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SUMMARY

The standord enthalpies of formation of ammonium penta or hexafluorotel-

lurate IV have been determined by reaction calorimetry in oqueous hydrogen

. o _ -1
fluoride as AHS o NH,TeF, = -1547 + 15 kJ.mol
-1
A e = -
tH3 g (NH4)2 TeF, = -2026 + 20 kJ.mol

RESUME

Les entholpies de formation standard du penta et de 1’'hexafluorotellu-
rate IV d’ommonium ont été déterminées par colorimétrie de réaction dons

l'acide fluorhydrique. Les valeurs obtenues sont respectivement

o - —]
BeHS og NH, TeF . = -1547 + 15 kJ.mol

o . -
AcHS oo (NH, ), TeF, = -2026 + 20 kJ.mol
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SYNTHESE DES PRODUITS

Le pentafluorotellurote NHATeFS a été obtenu en utilisant la méthode

décrite dans lo littérature [1,2].

L ‘hexafluorotellurcte (NHA) TeF6 o été prépcré par oction de l'acide

2

fluorhydrique sur (NH4)2TeCl6 selon le processus décrit précédemment [3].
Le dosage des éléments indique que ces produits répondent & la stoechio-

métrie et présentent une bonne pureté.

Conditions expérimentales

Toutes les réactions ont été réalisées & 298 K & l'aide d’un calorimétre
LKB 8700 muni d'une cellule en P.T.F.E. déja décrite [4].
Les réactifs utilisés sont des produits pour analyse MERCK pour TeOz,

PROLABO pour l’acide fluorhydrigue. NHAF et NHAHF ont été purifiés au

2
loboratoire.
Tous les composés de l’ammonium ont été monipulés en bofte & gants sous

atmosphére d’'argon sec et désoxygéné.

Enthalpie de formation de NHATeFS

Cette grandeur a pu étre déterminée en mesurant les enthalpies des

réoctions suivontes, conduisant & la préparation de NH4TeF en solution

fluorhydrique. ’

NH, TeF, T02/MP/M50 S ter, 0
NH{F o + 1/2 HyTep0oF o+ 2 HF o > NH/TeF o+ 3/2 H)0) (2)
NH4HF2CP + 1/2 H2T8203F4oq + HFoq - NHATeFSdiss + 3/2 H2oliq (3)

L'acide trioxotétrafluorotellurigue IV se forme lors de la dissolution du
dioxyde de tellure TeO2 dans l'acide fluorhydrique concentré [5] selon la

réaction

T
2 echr + 4 HFcq -*(H2Te203F4)Oq + H2oliq (4)
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L'enthalpie de formation de NH4TeF5 peut donc étre colculée por combi-

noison des entholpies des réactions (1), (2), (3) et (4).

Enthalpie de formation de HZIEZQSEAOq

Elle est déterminée par dissolution de TeQ, dans l'acide fluorhydrique

2
selon lo réaction (4). Toutes les dissolutions ont été réalisées dans
1'acide fluorhydrique de concentration 28,8 mol.l_] (492 % en poids). Les

résultats obtenus sont donnés dons le tableau I.

TABLEAU I
Enthalpie de dissolution de TeO2 dans HF

Masse TeO Q réaction AHy
2 (4)
mg J. Y
kJ.mol"

60, 43 -18,93 -51,24

61,67 -19,80 -50,05

62,34 -19,58 -50,01

65,12 -20,49 -50,13

79,78 -25,02 -50,23
soit une valeur moyenne AHr = -50,33 + 0,46 kJ.mol_]

(4)

Dans ces conditions l’enthalpie de formation de H2Te203F4Oq peut étre
calculée gréce & l'expression :

o - _ o o
BgHI9gHoTe04F 4oq = 2 AHrm BeHZogHP011q * 2 BEHogeTe0y . +

4 BgH3ogHF g = AHdil4
AHdil représentant l’enthalpie de dilution de lao solution par consommation
de l’écide fluorhydrique (AHdil ) et par opport d'eau lors de la réaction
a
(AHdilb)
My, = Mg+ Man
4 o b

