COMPLEXES DES METAUX DE TRANSITION

DEFINITION

Complexe = édifice polyatomique regroupant autour d'un ou iplus centres
métalliques des sous-structures appelégands

Liaison métal-ligand $aison de coordination(parfois liaison dative) ; leur rupture
nécessite un apport énergétique de l'ordre d'umtaioe de kJ.méot.

Interaction acide-base au sens de Lewis :
métal = acide de Lewis
ligand = base de Lewis ; doit donc posséder amsnan doublet électroniqumn liant ou
undoublet
Une liaisonr, parce qu'elle est moins localisée entre deux @dau'une liaison, peut étre mise en
jeu dans une liaison métal-ligand. Les alcenegstbmposés aromatiques sont donc des ligands
potentiels.

Exemples de ligands
monodentate : ions halogénures, eau, ammonianeiéthylene)...
bidentate : éthylenediammine, bipyridine...
tridentate : benzéne, anion cyclopentadiényle...
hexadentate : ion edta

Centres _métalligues : atome ou cation appartenant souvent a un élérdent
transition

FORMULE

/ charge totale de

le ou le(s) centre(s) [M(L.anionigque) ns(L.neutre),,]° Li%lfi'ecrelzgns
Stalli
métallique(s) v / T crochets
ligands anioniques| |ligands neutre(s) ||ligands
par ordre par ordre cationique(s) c'est
alphabétique alphabétique rare !

Il est possible de préciser les contre-ions du dexep Si le complexe est chargé positivement, ac@sont
notés apres le complexe. Sile complexe est chagativement, ils sont notés avant. lls sont tasjplacés
hors des crochetsLa formule ainsi écrite ne fera plus apparaigeiarge.

Exemples
[Co(NHs)e]**, [CO(NHs)g]Cls, [COCI(NHs)s)]*", Ko[PtCly], [Mn,(CO]

NOMENCLATURE

Le nom des ligands est donné dans I'ordre alphgbeguelle que soit leur charge
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* le nom des anions coordinés prend la terminai®dn chloro, hydroxo, cyano,
oxalato...

* le nom des ligands neutres reste inchangé

* certaines molécules ont des noms particuliersgoils sont ligands dans un
complexe : HO-ague, NHz-ammine

Le nombre de ligands présents est indiqué par éfixpr di, tri, tetra, etc. Cependant si le nom du
ligand comporte déja un préfixe, on utilisera lesfiges bis, tris, tetrakis, etc...

* dichloro pour deux ligands Tl

* biséthyleneliamine pour deux ligands éthylehamine

Apres les ligands, on nomme le meétal et son nontbogydation (en chiffres
romains). Si le complexe est anionique, le métaitgpa la terminaison “ate”
(platinate, cobaltate, osmiate, cuprate...)

Quelques ligands usuels (formule, nom)

H,O aqua Ffluoro CO carbonyl
NH3; ammine Clchloro CN cyano

Br bromo C@ carbonato
H™ hydruro Tiodo GO,* oxalato

CHCO; acétato

HO™ hydroxo SCNthiocyanato
O* oxo Cp cyclopentadiényl
Exemples :

ion hexaamminecobalt (111) : [Co(N§]**

chlorure de hexaaamminecobalt (1) : [Co(NCls,
ion pentaamminechlorocobalt (I11) : [CoCI(NE)]**
tétrachloroplatinate (1V) de potassium[IRtCly],
décacarbonyledimanganese (0) : KGO),(]

GEOMETRIE - | SOMERIE - STEREOISOMERIE

Complexe hexacoordiné : souvertaédrique avec le métal au centre de l'octaédre
Complexe tétracoordiné : soit tétraédrique soib{marré
La VSEPR ne peut donc PAS étre utilisépour prédire la géométrie d'un complexe.

Ph tetrakistriphenylphosphinepalladium (0)
" PAP(GHe))
o :;L_ e trans-bisbipyridinedichlorocuivre (I1) S’ | \Ng
L [Cu(bpy)Cl;]

On rencontre aussi :
* desisomeres de constitutioriméme formule brute mais structure différente)
[Pt(NH3),Cl;] %, 2B et [Pt(NH),Br;] **, 2CI



* desisomeres de configurationqui devra étre indiquéen italique avant le nom)

Cl._ ,Cl NH,. Cl a gauche, cisdiamminedichloroplatine (Il) (ou
/PI Pt cis-platine utilisé comme anticancéreux),
NHS  NH, Cl H;  a droite isomérearans

34 3t
(\NHZ NI{>
s
| \NHZ HZN( | \NH
NH, NHy

H. N
* desstéréoisomeres </ (énantiomeres)

METAUX DE TRANSITION

DEFINITION

Définition restrictive : élément qui possede une sous-cowthaf incomplete ;

Définition élargie : élément qui possede une sous-coudtmi f incompléte, dan
I'un de ses étatsd'oxydation usuels.

