
186 HELVETICA CHIMICA ACTA - Vol. 53, F a x .  1 (1970) - Nr. 25 

25. L'action de I'ammoniac sur l'oxyde cuivrique 
et les hydroxo-complexes de cuivre (11) 

par A. 0. Gubeli, J. Hkbert, P. A. Cat6 et R. Taillon 
Dipartement de Chimie, Faculte des Sciences, Universite Laval, Quebec, Canada 

(3 IX 69) 

Summary. Using a new mathematical treatment, the nature and stability constants of the 
simple and mixed complex-species of copper(I1) with hydroxyde and ammonia as ligands have 
been determined. The solubility curves of CuO in heterogeneous equilibrium have been identified 
in function of pH only and in function of pH and pNH,,,, a t  25 "C and unit ionic strength (NaClO,). 

The predominent species in the relatively dilute system limited by the ionic strength are [Cu2+] 
[Cu(OH),], [Cu(OH) a], [Cu(OH)i-l, [Cu (NH,) :+I, [Cu (NH,) :+I, [Cu(NH,):+I I [Cu(NH,) (OH)+] 
[Cu(NH,),(OH)+l and [Cu(NH,),(OH),l. 

Introduction. - On a utilis6 la mCthode de solubilitC en Cquilibre hCtCrogBne en 
presence d'un prCcipit6 de 1'ClCment considCrC [I]. 

Lorsqu'on prkcipite un hydroxyde M(OH),, d'un mCtal bivalent de coordination 
((no en pr6sence ou non d'ammoniac, la concentration de l'ion mCtallique en solution 
peut &re exprimbe en fonction du pH. Si NH, est prksent, on peut exprimer la con- 
centration de ce ligand en fonction du pH et de la concentration totale d'ammoniac 
en solution. 

Puisque, B force ionique constante, la concentration d'un complexe donnC en solu- 
tion n'est fonction que de la concentration de l'ion mCtallique et de celle des ligands, 
on peut exprimer la concentration de cette esphce par une fonction du pH et des con- 
centrations totales des ligands en solution. 

La mCthode actuelle ne permettant pas la dktermination d'esp6ces polynuclCaires, 
nous avons choisi des conditions expkrimentales oh l'on sait que la possibilitd de leur 
formation est minime. 

DBveloppement theorique. - Conime la concentration totale du mCtal en solu- 
tion est Cgale B la somme des concentrations de toutes les esphces complexes en solu- 
tion plus celle de l'ion mCtallique, on peut poser 1'Cquation 

dans laquelle +xxy est la constante cumulative apparente de formation de l'espbce 
[M(OH)x(NH,)$-x] et se ddfinit par 

(on se sert de + pour le traitement des complexes mixtes). 
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Les concentrations [M2+], [OH-] et [NH,] de Yequation (1) peuvent Ctre exprim& 
en fonction de [H+] et de [NH,,,J (concentration totale d’ammoniac en solution). 
Comme la solution est en Cquilibre avec l’hydroxyde prCcipitC, on a 

2+ - L v - -  C M  1 - [OH-IZ 

K,, Ctant le produit de solubilitC de M(OH), (solide), et 

(3) 

(4) 
Ku 

[ H + l  
[OH-] = --. 

Si la concentration des espkes contenant NH, est faible relativement a la concen- 
tration totale d’ammoniac en solution, on peut Ccrire 

-I- 1 

“Hal [H+l 
kU 

[NH,,,,] = [NH:] + [NH,] = 

oh k, est la constante de dissociation de [NH:]. 
De 1’Cquation (5 ) ,  on arrive 2 l’expression 

(5) 

L’Cquation (1) devient 

k’ tend vers 
[H+l  

Si [H+] % k , ,  W+l + k ,  

L’Cquation (7) se simplifie 

x = o  y - 0  

Si k ,  [H+], ~- ka tendvers 1 . 
[H+I+ k ,  

L’Cquation (7) devient 

En prenant la dkrivCe partielle des Cquations (8) et (9) par rapport au pH et au 
pNH,,,,, on obtient les pentes thCoriques de pM,,, en fonction du pH et de P N H ~ , , ~  
caractkristiques de l’espsce predominante [M(OH),(NH,)$-x] en solution. On arrive 
aux Cquations 

(10) ~~ 6pMtoL = 2 - x - y , si pH < pk, , 
6 P H  

si pH > pk, , 

A pH constant . 
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A l’aide de ces trois dernikres equations, il est facile de construire un tableau thCo- 
rique renfermant les pentes propres B chaque espgce susceptible de se former en solu- 
tion. Le tableau 1 renferme les valeurs ainsi calculkes. 

