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SUMMARY

Determination of activity coefficients and thermodynamic quantities by gas-liquid chro-
matography

Activity coefficient values of normal alkane solutions in squalane are deter-
mined by gas-liquid chromatography. In contrast with previous workers we used
thermodynamic solute vaporization values for ideal solutions, which are a good
approximation. Thus the chosen values of the enthalpy of vaporisation of normal
alkanes are either experimental values or values defined by the empirical equation
of Theisen which expresses 4 HOpour OVer a very large temperature range, up to the
critical temperature. Thus we were able to specify in a larger temperature range, the
activity coefficient values and all thermodynamic quantities of solutions.

INTRODUCTION

Précédemment, les auteurs! déterminaient le coefficient d’activité par chro-
matographie en phase gazeuse 4 partir du volume de rétention et de la tension de
vapeur d’un soluté. La variation de cette tension de vapeur avec la température suivait
la loi d’Antoine, ce qui suppose que I’enthalpie de vaporisation du soluté est con-
stante avec la température,

L’originalité de notre travail réside en l'utilisation des temps de rétention,
grandeurs plus facilement accessibles par 'expérience pour calculer le coefficient
d’activité des solutions. Nous avons ainsi été amenés 3 définir non seulement le temps
de rétention expérimental correspondant a une solution réelle, mais aussi un temps
de rétention théorique correspondant & une solution idéale. Pour calculer ce dernier
temps de rétention, nous utilisons des valeurs expérimentales de I’enthalpie de va-
porisation qui varient avec la température selon la loi empirique de Theisen.

Nous avons pu ainsi déduire pour la sériec homologue des n-alcanes une
équation polynomiale exprimant la variation du coefficient d’activité avec la tem-
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pérature ct le nombre d'atomes de carbone. Cette derniére fonction a pu enfin étre
utilisée pour la détermination des grandeurs thermodynamiques de solution a dif-
férentes températures pour différents alcanes.

PARTIE THEORIQUE

Les hypothéses émises sont les suivantes:

La vapeur du soluté et le gaz vecteur se comportent comme des gaz parfaits
et le mélange des deux gaz forme unec solution parfaite.

La solution liquide est infiniment diluée et la concentration du soluté dans la
phase vapeur est trés faible, ainsi la solution obéit & la lon de Henry et le coefficient
d’activité est indépendant de la concentration.

L’équilibre thermodynamique de I’'interaction soluté-solvant est atteint durant
la chromatographie.

La tension de vapeur du soluté est indépendante de la valeur de la pression
totale dans le domaine des pressions utilisées pour le gaz vecteur.

Expression du temps de rétention d’un soluté

Le rapport des temps de séjour du soluté dans la phase liquide et dans la phase
gazcuse est évidemment égal au rapport du nombre de moles de soluté situé respec-
tivement dans ces deux phases.

(. — t)exper. __ X- N
! T n, XN, (1)
aq [} g [
ol
(h—1)exper. = le temps de séjour du soluté dans la phase liquide
z, = le temps de séjour du soluté dans la phase gazeuse, c’est-a-dire
aussi le temps de rétention du gaz vecteur
x; et x, = les fractions molaires de soluté dans la phase liquide et dans
la phase gazeuse
n et n, = les nombres de moles de soluté dans les phases liquide et
gazeuse
N;et N, = les nombres de moles de solvant et de gaz vecteur situés dans

la colonne & la pression de la colonne.
La tension de vapeur du soluté, psq1, peut étre exprimée en utilisant la loi de
Dalton dans les gaz et la loi de Henry dans les solutions diluées.

Psot, = xa'P = X"V 'pgol. (2)

Y étant le coefficient d’activité du soluté infiniment dilué dans la phase liquide. On
a évidemment & partir de I’équation de Clapeyron:

P, = exp (— 20 3

AG,? étant I’enthalpie libre standard de vaporisation du soluté pur a la température 77
(en °K). R étant la constante des gaz parfaits.
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De plus, on peut poser:
N, = N,-P (3"

avec N: représentant le nombre de moles de gaz vecteur situées dans la colonne
lorsque la pression est égale 4 1 atm.

