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ABSTRACT 

The stability constants of the complexes of AS’ ion with piperazine and its 
2-methy&, 2-methyl-I-m-tolyl-, 2-methyl-l-p-toiyl- and 1-(p-methoxyphenyI)-2- 
methyl-derivatives are obtained at 25’C in water-ethanol (52X, w/w) solvent and 
KNO, 0.1 M ionic stren,oth, by means of corresponding metal-comp!ex electrodes. 

The enthalpies of formation are determined by direct calorimetry, in the same 
conditions of temperature and medium. 

The comparison of the thermodynamic functions AG,“, AH,,“, ASno aliows a 
discussion about the abiIity of each amine to coordinate, in terms of nature and 
position of the entering group. 

Les constantes de stabilite des compfexes formks par I’ion Agi avec la pip&a- 
tine et ses derives &methyl-, 2- methyl-1-m-tolyl-, 2-methyl-l-p-tolyl- et I-(p-methoxy- 
phenyI)-2-methyl- act etC determines statopotentiometriquement & 25=C, en milieu 
eau4thanol k 52% en poids (II = 0.1 _M KN03), au moyen des electrodes met& 
compiexes correspondantes. 

Les enthalpies standard de complexation ont ensuite Cte obtenues par calori- 
metric directe, dans les mcmes conditions de temperature et de milieu. 

La comparaison des grandeurs thermodynamiques standard AG,“, AH,,“, AS,-- 
propres B chaque systime permet d’interpreter I’infiuence de la nature et de la position 
du groupement substituant sur l’aptitude h la coordination de chaque amine. 

P pipkazine 
2mp ZmCthylpipCrazine 
mtp 2-methyl-I-m-tolylpipkrazine 

PtP 2-methyl-1-p-tolylpipkizine 
pmp I-Cp-mt%hoxyphCnyl)-2-mCthylpip&zine 
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Des etudes thermodynamiques concernant Ies iquilibres de protonation et de 

complexation B I’argent de Ia pip&t&e et d’un certain nombre de ses d&-iv&s en 
milieu aqueux ont it6 r&emment effectu6es1~2. 

Par aiheurs, d’autres d&iv&s de ce coordinat n’&ant pas suffisamment solubles 

dans I’eau, Ieurs constantes et Ieurs enthaipies de protonation ont dfi ttre dCtermin&s 

dans un soIvant eau4thanoI B 52% en poids3. 

Poursuivant cette demiire etude, nous nous proposons ici de determiner Ies 

constantes de st.abiIite et Ies enthalpies standard de formation des complexes engend& 
par I’ion Ag’ awe Ies m2mes coordinats I outre Ia pipirazine, nous envisagerons done 

successivement la 2mp, la mtp, Ia ptp et la pmp. 

Les exp&iences, coinme en mifieu aqueux’, procederont de dew techniques 

distinctes I Ia statopotentiometrie, propre B Ia determination des constantes de 

stabilit6 (et des enthalpies Iibres standard qui en sont issues); la caIorimCtrie directe, 

qui permet Ie caIcu1, au moyen d’un programme appropriC6, des enthalpies standard 

de complexation dans chaque systeme. 

Ces grandeurs, ainsi que Ies entropies standard correspondantes, seront enfin 
cornpan%, dans Ie but d’interpreter Ies effets di& B Ia nature et B la position des 

groupements substituants sur I’aptitude Q Ia complexation de chacun des coordinats 

consid&& 

APPAREILLAGE FT PRbSION 

Tant en ce qui conceme Ia partie potentiomitiique que Ia par-tie caIorim&rique, 

les appareils utiIis& sont rigoureusement identiques B ceux de notre pr&c&Iente ttude 

en milieu aqueuu*. II en est d’aiheurs de mEme des provenances des produits, ainsi 

que de Ieurs qualit&. 

Les se&s difErences notabIes sont dues B la nature du solvant : Ies mesures de 
pH se referent en effet 8 un tampon de Bates? approprie (pH, = 540) et I’enthaIpie de 

protonation de I’ion hydroxyie, intervenant dans nos caIcuIs, est PO& igaIe ii 
- 1 I.3 kcal mol- i (r&f_ 5) 

CALCUL DES CONSTA?XES DE STABI& 

L’itude quantitative des iquilibres &ctrochimiquec des CIectrodes mCtai- 

complexes successivement envisagfZes a 6tt effectu6e en mesurant Ies &arts entre 

tensions reversibles de ceIIuIes coup&s du type 

Ag I Ag’. KNO,(O_ 1 M) [I KN03 If KCI ( Hg,Cl,-Hg 
(sat. aq.) (sat, aq.) 

