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SUMMARY 

The standard enthalpies of solution of NH4F and NH4HF2 in aqueous solutions 

-1 
of hydrogen fluoride (in the range of concentration O-30 mol.1 ) have been 

measured and from these results the standard enthalpy of formation 

Of NH4HF2(c) 
has been derived as : 

nH;NH4HF2(c) 
= -809.9 + 0.9 kJ.mol 

-1 

RESUME 

Nous avons mesurs les enthalpies de dissolution de NH4F et NH4HF2 dans des 

solutions d'acide fluorhydrique. A partir de ces rQsultats et les enthalpies 

standard de formation de NH F 
4 (c) 

et HFR, nous avons recalcul6 l'enthalpie 

de formation standard de NH4HF2 cristallisi5, h savoir : 

AH;NH4HF2(c) 
= -809.9 i 0.9 kJ.mol-' 

CONDITIONS EXPERIMENTALES 

Les mesures de l'enthalpie de dissolution mzg8 diss du fluorure d'ammonium, 

de l'hydrog&ofluorure d'ammonium dans les solutions d'acide fluorhydrique 

ont 6tb effect&es 1 l'aide d'un calorimstre isopGribolique LKB 8700 dgjl 

d6crit 0) muni de la cellule en P.T.F.E. mise au point au laboratoire [2]. 

La pureti5 des fluorures a Btb contr616e par dosage des QlBments. 
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Toutes les dissolutions ant et& realisees 2 298 K. Les operations de 

prelevement de produits et de remplissage des ampoules sont realisees en 

boites a gants sous atmosphPre d'argon sec. 

RESULTATS EXPERIMENTAUX 

Systemes ternaires NH,:F-HF-H?O et NH,HF2-HF-Ho0 

En raison de la variation importante de l'enthalpie de dissolution en 

fonction de la concentration du se1 pour les concentrations en acide 

fluorhydrique inferieures 1 1 mole.1 
-1 , now avons effectue une serie de 

mesures d'enthalpie de dissolution pour des concentrations en se1 comprises 

entre 1,5 10 
-2 

et 7 10 
-2 -1 

mol.1 . Les tableaux I, II, III et IV donnent 

pour chaque systeme ternaire les enthalpies de dissolution en fonction de 

concentration en sel. Pour les solutions d'acide fluorhydrique de concen- 

tration superieure 1 1 mol.1 
-1 , nous avons effect& pour une mtme concen- 

tration en HF 5 B 7 mesures de chaleur de dissolution. La quantitd de se1 

utilisee est d'environ 1,5 10 -3 mole pour NH4F et 1,75 10m3 mole pour 

NH4HF2. La valeur moyenne de l'enthalpie de dissolution retenue dans ce 

la 

dernier cas et l'ecart type sont calcules par la methode de student. L'en- 

semble de toutes les valeurs a ete report6 dans les tableaux V et VI. Les 

valeurs traduisant ces variations d'enthalpie de dissolution de NH4F et 

NH4HF2 dans les solutions d'acide fluorhydrique 1 different-es concentrations 

en HF sent repartees sur la figure I. 

Tableau I . 

Enthalpie de dissolution de NH4F dans HF 

&F] = 0,014 mol.1 
-1 

T 

33,20 o,a9 

36,60 0,98 

45,3 1,22 

84,1 2,27 

119,2 3,22 

nHiiss NH4F 

.I.mol 
-1 

703 

614 

288 

-178 

EF] = 0,026 mol.l-' -1 
aHAiss NH4F 

J.mol 
-1 

-___ 

a99 

545 

396 

33,44 

-209,a 



Tableau II . 

Enthalpie de dissolution de NH4F dans HF 

@-j= -’ 1 mol.1 
pF] = 0,50 mol.1 -1 

masse nombre de AHiiss NH4F masse 

mg moles lo3 -1 mg 
J.mol 

72,4 1,95 4937 98,7 

106,l 2,86 4502 92,7 

112,21 3,03 4531 111,7 

156,s 4,23 4297 1 lo,6 

157,09 4,24 4159 111,7 

Tableau III . 

Enthalpie de dissolution de NH4HF2 dans HF 

bF]= 0,023 mol.1 
-1 

75 1,31 21,71 

36,5 O,b4 21,84 

68,4 1,19 21,74 

243,2 4,26 20,91 

810,2 5,43 20,43 

bF]= 0,145 mol.1 
-1 

masse 

mg 

AH;~~~NH~HF~ 

kJ.mol 
-1 

Tableau IV . 

Enthalpie de dissolution de NH4HF2 dans HF 

kF] = 1,05 mol.1 -1 

masse nombre de 

moles lo3 

AHiissNH4HF2 masse nombre de 

moles lo3 

AH;issNH4HF2 

mg mg 
kJ.mol 

-1 

73,9 1,29 118,2 2,07 26,20 

113,s 1,99 26,ll 

114,2 2 25,14 

139 2,43 24,95 
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Tableau V . 