Ces deux termes sont calculés selon la méthode que nous avons déja
développée par ailleurs [6], & sovoir AHdil = mhn et AHdil = xh o0 h est

la chaleur différentielle de mélange de 1'alide fluorhydrique au voisinage
de la concentration utilisée

h = -4,5 kJ.mol-] (voleur calculée & partir des données de la littérature[7]
m : nombre de moles d'acide fluorhydrique consommées lors de la réaction

par mole de TeO2 :mo= 2
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[H,0]
= TroeT o ! HF
n THF] 1 nombre de moles d'eocu par mole de
x : nombre de moles d’eau formées lors de la réaction : x = 1

Deux moles de TeO2 étant consommées, il vient

1

BH .7 = 2 x (-4,5 x 2 x 1) = -18 kJ.mol™
dxlc i
et oM . = -4,5 kJ.mol
dllb .
soit M = -22,5 kJ.mol~
dil
4
L enthalpie de formotion de H2Te203F4 est donc :
o — _]
AFH298H2Te203F4cq = =1709 kJ.mol

avec  AcH7ogTel, . = -322,58 kd.mol™! [8]
° -1 _ _
BeH3ogHF o (28,8 mol.17') = -317,88 kJ.mol

o _ -1
OpH 298H2011q = -285,83 kJ.mol ' [8]

V7]

Enthalpie de formation de NH4Tan en solution

Elle est déterminée gréce & lo dissolution de NH,F (récction 2)ou

4
NH4HF2 (réaction 3) dans une solution ternaire Te02/HF/H20.
TABLEAU II
Enthalpies de dissolution de NH4F et NH4HF2
masse Q AH
mg J kJ.mol—]
45,71 -18,81 -15,23
48,12 -19,88 -15,30
NH4F 50,20 -20,51 -15,12
55,10 ~22,75 -15,31
61,02 -25,05 -15,21
43,22 10, 04 13,25
49,53 11,24 12,94
NH4HF2 53,25 12,08 12,94
55,28 12,54 12,99
60,10 13,90 13,20

1
[

soit les vaoleurs moyennes AHr
AHr(Z)
(3)

-15,23 + 0,07 kJ.mol”
+13,06 + 0,13 kJ.mol™

1}

i
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D’aprés l'équation réactionnmelle (2) nous pouvons écrire

AfH598NH4TeF = AH - 3/2 A HS ooHL0 + 2 AH

5diss " (2) f 298 2 1liqg f 298 aq
+ 112 DK ogHaTer05F 4oq + BeM39gNH4F e, - Mail,
et d'aprés 1l'équotion (3)
AfH298NH TeF5diss = AHr(g) - 3/2 AFH298 2Ol + 1/2 AfH298H2Te2%F4oq
+ AFH°298HF0 + AfHQQgNH HF2 . AHdi13
Les enthalpies de dilution AH . et AH . sont calculées comme
dil dil

précédemment. L’ensemble des valeurs utilisées pour ces calculs et les

entholpies de formotion de NHATeFSGq est donnée dans le tableou III

TABLEAU III

réaction m x AHdil_] AHr » Af 298NH Tel-;soq
kJ.mol kJ.mol kJ.mol

2 2 3/2 -15,75 -15,23 -1527,63

3 1 3/2 -11,25 +13,06 -1529,59
Les enthalpies de formaotion de NH4FCr et NHdHcmr étont respectivement :
DpHSGgNHF = -466,63 kJmol™ | [9]
AgHS ogNH HF = -810,26 kd.mol™' [9]
nous prendrons comme valeur pour AFH298NH TeF5 oq lo moyenne des 2

résultats précédents

o _ -1
AfHZ?BNH4TeF5diss = -1528,6 + 2 kd.mol

Enthalpie de formation de NH TeF crxstolllse

Elle peut é€tre déterminée par mesure de l'enthalpie AHr1 de lo réoction

AHr(]) = DeHoogNHATeFsyi s = BeHogNH TeFs



400

Les valeurs expérimentoles obtenues lors de la dissolution de NH TeF

4 Scr
dons lo solution Te02/HF/H 0 sont données dons le tableau IV et conduisent

2 -1

& une valeur moyenne : AHr =+ 18,02 + 0,23 kJ.mol

L’enthalpie de Formotioélgtcndord de NH4Tercr est donc

° = = -1
AfH 298NH4TeF5Cr = -1528,6 - 18,02 = -1546,62 kJ.mol

TABLEAU IV
AH
masse NHATeF5 Qr] 1)
mg J -1
kJ.mol
89,83 6,59 +17,65
93,23 7,16 +18,21
96,23 7,21 +18,03
98,50 7,45 +18,20