(I) 

Ag I [Ag(A),J i, A, KNO,(O. I M II KN03 fl KC1 I Hg,Cl,-Hg 
(sat. aq.) (sat. aq.) 

(2) 
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Le symbole A represente tour a tour les coordinats p, 2mp, mtp, ptp et pmp, 
dont Ies concentrations rr?ellement B I’equilibre ont dCi, comme en milieu aqueux’, 
Ztre corrigies des quantitb engagks avec l’ion H+. 

Lx pH a done et5 mesure Q chaque addition de coordinat dans (2) par I’inter- 
m&&ire de la cellule 

E.V.]H’, AH+, AHz2+, KN03 (0.1 M) ]i KNO, fl KCI f Hg,CI,-Hg (3) 
(sat- aq.) (sat. aq.) 

Nous ne reviendrons pas ici sur la technique opkratoire du cakul des concen- 
trations [A] et [AH*], identique Q celle mise en ceuvre en milieu aqueux’. 

Le Tableau l consigne Ies concentrations globales de coordinat, les pH, Ies 
concentrations de coordinat a 1’6quilibre et Ies &arts A.E mesurb entre Ies tensions 
reversibles des cellules (1) et (2) pour les systemcs Ag-p et Ag-2mp. 

TABLEAU 1 

MESURES POTENTIOM~RIQUES : DON&ES EXPfRlMEhTALES POUR LE 
CALCUL DES CONSTANTES DE STABILl- DES COMPLEXES DES 
SYST&MES Ag-p ET Ag-2mp 

Sysrbze Ag-p Sysrt?meAg-Zmp 

c,x103 PH [A]xI03 CAxI03 pH iA]xIO' 
(mall-1) (moIP') (mozl-') (mozl-*) 

2.795 10.13 2490 76.25 
3-661 10.16 3.278 87.30 
4-494 10.17 4.035 96.15 
5-297 10.18 4.773 104.00 
6.071 10.19 5.477 110.20 
6.818 10.19 6.154 116.00 
7.541 10.19 6.810 120.75 
8.239 10.20 7.450 124.80 
8.914 10.20 S-125 128.40 
9.568 10.20 8.779 13200 

10.201 10.20 9.412 135.35 
10.814 1 O-20 10.025 138-35 
11.408 10.20 10.619 141.05 
11.985 10.20 11.196 1444.00 
12544 10.20 il.755 136.10 
13.086 10.20 12297 148.10 
13.613 10.20 12824 150.40 
14.124 10.20 13.335 151.95 

Z-741 10.19 2.514 87.iO 
3.587 10.24 3.321 99.70 
4.403 10.28 4.102 ios.95 
5.189 10.31 4.558 116.80 
6.680 10.35 6.283 129.10 
7.389 10.35 6.954 134-15 
8.072 10.36 7.579 138.35 
8.734 10.37 8.210 142.10 
9.374 10.37 8.212 145.50 
9.994 10.37 9.400 148.85 

10.595 IO.38 IO.003 151.75 
11.177 10.38 10.561 15435 
1 i-742 10.39 11.102 156.75 
12290 10.39 11.621 IS?.30 
12.821 10.39 12.223 131.50 
13.338 10.39 12.612 163.40 
13.838 10.39 13.090 165.35 

Le Tableau 2 rassemble ies m&es grandeurs, relatives aux systemes Ag-mtp, 
Ag-ptp et Ag-pmp. Notons que Ies expkriences ont CtC effect&es trois fois au mini- 
mum et que les vaIeurs rapport&s par Ies TabIeaux 1 et 2 sont donnks a titre 
d’exempie. 
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Les vaIeurs Iogarithmiques des constantes de stabilite des compIexes de ces 
differents systimes, caIcul&zs par la mtthode de Leden et dom I’incertitude peut Gtre 
evaluee a -i_O.O2 unite pres, sont consignees dans Ie Tableau 3. 

TABLWU3 

co~srA'NIEs DE S-TABILIT~ DES COMPLEXES MIS EN IZVIDENCE 
(,u=O_IM;25=C; SOLVANT WU-CTHANOL A 52% EN POIDS) 

&z-P 3.41 6.28 
Ag-2mp 3.52 6.52 
Ag-mtp 3.06 5.17 
Ag-ptp 3.18 5.28 
Ag-pmp 3.23 5.03 

CALCULDESENTHALPIESDEFORMATIONDE8COMPLEXE8 

Le rtkctif ajoute dans Ie vase B reaction a &5 tantot le groupe central, tantot Ie 
coordinat. 

