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AB!sRAcr 

From calorimetric measurements a model of solution is proposed for LiAIH, 

in THF. It is ion&d as LiAIH; e Lii + AlHi. For this reaction, AH; = 3.05 kcal 

mol- r and the dissociation constant is K = 0.1 I_ 

A panir de mesures calorimitriques, un modele de solution est propo& pour 
LiAlH, dans le THF_ 11 est ionid selon LiAlH, ti Lii i AlHi. Pour cette rktion 
AHi = 3,05 kcal mol- ’ et la constante d’kquilibre est K = 0,I 1. 

IXIRODUCI-ION 

Darts les mimoires pr&5dents consact& 2 I’itude calorimitrique des dissoiu- 
tions et dilutions de LiBr’, LiAIH,’ dans le THF, ainsi que de LiAlH, dans une 

solution mo1ait-e en LiBr dans ie THF3, les rksultats expkimentaux nous ont conduits 
j, retenir deux hypothikes pour rendre compte de la dilution endothermique de 
LiAiH4 dans le THF. 11 y aurait un 6quilibre en solution, soit de dipolymerisation 
dune forme conden& de LiAIH,, soit de dissociation de la mol&ule LiAIH+ Or, 

la pr&sence de LiBr, ionid dans le THF’. inverse le signe de la dilution de LiAlH, 
et, par consequent, seule I’hypoMse de Ia dissociation de Ia molecule sous for-me 
d’ions peut etre retenue. Un modtle de solution a done tti imagine pour interpreter 
quantitativement nos rx%uItats. 

Dans le Tableau I figment les equations des enthaIpie; de dissolution ct de 
reconcentration ainsi que les enthalpies de dissolution Zz diiution infinie. 

DIZn3WJVATlOX DE L’E?ZHALPIE D’IO?3SATTON AHi ET DE LA COSST.AN3-E D’EQLrlLIBRE 

Ki DE &i& 

Les trois p&dents mimoires nous ont permis de eonsid.&er que dans une 



SOIrrri AHlYiu = f(c) 
(kcal nwl- 1) 

enfhaIpie & diisolurion en 

fiction 5% la c5ncenlrafion 

AWtlim~ -AHrec = f(c) 
(kcal c=o4c 

Id-‘) (kcai d-1) 

foncrion l nda~piquc de re- 

concenfr5rion 

LiBr 
%“F 

029 InC - 0.123 C - i.14 - 8.70 029 InC - 0,123 C + I.56 
LiAIHd -11.30 
LiAIHI LiBr(IM) 0.352 InC - 0216 C - I%45 - 13.95 0.352 InC - 0.216 C + I.50 

THF 

solution d’alanate de lithium dans Ie tktrahydrofuranne, nous avions un kquilibre 

d’ionisation que I’on peut xhimatiser scion: 

LiAIH, e Lii i AlH; (Ki, AHi) (A) 

avec 

Ki = (_Li’XAWi 
(LiAlHJ 

A dilution infinie (concentration C = 0 en LiAIHJ la dissociation de LiAIH, 

est complete. Pour une concentration globale C, en LiAIH, (C, < 0,15 mol I- ’ de 
facon i pouvoir appliquer Ia loi de dilution d’OswaId), les concentrations des 

diffkentes espkes en solution sont: 
(LiAIH,) = (I - z) C, 
(Li+) = d, = (AIH,) 
z = coeficient de dissociation dc LiAIH* 
L’effet thermique correspondant i Ia diIution de 1 mole de LiAlH, de la concentration 
dobale C, ?S la dilution infmie s’exprime par: 

AH= Atif Lii i AIIr AIH; - (I - a) A& LiAIH, - zAH, Lii - adNr AIH; 

c=o c=o (I -z)C, zc, aC1 
IYCC AH, X = enthaIpie standard de formation de kspke X en soIution darts le 
THF ji la concentration C_ 

En prenant comme enthalpies de &f&noes Ies enthalpies de formation des 

espkes a dilution infinie dans Ie THF, I’expression prk&Iente devient: 

AH = z AHdj,Lii i I AHdi,AIHi + (1 - a) AH, Li* + (1 - z)AHr AlHi 
2 c,+c=o zc,-C=o c=o c=o 