Le temps de rétention du soluté obtenu en solution réelle (temps de rétention
expérimental) peut alors s’écrire?:

N, 1 4GY
(’r - tq)!'dcl = ’q"—'l—"‘—'exp # (4)
N: Yo
Le temps de rétention du soluté élué en formant une solution idéale, devient alors:
N, AGY :
(tr = tdraear = ty—==eXp RT *)
NO

Calcul du temps de rétention du gaz vecteur
La détermination du temps de rétention du gaz vecteur peut étre faite de deux
maniéres différentes; (1) soit en considérant une pression d’entrée, P,, et une pression
de sortie, P,, constantes; (2) soit en maintenant une vitesse de sortie, 1, constante.
Nous avons choisi la premié¢re méthode qui conduit & une équation de réten-
tion du gaz vecteur plus simple.

4Ly Py —P?
K (- p2y

ty )

7 = le coefficient de viscosité du gaz vecteur

K = la perméabilité de la colonne de longueur L.

Pour I’hélium utilisé comme gaz vecteur, le temps de rétention du gaz varie
avec la température comme 7, c’est-d-dire proportionnellement & la température
élevée a la puissance 0.67.

Expression du coefficient d’activité
Le coefficient d’activité est relié aisément aux valeurs des temps de rétention
obtenus en solution réelle et en solution idéale.

(’r s tn)l(léul
U — t)reer ()

Pour le calcul du coefficient d’activité et de sa variation avec le température,
nous avons considéré trois cas selon la variation de I’enthalpie et de P’entro pie de
vaporisation avec la température.

(a) L’enthalpie de vap orisation, AH.,, et l'entropie de vaporisation, AS,,, sont
constantes avec la température. Elles est égales & leur valeur mesurée 3 la température
normale d*ébullition, T,, du soluté. Nous avons alors: '

AG" T = AH(?.T,, - T'ASS.Tc )

Yo =
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11 vient pour le coefficient d’activité:

N, AH? _ 4s} )

lyr ——— exp -exp(
N? RT R

Vo =

8
('r - ’g)réel ( )
Si nous prencnis la série homologue des n#-alcanes a leur température d’ébulli-

tion, 4 H,‘,’_n, et AS, r. sont des fonctions linéaires du nombre d’atomes . carbone.

AHY r, = AHS + n-Ah )
ASY ¢, =AS5 + n-ds (10)

Le coefficient d’activité devient alors:

)] 0 .
- N, -exp( AH, ;—Tn 4h )-exp(— 48, —l]-zn As_)
yo = Na (1)
® (ty — t)recr
Cette éqn. 11 nous permet de calculer le coefficient d’activité d’un alcane si ’on
connait son temps de rétention.

Afin de pouvoir extrapoler les valeurs des coefficients d’activité pour les
alcanes peu volatils dont on ne peut pas déterminer le temps de rétention par ’ex-
périence, il est nécessaire d’avoir une équation du temps de rétention expérimental
en fonction du nombre d’atomes de carbone » et de la températuret:

log (ty — t)réer =X +n-Y (12)
X en Y étant des fonctions de la température déterminées expérimentalement.
Le coefficient d’activité s’écrit en définitive sous la forme:
488 + n-As AHS 4 n-Ah ]
R RT

Yo =1, al 'exP[—'(X"l‘ nY)—
Ny

(b) L’enthalpie et I’entropie molaires standards de vaporisation varient linéaire-
ment avec la température. Le cas précédent est valable lorsque la température con-
sidérée est voisine de la température normale d’ébullition du soluté. Afin d’élargir
le domaine de validité des équations du coefficient d’activité, nous avons considéré
un second cas qui suppose pour ’enthalpie et I’entropie de vaporisation une variation
linéaire avec la température et avec le nombre d’atomes de carbone de la série homo-
logue des r-alcanes.