Tableau 1. Pentes de La courbe de solubiliti caractirisant Ees complexes de formule gindrale 
M(OH),(NH,);-” pour un mital  bivalent de coordination six 

Complexes Complexes 
simples possibles A B C mixtes possibles A B C 

2 2 
1 1 
0 0 

-1 - 1  
- 2  - 2  
- 3  - 3  
-4 -4 

1 2 
0 2 

-1 2 
- 2  2 
- 3  2 
-4 2 

0 
0 
0 
0 
0 
0 
0 
1 
2 
3 
4 

5 
6 

0 1 1 
-1 1 2 
- 2  1 3 
- 3  1 4 
-4 1 5 
-1 0 1 
- 2  0 2 
- 3  0 3 
-4 0 4 
- 2  -1 1 
- 3  -1 2 
-4 -1 3 
- 3  -2 1 
-4 - 2  2 
-4 - 3  1 

Si, dans une rCgion donnCe de pH et de pNH3,,,, les variations de concentration 
trouvkes experimentalement pour [M,,,] correspondent aux valeurs th6oriques des 
dCrivCs caractkristiques d’une espkce definie, on peut conclure que la concentration de 
[M,,,] correspond i la concentration de ce complexe. 

Partie expbrimentale. - Pour prdparer les solutions d’dquilibre, on a ajout6, selon le cas, 
des quantitds dCterminBes d’ammoniac 1 , 0 ~  sur de l’oxyde de cuivre prdlalablement prdcipit6 
d’une solution de perchlorate de cuivre 1 0 - 2 ~  par NaOH 1 , 0 ~ .  Par la suite, les pH furent fixes 
approximativement avec HC10, e t  NaOH. Enfin, tous les dchantillons ont 6tB portds B force 
ionique unitaire avec NaClO,, et maintenus i 25 “C. L’eau utilisde a d td  bidistillde, ddsoxygdnde et  
ddionisde. 

Les solutions d’iquilibre ont d’abord dtd agitdes rdgulibrement durant quelques jours, puis 
laissdes au repos afin que le solide brun-noir prdcipitd pQt sddimenter complbtement au fond 
des rdcipients. 

Aprbs 7 A 8 jours d’dquilibre, un Bchantillon fut pr6levd de chaque fiole, puis analysd par 
colorim6trie au moyen de la cuproine [2]. Une Btude trbs dBtaillde a B t B  faite sur cette mdthode 
d’analyse du cuivre par Hoste, Eeckhout & Gillis [2]. E lk  consiste B agiter, dans une ampoule A 
&cantation de 50 ml, une solution contenant 2,5 8. 30,O pg de cuivre avec 1 ml d’acide sulfurique 
concentr6. 2 ml d’une solution aqueuse de sulfate d’hydroxylamine B 15% et  2 ml d’une solution 
aqueuse d’acide tartrique B 50%. Par la suite, la solution est amende A u n  pH entre 4 et 7 avec une 
solution de NaOH 30% (pH contrBld B l’aide d’un couple d’dlectrodes verre-calomel) et portde B 
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SO ml avec de l’eau. On laisse refroidir 8 25 “C, puis on ajoute 5 ml d’alcool isoamylique contenant 
O,OZ% de cuproine (biquinolyle-2, Z’), e t  on agite vigoureusement pendant 2 min. Aprhs separation 
des deux phases, la couche alcoolique est centrifugke, de manihre 8. Bliminer les gouttelettes d’eau 
en suspension. La densite optique de la solution Claire est alors mesurde k 546 nm par rapport 8 un 
temoin contenant seulement les r6actifs. 