Ce sont des métaux électropositifs qui présentestqurs nombres d'oxydation.

[92)

Configuration électronique des élémetits

[Ar] |Sc|Ti| V |Cr [Mn | Fe|Co| Ni |Cu|Zn 1°"° série
3d 1 2 3 5% 5 6 7 8 10¥ 10 | * exception a la regle de Klechkovshy
4s | 2| 2| 2| 1 20 2| 2| 2| 1 2
[Kr] | Y |Zr [Nb|Mo | Tc |Ru|Rh|Pd|Ag|Cd 2°M série
4d | 1| 2| 4| 5| 5 | 7*| 8| 10* 10*| 10 radioactif
5s | 2| 2| 1] 1 2| 1| 1| o 1 2
[Xe] |La |Hf | Ta| W | Re | Os| Ir |Pt |Au | Hg 3 série
4 | 0 | 14| 14| 14| 14| 14 14 14 14 14
5d | 1] 2| 3| 4 5/ 6] 7/ 94 10 10
6s | 2| 2] 2| 2 2| 2] 2| 1 1 2 (n-1)d* ns” np’
ORBITALES ATOMIQUES DE VALENCE
Par ordre d'énergie croissante-1)d ns’ np°
5 OA (n=1)d dégénérées 1 OA ns 3 OA np dégénérees
Surfaces d'isodensité des OA ‘ ’ ¢ ! ~ | &
de type d ’ - , 5
§ | £

représentation
conventionnelle

@ R/
6 X v. ‘g - {} ‘(
1 1
d\j,f

5
d,”




THEORIE DES OM

On combine des OA de valence, de recouvrement ohrend'énergie voisine. Par extension, on
combine des Orbitales Frontalieres (et/ou de Fragshede recouv
rement non nul, et d'énergie voisine.

ROLE DE LA SYMETRIE

S=0: pas d’'interaction entre les deux orbitalésmles
les orbitales "de départ" deviennent des Orlsthlen Liantes

S£0: les 2 orbitales ont les mémes éléments deesie (en lien avec la
symétrie de la molécule finale)
Il y a interaction uniguement AE suffisamment faible

Recouvrement Axial :  recouvrements s-S;, f0;
OMo etc* (axe i des noyaux est un axe de révolution)

Liaisonso
OMo QI IO IO
S-S s-p p-p
OMo* QO =) OO
S-S s-p p-p

Recouvrement latéral :  recouvrementp; @t p-px
OM et liaisonst possédant un plan nodal contenant I'axe de
la liaison ; ce plan doit étre le plan de laénale si elle est

OM 8_8 " O |omr* 8_8 -

| NTERACTION DE DEUX _OA

DE MEME ENERGIE D'ENERGIE DIFFERENTE
énergie énergie
OO D, ¢
: / -‘“‘ iAEz
O_ AE e IAE;| > ME,| | O_ O
AE1 AR I e .
0,0 Ir QO
|AE4| et|AE,| |AE1| et|AE,| sont proportionnels a°$AE
sont proportionnels OM liante (antiliante) développée sur le fragment
au recouvrement S de plus basse énergie (de plus haute énergie).



OM DES LIGANDS

On considére les OM dont I'énergie est assez prdeheelles des orbitales de valence du métal et
qui développent un recouvrement important aveaeesieresOn regarde donles orbitales
frontiéres des ligands et leur symétrie.

LIGANDS ¢ (dont les OM pointent vers le métal)

Pour certains ligands, il est possible de ne retgriuneseuleorbitale pour décrire la
liaison métal-ligand. Cette orbitale "pointe” ddamslirection des axes Oxyz.

Exemple 1: H™ qui n‘apporte vraiment qu'une seule OA Q et on peut envisager

un recouvrement axial le long de ( deC) Q. Méme principe sur Ox et Oy.

Exemple 2 AR; (NHs, CH;™, PPh en premiere approximation).

