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Spectroscopie €lectronique
et chimie de coordination
Principes généraux et exemples d'utilisation

Gilles Bouet™ professeur et Mustayeen Khan* muaitre de conférences

La spectroscopie électronique, c’est-a-dire celle qui est liée a
des transitions électroniques au sein des molécules, ne doit pas
se limiter aux composés notamment organiques comportant
des liaisons multiples, donc des électrons 7 . En effet, les élé-
ments de transition peuvent conduire a des transitions électro-
niques dites “d-d” entre orbitales atomiques nd de niveaux
énergétiques différents. Ces transitions conduisent & des
spectres d’absorption caractéristiques dans les domaines de
I’ultraviolet, du visible et du proche infrarouge.

Nous ne prétendons pas faire ici un bilan exhaustif des mul-
tiples possibilités, mais simplement montrer quelques aspects
de I’exploitation des spectres électroniques. Les lecteurs inté-
ressés notamment par les calculs théoriques pourront consulter
tous les ouvrages cités a la fin de cet article et, plus particulié-
rement, la seconde édition de “Inorganic Electronic Spectro-
scopy” de A.B.P. Lever [1] qui rassemble les calculs théo-
riques et de nombreux résultats expérimentaux.

La structure des complexes métalliaues

Nous ne reprendrons pas ici les diverses théories qui, depuis
celle d’Alfred Werner en 1905, ont tenté d’expliquer la struc-
ture des complexes ou composés de coordination, ni les défini-
tions des termes propres a la chimie de coordination.
L’application de la spectroscopie électronique a la structure
des complexes des métaux de transition est essentiellement
fondée sur la théorie du champ cristallin ou du champ des
ligands, initialement développée par Bethe (1929). Cette théo-
rie stipule que la présence des ligands autour de I’ion métal-
lique élément central entraine une levée de dégénérescence des
orbitales nd de cet ion ; la nouvelle répartition des niveaux
d’énergie qui en résulte dépend directement de la géométrie du
complexe.

Il existe également des complexes dits “a transfert de charge”
dont nous ne parlerons pas ici. Schématiquement, les spectres
de transfert de charges résultent du transfert d’un électron du
métal vers les ligands ou vice versa. L’intensité de 1’absorption
qui en résulte peut parfois masquer les transitions d-d d’inten-
sité plus faible notamment dans ’ultraviolet. Les premiers tra-
vaux ont ét€ publiés par Jorgensen (1959) et depuis de nom-

breux travaux ont été réalisés (voir par exemple le chapitre 5 de
la référence [1].

Bases théoriques des spectres
électroniques des métaux de transition

Il est bien connu que, pour 1’atome d’hydrogeéne et les ions de
type hydrogénoide, I’équation de Schrodinger peut s’écrire
sous la forme simple :

Hy =Ey ¢

H étant I’opérateur hamiltonien. Dans le cas d’un atome ou
d’un ion polyélectronique a n électrons ce dernier comporte
quatre termes :

. le premier terme donne 1’énergie cinétique de I’ensemble des
électrons ;

. le second terme représente les forces d’attraction des n élec-
trons par le noyau ;

. le troisieme terme est le terme de répulsion des n électrons
entre eux (répulsion interélectronique) ;

. enfin, le dernier indique la valeur du “couplage spin-orbite”.

Dans le cas d’un ion d’un élément de transition de configura-
tion électronique nd*, il peut étre démontré que les niveaux
d’énergie dépendent du troisieme terme de 1’hamiltonien. Ces
énergies peuvent se calculer en fonction des paramétres A, B et
CdeRacah ouF, de Slater (k=024 inclus) [1]. Ces deux séries
de parametres peuvent se déduire 1’une de 1’autre par les rela-
tions suivantes :

