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ABSTRACT 

The standard enthalpies of dissolution of NH4F and NH4HF2 have been 

measured. From these experiments the standard enthalpies of formation of 

solid NH4F and NH4HF2, have been deffved. These values are 

AHzg8NH4F = - 466.63 f 0.90kJ.mol. 
and AH;98 

NH HF = - 810.26 + 0.90 kJ.mol: 
4 2 

RESUME 

Nous avons mesur6 les enthalpies standard de dissolution de NH4F et 

NH4HF2. A partir de ces r6sultats nous avons recalculc l'enthalpie de 

formation standard de NH4F et NH4HF2 cristallisgs, 2 savoir : 

AHzg8NH4F = - 466,63 f 0.90 kJ.mol.-' et AHzg8NH4HF2 = - 810.26 5 0,90 kJ.mol.- 

CONDITIONS EXPERIMENTALES 

Le fluorure d'ammonium et l'hydrog&ofluorure d'ammonium ont 6tg prdpares 

au laboratoire selon les mCthodes habituelles 01. La purete a QtB contr616e 

par diffraction de rayons X ainsi que par le dosage des fluorures et de 

l'ammoniac. Cette puretg est toujours sup&zieures 1 99,9 %. Les produits, 

apr& avoir et6 s&h6s sous vide dynamique, sont stockds et manipulgs en 
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boite 1 gants sous atmosphere d'argon sec. Le calorimetre utilise est un 

calorimetre LKB 8700 deja ddcrit [Zl muni de la cellule en P.T.F.E. mise 

au point au laboratoire [3]. 

Toutes les dissolutions ont et6 realisees 1 298 K. Les quantites de 

produit dissoutes sont de l'ordre de 10 
-3 

mole pour chaque sel. 

RESULTATS EXPERIMENTAUX 

Les valeurs des 

NH4F et_yH4HF2 sont 

kJ.mol. . 

Fluorure d'ammonium 

enthalpies de dissolution mesurees (AHiiss) pour 

don&es respectivement dans les tableaux 1 et 2 en 

Grdce .?I ces valeurs, nous pouvons determiner l'enthalpie de dissolution 

1 dilution infinie, not& AH'. 
drssm 

AHkss= = AHdiss cf + AHiil(cf+O) 
(1) 

oii AH 
diss cf 

represente l'enthalpie de dissolution du se1 a la concentration 

finale cf et AHdil cf"O l'enthalpie de dilution de la solution de concentra. 

tion cf jusqu's la dilution infinie, c'est-a-dire la variation d'enthalpie 

correspondant 1 l'addition d'une quantite infinie d'eau 1 une solution de 

concentration cf (ramenee P 1 mole de solute). 

Pour une concentration initiale ci nous pouvons ecrire : 

AHO 
dil(ci+cf) 

= AH' 
dil(ci+O) + AHAil(@+cf) 

ou AH0 
dil(cf+O) = AH~il(ci+O) - AHiil(ci+cf) 

(2) 

(3) 

Nous avons montre dans un travail anterieur fil que la dilution_fe 

NH4F 1 partir d'une solution initiale de concentration ci = 2 mol.1 ’ obdit 

1 la relation : 

AHiil(ci+cf) = 
1545,6 \G - 253,9 cf - 1695,77 (4) 

en J.mol.-1 

Pour une telle solution, l'enthalpie de dilution de ci 1 la dilution 

infinie AH dil ci~ devient': 

AHii1 ci+O = - 1695,77 J.mol. 
-1 

en reportant dans l'expression (s), il vient : 

AHO. 
drl(cfW) = - 

1545,6 Gf + 253,9 cf 

et par consequent : 
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AHiiss- 
NH4F = AH;;ss cf - 1545,6 ‘G + 253,9 cf en J.mol. 

-1 

Les valeurs correspondantes ainsi calculees sont don&es dans le tableau 3 
-1 

en kJ.mol. . 