- d'ou le recouvremerast métal-ligand @:) o{
d2 2a;

AR3

L IGANDS ¢ ET n (dont les OM pointent ou pas vers le métal)

Pour d'autres ligands, il yaar moins deux types d'orbitalesa considérer :

SQQo< : liaison o métal- %g\ . liaison n métal-

ligand ligand

dp2 ai dx, Px

Exemples : type ARcoudés (A atome de 1&™ période, OH, NH,)

Le recouvrement ¢ sera toujoursplus important que le recouvrement. On
s'intéresse donc aux interactiansn premier.

Décrire les électrons dans un complexe, c'est avenites Orbitales :

* du fragment Métal : les 9 OA de valence

* du fragment I : OM combinaison linéaire des OF des ligands de serte
gue la symétrie de la CL soit "adaptée” aux OA dtiain




axiaux :

OM DES COMPLEXES ML ¢

FRAGMENT Hg(2H — Hy, — H4 CARRE — Hg OCTAEDRIQUE )

k

Pour résumer, le fragmentgHipporte 6 OM qui vont établir des recouvrements

HAQ on admettra

que
coefficients sont

les

tous proportionnels a +1 ou -1

sauf +2 pour certains des
COMPLEXE MH ¢

coefficients

d'une des OM de haute energie

y
e
L > antiliantes

liantes <




* 6 OM liantes principalement développées sur lgands : sont remplies par les
électrons des ligands

* 6 OM antiliantes principalement développées sunétal

* 3 OM non-liantes g, d,, et d, (t2g) : localisées sur le métal

* blocd: 3 OM non-liantesd,y, d,; et d; (tzg) : localisées sur le métal
2 OM antiliantes d,2_z, d2 (g; 0U & ) : localisées sur le métal

I'ampleur du dédoublement des orbitales d est &splehmp cristallin notéAq

antiliantes non liantes
€

* Stabilité pour 12 edans les orbitales liantes et &dans les non-liantes
regle des 18 électrons
Configuration @ privilégiée : il ne faut pas remplir d'OM antiltan

Exemple WH: W =d's’ et 6*1s donc 12 e en tout
bloc d vide
W a perdu ses électrons... formellemefit & 6H

LIGAND L =NH;

Quelle OM considérer pour 1 ligand ? —  la HO (voir schéma suivant)
Quelle OM considérer pour le fragment 2 — 6 OM de symétrie.

D< = HO de NH

%
-,
'

CoMPLEXE Ni(NH3)¢* ' Bloc d
Mémes conclusions que e,* &3’4 Lo
pour MH, ! ove 0la

On a remplacé, dans le
schémas, les Q par

@ ol _' I I



DIAGRAMME SIMPLIFIE DES OM DES COMPLEXES ML ¢ (LIGANDS o)

Dans le cas des ligands vvvy
- 6 ligandddentiques
- plus électronégatifs que le métales OM fragments sont plus basses que les OA de M)
- uneseule orbitalepar ligand qui pointe vers M.

( hoM ) n OM antiliantes principalement
antiliantes développées sur les orbitales du
""" i otal
....... metal.

9 OA (9-n) OM
-Nn . . s
5d1s3p| " non-liantes | & 9-n OM non liantes localisées
b ’ 4 -‘

sur le métal (orbitales d pures).

n OM liantes principalement
n OA developpées sur les orbitales des

oM ligands.
liantes

n=6(ou4ou.)

LIGANDS AVEC EFFET =

L IGANDS 6 ET t DONNEUR

Cas de Cl(et par extension tous les halogénes) :

Comptons : 6 ligands Cl apportent * 6 OA 3s thaggses en énergie
* 6*3 OA de type p dégénérées
Parmiles 18 OA 3p :

* 6 OA 3p qui pointent sur les axes 6 OM fragments de symétrie
*6*2 = 12 OA de type 3p qui ne pointent pas Jermétal ;

Les 12 OA 3p "ne pointant pas" peuvent se com@net20M fragments pleines
et plus basses en énergie que le blog d
Il'y a3 Combinaisonsqui ont une symetrie adaptée aux Olyldu métal pour faire
des recouvrementisetn*.
Les autres CL vont donner des 12-3 = 9 OM nondmnt