Le pH des solutions d’bquilibre a ensuite 6 th  determine a u  moyen d’un couple d’electrodes 
verre-calomel. 

Le systBme hetkroghne, solution-CuO (solide), a Bt6 6tudi6 seul e t  en presence d’ammoniac 
en exchs aux cinq concentrations suivantes: [NH,,,,] = 0,Ol; 0,OZ; 0,0375; 0,075 et  0 , 1 2 5 ~ .  

3 -  

4- 

5- 

b -  

R I ~  s ULTATS 

CuO en fonction du pH apparaissent B la figure I. 
1. Hydroxo-complexes. - Les valeurs exPCrimentales de 1’Ctude de solubilitC du 

? }  1 I I I I I I 1 I 
5 6 7  8 9 10 It 12 13 14 

PH 
Fig. I. Courbe de solubilite’ de CuO en fonction du PH 

On remarque une pente de (+ 2) qui prend naissance en milieu faiblement acide 
pour se terminer k pH 7,4, un plateau s’htendant de pH 7 3  k 11,65 et une courbe oh la 
pente comprise entre pH 11,75 et 13,75 passe de (-1) k ( - 2 ) .  On peut conclure B la 
prCsence en solution de l’ion [Cuz+] et de trois espkes hydroxylCes, soit [Cu(OH),], 
[Cu(OH);] et [Cu(OH):-] l). 

Calcul des constantes d’ Lquilibre 
A) Produit de solubilite‘. Les points sur le segment de pente (+ 2) peuvent 6tre intro- 

duits dans le calcul du produit de solubilitC de l’oxyde de cuivre 

K,, = [CU,,,] [OH-]’ = K~[Cu,,,] [H+]-” 

PK,, = 1 9 J  ( d = f0,2) 

(13) 

En utilisant pour K ,  la valeur de 14,00, on obtient 

p = 1,O NaClO, et 25°C 

1) 11 n’y a pas de Cu(OH), colloi’dal; comme les solutions n’ont 8. aucun moment Btd en contact 
avec du papier, la presence de complexes derives de composes glucidiques est exclue. 
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B) Constantes de formation des espdces hydroxyltes. Dans la r6gion oh [Cu,,,; est Cgale 
?I l’espkce [Cu(OH)d, on peut calculer 

et on obtient 

Le domaine de prddominance des espbces [Cu(OH),] et [Cu(OH)%-] n’Ctant pas bien 
dCfini, nous avons jug6 prCfCrable de calculer leurs constantes de formation au moyen 
d’un systbme d’kquations. On sait que, dans la solution alcaline en Cquilibre avec CuO 
prCcipitC, 

et 

Si l’on pose 

1’Cquation (15) devient 

A0 = A3 $30 + A4 $40 . 
Comme les donnCes exPCrimentales fournissent les valeurs nkcessaires au calcul des 
coefficients A de 1’Cquation (21), on peut former, en groupant deux par deux les points 
expbrimentaux, des systbmes de deux Cquations B deux inconnues et calculer une 
valeur moyenne pour $30 et q540. 

Les valeurs moyennes trouvCes pour ces deux constantes sont : 

-p$30 = 14,7 (a = f0,06) 

-pQtqO = 15,s (cr = &0,05) 

,u = 1,0 NaC10, et 25°C , 

,u = 1,0 NaClO, et 25°C , 

11. Ammonio et  hydroxo-ammonio-complexes. - Les courbes de solubilitC de 
CuO en fonction du pH, tracCes pour les differents excks de [NH3,,,], sont prCsentCes B 
la figure 11. La figure I11 rCunit les m&mes points expdrimentaux corrigCs pour 
pCu{,,, valeur obtenue aprks avoir soustrait le cuivre attribuable aux espkces hydroxy- 
lCes simples, du cuivre total dCterminC. L’interprCtation qualitative des rCsultats de- 
vient, alors, beaucoup plus facile. Les courbes de solubilit6 de pCu{,, en fonction de 
pNHStot, A. pH constant, qui servent A. l’identification des espbces prddominant aux di- 
verses concentrations de [NH3,,,], sont tracCes A. la figure IV. Les pH choisis (8,50,9,50, 
10,50 et 12,25) correspondent aux endroits du graphique, figure 111, oh les espbces 
prddominantes sont bien dbfinies. 



