexe[ML’q] plus stable que
[MLp] ;

- sous 'action d’un autre ion central M’ susceptible de donner avec L un complexe [M'L,] plus stable
que [ML,];

- sous l'action d’'un acide HA susceptible de protoner le ligand L et donc de provoquer la dissociation
du complexe [ML,] :

L+HA = LH"+ A~



3.1. Formation d’un seul complexe

Soit un ion central M susceptible de donner le complexe [ML, ] avec le ligand L de constante globale j3,, et
le complexe [ML',] avec le ligand L' de constante globale 5',.

Si I'on ajoute une solution contenant le ligand L' a une solution contenant le complexe [ML,], il s’établit
I’équilibre :

[ML,] +qL' = [ML' ;] + pL

de constante :

Si K° est nettement supérieur a 1 et si le ligand L’ est introduit en proportions stcechiométriques ou en
exces, le complexe [MLp] est détruit. Dans le cas contraire, les deux complexes coexistent. Des diagrammes
de prédominance en fonction de pM facilitent I'étude de tels systemes.

Reprenons I'exemple du paragraphe 1.1. A pFe
A
7 3+ i 2= CZO‘%‘
L'ion Fe>" donne avec les ions oxalate €,0,” un complexe plus ~ + | 0 9.4 ala
. ) ) . —_ oS oo
stable que celui qu’il donne avec I'ion thiocyanate SCN™. ”é 8 [FeC,0,]* 2 E
S|3 |5
La réaction d’équation : o = le
= | O =3
2w & =
2+ 2—- + - % 2 SCN- =| 2
[Fe(SCN)1?>* + C,0,>~ = [Fe(C,0)]* + SCN 5 § ¢ ' g mf
A [~
rouge vert péle [FeSCNJ2*
— Y
a une constante K° = 104=3.0) = 2,5 10° trés supérieure a 1.

Application 2 : Complexes de I'ion magnésium M g?*

L’ion magnésium M g?* donne avec I'ion oxinate, noté Ox~, un complexe [MgOx|* (log B = 4,7) et avec
lion E.D.T.A. noté Y*~, un complexe [MgY1?~ (log B’ = 8,7).

A 10,0 mL de solution contenant I'ion oxinatomagnésium (II) [MgOx]* & 0,20 mol.L™%, on ajoute
10,0 mL de solutiond’ E.D.T.A. 0,20 mol. L. Déterminer la composition de la solution.



APPLICATION 2

Complexes de I'ion magnésium Mg2*

’ion magnésium Mg2* donne avec I'ion oxinate, noté Ox,
n complexe [MgOx]* (log B =4,7) et avec I'ion ED.TA.,
noté Y*=, un complexe [MgY)*~ (log ' = 8,7).
A 10,0 mL de solution contenant Iion oxinatomagnésium
(IT) [MgOx]* a 0,20 mol . L', on ajoute 10,0 mL de solution
d’ED.TA.a0,20mol.L!. Déterminer la composition de la
solution.

La réaction prépondérante est la réaction entre 1’ion oxina-
tomagnésium (II) et I'ion ED.T.A. Y4 (doc. 19) :

[MgOx]* + Y4 = [MgVY]* + Ox~
KO=pB'/B8=10.104

de constante KV :

ApMg
+ 4-
ng Y 8-8‘
=R | 8,7 o B
2% - c g
S= [MgY] o @
o 5o
_ o5
g, Ox =8
22 7z
Be o
g3 Mgox]" | 7y

Doc. 19 Un diagramme de prédominance tracé en
fonction de pMg permet de retrouver le sens d’évo-
lution du systéme. L’ion Y 4~ donne avec Mg?* un
complexe plus stable que I’ion Ox ™, c’est le plus fort
accepteur d’ions Mg2* des deux ligands en compéti-
tion.

Faisons le bilan de cette réaction qui est quantitative en n’ou
bliant pas la dilution qui se produit lors du mélange :

[MgOx]* + Y4 = [Mg¥]? +Ox (1)

¢ « apportées »

(mol.L1) 0,10 0,10 = =
¢ al’équilibre
(mol.L1) € £ 0,10 0,10

d’ol : [[Mg¥]*] = [0x~] = 0,10 mol . L

[MgY1*]. lo.vJ)'”
‘ K()

=1,0.103 mol.L"!