Enthalpie de formation de (NHA)QIgfé

5 OU de TeO2 dans une solution fluorhydrique de

conduit oprés évaporation de la solution & (NHA)QTeFé [3].

La dissolution de NHATeF
NH4HF2
L'enthalpie de formotion de ce composé peut donc étre déterminée en

utilisont les réactions suivantes

NH HF /HF/H,0

(NHd)zTeFécr 42 2 3 (NH4)2TeF6diss (5)
NHATeF5cr + NHAHF2°q —_— (NH4)2TeF6diss (6)
TeO2cr + 2 NHAHF2°q + 2 HFod—> (NH4)2TeF6diss + 2 H201iq (7)

Pour toutes les réoctions (5)(é) et (7) nous ovons utilisé une solution
ternaire NH4HF2/HF/H20 contenant 2 g/l de NHAHF2 pour une concentration en
HF de 20,25 mol.1™ "'
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Enthalpie de dissolution de NH TeF_ dans NH4ﬁEO/HF/H29

Les résultats expérimentaux sont rassemblés dans le tobleau V. Ces
valeurs conduisent & unme entholpie de réaction :

AHr = +20,28 + 0,14 |<J.mol—T pour la réaction (6).
(6)

TABLEAU V
Enthalpie de dissolution de NHATeFS dans NH4HF2/HF/H20

AH
mossemNHATer 036 r(él]
9 kd.mol

92,77 7,85 + 20,35

107,51 9,14 + 20,46

116,26 9,70 + 20,07

118,00 9,92 + 20,25

Cette enthalpie AHr peut s'exprimer por la relation suivante :
(6)
AHr(é) = DM og Ny ) TeF igiss ~ B2 ogN4MFoaq * 25208 oq
Mo e ser * Bgsn

ol AHdil représente comme dons les réactions précédentes l'effet thermique
di & lo éilution du milieu par consommation de NHAHF2 et par apport de HF &
la solution. Des travaux antérieurs concernant les solutions NH4HF2/HF/H20
[9-10] montrent que l’enthalpie correspondont & lo consommation de NH4HF2
peut étre considérée comme négligeable.

D aprés les voleurs de la littérature [7] la correction due & la

formation de HF dons lo solution est de +2,05 kJ.mol_]

Dans ces conditions, l‘enthalpie de formation de (NH4)2TeF6diss'

calculée grdce oux données précédemment citées est :

. _ -1
BeH3og (N, TPy (g = =2001,3 kJ.mol
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Entholpie de dissolution de TeO, dans NH HF,/HF/H.,0

Les résultats expérimentaux sont donnés dons le toblecu VI.

TABLEAU VI
Enthalpie de dissolution de TeO2 dans NHAHFQ/HF/HQO
AH
masse TeO2 037 r(Z)
mg kJ.mol™!
88,8 -23,80 -42,77
90, 4 -24,38 -43,05
98,2 -26,87 ~-43,67
100, 3 -27,08 -43,10

Ces vcleurs conduisent & lo moyenne orithmétique
AH_ = -43,15 + 0,33 kJ.mol™
"(7) -

Cette enthalpie de réaction peut s’'exprimer par la relation suivante

AHr(7) = BgHiog(NH ) o TeF  ias * 2 8¢M30gHo0) 5o = AgMggTe00 .
- 2 AF 298NH HF -2 AfH298HF + AHdil7

AHdil est calculée comme précédemment avec les valeurs suivantes
7

ho=-2,05 kdmol™! ; n= 1,54 ,m=2;x=2

solt My = <1041 kd.mol™!

soit la voleur AHS (NH ) TeF !