HELVETICA CHIMICA ACTA - Vol. 53, Fasc. 1 (1970) - Nr. 25 191 

0 0,903 

1,125 

0 1,426 

0 1,699 

2,000 

t I I 1 I I I I 1 
6 7 8 9 10 11 12 13 14 

PH 
Fig. 11. Courbes de solubilite’ de CuO en  fonction d u  p H  et en  pre’sence de diffkrents excbs d’ammoniac 

4 d  

3 

4 

5 

6 

Q 0,903 

* 1,125 

0 1,426 

a 0 1,699 

2,000 e 

8 9 10 11 12 13 
PH 

Fig. 111. Solubilitd de CuO (pCuio,) e n  fonction du PH et d u  PNH,,,,  
Cercles : rdsultats expdrimentaux 

Courbes calculees B partir des & obtenus 

Interpretation qualitative des courbes de solubilit6. - Les courbes de solubi- 
lit6 de l’oxyde de cuivre A la figure I1 se superposent d’abord en milieu acide, puis se 
dispersent considCrablement suivant l’augmentation de l’excks d’ammoniac, en se 
dCplacant vers le milieu alcalin. De ce fait, on peut dCduire qu’il y a en solution forma- 
tion de complexes. 
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L‘apparition des complexes ammoniCs n’affecte pas du tout l’existence des com- 
plexes hydroxo simples. Ceci est particulikrement mis en Cvidence en milieu trks 
alcalin et aux faibles concentrations d’ammoniac. En effet, dans ces rCgions les courbes 
de solubilitC obtenues en prCsence d’ammoniac coincident parfaitement avec celles 
obtenues sans ammoniac. 

La superposition des courbes de solubilitC en milieu acide conduit B un segment de 
droite, qui concorde trks bien avec le segment de droite de pente (+ 2)  obtenu en ab- 
sence d’ammoniac. Comme cette pente caractkrise l’espgce [Cu2+], on a une preuve que 
le prCcipitC est bien le mCme dans chaque cas CtudiC. 

L’Ctude de la figure I11 nous permet de prCvoir l’existence de quelques espkces 
dans des rCgions de pH et de PNH,~~,  dCterminCes. 

Identification des complexes presents en solution. - Nous remarquons un 
palier (pente nulle) en milieu trcs alcalin B la figure I11 et, dans la m&me rCgion du pH, 
une pente de (+ 2) selon le PNH,~~,  B la figure IV. Ces deux observations nous permet- 
tent de conclure B la prkdominance de l’espkce [Cu(OH),(NH,),]. 

pCu:d 
3 -  

4- 

5- 

6 -  

2 1  

I I I I I I 1 
OJ 1,0 1,2 1,4 1,6 18 2.0 

PNY,* 
Fig. 1V. Solubalite’ de CuO en  fonction de PNH,,,, d des PH de’terrnine’s 

Dans la rCgion situCe entre le maximum de solubilitC et le palier en milieu alcalin 
(figure 111), basse concentration d‘ammoniac, nous obtenons une pente bien dCfinie 
de (+ 1) selon le pH, tandis qu’aux plus fortes concentrations d’ammoniac cette pente 
tend vers une valeur plus ClevCe. Nous pouvons conclure que deux types de complexes 
existent simultankment en solution, que leur domaine de prCdominance varie suivant 
[NH3,,] et que ces deux types de complexes se distinguent par leur teneur en OH et 
NH,. En nous rapportant B la troisigme dimension, nous remarquons que la pente de 
pCu{,, par rapport B pNHatot passe de (+ 3) B (+4). Si on consulte le tableau 1, on voit 
que [Cu(OH) (NH,):] est le seul complexe pouvant donner aux courbes de solubilitC 
une pente de (+ 1) suivant le pH aprks le pk, de l’ammoniac et une pente de (+ 3) 
suivant le pNH3,,,, tandis que [Cu(NH,)z+] est la seule espbce capable de donner B la 
courbe de solubilitk une pente de (+ 4) suivant le pNH3,,, et une pente plus grande que 
(+ 1) selon le pH aprks le pk, de [NH,+]. 
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L’existence des espbces [Cu(OH) (NH,)+] et [Cu(NH,);+] se d6finit sur la figure I11 
par une pente nulle aux valeurs du pH infkrieures au pk, de l’ammoniac, aux faibles 
excbs de [NHB,,,]. Leur prCsence respective est aussi confirmke dans l’autre dimension 
a la figure IV par une pente infkrieure puis Cgale ?i (+ 2)  suivant le pNH3,,, B pH 8,50. 
Aux plus fortes concentrations de [NH3,,,], on peut dCduire la prbence de [Cu(NH,)t+] 
d’une pente de (- 1) selon le pH & la figure I11 et de (+ 3) selon le pNH3,,, B la figure 
IV. 