La concentration en ion Mg2* peut se déterminer 2 I’aide de
la constante de formation de I’un ou 1’autre des deux com-
plexes ; par exemple :

[[Mg 0.,‘.]4-] 172
B.10x]

soit : pMg = 6,7

En reportant, sur un diagramme de prédominance en pMg =
—log [Mg?*], le point représentatif de la solution, nous véri-
fions la validité des résultats obtenus et donc de I’hypothése
retenue (doc. 20).

et: [[MgOx]* = [Y¥+] =

(Mg = | -2,0.10” mol.L-!

4;7 [MgY]> | Y4
Mgox* | ox 67 8,7 pMg
\ solution étudiée

Doc. 20 Les ions [MgY]% et O x~ sont les espéces
prédominantes de la solution a 1’équilibre.

3.2.  Compétition de plusieurs cations centraux pour un méme ligand

Soit un ligand L, susceptible de donner le complexe [M L, ] avec I'ion central M de constante globale f3,,, et
le complexe [M'L,], avec I'ion central M’ de constante globale 5',.

Si I'on ajoute une solution contenant I'ion central M’ a une solution contenant le complexe [ML,], il

s’établit I'équilibre :

q[ML,| + pM' = p[M'L,] + qM

de constante :




Si K° est nettement supérieur a 1 et si I'ion central M’ est introduit en proportions stoechiométriques ou en
exces, le complexe [ML,,] est détruit. Dans le cas contraire, les deux complexes coexistent. Des diagrammes
de prédominance en fonction de pL facilitent I’étude de tels systemes.

Application 3 : Complexes de I'ion E.D.T.A Y*~

L’ion E.D.T.A. Y*  donne des complexes avec l'ion calcium (log B ([CaY]?*") = 10,6) et avec lion
magnésium (log B (IMgY1*~) =8,7).

A 10,0 mL de solution contenant le complexe [MgY1?~ a 0,20 mol. L™, on ajoute 10,0 mL de solution de
chlorure de calcium & 0,20 mol. L™t. Quelle est la composition de la solution & I’équilibre ?

APPLICATION 3

Complexes de I'ion E.D.T.A. Y4

Lion ED.TA.Y* donne des complexes avec I'ion cal-
cium (log ﬁ([CaY]Z‘) = 10,6) et avec I'ion magnésium
(log B'(IMgY]>) =8,7).

A 10,0 mL de solution contenant le complexe [MgY]*-
a 0,20 mol.L™!, on ajoute 10,0 mL de solution de
chlorure de calcium a 0,20 mol .L™L. Quelle est la com-
position de la solution a I équilibre ?

A pY
2+
| Ca
1 é A l 10,6 §-§-
» W 2— —
£2 e 3z
o g 7]
£ 2 2
23 Mg g5
=N 8,7 - B
8 o A
g o v P ' » |
[MgY)]

Doc. 22 L’ion Ca2* donne avec Y+ un complexe
plus stable que I’ion Mg2*, c’est le plus fort accepteur
d’ions Y4~ des deux cations en compétition.

- [CaY]Z— Ca2+
[MgY]Z— | T Mg2+ 10,6 pY
solution étudiée

Doc. 23 Les ions [CaY]? et Mg2* sont les especes
prédominantes de la solution a I’équilibre.

La réaction qui se produit est la réaction entre le com-
plexe [MgY]? et I’ion calcium (doc. 22) :

[MgY)? + Ca?* = [CaY]?>~ + Mg?* (1)
de constante de réaction K'= /' =102=79;1a
réaction n’est pas quantitative.

Déterminons la composition du systéme correspondant
en n’oubliant pas la dilution qui se produit lors du mélange.
[Mg¥)> + Ca?*=[CaV]* + Mgt

¢ « apportées » (mol. L‘l) :

0,10 0,10
¢ a’équilibre (mol.L1):
0,10-8ygeq  0,10-Gyeq $veq véq
=2
S5V.éq

A I’équilibre : Qgq=K° =
4 0,10-§ V.éq)z

d’ou : &y6q=9,0.102mol.L"!

soit : [[CaY]*]=[Mg?**]1=9,0.10~2 mol.L!
et: [[MgY]*]=[Ca?*]=1,0.10"2mol.L"!

La concentration en ion Y 4~ se détermine 2 1’aide de la
constante de formation de 1’'un des complexes, par
exemple : R

v+ = [MgY)"] _ 10787
p'.Mg* 9
soit : pY = 9,65
En reportant, sur un diagramme de prédominance en
pY =—log [Y+7], le point représentatif de la solution, il
est possible de vérifier la validité des résultats obtenus
et donc de I’hypothése retenue (doc. 23).

=272.10"10mol.L!




3.3.  Compétition d’un ion métallique et de I'ion oxonium pour un ligand
Soit un ligand L, susceptible de donner le complexe [ML,] avec I'ion central M de constante globale f3,.