D

Az

Principe :



les trois
Combinaisons
adaptées
basses en
énergie et
pleines

CL des OM 3

des 6 ligandsdg

Le bloc d devient :

de

nouvelles £,

naturern

\ CL des OM 3y
Ve b des 6 ligands d
naturec

Ao diminue

9 CL de paires libres
non-liantes non perturbées

12 CL de paires libres



Les "nouvellesgt" sont de naturantiliante développées sur le métal

Exemple WCJ: W = d's* et 6 Cl soit 6*5 = 30 e (on enléve les électron$)3
36 électrons
"bloc d" vide

Casde F

Exemple Crg (orbimol) :
Cr = d<” et 6 F soit 6*5 = 30 e (on enléve les électrony 2s
charge globale -3 donc 3 électrons supplémestair
39 électrons
36 + 3 dans le bloc d

Conclusion

Le caractere m-donneur réduit Ao. Plus les OM np des ligands sont hautes en
énergie, plus le ligand estdonneur, plug\o est réduit.
Il y a déstabilisation des orbitales 4; du bloc d qui prennent waractére antiliant.

Autre exemples de ligandst-donneur

Alkyloxyde : RO Amidure : NH~

H,O (une HO correspond a un doublet libre perpendiczl
Ethene

Donation

Les électrons initialement présents dans les desitéragments des ligands, se
retrouvent dans les OM liantes qui ont une petiiesdé de présence sur le métal.

L IGANDS 6 donneur ET t ACCEPTEUR

Un ligand estt accepteur si les OM de symétriesontvacantes et plus hautes en
énergie que les OA du métal

Le ligand CO (ou CN)

Orbitales moléculaires de CO : représentationsmsatiques correspondantes :
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Diagramme d'OM de CO :
c—0

. BV de naturet*, développée sur C
w—— 3§ 00

C; -H— o— HO de nature, développée sur C

Ty -ﬂ- -H- 8—8 O—@ HO-1 de nature, développée sur O
Co -H- —c)

CO: ligand G donneur par G

on negligera l'aspeck donneurvia HO-L
pour des raisons énergétiques et

: 4 régiochimie (S faible car O est loin du métal)
ligand T accepteur par T xy

Principe %8 CX§ O

Le métal-carbonyle M(CO)

Les trois combinaisonst* adequates

< ol
d duy d.

1.29 ‘\"a‘. ul ..:

Ao augmente

Les "nouvelles" sont de naturkante développées sur le métal
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. 207 .
. "
Vi £\ y .
1{“ = Y 9 OM non liantes
\ = T
U /12 OM=* dont 3
dg — 1 ¥ adéquates
VY Ldet=— N
’.;d — ;::'Eﬂ:_l"; ____________ ::::::A::: "\‘,"{ I‘:‘. 3 O0OM tZg liantes
i VA centrées sur le
LA T . e —— métal
A== oo
(non liant) ="Fce0=s ‘*LE Tt
. 12 OMx
b ~_deviennent non
v _liantes
\ J_,»_-:-,'{’b — 5
30
I', 4 20 ———
1l ——

Exemple W(CQ): W = d's’ et 6 CO soit 6*6 = 36 e danscc etn* vide.
42 électrons en tout
6 électrons dans le bloc d

Exemple Cr(CQy: méme décompte

Conclusion

Le caracteresm-accepteur augmente\o.
Il'y a stabilisation des orbitales %, du bloc d qui prennent waractere liant.

Autre exemples de ligandst-accepteurs

lls ont une orbitale np vide portée par un atoneetébpositif (CR (carbéne) BR..)
ou une orbitale* antiliante vide aussi (CO, RNC(isonitrile), NQ).

carbene °1CR,
[ °IC=OF° < 1C=0] ] ;[ °|C=N®-R < 1C=N-R ] ;[ IN=O|® & OIN®=Q] ]
12




Donation - Rétrodonation

Les électrons initialement présents dans les dekifiagments des ligands de nature
o, se retrouvent dans les OM liantes de natugiai ont une petite densité de présence
sur le métal donation du ligand vers le métalv

Les électrons initialement présents dans les O detrouvent dans les OM du
nouveau bloc d, liantes de naturequi ont une petite densité de présence sur les
ligands :rétrodonation du métal vers le ligand.¥