La valeur moyenne deduite de ces Gsultats Btant : 

AHiissm 
NH4F = - 1,974 + 0,003 kJ.mol. 

-1 

Hydrogenofluorure d'ammonium 

Pour ce sel, nous avons pu determiner directement 1 partir des valeurs 

experimentales des enthalpies de dissolution, l'expression de la courbe 

AHiiss = f$f], P ar lissage de ces diffsrentes valeurs selon la m6thode 

moindres carres. 

Pour le domaine de concentration gtudiee (8 10 
-2 

10,9 10 
-2 -1 

mol.1 ) 

cette expression est la suivante : 

AHiiss cf = 
33,162 \If; - 55,3 cf 

-1 
+ 14,142 kJ.mol. 

cf representant la concentration du se1 dans la solution. Soit une enthalpie 

de dissolution 1 dilution infinie calculGe : 

AHiissco NH4HF2 = 14,142 kJ.mol. 
-1 

+ 0,002 

DISCUSSION DES RESLJLTATS 

La dissolution de NH4F dans l'eau est exothermique dans tout le domaine 

de concentration. I1 en est de mdme pour l'enthalpie de dilution PI. 

Ce comportement semble exclure l'existence d'un dquilibre ddpendant de 

la concentration, les espsces presentes dans la solution se conservant dans 

tout le domaine de concentration etudiee. Dans ce domaine, nous consid6rerons 

que NH4F est totalement dissocie en NH4 
+ 

et F-. Dans ces conditions, nous 

pouvons d6terminer l'enthalpie de formation de NH4F aqueux 1 dilution 

infinie a partir des enthalpies de formation de NH4+ et Fr aqueux. 

avec 

*“S98 NH4Faqm 
+ 

= AH;g* NH4aqoo +AH' - 
298Faqm 

AH;9a NH4Zq = - 133,26 f 0,25 kJ.mol. 
-l c41 

AH0 
29BF-aqm 

= - 335,35 It 0,65 kJ.mol.-1 
c43 
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Tableau 1 Tableau 2 

Enthalpie de dissolution Enthalpie de dissolution 

de NH‘F dans l’eau en kJ.mol, 
-1 

de NH,F, dans l’eau en kJ.mol. 
-1 

cf =[!;~FJ 

mol.1 . IO2 
AHdiss 

cf =j&;F2] 

mol.1 . IO2 
AHdiss 

1,402 
2,020 
2,554 
2,878 
2,884 

3,040 
4,297 
5,520 
6,160 

i 

- 1,795 
- 1,757 
- 1,732 
- 1,719 
- 1,719 
- 1,715 
- 1,665 
- 1,623 
- 1,607 

0,95 
1 ,oo 
1,03 
1,06 
1 ,56 
1,66 

2,6 
2,61 
4,56 
8,16 
8,27 

16,828 
16,882 
16,920 
16,945 
17,397 
17,476 

18,025 
18,033 
18,681 
19,079 
19,083 

Tableau 3 

Enthalpie de dissolution 1 dilution infinie de NH&F en kJ.mol. 
-1 

cf = [NH~F] mol. 1-l. lo2 

1,402 
2,020 
2,554 
2,878 
2,884 
3,040 
4,297 
5,520 
6,160 

AHdiss cf aHIlil cf+O AHiiss= 

- 1,795 - 0,179 - 1,974 
- 1,757 - 0,214 - 1,971 
- 1,732 - 0,240 - 1,972 
- 1,719 - 0,255 - 1,974 

- 1,719 - 0,255 - 1,974 
- 1,715 - 0,262 - 1,977 
- 1,665 - 0,309 - 1,974 
- 1,623 - 0,349 - 1,972 
- 1,607 - 0,368 - 1,975 