Enthalpie de dissolution de NH4F dans l’acide fluorhydrique en 

kJ.mol 
-1 

pF-J “01.1-l 

- 

0 - 1,801 

0,014 0,288 

0,026 0,899 

0,500 4,936 

1 ,oo 5,434 

I,40 5,080 

2,12 4,807 

3,00 4,598 

6,00 3,553 

7,70 2,972 

11,50 0,627 

15,o - 1,283 

16,5 - 2,512 

21,o -10,450 

25,5 -10,865 

*“;98 diss NH4F 

_ 

Tableau VI . 

Enthalpie de dissolution de NH4HF2 dans l’acide fluorhydrique 

en k.J.mol 
-1 

FF] x1101.1-’ 

0 

0,023 

0,145 

096 

1,05 

3,02 

7,70 

II,34 

15,o 

18.0 

17,591 

21,708 

23,411 

26,125 

26,356 

26,125 

23,545 

22,019 

20,064 

18,721 
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Fig. 1. Enthalpies de dissolution de NH4F et NH HF dans HF - H20. 
4 2 
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DISCUSSION 

Nous constatons que l'allure des courbes traduisant la variation de 

l'enthalpie de dissolution de NH4F et NH4HF2 en fonction de la concentration 

en HF est sensiblement la me^me que pour les fluorures alcalins (en parti- 

culier NaF oc NaHF2 lx). 

Les courbes obtenues peuvent Gtre d6composGe.s en dew parties. La premisre parti 

@]il mol.l-') correspond 1 une augmentation de l'enthalpie de dissolution 

en fonction de la concentration en acide (elle est exothermique pour 

@H4F-j&) ' 1, voisine de z.5ro pour NH4F / HF c X3= 1 et endothermique pour 

@H~FJ/FFJ < 1). La deuxisme partie ($4 > 1 mol.l-') correspond 1 une 

diminution de l'enthalpie de dissolution quand la concentration en HF 

augmente. A partir des solutions aqueuses de concentration en HF supgrieures 

IO,023 mol.1 
-1 

, les deux courbes se dgduisent l'une de l'autre par trans- 

lation verticale. La diffgrence AH' 
diss298 

NH4HF2 - AHAiss298 NH4F est 

presque constante et 6gale I 21,318 k.J. 

A partir des diff6rentes valeurs obtenues prdc6demment (enthalpie de 

formation standard de NH4F solide L4], enthalpie de dissolution de NH4F 

dans des solutions aqueuses de HF et les enthalpies de dissollltion de 

NH4HF2 dans des solutions aqueuses de HF) nous pouvons, par le calcul, 

determiner l'enthalpie de formation standard de NH4HF2crist en considgrant 

que la dissolution de NH4HF2 dans des solutions aqueuses d'acide fluorhy- 

drique a differentes concentrations en HF se r6sume h une d6composition 

du type suivant 

NH4HF2 crist + n HF -+ NH F 
aq 

4 dissous + (n+l) HF AH 
aq 0 

1 cette r6action correspond une enthalpie de &action telle que : 

AH0 = W298f~~4~dissous + (n+l) ET' 29af @d=(n+l)HFaq - m;98fNH4HF2 crist - 

- nz;98fC,F]=nHF 

Bi;g8f~~4HF2crist = W2g8f~~4~dissous - (n+l)iW 
298f bd=(n+I)HFaq - 

- 
n =;98fpF]=nHF - AH0 
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AHo = q98diss NH4HF2 = enthalpie de dissolution de NH4HF2 

Z1Ti0298fNH4Fdissous ' enthalpie de formation standard de NH4F dissous dans HF 

2 la concentration (n+l) mol,l 
-1 

en HF 

AH' 
298fHFf&]=n+l 

: enthalpie de formation standard d'HF a la concentration 

(n+l) mol.1 
-1 

en HF 

=;98fHFpF]=n 
: enthalpie de formation standard d'HF 1 la concentration 

n mol.1 
-I 

en HF 

-.¶ 
AHfNH4HF2(c) 

: enthalpie de formation standard de NH4HF2 solide 

Les resultats de ces calculs ainsi que les valeurs exp6rimentales sont 

reportes dans le tableau VII 

Tableau VII . 

Calcul de l'enthalpie de formation standard de NH4HF2 solide 

HF AH0 HFaq xi' HF z? 

mol.1 
-I 298f [H?!j=n 29df[H&n+l 

298NH4Fdissous 

k.J.mol 
-1 

kJ.mol 
-1 

kJ.mol 
-1 

0 - 335,35 

0,145 - 322,286 

0,500 - 322,044 

1,000 - 321,997 

2,000 - 321,922 

3,000 - 321,847 

4,000 - 321,805 

16,000 - 320,953 

- 335,35 

- 321,968 

- 321,960 

- 321,922 

- 321,847 

- 321,805 

- 321,734 

- 320,856 

- 468,16 

- 464,092 

- 461,388 

- 461,137 

- 461,388 

- 461,597 

- 464,523 

- 468,076 

I I I 

lHcl 
-1 

tJ.mol. 