En rdsumC, si on prCcipite l’oxyde de cuivre et si on place ce dernier en prCsence 
d’ammoniac, on trouve en solution en plus de [Cuz+] et des hydroxo-complexes sim- 
ples, les esphces [Cu(NH,);+], [Cu(NH,);+], [Cu(NH,):+], [Cu(OH) (NH,)$], 
[Cu(OH) (NH,)+] et [Cu(OH),(NH,),] en Cquilibre avec le prCcipitC. Chacune de ces 
espbces possbde une rCgion de pH et de pNH3,,, ou elle existe en concentration prC- 
dominante en solution. 

Calcul des constantes de formation des hydroxo-ammonio-complexes et des 
ammonio-complexes de cuivre. - Le calcul des constantes de formation de ces 
espbces demande la connaissance de la constante de dissociation de l’ammoniac. 
Nous introduirons dans nos calculs, la valeur de 9,30 (0 = +0,02) pour le pk, de 
[NH:]. Cette dernibre a Ct6 dCterminCe par Ste-Marie [l], B force ionique unitaire 
(NaC10,) et B 25°C. 

a) Constante de formation de [Cu(OH),(NH,),]. La prddominance de l’espbce 
[Cu(OH),(NH,),], en milieu tr&s alcalin, est particulibrement dCfinie par des pentes de 
(0) et (+ 2) selon le pH et le pNH,,,,. Tous les points expCrimentaux situds sur le seg- 
ment de droite de pente nulle selon le pH peuvent &re utilisCs directement dans le 
calcul de la constante de formation de cette espbce mixte. En effet, pour tous ces 
points, [CU{~,] = [Cu(OH),(NH,),], on peut alors poser: 

Puisque [H+] est beaucoup plus petite que k,, la concentration de NH, devient 
6gale a [NHs,,J et 1’6quation (22) s’Ccrit 

Les valeurs calculCes avec diffbrents points sont donndes au tableau 2. On obtient 
comme valeur moyenne : 

-pq$22 = 16,3 (u = f 0 , l )  (p = 1,0 NaC10, et Z5OC) . 
b) Constantes de formation de [CU(NH,)~+], [Cu(NH,)i+I, [Cu(NH,):+], 

[Cu(OH) (NIT3)+] et [Cu(OH) (NH3)$].  Nous avons recouru a des systbmes d’Cquations 
pour calculer la valeur des constantes de formation de chacune des espgces. Une re- 
productibilit6 des rCsultats & travers ces diffCrents systbmes est une preuve addition- 
nelle de l’existence en solution des complexes identifiCs. 

On sait que dans la solution en Cquilibre avec CuO prCcipit6, on a 

[cuiOtl = [Cu(OH)z(NH,),I + [Cu(OH) (NH3);: [Cu(OH) (NHs)+I f 
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En faisant passer dans le premier membre de 1'Cquation le terme [Cu(OH),(NH,),] 
que l'on peut Cvaluer, on obtient 

[CUL.J - [Cu(OH)z(NH3)zI [Cu(OH) (NH,):] i- [Cu(OH) (NHd'I + 

K,, k,"%,,,I $11 [Cu(OH) (NH3)+] = [Cu2+] [OH-] [NHJ 4 l1 - - -__ [OH-] ([H+]+ k,) ' 

K,, k:"Hstot14 $04 

[OH-I2 ([Ht] + k,j4 ' [Cu(NHJY] z= [Cu2+] [NHJ4 $04 = 

Chaque point expdrimental donne les valeurs nkcessaires au calcul des coefficients 
A de 1'Cquation (37). Le choix de points exphrimentaux dans chacune des regions de 
pr6dominance des complexes permet alors de former plusieurs systkmes de cinq Cqua- 
tions Q. cinq inconnues (r,h13, $11, 4oz, c$03 et $04) qui, une fois rCsolus, donnent les valeurs 
des cinq constantes de formation. 