AH, = (Ago + Boo'T) +n+(4 + B-T) (14)

AS:=(000+boo'T)+'1'(a+b'T) (15)
Le coefficient d’activité s’écrit alors:
(@00 + boo*T) 4 n+(a + b-T)

R

(Ao + Boo'T)+ n-(4 + B-T)
+ 00 00 o ] 16)

+ (13)

Voo = 1,° N -exp[—(X+ ny)-—
Ny
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(c) Cas général. Afin d’avoir une formule plus générale du coefficient d'acti-
vité, nous avons envisagé un troisiéme cas qui suppose pour I’enthalpie de vapori-
sation une variation suivant la loi de Theisen® et pour I’entropie de vaporisation la
loi linéaire précédente (éqn. 15).

La loi de Theisen s’écrit:

7. — T\o0.38
AH® 7 = AH® (————) A7)
v, T v.T
\7, =T,
. ’I" —d P PR Py IR ORI [ .4 RS | 307 S T U IR IR PR |
Ou £, CL £, 50111 ICS ICMPCratures a epulnion €L critijue au soiuwe,

S

Pour la série homologue des n-alcanes, nous avons vu (éqn. 9) que I’enthalpie
de vaporisation standard normale est une fonction linéaire du nombre d’atomes de
carbone.

_ Nous avons ensuite, pour les alcanes dont le nombre d’atomes de carbone est
compris entre O et 35, fait passer des polyndmes de degré déterminé® ne fluctuant pas,
pour exprimer la variation des températures d’¢bullition et des températures critiques
avec le nombre d’atomes de carbone et nous avons choisi le polyndme correspondant
au meiileur écart moyen.

Tc = P(n) (18)
Te = P’(") (19)
L’enthalpie de vaporisation s’écrit alors:

Poy =T _yos

AHY ¢ = (AH] neAhy ) (- — -
T ( 0.T¢+ Te) (P(") __P o

(20)

Et expression générale du coefficient d’activité devient alors:

Ago —+ boo’T+ "'(a '+‘ b'T)
R

Vo = I Ny 'exp[—(X—}— ny)—
Ny

-+

AHG v, + n-Ahy, ( Py — T )o.ae]
RT . P(n) - P'(") (21)

Détermination des grandeurs de solution
Une comparaison des éqns. 4 et 6 exprimant les temps de rétention en solution
idéale et en solution réelle nous permet d’écrirc la relation suivante:

Angcas = RT-log Yo (22)
En appelant enthalpie libre d’excés, 4G%ycss 12 somme:
Angcés = AGS -+ AGgol. (23)

Connaissant la variation du coefficient d’activité en fonction du nombre
d’atomes de carbone et de la température, il est possible de déterminer U'enthalpie
libre d’excés et par la suite, I’enthalpie libre de solution.
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Pour déterminer I’enthalpie d’excés, il suffit d’utiliser la relation de Gibbs~
Helmholtz7:

i1 -
AHexeos = —RT?: 4. Oj; 2
L’enthalpie de solution est donnéc par la relation:
AHu, = —RT?- 8V 0 o5

Les valeurs de I'entropic peuvent étre déterminée a partir de I’enthalpie et de
I’enthalpie libre du soluté:

AHexeos — AGexeos

ASoxcés = T (26)
ASgo], —_ él HSOI. —Tél GSO]- . (27)

CONDITIONS OPERATOIRES

Nous avons opéré avec une pression d’entrée de la colonne constante et égale
a 1.8 atm.
Le nombre de moles de gaz vecteur, N,, varie en fonction inverse de la tem-

pérature suivant la loi des gaz parfaits: & 80 °C, N: = 7.6-10~4 moles.

Colonne: phase stationnaire, le squalane, c’est-a-dire le 2,6,10,15,19,23-hexa-
méthyl-tétracosane dont le pourcentage est égal & 10%, et N; = 40.4-10~% moles.
Le gaz vecteur est I’hélium. La longueur de la colonne est de 2.5 m et son diamétre
intérieur est de 4 mm, le support est de la Célite P.A.W., 60-80 mesh.