Le ligand L possede nécessairement un doublet non liant ; c’est donc une base susceptible de fixer un
proton. C’est la base conjuguée de I'acide faible LH™ de constante K.

Si I’on ajoute une solution d’acide fort a une solution contenant le complexe [ML,], il s’établit I'équilibre :
[ML,] + pH;0* = M + pHL* + pH,0

de constante :

1

A NCAT

Si K° est nettement supérieur a 1 et si 'acide fort est introduit en proportions stcechiométriques ou en
exces, le complexe [MLp] est détruit. Dans le cas contraire, les différentes espéces coexistent.

Application 4 : Dissociation du complexe [CeF]** en milieu acide

A V, = 10,0 mL de solution de fluorure de sodium NaF & C; = 0,20 mol.L™1, on ajoute V; = 10,0 mL de
solution de sulfate de cérium (I11) Ce,(S0,)5 a a C, = 0,10 mol. L™L.

A la solution obtenue, on ajoute sans dilution une quantité n d’acide chlorhydrique HC! jusqu’a ce que
50 % du cérium (I1I) soit complexé.

1) Déterminer les concentrations de Ce3*, F~, [CeF]?** dans la solution avant 'ajout de I'acide
chlorhydrique.

2) Déterminer ces mémes concentrations apres I’ajout de I’acide chlorhydrique.
3) En déduire le pH de la solution et la valeur de n.

Donnée : log B ([CeF]**) = 4,1;pK, (HF / F~) =3,2.



APPLICATION 4

Dissociation du complexe [CeF]?* en milieu acide

A V| = 10,0 mL de solution de fluorure de sodium
NaF a C; = 0,20 mol.L™!, on ajoute V5 = 10,0 mL
de solution de sulfate de cérium (III) Cey(SOy)3 a
C2=0,10 mol.L.

A la solution obtenue, on ajoute sans dilution une
quantité n d’ acide chlorhydrique HCl jusqu’a ce que
50 % du cérium (I1I) soit complexé.

1) Déterminer les concentrations de Ce3+, F-, [CeF]2+
dans la solution avant I’ ajout de I’ acide chlorhydrique.

2) Déterminer ces mémes concentrations aprés I ajout
de I'acide chlorhydrique.

3) En déduire le pH de la solution et la valeur de n.
Données : log B([CeF]?*)=4,1 ; pKy (HF /F) =32,

1) Lors du mélange de V| et V5, il se produit une réaction
entre I’ion cérium (III) et 1’ion fluorure selon I’équation :

1
Ce3* + F~ 5= [CeF]** (1
de constante de réaction f=10%1=13.10%.

La réaction est quantitative ; faisons le bilan de cette
réaction. En tenant compte de la dilution, il vient :

Celt+ F = [CeF]2+
¢ « apportées » (mol.L™1) 0,10 0,10
¢ a’équilibre (mol. LY £ £ 0,10
A I’équilibre : [[CeF]?*] = 0,10 mol.L-!

244\ 172
et: e=[Ce3+]=[F—]=(—[[Ce£] ])

soit: [Ce3*]=[F]=2,8.10"3 mol.L"!
c’est-a-dire :pF = —log [F7] = 2,55 (doc. 24)
[CCF]2+ | Ce3+
- I | =
2,55 F
; 4,1 p
/
solution étudiée

Doc. 24 L’ion [CeF]?* est I’espece prédominante de
la solution a 1’équilibre.

2) L’ajout d’acide chlorhydrique provoque la protonation
de I'ion fluorure ce qui déplace I’équilibre ci-dessus dans
le sens inverse ou sens 2 et provoque la dissociation du
complexe. L’équation de cette réaction s’écrit :
[CeF]?* + H30* = Ce3*+HF+H,0 (2
Sa constante vaut :
K'=1/(B.Kx)=0,13

La réaction n’est pas quantitative, cependant 1’ajout d’un
exces d’acide chlorhydrique déplace cet équilibre dans
le sens 1.
Lorsque 50 % d’ions cérium (III) sont complexés :

[Ce**] = [[CeF]**] = 0,050 mol . L!
Le systéme se situe a la frontiére entre ces deux especes
etpF=pKy=1logf=4,1.
Soit:  [F-]=10%1=7,9.10"5 mol.L"!