Tableau 4 

Enthalpie de dissolution B dilution infinie de NH4HF2 en kJ.molr’ 

cf = b4HF2] mol.l-’ . lo2 / AHdiss cf / AHAil cf~ / AHiissm 

0,95 16,628 - 2,684 14,144 

1 ,oo 16,882 - 2,740 14,142 

I,03 16,920 - 2,763 14,147 

1,06 16,945 - 2,805 14,140 
1 ,56 17,397 - 3,255 14,142 
1,66 17,476 - 3,322 14,144 

2,60 18,025 - 3,886 14,139 
2,61 18,033 - 3,891 14,142 
5,56 18,681 - 4,527 14,144 
8,16 19,079 - 4,937 14,142 
a,27 19,083 - 4,940 14,143 

I I 
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Soit : 

AH0 
298NH4Faqm 

= 468,61 f 0.90 kJ.mol. 
-1 

Grlce a cette valeur nous pouvons recalculer l'enthalpie de formation de 

NH4F cristallisg, AHi9SNH4F crist. 

avec : AH' 
29gNHqFaqa 

= AHzg8NH4F crist + AHiiss,NH4F 

soit : AH' 29gNH4F crist = - 466,63 f 0.90 kJ.mol. 
-1 

Cette valeur est en tres bon accord avec celles don&es dans la litt6rature : 

- 466,93 kJ.mol. -'(-110,89 kcal.mol.-') [51 ; - 466,93 kJ.mol.-' 

(-111,6 kcal.mol. -') [6] et -464,42 kJ.mol. -' (-Ill,0 kcal.mol.-') [?I. 

Les enthalpies de formation de NH4F aq en fonction de la concentration en 

moles par litre sont don&es dans le tableau 5 en kJ.mol. 
-1 

avec 

AHi98NH4F aq(cf) = AHz98NH4Fcrist + AHiiss cf 

Tableau 5 

Les enthalpies de formation de NH4F aq 

[NH~F> x lo* 1~0i.l~~ j AHi9gNH4F aq 

0 -468,61 f 0,80 

1,40 -468,43 * 0,ao 

2,02 -468,41 + 0,ao 

4,30 -468,30 + 0,SO 

5,52 -468,26 f 0,SO 

6,16 -468,21 + 0,80 

La dissolution de NH4HF2 est endothermique 

concentration QtudiQ alors que la dilution est 

En faisant 

sodium [a] 

aqueux et 

suivante : 

la mOme hypothsse que pour les hydrogcnofluorures de potassium et 

nous pouvons dgterminer les enthalpies de formation de NH4HF2 

cristallis6 en Qcrivant la reaction de dissolution de la faGon 

dans tout le domaine de 

exothermique dans ce domaine. 

NH4HF2 crist -f NH4F aq + HF aq 

rQaction caractGrisEe par son enthalpie AHiissNH4HF2. Grlce aux valeurs 

experimentales concernant NH4F et aux r6sultats de G.K. JOHNSON [9] relatifs 

aux enthalpies de formation de HF aqueux, nous pouvons determiner 

&H;9aNH4HF2 aq et &Hi9aNH4HF2 crist. 

L'ensemble des r6sultats est donr& dans le tableau 6 en kJ.mol. 
-1 
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Tableau 6 

L'ensemble des resultats 

NH4HF2 

mol.1 ?102 

1 

I,06 

1,66 

2,61 

4,56 

8,16 

8,27 

- 

AHiiss 

NH4HF2 

16,887 - 468,440 

17,133 - 468,440 

17,604 - 468,399 

18,058 - 468,357 

18,497 - 468,273 

18,104 - 468,19 

19,133 - 468,148 

AH;~~NH~F aq. 

calculG 

. AH;g8HF ac 

- 324,971 

- 324,469 

- 324,385 

- 323,800 

- 323,172 

- 322,837 

- 322,837 

AHig8NH4HF2 aq 

calcule 

- 793,411 - 810,298 

- 792,909 - 810,042 

- 792,784 - 810,388 

- 792,157 - 810,215 

- 791,445 - 809,942 

- 791,027 - 810,131 

- 790,985 - 810,118 

crist. 

calculG 

Soit une valeur moyenne pour l'enthalpie de formation de NH4HF2 cristallise dl 

AH;98 
NH4HF2 crist = - 810,26 ? 0,90 k.T.mol.1 

-1 

Cette valeur est en bon accord avec celle don&e par Westrum [7] -800,82 kJ. 
-1 

mol. , cette derniere valeur ayant QtC calculge avec des valeurs differentes 

de l'enthalpie de formation de HF (-268,61 kJ.mol. -' (-64,2 kcal.mol.-') au 

lieu de -273,30 kJ.mol. 
-1 

dans notre cas b]). 