M3 og = -2005,6 kJ.mol

6diss(7)
Pour lo suite du cclcul, nous prendrons lo valeur moyenne

-1
A og (NH, ) TeF (o = -2003,45 + 2,15 kJ.mol

Enthalpie de formation de (NH412TeF6cr

S

Connaissant l'enthalpie de formation & 1'étot dissous du composé, il est
possible de déterminer son entholpie de formotion & 1'état cristallisé

grdce & la réaction (5). En effet, cette réaction conduit & l’expression

M = AH

*(s) £ SQB(NH4)2TeF AHS (NHA) TeF

6diss = f 298 2 bcr
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Les valeurs expérimentales de l'enthalpie de dissolution de (NH4)2TeF6 dons
lo solution NH4HF2/HF/H2O sont données dons le tableou VII

TABLEAU VII

Enthalpies de dissolution de (NH4) TeF, dans NH4HF2/HF/H20

2 6
AH
masse YE‘NHA)QTeF6 035 r(521

9 kJ.mol
95,75 7,91 22,94
100, 50 8,35 23,06
110,25 9,23 23,18
114,24 9,45 22,96

Soit une valeur moyenne AHr + = 23,04 + 0,09 kJ.mol—]

(5)
o8 A o _ -1
D'ou AfH298(NH4)2TeF6cr = -2026,47 + 3,05 kJ.mol
CONCLUSION
L’'enthalpie de formation de NH4TeF? (AH = -1547 kJ.mol_]) est comparable
- -1
d celles de KTeF_ (AH = -1687 kJ.mol ') [11] et de RbTeF5 (OAH = -1696 kJ.mol 7)

5

[19 .

En effet si nous effectuons lo différence

= 3 - A Ho =
A AfH298MTeF5 £H5 o gMF M K,]Rb, NH
-1120 kJ.mol™

nous obtenons pour K A
Rb A= -1139 kJ.mol™!
NH, A= -1080 kJ.mol™!

valeurs trés proches l’une de l'autre.

4

Nous constatons d'autre part que l’enthalpie de formation de (NH4)2TeF6
est sensiblement égale & lo somme des entholpies de formation de NHAF et
NH4TeF5.

o o _ - -1
A*H298NH4F + A¥H298NH4TeF5 = -1547 - 466,63 = -2013,63 kJ.mol

-1
pour &H§98(NH4)2TeF6 = -2026 kJ.mol
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Plusieurs hypothéses peuvent &tre avancées pour justifier 1'égalité de
ces deux voleurs. On peut por exemple envisager lo formotion d‘une solution

solide entre NH F et NH TeF5 ou, et cela semble plus probaoble, la formation

4 4
d’un composé défini NH4F—NH4TeF5. L’étude du diogromme binaire NHAF/TeF4
devrait permettre d’'élucider cette question.
Par ailleurs, & partir des enthalpies de formation de NH4/TeF5 et (NH4)2

TeF, en solution, nous pouvons calculer les enthalpies de formation des

6

ions TeFS- et TeFi_ en solution. En effet, compte-tenu des foibles

concentrations utilisées, nous pouvons considérer que les fluorotellurates

sont totalement dissociés dans la solution, par conséquent
Wt

BeHogNHsTeF s g = LM ogH AFH§98TEF;GQ
BeHiog(NH ) TeFoq = 2 L g 298NH Tag) * BeH3ogTe F62;q
soit en prenont : LeMasenH, . = -135,51 ki.mol™! [s]
on obtient : AFH§98TeF5;q -1396 kJ.mol”
et : AgHS o Te Féz_q -1736 kJ.mol”

Cette derniére valeur peut étre comparée & celle obtenue & portir de

l'expression suivante

-~ - 2=
eFch + Foq -——9 TeF6 aq

. . - -1
4 savoir environ -1728 kJ.mol ' avec AFH298 aq = -332,63 kJ.mol [B]
Remcrgue : 1'incertitude annoncée dons le résumé est de 1 %. Nous avons

volontoirement pris cette valeur nettement supérieure aux valeurs obtenues
expérimentolement ofin de tenir compte implicitement des incertitudes sur

les valeurs de lo littérature qui ne sont pos données.
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