3) En écrivant la conservation de 1’élément fluor, il vient :
[HF] = [F]o - [F] - [[CeF]**] = 0,05 mol. L™
Le pH de la solution se détermine a I’aide de la relation :
)
(HF]
pH=0,40 et [H30%]=0,40 mol.L"!
* n est la quantité d’ions H30%, introduits dans la
solution :
n = n(H30")introduits
= n(H30™)ayant réagi selon (2) + 7 (H30")jibre

pH =pKy + log (

soit :

d’ot:  n=nHF)+nH30);pr
soit:  n=(V, +V,) (HF] + [H30*])
d’ou: n=9,0 mmol




4. Titrages complexométriques

Comme les titrages acido-basiques, les titrages complexométriques seront plus particulierement étudiés en
travaux pratiques. Dans ce paragraphe, nous allons présenter un exemple tres classique de titrage
complexométrique.

La réaction de complexation mise en jeu pour le titrage doit étre unique, c’est la raison pour laquelle les
systémes ou ne peuvent se former qu’un seul complexe sont les plus souvent utilisés.

Cette réaction doit étre également quantitative et rapide.

La fin de la réaction de titrage ou équivalence est le plus souvent déterminée a |'aide d’indicateurs colorés
spécifiques. Ce sont généralement des couples ligand- donneur de ligand, L’/ML’, dont les deux formes ont
des teintes différentes.

Lion E.D.T.A. Y*", donnant avec de trés nombreux cations métalliques, des complexes dont la réaction
de formation répond a ces critéres, est souvent utilisé pour des titrages complexométriques ; aussi allons-
nous étudier le titrage d’une solution d’ion calcium par une solution d’E.D.T. A.

4.1. Principe du titrage, conséquences

Une solution d’E. D.T. A., de concentration C; connue, est ajoutée
a la burette a un volume précis V, de solution contenant des ions - |«— solution de

calcium a la concentration C, a déterminer. i EDTA
L de concentration
La réaction de titrage peut étre schématisée par I'’équation : =4 e g O

Ca’t +Y* = [CaY]?*" I

sa constante valant K% = g = 10196 = 4,0.10%°, elle est
quantitative.

A I'équivalence :

ne(Ca**) =n(¥* )g p—

Qo e
e
C2V2 = ClVE off

V, mL de solution de Ca?*
+ V,mL solution tampon pH = 10,2
+ N.E.T.

Les réactifs et produits de la réaction de titrage étant incolores, un indicateur de fin de réaction, ici le noir
ériochrome T (N.E.T.), est nécessaire pour repérer |'équivalence.

L'E.D.T.A., ou ion éthylénediaminetétraacétate Y*~, est une tétrabase correspondant au tétraacide H,Y
depK,; =2,0;2,7;6,2et 10,2

Afin que le titrage ne soit pas perturbé par d’éventuelles réactions acido-basiques auxquelles participerait
I'ion Y*~, la solution dosée est tamponnée.



L'efficacité de l'indicateur coloré dépend du pH de la solution dosée, I'expérience montre que c’est au
voisinage de pH = 10 que le titrage est le plus précis. Nous admettrons, pour simplifier, que la solution est
tamponnée a pH = pK, , = 10,2. Un mélange ion ammonium-ammoniac NH," / NH; est généralement
utilisé pour réaliser la solution tampon.

Remarque :

La solution titrante d’E.D.T.A. est préparée au laboratoire a partir du composé solide Na,H,Y beaucoup plus
soluble que Na,Y. Cependant a pH = 10,2 la solution titrante est un mélange équimolaire d’ions Y*~ et
HY3™,
Lors de I'ajout d’E. D.T. A. deux réactions se produisent en présence du tampon NH,* / NH; :
Ca?t + Y* = [CaY]*~ (1)
de constante :
K% =B =4,0.10%°
et
Ca?* + HY3™ + NH; = [CaY]*” + NH,* (2)

de constante :

0 — ﬁKAll—
2" Ky(NH," / NHs)

= 4,0.10°

Ces deux réactions étant quantitatives, nous admettrons pour simplifier I'écriture que la réaction de titrage
peut étre représentée par la seule écriture de (1).

4.2. Détermination de I'équivalence

L'indicateur de fin de réaction utilisé pour repérer I'équivalence de ce titrage est généralement le noir
ériochrome T (N.E.T.), est nécessaire pour repérer I'’équivalence. C'est un triacide H;Ind, dont la premiere
acidité est forte, les deux autres ayant pour pKy; : 6,3 et 11,5. La couleur de cet indicateur dépend du pH.

Hylnd~ Hind? Ind*

rose bleu orange
f i T >

6,3 10,2 11,5 pH

ApH = 10,2, le noir ériochrome T est bleu, couleur de I'espéce HInd?".