Comme en miIieu aqueux’, Ie pH az Ia ~~Iution a Cte mesure apres chaque 
addition dans des conditions de concentration, de temperature et de miheu rigou- 
reusement identiques 5 celles utiIiskes dans Ie caIorimitre. 

Les concentrations de coordinat B I’iquilibre ont &.k caIcuI&s au moyen du 
programme APH6 et les chaIeurs Q mesurkes ont Cte corri$es non seulement des 
chaIeurs de dilution des reactifs et de formation (ou dissociation) de I’eau, mais aussi 
de celies dues 8 Ia protonation (ou diprotonation) du coordinat. 

Les Tableaux 4,5,6,7,8 cons&rent Ie volume de Ia solution, Ies concentrations 
d’ion Hi & I’iquilibre, Ies chaleurs de reaction corri&es et Ies enthalpies moyennes 
de complexation correspondantes, pour les sytemes Ag-p, Ag-2mp, Ag-mtp, As-ptp 
et Ag-pmp respectivement. 

TABLEAU4 

MESUFtES CALORiMJ?TFUQUJZ.S:DoNNfES EXP~RIMENTALES DU SYS-&ME Ag-p 

c, x IO3 c, x IO’ [HI+ x IO’O Q AH dH 
<nwlI-') (mot I- ‘) (mol I- *) (ca0 (car mol- ‘) (Cal mol- ‘) 

95.2 0.420 I 0.9979 4.365 0.1720 1811 1816 
95s I.0471 o-9947 1.972 0.4'32 4455 4432 
96.0 2.0833 0.9896 I.122 0.7067 7439 7410 
97.0 4.1237 0.9794 0.468 0.9502 lOOO2 10025 
98.0 6.1224 O-9694 o-32: I-0295 IO837 10875 
100.0 IO.OOOO 0.9500 0.224 1.0876 11448 11462 
95.5 19.8950 0.5235 0.266 0.5925 11850 11858 
96.0 19.7920 IO417 0.288 I.184O 11840 11837 
97.0 19.5880 20619 0.335 2.3602 11801 11788 
98.0 19.3880 3.0612 0.398 3.5160 II720 11725 
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MESURES CALORIM~RIQL’ES : DONNfES EXPeRIMENTALES DU SYSThlE Ag-2mp 

c, x IO3 
(moi i- ‘) 

c, x 10’ 
(mol I- 1) 

[He] x IOx Q 
hoI I- 1) (call 

ET XZ 
(cat mol- I) (cat mot- I) 

95.2 0 PO e-m 

95-S 1_0471 
96.0 Z-0933 
97.0 cl’37 
98.0 6. I ‘2-s 

100.0 10.0000 
95.5 19.5950 
96.0 19.7920 
97.0 19.5z.zso 
9s.o 19.3SSO 

0.9979 
o-9547 
O-9396 
0.9795 
0.9694 
0.9500 
0.5235 
I.0417 
2.0619 
3-0612 

4-169 
I.SZO 
0.832 
0.350 
0.275 
0.195 
0.201 
0 1’4 .__ 
0.263 
0.313 

0.9418 2044 2039 
O-4664 4910 4886 
0.7705 SI 14 8090 
1.0004 10531 10550 
I .G6Y5 I lZ4S II961 
1.1148 11735 11727 
0.6012 I ‘OX I2035 
1.1997 11997 1’020 
2.3944 t 1972 11952 
3.5502 11934 11925 

TABLEAU 6 

MESURES CALORIhl~TRIQUES : DONN%S EXPERIMEFiiALES DU SYSTI%E Ag-mtp 

1,’ 

(Nd) 

c, x IO’ 
(mof I- ‘) 

[H’]xlOxO Q m z 
(JJSOI I - ‘) (Cal) (Cal moi- I) (cd m1d- ‘) 

95.2 
95.5 
96.0 
97.0 
9s.o 

I O&o 
95.5 
96.0 
97.0 
98.0 

0 a-0 . _ - 
I.0471 
2.0533 
4.1237 
6.1324 

I o.OoOO 
19.s950 
19.7920 
19.5sso 
19.3sso 

0.9979 17.010 
0.9947 6.310 
0.9596 3-715 
0.9794 2.os9 
0.9694 I.514 
0.9500 I.W7 
0.5’35 1.101 
I.0117 1.259 
2-0619 2.349 
3.061’ 3.496 