Tous les systhmes d'kquations form& par differentes combinaisons de ces points 
ont CtC rCsolus & I'aide d'une calculatrice 6lectronique IBM 360. 
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On obtient, pour ces cinq constantes, les valeurs moyennes suivantes: 

Ces valeurs et (-p 422), introduites dans 1'Cquation (24), ont donnC les courbes 
calculkes de la figure 111. 

Tableau 2. Calcul de la constante deformation de Cu(NH,),(OH), 

11,03 
11,35 
11,85 
12,55 
11,95 
12,25 
12,70 
12,05 
12,20 
12,70 
13,30 

5,68 
5,60 
5,75 
5,79 
5,12 
5,OO 
5,02 
4,51 
4,58 
4.41 
4,51 

1,426 
1,426 
1,426 
1,426 
1,125 
1,125 
1,125 
0,903 
0,903 
0,903 
0,903 

16,18 
16,26 
16.11 
16,07 
16,14 
16,24 
16,26 
16,30 
16,24 
16,41 
16,30 

DISCUSSION 

a) Produit de solubilite' de CuO. La valeur du produit de solubilitC pK,, 19,l ob- 
tenue a force ionique unitaire et 25°C se situe parmi les valeurs donn6es en littkrature 
(tableau 3) et coincide avec celle trouv6e par Niisiinen & Tamminen [3] ainsi qu'avec 
celle obtenue par Barton & Bethke [4]. 

Tableau 3. Prod& de solubilite' de CuO 

P t " C  

- 17 
- 18 
0 25 

- 

20-34 
25 
18 
25-28 
25 

PK,, Auteurs 

19,o Allmand [S] 
20 Britton [6] 
18,2 Oka [7] 
20.0 Feitknecht & Schindler [8] 
18,3 Geloso & Deschamps [9] 
19,66 Nasanen & Tamminen  [3] 
19,88 Aksel'rud & Fialkov [lo] 
19,82 Sircar & Prasad [ l l ]  
19,7 Barton & Bethke [4] 
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b) Hydroxo-complexes. L’Ctude de la rCpartition des domaines de prkdominance en 
fonction du pH des diffkrents hydroxo-complexes du cuivre en solution a dCmontrC 
que les trois espbces [Cu(OH),], [Cu(OH);] et [Cu(OH)2,-] existent en concentration 
prddominante 8 deb pH diffCrents. La valeur de la constante de formation p#zo - 13,O 
obtenue pour [Cu(OH),], espbce prCdominante en milieu faiblement basique, s’accorde 
avec celle donnCe par Quint in  [12]. Les rCsultats obtenus en milieu plus basique, ou il 
y a formation des complexes [Cu(OH)g] et [Cu(OHf-] correspondent avec ceux donnCs 
par Feitknecht [13] et avec ceux de McDowell & Johnston [14], Miiller [15] et Goward 
[16]. En milieu acide, seul l’ion [Cu2+] est identifit! comme espbce prkdominante, bien 
que certains chercheurs comme Owin & Gurry [17] accordent une constante d’environ 
lo7 8 l’espbce [Cu(OH)+]. La formation des complexes polynuclCaires a aussi CtC prt5- 
coniske, particulibrement par Pedersen [18] et Berecki-Biedermann [19], mais selon 
cette dernibre de telles espbces ne se formeraient qu’8 des concentrations environ 10 
fois plus 6levCes que celles que nous pouvons utiliser. 

c) Constantes deformation des ammonio-complexes simples. Les constantes de forma- 
tion obtenues pour les espbces [Cu(NH,)E+], [Cu(NH,)i+] et [Cu(NH,)i+], py50z - 7,1, 
P+,,~ - 10,2 et p#04 - 12,l, correspondent assez bien avec les valeurs publiCes (tableau 
4), m&me si les conditions expCrinientales ne sont pas identiques. 