- (1 - Z) AHr LiAlH, -I- (1 - a) AH*i, Li.AlH, 
c=o (I-zc)c,+c=o 

En posant: 
AHi = AH, AIH, f AH, Li+ - AH, LiAIH, 

c=o c=o c=o 
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nous obtenons 
AH={1 -_)AHi t ?L AHdil Lii + CL AHdi,A!H,’ + (1 - ~)AHdil LiAIH, 

zc,-+c=o 2 c,+c=o (I--a)C,+C=O 

soit: 
AH = (I - z) AHi - ?r AH,,, Li’ - z A&i,,, AIH, - (1 - z) AH,,, LiAIH, il) 

c=o+sc, c=o+zc, C=O+(1 -z)C, 
expression dans laquclle 
IL = coefficient de dissociation de LiAIH, & 25°C I1 n’est fonction que de ia concen- 
tration globale en alanate de lithium- 
AH,, LiAlH, est la fonction enthalpique de reconcentration de I’es@ce moI&ulaire 

c=o+c 
LiAIH,; 
AH,,, Li* est la fonction enthalpique de reconcentration de I’esp&ce ionique Lii. 

c=o+c 
Nous ne connaissons pas exactement ces deux dernieres fonctions Cependant 

!es approximations suivantes sont possibles: 

AH,,, LiAIH, peut etre assimili i la fonction de reconcentration de LiAii& 

c=o4c 

dans le LiBr molaire puisque I’t?quilibre (A) est fortement deplati dans Ie sens de 
I’association des ions 
d-oh AH,,, LiAIH, = 0,352 In C - 0,216 C i 150 

AH,,, Lii peut Ctre a&milk i !a ccurbe AH,,, LiBr puisque I’enthalpie de dilu- 
c=o-+c c=o+c 

tion (ou de reconcentration) d’un anion dans un solvant oxy#ni tel I’eau est quasi- 

ment nuile. 
d’oir AH,,, Li i = 0,29 In C - 0,123 + 1,56 

Pour les memes raisons, Ia reconcentration de I’esp&e AIH, peut i?tre consid&& 
comme ayant un effet thermique voisin de z&o. 

Cette expression (1) peut done se r&sumer ii une fonction de K, AHi, C et AH 
oti K et AHi peuve-nt i3re consid&& comme des param&tres_ Pour Gsoudre cette 

t!quat.ion (I), nous avons fait appel au traitement graphique de Bodies et Dragos. 
Pour chaque couple de vaIeurs exp&imentales (AU, C), nous fixons une valeur 

arbitraire de K_ De l’equation (I), nous tirons la valeur de AHi correspondante; un* 
graphe AHi = f(K) pratiquement lin&Gre est obtenu. L’intersection de toutes ces 
droites foumit un point dont Ies coordonn&s correspondent & la solution unique de 

I’&uation (I)_ 
L’ensemble de ces risultats (Tableau 2a) donne (Fig. la) 

AH, = 3,0 kcai mol- ’ 
Ki = 0,11 

D-NATION DE LA foE;CXlON DE RECONCENil-RATlON DE L’ESPicE LiilH, 

En prcmihe approximation, nous avows co&d&S que la fonction enthalpique 
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TABLEAU 2 <a et b) 

E?ZWAl_PIE D’IOMSATlOS DE JiiAlH4 

z&9 IO-’ 

4,32 lo-’ 

5,74 IO-’ 

7,I3 IO-’ 

8,52 IO-’ 

9.89 IO-’ 

11s 10-Z 

12$9 IO-’ 

0215 

032 

0,353 

0,a 

0,447 

0.480 

0.517 

0,546 

0.10 
0.11 
0.12 
0.10 
0,11 

0,12 
0.10 
O,S! 
0,12 
0,lO 
0.11 
0.12 
0,lO 
0,11 
O,i2 
0.10 
0.11 
0.12 
0.10 
OJl 
0.12 
0.10 
0.11 
0.12 

z.19 
3.03 
327 
2,SI 
3.02 
3,23 
gsr 
3m 
3,17 
2,81 
2.98 
3.14 

2: 
3.12 
ZSl 
&95 
3.10 
2_83 

2.S 
3.10 
f@ 
2% 
3.09 

231 
3.03 

;z 
3m 
3.26.. 
2,87 - 
3,os 

tz 
3,os 
3.21 
2m 
3.04 
3.19 
2s 
3-04 
3.17 
T92 
3.05 
3,18 
A93 
3.05 
3,18 

de reconcentration de I’espke LiAlH+ pouvait fire assimik 5 celle de LiAIH, dans 
une solution molaire de bromure de lithium dans le THE;_ Or, Ies expkiences efktu&S 
& concentration globale en hydrure cOnstame et concentration en LiBr variable nous 
ont montti que cette hypothkez n’est qu’approximative. D’ailleurs, un rapide c+cul 
avec Ki = 0,11 conduit dans cc cas Zt un coefficient z de Mquilibre (A) voisin de 0,lO. 
Nous avons done essay6 de diterminer la courbe reprksentative de la fonctioq de 
reconcentration de i’espke mokulaire LiAlH, 5 partir de l’effet thermique (AH,) 
calcuii correspondant au passage dune mole de LiAIH, dun itat initial Ei ii un itat 

final Er difinis comme suit: 
&at initial: une mole de LiAIH, dens Ie THF seul & la concentration dobale C, 

Its espkes ioniques itant totalement associkes done: 
(LiAlHJ = C; (Lii) = 0; (AIHJ = 0. 