0.1275 13-i’ 1349 
0.2577 3029 3016 
0.4650 4895 4861 
0.6485 65’7 683 I 
0.7525 7921 791’ 

0.8647 9102 91’5 
0.525 i I0502 10514 
J.W21 10421 10431 
2.0500 IO250 IO763 
1.0210 10070 10073 

TABLEAU 7 

XIESURES CALORI@-l-RIQUES : DON&ES EXPeRIMENTALES DU SYSTkME Ag-ptp 

P- 
(mi) 

c, x 103 
(fnol I- 1) 

[H+]xIO'~ Q - AH 
(mol I- ‘) (Cal) (Cal mol- ‘) 

m 
(Cal moi- ‘) 

95.2 0.4707 0.9979 
95.5 1.0471 0.9947 

96.0 2.0333 0.9896 
97.0 4.1237 0.9791 
9x0 6.1224 0.9694 

100.0 10.0000 0.9500 
95.5 I9.9950 0.5235 
96.0 10.7920 1.0417 
97.0 I9.5880 2.0619 
98.0 19.3890 3.0612 

13.180 
6.457 
3.sf6 
2 ‘73 _a_ 
I.622 
I.122 
I-022 
1.175 
1.396 
I.679 

0.1111 1170 
0.2575 271 I 
0.4262 4486 
0.6222 6549 
0.7278 766 I 
0.8504 8952 
0.5195 10390 
1.0301 10301 
2.0284 10142 
2.9796 9932 

1174 
2693 
4481 
6546 
7716 
90023 

IO494 
104Il 
10230 
10027 
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TABLEAU 8 

MESURES CALORIMl?TRIQUES : DONN&S EXPERIMEhTALES Ag-pmp 

V c, x 103 c, x 103 [Hi] x IO” Q SF AH 
W) (moli- 1) (mall-') cmil-') ~cczl) (ml mof-') (cu/moI-') 

95.2 0.4202 0.9979 10.000 0.1368 
95.5 1 .M71 0.9947 5.248 0.2986 
96.0 2.0533 0.9896 3.199 0.4590 
97.0 4.1237 0.9794 1.841 0.6033 
98.0 6.1224 0.9693 1.288 0.6523 

100.0 IO.0000 0.9500 0.944 0.7764 
95.5 19.8950 0.5235 1.175 0.4775 
96.0 i9.7920 1.0417 1.273 0.9465 
97.0 19.5880 2.0619 I .479 1.8598 
98.0 19.3880 j-0612 1.738 2-7303 

1440 
3143 
4832 
6351 
7182 
8173 
9551 
9465 
9299 
9101 

1445 
3135 
4sO4 
6360 
7188 
8183 
954s 
9466 
9293 
9111 

Les enthalpies standard de formation des complexes ont eti calculCes sur 
ordinateur par Ia methode des moindres car&‘. 

Les risuitats sont group& dans le Tableau 9 air sont en outre consignees les 
enthalpies libres standard et les entropies standard relatives i chaque systime. 

TABLEAU 9 

GRANDEURS THERMODYNAMIQUES DE COMPLEXATION Or= 0.1 M; 25'C: 
S~LVAN-I- ~THA~'oI_ A 52ra EN POIDS) 

Coordinat P 3?Ip i1i1p PIP pmp 

-AGIG 4.66 
(kcal moI- *) 

- AG1,rJ 3.92 
(kcal mol- ‘) 

- AGzS 8.5s 
(kcal moi- ‘) 

-AH,- 7.779iO.016 
(kcal mol- ‘) 

-AH,_=-’ 4.403 
(kcal mol- ‘) 

- AK20 12.182iO.025 

(kcal mol- ‘) 
-AsI= 10.5 

(ca1 mol- I deg- ‘) 
-AS,_2' 1.6 

(Cal moI- ’ deg- ‘1 
-A&’ 12.1 

(cal mol- ’ deg- *) 

4.81 

4.10 

8.91 

7.753 io.014 

4.522 

1 Z-280 IO.020 

9.9 

1.4 

11.3 

4.18 4.34 4.41 

2.88 2.87 2.46 

7.06 7.21 6.87 

6.249 2 0.014 6.152 i: 0.036 6.415iO.010 

6.238 6.343 6.035 

12.487 L 0.045 12_495~0_114 1 Z-450 i 0.042 

6.9 6.1 6.7 

11.3 11.6 12.0 

18.2 17.7 18.7 

La coionne de droite des Tableaux 4,5,6,7,8 contient les valeurs des enthalpies 
moyennes de complexation recaIcuEes avec ces resukats, ce qui pet-met d’appkier Ia 
precision de I’ensemble de nos mesures. 
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DISCUSSION 