=F,-49F, @)
B=F,-5F, 3)
C=35F, “

Ces parameétres sont donc des paramétres de répulsion inter-
€lectronique. En I’absence d’électrons f, il a ét€ montré qu’il
est possible de considérer que C = 4B [2]. Le plus souvent, ¢’est
le paramétre B qui est utilisé. En effet, celui-ci mesure I’exten-
sion du nuage électronique de 1’ion métallique engagé dans un
complexe, phénoméne connu sous le nom d’effet néphélauxé-
tique (voir plus loin).
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Quand un ion métallique de configuration nd* se trouve engagé
dans un complexe, la présence des doublets libres des atomes
coordinateurs des ligands crée ce qu’on appelle communément
le champ des ligands ou le champ cristallin. Il est alors néces-
saire d’introduire un cinqui¢me terme dans 1’expression de
I’hamiltonien, terme représentant 1’énergie potentielle provo-
quée par le champ des ligands. Il dépend de la nature de I’ion
métallique et, comme nous le verrons plus loin, de la nature des
ligands bien entendu. Selon les valeurs relatives de ce champ,
du couplage spin-orbite et du terme de répulsion interélectro-
nique, il faut considérer trois cas :

. 1°r cas : le champ cristallin présente une énergie plus faible
que celle du couplage spin-orbite; c’est ce qui est généralement
observé dans les complexes de terres rares.

. 2e cas : le champ cristallin est d’énergie supérieure respecti-
vement a celle de la répulsion interélectronique, d’une part, et
a celle du couplage spin-orbite, d’autre part, et ces complexes
sont dits “a bas spin”.

. 3e cas : I’énergie du champ cristallin est intermédiaire entre cel-
le du couplage spin-orbite et celle des forces de répulsion des
électrons. Les complexes correspondants sont dits *“a haut spin”.
De ces considérations, peuvent étre déduites les diverses
valeurs de I’énergie des orbitales nd en fonction des natures
respectives de I’ion métallique et des ligands qui expliquent la
levée de dégénérescence évoquée plus haut.

L’analyse des spectres électroniques (ultraviolet, visible et
proche infrarouge) permet d’atteindre les écarts énergétiques
entre les niveaux des diverses orbitales atomiques nd et la géo-
métrie autour de I’élément central.

Niveaux d’énergie des orbitales d
selon la géométrie du complexe

La figure I donne un schéma trés général des niveaux d’éner-
gie des orbitales atomiques d de I’élément central selon la géo-
métrie du complexe [1]. Ce diagramme fait apparaitre 1’écart
entre les niveaux énergétiques des orbitales atomiques t,, cte, :
celui-ci est noté A ou A. ou le plus souvent 10 Dq. Le niveau
d’énergie des trois orbitales atomiques t,, est abaissé de 4 Dq
par rapport au niveau des orbitales atomiques nd dégénérées
dans I’ion a I’état gazeux, libre de toute interaction, alors que
celui des deux orbitales atomiques e, est situé 6 Dq plus haut.
Cet écart est appelé 10 Dq’ pour un complexe tétraédrique et il
faut noter que généralement 10 Dq’ est plus petit que 10 Dg
avec, en moyenne, 10 Dq’ =4/9 10 Dq [3]. Souvent, les valeurs

énergle
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Figure I - Niveaux d'énergie des orbitales d selon la géométrie des
complexes, d'aprés la théorie du champ des ligands d'aprés [1].
1 - champ tétraédrique, 2 - champ octaédrique, 3 - champ octa-
édrique avec déformation selon I'axe 'Oz, 4 - champ plan carré.

théoriques de 10 Dq (ou 10 Dq’) sont €éloigné€es de celles qui
sont observées expérimentalement. Cependant, cette grandeur
que I’on pourrait presque qualifier d’empirique a été mainte-
nue car elle donne une image assez juste de 1’effet de champ
cristallin [2]. Sa valeur dépend :

. pour un méme ion métallique élément central : de la nature
des ligands qui I’entourent. Pour un méme ion, le classement
des ligands selon les valeurs de 10 Dq constitue ce qu’on appel-
le la “série spectrochimique”;

. pour des ligands identiques : de I’ion métallique central.

Par ailleurs, Lever [3] précise que 10 Dq croit avec 1’état
d’oxydation et qu’il augmente de 25 & 50 % en passant des €lé-
ments 3d aux éléments 4d puis 5d. Par exemple, 10 Dq est égal,
respectivement, a 10 500 cm™! pour Fe?* et 21 000 cm™! pour
Fe* quand ils sont entourés de six molécules d’eau [4].