© rétrodonation

Liaison Métal-carbone : ¢ donation

K/ﬁ-&@ o M=C=0|

Preuves expérimentales

CO(g) | C=0 | HzB—CO | Mn(CO)® | Cr(CO) | V(CO)’ | Ti(CO)°
cs(cm_l) 2143 1720 2178 2090 2000 1860 1750
OL 3 2 Ni(CO), | Co(CO)° | Fe(CO)*®
2057 1886 1786
réfrodonation de plus en plus forte

Rétrodonation ¥ :

renforce la liaison Métal-Carbone

affaiblit la liaison CO ¢ diminue, OL diminue, distance augmente)
importante si lenétal est riche en électrongchargeo)

rend le carbonaucléophile

Donation v :
importante si lenétal est pauvre en électrons

rend le carbonélectrophile

oo
W(CO) + PhLi— (COW=
Ph

Exercice : Interpréter

Fe(CN)* | Fe(CN)*° o (CN) augmente
o(cm®) | 2100 2135 la charges augmente la donation
Ni(CN),*° | PA(CN)*° | Pt(CN)*°
o (cm™) 2130 2140 2150 I'électronégativité augmente la timma
X 1,91 2,20 2,28

ETHENE : LIGAND PARTICULIER 6 DONNEUR ET t ACCEPTEUR

L'éthene posséde une GMsa HO) et une OM* (sa BV) dont les énergies pour la
HO en dessous et pour la BV au dessus de celléoddidu métal.
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L’éthyléne, au lieu d’étre coordiné par un unigagbone est en fait lié au métal par
ses deux carbones (haptiaifs.

132 M--]

/, 1K \ﬁn* Remarques :

rétrodonation forte si C=C possede

_H__ des substituants attracteurs qui
R abaissent I'énergie derda
C ) 099 -H— {
Oy n penser a l'encombrement stérique
kétwdomnm £ des substituants

H
o

Donation

Donation Rétrodonation
affaiblissement de la liaisotgc
par "délocalisation” par peuplement de*a

des électrons sur le métal
allongement de la liaison de 1 a 10 @137 pm (au lieu de 134 pm) dansfH||)

CH,=CH, | PtCkL(C,H,)° | Fe(CO)}(C,HJ), | o (CC) diminue

o(cm?)| 1623 1516 1551
Addition nucléophile sur C=C coordiné
OH, H,O S OH, %H
Cl-Pd—| CI=P
Cl Cl

SERIE SPECTROCHIMIQUE

CONSTAT EXPERIMENTAL

Série spectrochimique
I"<Br <CI'<F <OH <H,O<NH3<NO,<CN <CO _
ligand a champ faible moyen fort

on reconnait un lien avec 1™ période mais pas avec la charge donc une théorie
électrostatique ne convient pas !
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THEORIE DU CHAMP DE LIGAND

ligand ligand ligand
o donneur o donneur o donneur
etrtdonneur ettaccepteur
E €, € €,
()'|:|=A O'[:|=‘ oll=—
AO
. | A
m: O
t29 AO
= nl = |
&+ by by
N
ion champ lyg
gazeux faible moyen fort
groupe : VIl < VI < \Y < IV
ligand avec 2 doublets ou plus un seul doublet
I"<Br <CI<F <OH < H,O <NH;3 <NO; <CN <CO

Le caractere--donneur réduit\o. Plus les OM np des ligands sont hautes en éngigie le ligand
est n-donneur, plusAp est réduit. On explique ainsi I'ordre des halogésudans la série
spectrochimique 7I< Br <CI' < F.

ETUDE DE Ag

Les complexes sont souvent colorés,essures deA, se font par spectroscopie
UV-Visible.

Ao dépend dumétal, de n.o. du métal, dedigands et de lagéométrie (O pour
octaedre).

Nature du ligand (Co(lll)) :

Couleur| Couleur absorbéeh,ps (NM) | Ao (cm‘l)
[Co(NHz)e]*" jaune violet 380 26300
[Co(NH3)s(NCS)F" orange bleu 470 21280
[Co(NHz)s(H,0)])*" rouge bleu-vert 500 20000
[Co(CI)(NHz)s]*" pourpre jaune-vert 530 18870
trans[Co(CI)x(NH3)s] " | vert rouge 680 14700

h=6,62.10"J.s le|]=1,6.18C Na = 6,02.18 mor* c¢=3.1m.s*
Ao=hv=hc/r=6,62.10**3.1¢/380.10°=5,22.10°J = 3,3 eV
Ao =1/380.10 = 26300 crit
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Nature du centre métalligue(ligand eau) [Fe(H:0)s]** : 10400 crit*

V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn

_ Variation de la couleur de solutions aqueuses
< Aquons solutic as of the fi 51 roy 3d ) . . .

i i g’ d'ions divalents de la premiere ligne des
L PHTEST DR - P . v o .
‘ | éléments de transition de la classification

périodique, du vanadium(ll) au zinc(ll).
La couleur varie avec I'écart en énergie entre
orbitales d et avec le nombre d'électrons dans
les orbitales d.