Cet indicateur donne avec les ions calcium un complexe de couleur rouge violacé selon la réaction
d’équation :

Ca?* + HInd* + NH; = [Calnd]™ + NH,™ (3)

Pour réaliser le titrage, on introduit initialement un volume précis V, de solution contenant des ions calcium
Ca?* & doser, un volume V, de solution tampon de pH = 10,2 et quelques gouttes de solution de noir
ériochrome T.



Le complexe [Calnd]~ se forme : la solution est alors rouge violacé. Lors de I'ajout de la solution titrante
d’E.D.T.A., lesions Y*~ réagissent avec les ions Ca?* libres, selon I'équation :

Ca?t +Y* =[CaY]?*"
de constante :
B — 1010,7

Puis, lorsque tous les ions Ca?™ libres ont réagi, 'ion E. D.T. A. Y*~ réagit avec le complexe [Calnd]~, selon
I’équation :

[CaInd]™ + Y* + NH,™ = [CaY]?>~ + HInd* + NH,
rouge violacé incolore incolore bleu
Lorsque [HInd?"] > 10 X [[CaInd]~], la solution est bleue ; on peut alors considérer que tous les ions
calcium initialement introduits ont réagi et que I’équivalence est atteinte. Le repérage de I’équivalence est

un exemple concret de compétition entre deux ligands Y*~ et Ind3~ pour un méme cation, I'ion Ca?*.

4 pCa

0<
1

10,7

[CaY >

sy1o0y snyd uo snyd op

=
ey
*r)
~J

accepteurs d'ions Ca*
de plus en plus forts
47O SUOLP SINouUOp

Remarques :

- Le complexe [MgInd]~ a une teinte rouge violacé beaucoup plus vive que celle de [Calnd]~ ; aussi
sa présence, méme a |'état de trace, facilite-t-elle le repérage de I’équivalence.

- Il est possible de tracer, a I'aide de logiciels de simulation, les graphes pL = f (V) ou pM = f(V)
pour ces titrages.

Il suffit, comme pour les titrages acido-basiques, d’établir des tableaux d’avancement et de considérer les
différentscas: V=0;0<V <VE;V =V;;V > V.

De tels tracés ne sont intéressants que s'il est possible de les comparer a des graphes expérimentaux ; ce
n’est le cas que lorsque des électrodes spécifiques peuvent étre utilisées pour mesurer pL ou pM, ce qui est
assez rare.

En revanche, la simulation de titrages complexométriques a l'aide de logiciels appropriés permet
d’interpréter des phénoménes expérimentaux en particulier lorsque d’autres réactions (acido-basiques,
précipitations, ...) se produisent simultanément.



Application 5 : Dureté d’une eau

On dose en présence d’une solution tampon de pH = 10,2, V; = 50 mL d’eau minérale contenant des ions
calcium et magnésium, par une solution d’E.D.T. A. de concentration C, = 1,0.1072 mol. L™1.

Le volume versé a I'équivalence est Vy = 8,6 mL.

Données :

log B([CaY]?") = 10,6 et log B([MgY]?") = 8,7.

Deux ions métalliques sont titrés séparément par un ligand L si les constantes de formation des deux

complexes susceptibles de se former sont telles que :

APPLICATION 5

Dureté d’une eau

On dose, en présence d une solution tampon de
pH=10,2, Vi =50 mL d’eau minérale contenant des
ions calcium et magnésium, par une solution d’ E.D.TA.
de concentration Co=1,0.10" 2 mol. L1,

Le volume versé a I équivalence est Vogq=8,6 mL .
Données :

log B(Ca¥2)=10,6 et log B (MgY?)=8,7.

1) Quelle est la concentration globale C; en ions magné-
sium et calcium de cette eau ?

2) La dureté d’une eau est donnée :

—soit par sa concentration C totale en ions magnésium
et calcium (généralement exprimée en mmol . L™1) ;
—soit par son degré hydrotimétrique °TH, défini par :

1°TH=10.C avec Cen mmol.L!

Quelle est la dureté de I’ eau analysée exprimée dans
ces unités ?

1) Vu les valeurs de 8 et ', les ions calcium et magné-
sium sont tous deux dosés lors de ce titrage(*) ; aussi,
a I’équivalence a-t-on :

nO(Ca2+) + no(Mg2+) =n(E.D.T.A)yerse
d’ou: CI-V1=C2.VZéq

Cy - Vagq

soit : C = =1,7.103 mol .L-1

2) La dureté de 1’eau analysée est donc égale
1,7 mmol.L-! d’ions MgZ* ou Ca2*, ou égale
17 °TH.
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