De la méme manicre, le parametre B de Racah dépend de la
nature du ligand et de celle de I’ion métallique. Comme le
montre le tableau I [3, 5] pour les ions M?*. Il faut considérer
B comme étant une fonction de la taille de 1’ion métallique
(rayon ionique), mais encore plus précisément en relation avec
la charge effective du noyau.

Si nous comparons les valeurs de B données dans le tableau I,
correspondant & I’ion libre a 1’état gazeux, a celles obtenues
pour le méme ion engagé dans un complexe, nous constatons
que B diminue car les électrons d sont en moyenne plus €loi-
gnés du noyau (par rapport a I’ion libre) et ainsi la charge
nucléaire effective devient plus faible. En effet, la tendance a
la covalence des liaisons métal-atomes coordinateurs par la
mise en commun des doublets des atomes coordinateurs et des
électrons d de 1’élément central conduit a des liaisons présen-
tant un caractére atomique, (ou covalent) et, de ce fait, & un
agrandissement du nuage électronique d. Plus B est petit, plus
la liaison métal-ligand présente un caractére atomique marqué
[3]. De nombreux auteurs proposent d’utiliser le rapport B défi-
ni selon :

Tableau I - Valeurs du paramétre B de Racah selon la confi-
guration électronique [3]

Espéce Elec(;rons B._1 B-I B
(cm™) (cm™)

R 2O | 3 112 718

V2 siesiamismes 34 766

[VEH,0)J*........... 766 690 0,90
(CrZ 34* 830

(Cr(H,0) " ......... 348 918 725 0,79
o 1 3d° 960

[Mn(isox),Br,] ?.... 626 0,65
Fe*..oeieeceeens 3d° 1058

CoP izt 3d’ 971

[Co(H,0)6P** ........ 3dS 1098 670 0,61
[Co(dpmz),Br,]*! ® 1098 670 0,61
J\\} g 348 1041

INi(NH,)¢J?*......... 881 0,85
| ) e | 4d 620

SRR I It 600

a :isox =isoxazole
b : dpmz = 3,5-diméthyl pyrazole
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B, (ion libre)
B = &)

B (ion complexé)

ainsi B diminue quand le caractére atomique augmente.
Quelques valeurs sont données également dans le tableau I.

Réalisation des spectires expérimentaux

Les spectres d’absorption peuvent étre obtenus aussi bien a
I”état solide qu’a I’état dissous et il n’apparait pas de différen-
ce notable entre ces deux cas, si ce n’est la largeur des bandes
qui peut étre légerement différente [6]. Les spectres des com-
plexes des métaux de transition sont caractérisés par la présen-
ce de une a trois bandes situées dans les régions de 1’ultra-
violet (180 - 400 nm ou 55 000 4 25 000 cm™!), du visible
(400 - 800 nm soit 25 000 - 12 500 cm™') et du proche
infrarouge (800 - 3 200 nm ou 12 500 -3 125 cm™).

Il existe plusieurs techniques pour 1’enregistrement des
spectres électroniques [1] :

- Spectres en solution. C’est la technique la plus simple. Les
appareils a double faisceau permettent d’éliminer les bandes
d’absorption du solvant dans le domaine de 1’ultraviolet (aro-
matiques par exemple) ou dans celui du proche infrarouge
(hydrocarbures). Les bandes des transitions d-d dans ce dernier
domaine sont généralement de faible intensité et il est néces-
saire d’utiliser des solutions suffisamment concentrées et/ou
des cuves a long trajet optique (jusqu’a 10 cm).

- Spectres par réflexion. Lorsqu’un faisceau monochromatique
est réfléchi par un échantillon solide (souvent pulvérulent), il
présente alors deux composantes : une composante dite “spé-
culaire” correspondant & une simple réflexion sans absorption
comme sur un miroir et une composante dite “diffuse” qui pro-
vient de 1’absorption puis de la réémission du faisceau par le
solide a analyser. Bien entendu, seule cette derniére présente
ici un intérét. Mais I’état de division de la poudre influe sur les
intensités des bandes et cette technique est surtout utilisée en
complément de la précédente.

- Spectres a partir des cristaux. Cette méthode donne beaucoup
plus de renseignements que les deux précédentes grice a la
possibilité d’utiliser un faisceau polarisé avec un cristal dont la
structure a été résolue par ailleurs. L’ utilisation des basses tem-
pératures conduit & des spectres bien résolus, avec des bandes
relativement fines.