Gomparons tout d’abord Ies rksultats des sytemes Ag-p et Ag-2mp B Ieurs 
homoIo~ues obtenus en miIieu aqueux ‘. Les vafeurs de Ieurs enthaipies standard 
AH,” sont sensibIement kquivalentes en so!vant aIcooIique; de mcme, I’ordre de 
ciassement des enthalpies AH, .20 et AH,’ entre ces deux systtmes y est inverd. 
On peut en concIure que l’effet inductif du groupement CH, en position 2 a des 
consequences pIus importantes dans Ie solvant mixte que dans I’eau. 

En outre, Ies valeurs entropiques AS” (Ag-p) et AS’ (Ag-Zmp), de meme que 
Ieurs differences, sont moins importantes qu’en milieu purement aqueux. La formation 
de la liaison h I’ion Agi semble done expulser une quantitC moindre de moI&zuIes 
d’eau d’hydratation, ce qui peut-&e interprt96 comme une diminution du rGIe de 
I’eau dans Ia r&&on en soIvant mixte. Les vafeurs des enthalpies de dissoIution des 
coordinats dans ces milieux’ confirment d’aiIIeurs cette hypothkse. 

Par aiIIeurs, si I’on compare Ia formation dc premier compIexe d’argent 5 Ia 
premiere &ape de protonation du point de vue de Ia GgIe de paralltiisme basicit& 
stabifiti, I’exception reIevke concernant Ie cksement des systkmes Ag-p et Ag-2mp 
tend tgalement B montrer que Ie r6Ie inductif du groupement mCthy1 au_mente 
encore plus dans I’ithanoI & 52% que dans I’eau, en regard des effets de soIvant 
impliqub par sa prkence. 

Examinons maintenant Ies rksultats obtenus pour I’ensemble des systkmes 
etudib dans Ie soIvant mixte. 

Le comportement des syst&mes engcndrks par Ies coordinats de type n-phkyl- 
substituk se difkencie nettement de ceIui des deux awes Ag-p et Ag-2mp. 

Si I’on prend en consideration 12 tentative d’interpr&ttion d&j& avanc& pour 
le systemeAg-x-phCnyIpip&azine en miiieu aqueux, i1 semble que I’on puisse expliquer 
Ies r&uItats de la mani&re suivante. 

Le premier complexe des systkmes Ag-p et Ag-2mp peut prendre Ia forme 
<< bateau )>7 : son enthalpie de formation AH,” est done infk-ieure (en valeur algi- 
brique) B celle d’un complexe oti Ie coordinat reste en forme << chaise 1) (ce qui est Ie 
cas des trois autres systemes); de meme, son entropie est plus basse (en vaIeur algC- 
brique), du fait de la contrainte imposk B I’ensemble de I’&Iifke solvat& 

A Ia formation du deuxiime complexe, Ie coordinat retrouve Ia forme << chaise )>, 
en lib&ant une entropie de reaction supkietire B cede des trois systcmes ne prod&ant 
pas de changement de structure. De plus, I’enthalpie AH, ,20 n’est pIus << activk )> par 
Ia forme <<bateau B et prend une vaIeur plus tYevt?e. 

Inversement, Ies systGmes & coordinat de type N-phtnyIsubstitut5 ont un compor- 
tement pIus normai : Ies enthaIpies AH, o et AH, ,20 sont sensiblement iquivalentes, 
denotant deux Iiaisons successives de meme type. 

En outre, Ia formation de Ieur deuxikme complexe suscite une entropie t&s 
basse, qui pourrait provenir de la rkpukion rkiproque des groupements phenyl 
extrZmes_ 

En ce qui conceme enfin ieur classement reIatif., on n’observe pas de variation 
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importante d’une quekonque grandeur thermodynamique d’un de ces systkmes g 
I’autre, contrairement 2~ ce qui avait CtC enregistre Iors de 1’Ctude de la protonation 
des coordinats correspondants’ : ceci sembIe indiquer une nouvelIe fois’ que I’eau 
joue un r6le pIus grand vis-&vis de I’ion Hf que vis-Svis de I-ion Ag’ ; de plus, ce 
demier r6Ie s’estompe encore davantage dans un milieu partiellement aqueux. 
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