14,128 - 817,603 

23,408 - 809,392 

25,916 - 809,180 

26,334 - 809,393 

26,125 - 809,285 

25,916 - 809,276 

22,572 - 808,035 

19,646 - 808,481 

I 

La valeur moyenne de l'enthalpie de formation standard de NH4HF2 crist 

retenue et 1'Ccart type ST sont calculds 1 partir de la formule de Student, 

soit AH' 298NH4HF2crist = - 809,9 + 0,9 kJ.mol 

ferente de celle don&e par la litterature [;I :;,,“,:‘;J::;;r’ ,te~;,“1f;3 

accord avec la valeur que nous avons determinde lors d'un travail anterieur 4 

1 savoir : - 810,26 + 0,90 kJ.mol 
-1 
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Afin de confirmer la validite de notre hypothese, nous avons utilise le 

mcme schema que dans notre travail anterieur k3 

NH4HF2crist - + NH4Faq + HF,q 

i4FI?_ / 

1 

AH3 

+ 

HF 
AH2 

g 
----+ HF 

liq 

oii AH o represente l'enthalpie de dissolution de NH4HF2 

d'acide fluorhydrique considerbe et AH4 l'enthalpie de 

NH4F dans une solution analogue. 

dans la solution 

dissolution de 

En fait lors de la dissolution de NH4HF2 dans une solution d'acide 

fluorhydrique, le titre de la solution varie legerement ; toutefois les 

quantites de se1 dissoutes Qtant faibles ceci est pratiquement sans 

influence sur le titre en HF de la solution finale. 

Nous pouvons done ecrire : 

AHo = AH" 
29aNHqFaq 

+ AH0 
29gHFaq - AHZ9gNH4HF2crist 

AH; = AH;ggNH4~crist + AH" 
298HFg - AHi98NH4HF2crist 

avec AH" 
29gNHqFcrist = 

- 466,631 kJ.mol 
-1 

c4l 

AH: 
29gHFg = 

- 273,30 kJ.mol 
-1 

El 

AHGg8NH4HF2crist = - 609,956 kJ.mol-' (ce travail) 

soit AH = 70,025 kJ.mol 
-I 

1 

AH2 = AH;g8HFLiq - AH" HF avec AH' 
293 g 29gHFliq = 

- 303,549 kJ.mol -l e1 

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

AH3 represente l'enthalpie de dissolution de HF . 
Iv 

pour donner une solution 

de msme concentration que la solution dans laquelle NH4HF2 a Qte dissous. 

Les valeurs de AH3 en fonction de la concentration en HF ont Qtb donnees 

?I partir des resultats de G.K. Johnson @let sont donnees dans le tableau VII 

D'apres le cycle, il vient si notre hypothese est vCrifiQe : 

AHo - AH4 = AH, + AH2 + AH3 
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Dans le tableau VIII nous avons done report6 pour diffsrentes concentrations 

en HF les valeurs de AH 
u 

- AH4 determinees P partir desresultats experimentaux 

et les valeurs de AH, + AH2 + AH3 calculdes. 

Tableau VIII 

[HFI 
mol.1 -1 

0,145 

1,000 

4,000 

16,000 

AH3 
AHo - AH4 AH1 + AH3 + AH3 

kJ.mol 
-1 

kJ.mol-' kJ.mol-' 

-18,697 20,900 21,080 

-18,663 20,920 21,110 

-18,475 21,110 21,300 

-17,597 21,740 22,180 
1 

Les valeurs de AHo - AH4 sont en bon accord avec les valeurs theoriques, ce 

qui semble done confirmer notre hypothsse concernant la dissolution de NH4HF2 

qui peut done dtre consideree comme une des compositionsen NH4F + HF mgme 

dans les solutions d'acide fluorhydrique 

CONCLUSION 

La reproductibilite des rdsultats (enthalpies de dissolution de NH4F et 

NH4HF2 et l'enthalpie de formation standard de NH4HF2) obtenus au tours de 

ce travail confirme que les methodes experimentales utilisees (calorimetric 

de dissolution ) sont bien adaptees 1 l'etude des solutions NH4F-HF-Hz0 

et NH4HF2-HF-H20. Les grandeurs thermodynamiques que nous avons determinees 

ont permis de mettre en evidence la decomposition de NH4HF2 dissous en 

NH4F dissous et HF dissous ainsi que les etudes de dissolution dans l'eau 

l'avaient ddjl montre [4] * 
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