RESULTATS

Valeurs des différentes constantes

AHJ ., = 3340 4 605 n (éqn. 9)

ASY p, = 19.1 4-0.19n (éqn. 10) ’

AHD v ==3040 — 9T + n-(1480 — T)  (éqn. 14)

ASS p =267+ 1.6n—0.045T (éqn. 15)

T, = 132.11 4 90.08 n — 5.70 #* 4- 0.185 n* — 0.00225 n4 (éqn. 18)
T, = 65.72 + 61.5n — 3.11 n* — 0.091 n3 — 0.00104 4 (éqn. 19)

Valeurs des coefficients d’activité
Nous avons regroupé dans le Tableau I les valeurs des coefficients d’activité
de certains n-alcanes, & diflérentes températures comprises entre 333 et 433 °K.
Nous avons pu déterminer de fagon expérimentale les valeurs du coefficient
d’activité des n-alcanes dont le nombre d’atomes de carbone est compris entre 5 et 9
(ligne 1) en utilisant la relation 6.
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Les valeurs du coefficient d'activité des lignes 2 sont obtenues en utilisant
I’éqn. 13 et les valeurs extrapolées du temps de rétention réel avec I'aide de I’éqn. 12.
Ainsi, ces valeurs correspondent au cas (a) ou '’enthalpie et ’entropie de vaporisation
du soluté sont indépendantes de la température.

Dans les lignes 3, apparaissent les valeurs du coefficient d’activité correspon-
dant au second cas (b) lorsque ’enthalpic et I’entropie de vaporisation du soluté
varient de fagon lindaire avec la température. Ces valeurs ont été calculées en utilisant
I’éqn. 16.

Enfin, dans les lignes 4, sont regroupées les valeurs des coefficients d’activité
des alcanes correspondant au troisiéme cas (c), c'est-a-dire lorsque ’enthalpie de
vaporisation du soluté varie avec la température selon la loi de Theisen. Ces valeurs
du coefficient d’activité ont été calculées avec I'aide de I’éqn. 21.

Un examen des valeurs des coefficients d’activités réunies dans le Tableau I
permet de formuler plusieurs conclusions:

Les valeurs expérimentales (lignes 1) et les valeurs calculées avec le cas (c)
(lignes 4) sont trés voisines des valeurs obtenues par d’autres auteurst!:8,

Les valeurs obtenues dans le cas (a) sont valables uniquement a la température
d’ébullition (lignes 2).

Les valeurs obtenues dans le cas (b) demeurent valables dans un domaine
assez étroit de température (lignes 3).

Les valeurs obtenues dans le cas (¢) (lignes 4) coincident bien avec les valeurs
cxpérimentales. On constate pour ce cas que la valeur du coefficient d’activité extra-
polé de I'alcane en C30 dans le squalanc est trés voisine de I'unité, ce qui st conforme
a I"étude des solutions. Nous avons représenté sur la Fig. 1 la variation du coefficient
d’activité correspondant a ce cas (c), avec la valeur du nombre d’atomes de carbone
des n-alcanes, a différentes températures.

4 Ny —

///33
us | // i

* 13
/‘
=
- —

*
-+
-

0.8

I ‘

15 20 25 n 30

a5

Fig. 1, Variation du coefficient d'activité avec le nombre d’atomes de carbones des solutés (alcancs
normaux) dans le squalane.
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AHexcis
1000

o). \

Fig. 2. Variation de I'enthalpie d’cxcés de la solution avec le nombre d'atomes de carbone des solutés

dans le squalane.

AS axcis
A

40

Fig. 3. Variation de I'entropie d'excés de la solution avec le nombre d’atomes de carbone des solutés

dans le squalane.
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Fig. 4. Variation de I'enthalpie libre d'excés de la solution avec le nombre d*atomes de carbone des
solutés dans le squalane.

Valeurs des grandeurs de solution

Avec un écart moyen de 0.02, le coefficient d’activité correspondant au cas (¢)
(Fig. 1) peut étre représenté par une fonction linéaire du nombre d’atomes de car-
bone, n, et de la température, 7.