&tat final: une mole de LiAlH, dens la solution molaire en LiBr dztns le THF, 
jl la concentration dobale C, le de@ d’avancement itant alors d, Nous avons done: 
(LiAlH,) = (1 - z’) C; (Li*) = (1 + z’) C; (AIH,‘) = dC_ 
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Fig 2 

Fig. 2. Graphe de la raxmamtration de LiAlb vs. I’cnthaIpk de dissolution de LiAltt. 
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IlOUS 

Affl 

En prenani Ies memes itats de tifknces que dans le para_eraphe prkkient, 
pouvons diduirc: 

= CL- Ani - AH,,, LiAIHa + (I - z’) Ak?,,, LiAIHa + dAH,,, Li’ (2) 
c=o4c C=O+(l -z’)C C=O+( I -LQ’)C 

April calculs et IissaSe, les equations de la fonction enthalpique de reconcentra- 
tion de LiAlH* et de i’enthalpie de dissolution de LiAIH, qui resterait 5 I’itat moli- 
culaire en solution sont obtenues respectivement igales ik 
Af!?,_, LiAIH; = 0,387 InC - 0,238 C + I,70 

et j, 
AHJi,, LiAIH, = 0,357 InC - 0,238 C - l2,70 (Fig. 2) 

A park de la nouvelle fonction de reconcentration de LiAIH, les valeurs de 
Ki et dni sont diterminkes comme prtWdemment. Les rksultats figurent dans le 

Tableau 26 et sont reprksentb par la Fig. lb 
dh’i = 3,05 kcal mOl_ ’ 

Ki = 0,11 mo11-’ 

en tenant compte de la relation 0 = dG!& i RT In K, il vient: 

ASi = 5.85 d deg- ‘ mol- ’ 

VJiRlFKATIOX DU H0DiL.E PROPOSe POUR LA SOLUTION DE LiAIH, DAIS LE -tHF 

A park des difkentes valeurs obtenues pr&rZdemment (constante d’iquilibre 

et variation d’enthalpie de Ia rkaction d’ionisation de LiAIHa, fonctions enthalpiques 
de reconcentration des difkentes espkes ioniques et molkulaire), nous pouvons, 
p2r le dcul, d&tea-miner les courbes enthalpiques de dissolution de LiAIH4, tout 

d’abord, dans le THF, _etice jl I’expression (I), ensuite dans le THF h concentration 

molaire en bromure de lithium, gtiice B (2)_ Ces calculs montrent qu’on retrouve bien 
les rksultats exgkimenbux (Tableaux 32,3b) et virifient & postiriori les solutions des 

kquations_ Si avec ces mi?mes dorm&s nous pouvons dkterminer, en fonction de la 

RECALCUL DE U cObR3E DE DtSSOLLXiON DE LiAlHa DASS LE THF 

u AH~ISS recak. AHelpr exp. 

z.9 IO-’ 0.82 -11.514 - 11.515 
4.32 IO-’ 0.77 -11$x9 -11,592 
5;I-i IO-’ 0.72 -11.653 -11,653 
7.13 lo-’ 0.69 -11.705 -11,707 
852 lo-“- 0.66 -11.749 -11.747 
l.i2!s IO-1 0,61 -11,816 -11,817 
139 IO-1 0.47 -11.842 -11,846 
0,s 0.37 -12@86 --1z340 
I OS -12#0 -l&420 



TABJLAU 3b 

RECN_CUL DE UCOUREE 3E DIZSOLLi m DE LiAIHa DAS5 LihE SDLLTSOS kuHuRE Elc’LiBrD~xsmTHF 

5 - IO--’ 
6-IO-= 
s - IO-’ 
O,J 
0,JS 
02 
0.3 
0.4 
0.5 
OS7 
I 

g.= - 13.516 
9,= - 13,454 

9784 - 13,358 
9.82 -1335 
9,i8 - 13.154 
9.74 - 13.065 
9.66 - J 3,945 
9.58 - 13,866 
9.50 - 12.809 
9.36 - 12,735 
9.15 - I z674 