Bjerrum [20], van Panthaleon van  Eck [21] et Lloyd [22] attribuent une constante, 
de formation 8 l’espbce [CU(NH,)~+]. Nous n’avons dCtectC en solution comme espbces 
ammoniCes simples prbdominantes que les complexes [Cu(NH,);+], [Cu(NH,)i+] et 
[Cu(NH,)f+]. I1 est 8 noter toutefois que leurs travaux ont CtC effectuCs en milieu trbs 
acide (pH = 4) tandis que les n6tres se situent entre pH 7 et 13. Toutefois, les valeurs 
des constantes de formation se rapportant aux espbces [CuINH,)i+], [Cu(NH,)g+] et 
[Cu(NH,);+] publikes par ces auteurs co’incident avec nos r6sultats (tableau 4). 

d) Constantes deformation des hydroxo-ammonio-complexes. L‘existence des espkces 
[Cu(OH),(NH,),] et [Cu(OH),(NH,),] a CtC suggCrCedbs le dCbut du sibcle, particulibre- 
ment par Dawson & McCrae [23] et Bonsdorff [24]. Plus rCcemment, une Ctude de la 
solubilitk de l’hydroxyde de cuivre en prdsence d’ammoniac amena Arkhipov [25] 8 
conclure 8 la prCsence, en solution, d’espbces de formule gCn6rale [Cu(OH),(NH,),]. 

Bien que ces nombreux auteurs signalent la formation en solution du complexe 
[Cu(OH),(NH,),], nous n’avons identifit5 que les espbces [Cu(OH),(NH,)J, 
[Cu(OH) (NH,)?] et [Cu(OH) (NH,)+]: p4,, - 16,2, ~ 4 1 3  - 14,2 et p#ll - 10,7. Les 
travaux de Hantzsch & Robertson [26], ainsi que ceux de Ettisch, Hellriegel & Kruger 
[27] montrent que la formation de l’espbce [Cu(OH),(NH,),] ne se prCsente qu’8 de 
fortes concentrations d’ammoniac, soit de 10 8 50 fois plus ClevCes que les concen. 
trations utilisCes dans nos travaux. 

Si l’existence d’espbces di-hydroxylCes, comme [Cu(OH),(NH,),] a 6th prouvde 
depuis longtemps, la prCsence en solution d’espbces mono-hydroxylCes a C t C  suggCrCe 
seulement par Reeves & Bragg [28], au moyen de mesures potentiomCtriques. Toute- 
fois, ces chercheurs, n’appliquant pas une mhthode permettant l’identification des 
esp6ces mixtes, ont donnk seulement la formule gCnCrale [Cu(OH) (NH,);]. 

L’emploi de la mCthode de solubilitC n’a donnC aucun indice permettant de sup- 
poser I’existence de dCrivCs polynuclCaires et collo‘idaux dans l’intervalle de pH Ctudi6 
et aux concentrations d’ammoniac utilides. 
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Tableau 4. Constantes de formation des ammonio-complexes simples du cuivre( II) 
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P t ("C) - Pi302 - P803 - pBO4 Auteurs 

0 
0 
0 

- 

1 
1 
2 
2 
2 J  

18 
30 
40 
16 

2.5 
25 

25 
25 

- 

7,86 
7,32 

7.86 
7,86 

10,84 
10,05 

- 

10,72 
102 

10,86 
- 

13,08 
12,03 
9.98 
9,3 

15,74 
8,s 

12,90 
12,l 
13,5 
13,05 
13,05 

Bjerrum [29] 
Bjerrum [ZO] 
Muendel, Linford G. Selke [30] 

Knobloch 1321 
Siddhanta & Guha [33] 

Hdbert [36] 
von Stackelberg & von Freyhold 1351 
van Panthaleon van Eck [21] 
Spike & Parry [34] 

J O ~  ~311 

Lloyd [22] 
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