- Dans quelques cas, il est possible d’enregistrer des spectres
avec des suspensions dans I’huile de vaseline ou dans 1’hexa-
chlorobutadiene, mais cette technique est peu utilisée.

- Spectre en sel fondu : I’échantillon est dissous dans un sel
fondu, le plus souvent un eutectique LiCIl-KCI.

Plusieurs appareils sont actuellement proposés, tous a double
faisceau. Ils comprennent généralement de nombreux acces-
soires, notamment les spheres d’intégration qui permettent
d’obtenir les spectres par réflexion diffuse.

Types de transitions observés dans
les complexes de métaux de transition

Comme au niveau atomique, toutes les transitions ne sont pas
théoriquement possibles au sein d’un complexe de métal de
transition. Cependant, il est possible expérimentalement
d’observer dans les spectres d’absorption, des bandes corres-
pondant a des transitions qualifiées d’interdites. Le tableau II
rassemble les divers types de transitions.

Comme au sein de 1’ion métallique, toutes les transitions élec-
troniques responsables des bandes se situent au sein des orbi-

tales nd, nous avons Al = 0, ce qui est contraire a la régle dite
“regle de Laporte” qui stipule qu’une transition n’est théori-
quement possible que si Al= =+ 1.

Par ailleurs, sont également théoriquement interdites les tran-
sitions qui entrainent une modification de la multiplicité des
spins et ces transitions sont dites “spin interdites”. Ainsi, dans
le cas d’un complexe octaédrique a champ faible de I’ion Mn2*
de configuration t2g3 e ?,ily a donc cing €lectrons célibataires
et, selon les regles ci—dgessus, aucune transition d-d n’est théori-
quement possible. Mais les spectres d’absorption des ces com-
posés font apparaitre plusieurs bandes attribuables a ces transi-
tions “interdites”. Elles sont généralement de trés faible
intensité (voir tableau II).

A1’ opposé, les transferts de charge correspondent a des transi-
tions autorisées et les bandes qui en résultent sont de forte
intensité (€ de 103 2 10 cm™'.mol'.dm?). Leur étude est alors
parfois difficile car elles peuvent se superposer aux bandes
d’absorption, notamment dans I’ultraviolet, de ligands organiques.

Application a Pétude structurale
des complexes de métaux de transition

Nous ne donnerons ici que quelques résultats structuraux obte-
nus a I’aide des spectres €lectroniques. Cette technique est com-
plémentaire des autres modes de détermination structurale : dif-
fraction des rayons X, spectroscopie infrarouge, RPE et, 4 un
degré moindre, a cause du paramagnétisme €lectronique pos-
sible, la RMN.

Les ouvrages ou articles généraux détaillent les calculs théo-
riques, d’une part et les calculs & partir des spectres expérimen-
taux d’autre part, pour chaque configuration de d? (parfois d') &
d” incluses). Nous ne donnerons, A titre d’exemple, que le cas
de complexes octaédriques (géométrie tres largement répan-
due) en d’. Sur un plan général, notons que pour un complexe
octaédrique, les calculs des niveaux d’énergie sont identiques
pour les configurations d" et d™*°. De méme, les niveaux
d’énergie découlent des mémes calculs pour un complexe octa-
édrique en d" et un complexe tétraédrique en d'9-",

Tableau II - Transitions électroniques dans les métaux de
transition. € en cnt”! .mol”! .dn?®

Coefficient
Type de Type de Y
coryrﬁflexe tra);ll;?tion S gl
molaire (€)
Complexes en d° spin interdite
0,01-1
Ex.: Mn?* Laporte interdite
Complexes en d° spin interdite
tétraédriques Laporte interdite
1-10
Complexes octa. spin interdite
Ex. : [Ni (H,0),]** Laporte interdite
Complexes avec spin interdite
ligands organiques Laporte interdite 10- 100
Complexes tétra. spin interdite
ou hexacoordinés Laporte interdite 10- 100
de faible symétrie
Complexes a spin interdite
transfert de charge Laporte interdite > 1000
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tales permettent le calcul de 10 Dq et/ou de B. A 1’aide de ces
valeurs, il est possible de calculer les positions théoriques des
bandes et de les comparer avec celles observées expérimenta-
lement. Si la géométrie du complexe ne correspond pas a celle
qui a été posée a priori, les calculs théoriques et les valeurs
expérimentales ne peuvent pas coincider. Notons que la plu-
part des auteurs expriment les positions des bandes en nombres
d’onde (cm!) et non pas en longueurs d’onde.