Y» = 1.36—0.0021 T'—0.0151 n - 0.000078 n-T

La validité de cette équation se trouve limitée vers les grandes valeurs de »
c’est-a-dire vers n = 26, ainsi que pour les températures excédant 433 °K.

Dans le domaine de température et des n considérés, les valeurs obtenues sont
satisfaisantes et permettent de calculer les valeurs de ’enthalpie plus aisément que
I’éqn. 21, en utilisant la relation 24.

Le Tableau II donne les valeurs des enthalpie, entropie et enthalpie libre de
solution des alcanes considérés en fonction de leur nombre d’atomes de carbone et
de la température.

Nous avons représenté la variation des grandeurs thermodynamiques d’excés
d’une part avec le nombre d’atomes de carbone i température constante et d’autre
part avec le température pour un alcane considéré:

Fig. 2. Variation de ’enthalpie d’excés avec n, a la température de 373 °K.

Fig. 3. Variation de I’entropie d’excés avec n, & 373 °K.

Fig. 4. Variation de ’enthalpiz libre d’excés avec n, a 373 °K.,

Fig. 5. Variation de l'enthalpie d’excés de vaponsahon du n-décane dans le

squalane avec la température.
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Fig. 5. Variation de I'enthalpic d'excés de vaporisation du n-décane dans le squalane avec la tem-
pérature (°C).

Fig. 6. Variation de I'entropie d‘excés de vaporisation du n-décane dans le
squalane avec la température.

Fig. 7. Variation de I'enthalpie libre d'excés de vaporisation du n-décane dans
le squalane avec la température,

Nous constatons sur la Fig. 4 représentant la variation de I’enthaipie libre
d'excés de vaporisation avec le nombre d’atomes de carbone des alcanes que la
solution est idéale dans le squalane lorsque I’alcane a un nombre d’atomes de car-
bones compris entre 29 et 30.

D’autre part, on constate sur la Fig. 7 représentant la variation de I'enthalpie
libre d’excés de vaporisation du n-décane avec la température, que I’enthalpie libre
d'excés de vaporisation décroit avec la température, d’une fagon plus rapide qu'une
fonction lindaire, la concavité de la courbe étant tournée vers les 4G, négatif.

Précision des résultats

Les valecurs obtenues pour les diverses grandeurs thermodynamiques en
utilisant le Cas général (c) de la variation de I'enthalpie et de I'entropie de vaporisation
du soluté avec la température sont certainement les valeurs les plus précises.

En effet, 1a loi de Theisen appelée aussi la loi de Watson, est une loi expérimen-
tale représentant assez bien la variation de I’enthalpie de vaporisation des solutés
avec la température, lorsque le domaine de température considérée est mféneur de
plusieurs dizaines de degrés a la température critique.
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Cependant, I"hypothése de la variation de I'entropie de vaporisation du soluté
de fagon linéaire avec la température est plus simple, mais aussi plus hardie que
I'hypothése faite précédemment. Nous avons cru pouvoir la faire eu égard au fait
que le role de I'entropie est moins important dans les équations que celui de I'enthal-
pie. Evidemment, les valeurs obtenus pour le coefficient d'activité calculés méme
dans le Cas général (c) peuvent &tre ainsi perfectibles, en améliorant notamment la
loi de variation de I'entropie de vaporisation avec la température.

RESUME

Les valeurs du coefficient d'activité des solutions d'alcanes normaux dans le
squalane sont déterminées par chromatographie en phase gazeuse. Contrairement
aux auteurs précédents, nous avons utilisé des grandeurs thermodynamiques de
vaporisation des solutés en solution idéale, qui ne sont pas trop approximatives.
Ainsi, les valeurs choisies de I’enthalpie de vaporisation des alcanes normaux sont,
soit les valeurs expérimentales, soit les valeurs définies par la relation empirique de
Theisen qui exprime A H, . dans un domaine trés large de température, jusqu’a la
température critique. Nous avons pu ainsi préciser dans un domaine plus large de
température, les valeurs des coefficients d'activité et toutes les grandeurs thermo-
dynamiques des solutions.
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