R. Thompson, Université de British Columbia,
Vancouver

CHAMP FAIBLE - CHAMP FORT : Ao versus Pz 2,4 eV

P =énergie d'appariementde deux électrons dans une OM.
P représente la Répulsion coulombienne forcane@réins a "cohabiter” dans la méme orbitale.

Champ fort: Ao > P Champ faible :Ap < P

Orbitales 4d, plus volumineuses que 3d donc podfTaet 5™ série des métaux de transition :
champ faible

Intervient aussi la Perte de I'énergie d’échangedoe I'on force deux électrons de spin paralléle a
S’apparier.

CONFIGURATION ELECTRONIQUE DU COMPLEXE

Pour les complexes de configuratiofy &, o et d, il y a deux possibilités de
remplissage des ex-orbitales d.

" — +— champ fort champ faible
-t et d’* paramagnétiqueparamagnétique
& o +: d56 paramagnétiqueparamagnétique
et - ; Ati At
— — d7 dlamagnetllq_ue paramagn(?t!que
d° d paramagnétiqueparamagnétique
- =t - =
+— F 2S+1| bas spin haut spin
d T e

PARAMAGNETISME OU DIAMAGNETISME DES COMPLEXES

—

Une espece (atome, ion monoatomique, molécule du camplexe) es
paramagnétiquesi elle possede désectrons célibataires

Contréle du magnétisme(état de spin) d'un complexe métallique de fer:(ll
P = 19200 cnt

16



[FeR]" [Fe(HO)]*" [Fe(CN)™

Ao(cm™) 7000 10400 33000
K 4,90 0
Uo = 9,27.1G* J.T™* = magnéton de Bohr U =.(n(n+2))}"

stockage de l'information
Les complexes a transition de spin

Certains complexes sont haut spin a haute températiet deviennent bas spin a basse
température Et ils changent de couleur !

STABILITE DES _COMPLEXES

Ao élevé conduit a un remplissage préférentiel destNbn liantes en limitant celui
des g antiliantes donc les liaisons de coordination isepius fortes et le complexe
plus stable.

Si on sait que Clest un ligand a champ plus faible que Glbrs on peut déduire
que : [CrCl* + 6 CN = [Cr(CN)]* +6 Cr
est favorisé dans le sens direct 8d€r(CN)s]*>) > B([Cr(Cl)¢]*)

Empoisonnement au cyanure !

Exercice:

Quand [Mn(HO){** réagit avec CN il se forme [Mn(CN)* qui présente un
électron non apparié. Aveg, lil se forme [Mni]>” qui présente cing électrons non
appariés. Expliquer.

L E SANG (AD5)

Poumons <—Tissus
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Au départ :

complexe pleu-violet (champ faible, haut spin) pyramidal & base cafoEmé par

* Protoporphirine IX (4 Me, 2 proponiates, 2 ving)eplan carré avec 4N coordinés
* Histidine proximale F8, N coordiné

Puis Q , ligand & champ fort, se fixe donc P& au centre d'un octaédre (bas spin) :
rouge.

0.8-\BS Smooth: 1 Deri.: 0
0.7—_
0.6—-
0s-
0.4;

0.3

024
0.1 b
3 \—~__.i _ -

0.0 e : S — T i
450 500 550 600 650 700 750

nm

Spectres d'absorption de I'hémoglobine oxygéné®mreioxygénée mesures lors d'un
TP de physiologie animale de L3 (UPPA).

La desoxyhémoglobine (en bleu) absorbe beaucoupshans le rouge (660 nm)
gue l'oxyhémoglobine (en rouge).

Exercice:

Proposer un schéma énergétique du bloc d poumhplese MLs en supposant qu'il
est formé a partir de Mlpar éloignement d'un ligand.

Pourquoi F& ne s'oxyde-t-il pas avec le dioxygéne ?

do de—y? dX?—&'Q

o

z2

MLg
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