L’ion cobalt (IT) est en 3 d. Dans le cas de complexes a haut
spin, les états énergétiques sont trés proches de ceux donnés
pour une configuration en d? et le spectre d’absorption présen-
te trois bandes correspondant aux trois transitions indiquées a
lafigure 2.

Malheureusement, la bande Vv, est souvent d’intensité faible et
donc relativement difficile & attribuer avec précision. Cepen-
dant, il faut noter que la valeur du rapport v,/v, est un critére
utilisable : il doit se situer entre 1,9 et 2,2 si les attributions sont
correctes [1]. Les parameétres 10 Dq et B peuvent étre calculés
a I’aide des systémes d’équations suivants [5] :

a)10Dg=v,-v,
B=(@2v2-vv,)/[(12v,-27v)) (6a)

b) 10Dq=2v, - v,+15B
B=1/30[-2 v, -vy)*{-v2+v.2+vv,}7] (6b)

¢)10Dq = 1/3(2v,-v,)+5B
B =1/510[7(v,-2v,)£3 {81 v,2- 16 v, (v, - v,)}!?]  (6¢)

d)10Dg=v,-v,
B=(v,+v,-3v)/15 (6d)

Le tableau III rassemble quelques résultats obtenus pour des
complexes octaédriques du cobalt (II).

Pour conclure cette premiere application des spectres électro-
niques, nous voulons évoquer brieévement le cas des complexes
octaédriques du cuivre (II), représentatifs de la configuration
nd®. 11 est bien connu que I’ion Cu?* développe une coloration
bleue en milieu aqueux et verte dans 1’éthanol. Cette couleur
provient selon Figgis [2] de I’unique transition autorisée pour
une telle configuration électronique (2T2g «— ZEE). Mais les
complexes cuivriques ne sont que tres rarement parfaitement
octaédriques, ils sont le plus souvent déformés par effet Jahn-
Teller. Sutton [10] indique que la bande, souvent large, corres-
pondant a la transition théoriquement unique, éclate en trois
bandes. D’autres ions que ceux en nd® conduisent a 1’effet
Jahn-Teller, mais I’ion cuivrique y est le plus sensible. Il n’est
Jamais possible de calculer B car tous les niveaux appartien-
nent au méme état énergétique et les énergies des transitions
d-d qui apparaissent sont mathématiquement dépendantes des
forces de répulsion interélectroniques.

Application a la délermination des constanites
de stabhilité des complexes en solution

Nous ne détaillerons pas ici les méthodes de calcul qui permet-
tent d’accéder aux constantes successives de stabilité des com-
plexes en solution. Nous n’envisagerons que quelques généra-
lités sans distinguer tel ou tel solvant. Par ailleurs, il faut noter
que I’étude analytique n’est pas exclusive et que la position des
bandes permet, comme nous I’avons signalé au paragraphe pré-
cédent, de déterminer la géométrie des complexes en solution.

4nergie

3, 1
13 Ty

Figure 2 - Niveaux d'énergie des orbitales d pour les complexe octa-
édrique du cobalt [11] d’aprés [3].

1 - environnement sphérique (effet néphélauxétique)

2 - champ octaédrique faible

3 - champ octaédrique faible avec fortes répulsions interélectro-
niques.

La voie spectrophotométrique n’est qu’une des voies possibles
pour accéder aux constantes de stabilité [11], a c6té des tech-
niques potentiométriques, polarographiques, calorimétriques
[12, 13]. L’utilisation du domaine du proche infrarouge permet
d’augmenter le nombre des mesures et améliore la précision
des résultats, notamment lorsque les constantes de stabilité sont
faibles et que les diverses especes complexes qui apparaissent
dans la solution présentent des spectres €lectroniques voisins.
Quels que soient le métal, les ligands ou le solvant il faut bien
entendu, opérer a force ionique constante. Par ailleurs, pour
une meilleure précision des résultats, il est nécessaire de col-
lecter un grand nombre de données spectrophotométriques
[14].