Afin de verifier la validite de notre hypothsse, now utiliserons le 

cycle suivant : 

t 

HF gaz ) HF liq-' 

avec comme prCcCdemment : 

AH;~~~NH~HF~ = AH;q8NH4F aq + AHig8HF aq - AHsq8NH4HF2 crist 

et d'aprBs le cycle 

AHiissNH4HF2 = AH1 + AH2 + AH3 + AHiissNH4F 
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Par consequent la difference (A) = 

doit Gtre constante si I'hypothPse 

(A) = AH1 + AH2 = constante 

AH, = AH' 298NH4Fcrist + AHs98HF gaz - AHi98NH4HF2 crist 

AHiissNH4HF2 - AHAissNH4F - AH3 

est verifie'e puisque : 

avec AHG98HF gas = - 273,30 kJ.mol.-' id 
AH0 298NH4F crist = - 466,631 kJ.mol. 

-1 

AH;98 4 2 
NH HF crist=- 810,259 k.J.mol. 

-1 

Soit AH, = + 70,328 kJ.mol.-' 

AH2 = AHGg8 HF liq - AHig8HF gas. avec AH;g8HF liq = - 303,549 kJ.molTl [9] 

AH2 = - 30,249 kJ.mol. 
-1 

done (A) = + 40,079 kJ.mol. 
-1 

Dans le tableau 7, nous avons rassemble 

dissolution de Hr liq [9] de NH4HF2, de 

-1 
de (A) expErimentales en kJ.mol. . 

Tableau 7 

les valeurs des enthalpies de 

NH4F et les valeurs correspondantes 

Les valeurs des enthalpies de dissolution 

Concentration AHiiss 
-1 

AHiiss 
mol.1 HF liq. NH4F 

1 -21,305 -1,809 

1,06 -21,246 -1,809 

1,56 -20,828 -1,789 

1,66 -20,757 -1,768 

2,61 -20,242 -1,726 

4,56 -19,652 -1,642 

8,16 -19,309 -1,559 

8,27 -19,309 -1,517 

AHiiss 
NH4HF2 

+16,887 

17,133 

17,514 

17,606 

18,058 

18,497 

19,104 

19,133 c 

(A) 

40,001 

40,188 

40,13 

40,131 

40,026 

39,791 

39,972 

39,959 

-1 
Soit une valeur moyenne (3) = 40,025 kJ.mol. . 

Cette valeur est en trZs bon accord avec la valeur thdorique calculde, 

ce qui semble done confirmer notre hypothese. 
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CONCLUSION 

Les enthalpies de dissolution de NH4F et NH4HF2 dans l'eau ont bte mesureea 

et gr&?ce aux valeurs obtenues, now avons pu donner une expression de cette 

enthalpie en fonction de la concentration finale et determiner les enthalpies 

de dissolution a dilution infinie des deux composes 

AHiissm NH4F = - 1,979 kJ.mol.-' 

AHiissm NH4HF2 = 14,142 kJ.mol. 
-1 

Ces resultats nous ont permis de calculer les enthalpies de formation des 

deux sels, ces valeurs etant : 

- 466,631 kJ.mol. -' pour NH4F et - 810,259 kJ.mol. -' pour NH4HF2 

Par ailleurs, nous avons montre que NH4HF2 en solution dans l'eau se 

dissocie en NH4F + HF dans le domaine de concentration C'cudie. 
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