Les premieres résolutions ont été réalisées par voie graphique.
Désormais, I’utilisation de 1’informatique permet d’atteindre
rapidement le nombre, la nature des espéces complexes pré-
sentes dans la solution ainsi que les constantes successives (ou
globales) de stabilité en se fondant sur divers algorithmes [15].
Le principe de base de ces diverses méthodes est ' utilisation
des moindres carrés.

Les exemples sont également trés nombreux et nous avons
choisi de rassembler ici (tableau IV) quelques résultats récents
concernant les complexes du cuivre (II) dans divers solvants.
D’autres ions de métaux de transition peuvent étre envisagés et
il est également possible d’étudier d’autres ligands inorga-
niques et/ou organiques.

Conclusion

Nous n’avons donné ici que quelques résultats théoriques et
des exemples illustrant les diverses possibilités des spectres
électroniques. L’éventail des applications peut étre également
élargi a I’étude des complexes bio-inorganiques, mettant en jeu
le plus souvent des protéines et des ions comme Fe?* ou Cu*
[1, chapitre 8].

Cet article n’a pas d’autre prétention que d’attirer 1’attention
des chimistes sur cette technique structurale et analytique
complémentaire d’autres méthodes peut-étre plus répandues.
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Tableau III - Exemples de calculs avec les dérivés du cobalt (1)

Complexe Mode v, v, v, 10 Dq B v,/v, Réf.
[Co(H20)6]2+,............‘.........‘.........‘..‘....... exp. 8 100 16 000 19 400 - = 1,97 7
[6b] - 17314 - 9215 828
[6¢] 7 456 — = 8 543 869
[6d] 6927 14 827 - 7 900 740
(!l LI Pl e e e e exp. 7 450 14 600 18 700 - - 1,97 7
{6b] - 15 872 — 8465 823
[6¢] 6 787 - - 7812 862
[6d} 13 467 - - 7193 739
[CoCly(m5fdh),]? .o €xp. 71750 16 610 19 495 - - 2,14 8
[6b] - 16 605 - 8 885 856
[6c] 7750 - - 8 885 856
[6d] 71755 16 615 - 8 860 870
[CoClz(faoh)4]" exp. 7770 15 550 19 495 - - 2,00 9
[6b] - 16 445 - 8 875 855
[6c] 7235 — - 8315 889
[6d] 6795 14 575 — 7780 732
a: m5 fdh = 5-méthyl 2-furfuraldoxime
b: faoh = 3-(2-furyl) prop 2-¢éne aldoxime.
Tableau IV - Espéces présentes et logarithmes des constantes REFERENCES

de stabilité pour des complexes du cuivre (II)

Solvant Espéce log B, Réf.
HIGWE SN .. IR [CTCT 4,0 16
CuCl, 47
[CuCT3]' 1,6
[CuCl1,]* 0,2
méhanol ........cccoieeiienies [CuCI)* 23 17
CuCl, 3,5
[CuCly} 3,6
méthanol ........cccoeiieiivenas [CuBr]* 2,0 17
CuBr, 2,8
[CuBr,} 2,9
Ethanol ..........ccerereerseeneens [CuBr]* 5,0 18
CuBr, 7.8
[CuBr,J 9,2
[CuBr,]* 10,3
Propan-2-0l ......c.ceevnne [CuClI]? 52 19
CuCl, 8,6
[CuCl,} 10,1
[CuCl, > 10,6
butan-2-0l.......cccvviviivennins [CuCl)* 4,5 20
CuCl, 7.9
[CuCl,) 9,7
ICuCI;lz‘ 10,5
acltone........coveviiieeeenniens | [CuClJ?* 8.4 21
CuCl, 14,5
[CuCl, | 19,9
[CuCI;jz' 21,2
acétonitrile .......ccoveieirians [CuCl]* 9,7 22
CuCl, 176
[CuCL] 24,7
[CuCl, > 28,4
AMSO i ity [CuCI]* 4.4 23
CuCl, 74
[CuCl,}- 114
[CuCL P> 13,4
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