- 13,515 
- 13,453 
- 13,356 
- i 3,282 
- 13,150 
- 13,060 
- 1z938 
- 12,859 
--If802 
- 12,m 
--if666 

concentration globale en alanate, la diffkence entre !a courbe de dissolution de 
LiAlH, dans le THF et !a courbe de dissolution de LiAIH, dans une solution molaire 
en LiBr dans le THF et la comparer ensuite avec la diff&ence expErimentale, nous 
aurons une preuve de la validiti du modele pro+ (Fig. 3)_ 
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I.938 
I.725 
1.563 
1,437 
I.215 
I .cKi7 
0.877 
0,673 
0,563 
o.= 

zoo7 
I.767 
I.597 
I ,467 
1.233 
I .070 
0.817 
0,581 
0.42 1 
0269 

Comme dans le paragnphe prkcedent, nous allons supposcr une transformation 

hypothitique: 

itat initial: identique 5 I’itat final du paragtaphe prkkdent. 
itat final: une mole de LiAIH, dans le THF set11 & la concentration C, le coelE- 

cient de dissociation &ant z_ 

Un calcul identique au pretident montre que pour une Me rtktion: 

ANz=(z- I’) Ani i (I - CI) Akid;, LiAIH, - (I - 1’) AH,;, LiAIH, + 

C=O+(I -r)C C=O+(I-d)C 
-I- ~H,i, Lii - ~‘AHdit Lii (3) 

c=o+zc C=O+(l tr’)C 

d’ou Ie Tab!eau 4 comparatif des r&u.tItats expkimentaux et ca!cuEs. 

Considirons maintenant la difference enthalpique entre Ia courbe de dissolution 

expkimentale de LiAIH, dans Ie THF, (&at initial avec CL comme coefhcienr de 

dissociation) et la courbe expkimentale de LiAIH, qui resterait 5 I’itat mokulaire 

(&at final). Pour une mole de LiAIH,, Ia variation d’enthaIpie de Ia rkaction serait: 

AH, = z AH, - AH,,= LiAIH, i (I - z) AH_ LiAIH, i Q AH,, Lii 

c=o+zc C=O+(l-2)C c=o+zc 
Quand C + 0, AH, --+ AHi et Q --, I, ce que nous pouvons vk-ifier sur la Frg. 2: 

(ANi = 3,05 kc4 mol- ‘) 
Les Tableaux 3a et 4 montrent que Ies &carts entre Ies courbes ex+riment&s 

et Ies courbes calculi vent croissant 5 partir d’une concentration de i’ordre de 

0,s mole par litre. On peut penser que ceci est dQ au fait que Ia Ioi de dilution d’OswaId 

relative aux concentrations se tivtle de moins en mains applicable au fur et B mesure 
que la conazntration augmente- De plus, I’kquilibre de dissociation doit s’krire: 

LiAlH, 4 THF -I- 2 THF zk Li+, 4 THF + AIH- l , 2 THF 

comme Ie montrent les exp&iences en tours. 
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K=lo’ 

I=10 

K,Y$ 

I 

m- AH; = 3,~ W-L-’ 

I 
An&=-n,3 ~ulh-’ 

1 

Fig 4 

Fig 4_ URC famille de courbes de dissolution pour difEnmta vahrs de k. 

Validiti de la mhtbde 

Trois conditions essentieks doivent ttre rhnies pour que cette mithode puisse 
Etre utilisk 

Equilibre en solution doit etrc du type AB s A + B 
cet kquilibre doit ttre unique sur tout le domaine de concentration 
si on ne peut avoir a& aux coefkients d’activid y, ii faut que le rapport 

7*7$-/A= soit voisin de I’uniti sur un certain domaine de concentration. 

Applicarion de la m&h& 
Connaissant les fondions de rkconcentration des difftkentes esp&ces ainsi que 
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I’enthalpie de dissolution 5 dilution infinie, on peut calculer. g&e a !a relation (I) 
et aux valeurs experimentales de dissolution, la constante Ki et la variation d’enthalpie 
AHi de I’Zquilibre_ inversement, 5 partir da vafeurs Ki et dffi, il at possible de 

retracer !a courbe exp&imenta!e_ 
Par diplacement de l’iquilibre, il est possible de determiner Ies fonctions de 

reconcentrations des divetses es- et Ies enthalpies de dissolution de !‘ez#ce AB 
restant 5 F&at associi en solution_ Par difference entre la cowbe experimentale et la 
courbt relative j, I’esm associ~ AB, ii at possible de recalculer la constante Ki 
et I-enthalpie d’ionisation AHi (relation (3)); I-application de cefte mithode sera 
d‘autant plus justi!Ze et precise que I’on pourra faire varier Ie coefficient de dissocia- 
tion I dans de grandes Iimites 

Ihwation et hires de la nrkrlrodz 

A partir des panmetres suivants d‘un produit hypothitique AB qui se dissocie 
suivant AB s A+ t B- 

enthalpie d’ionisation AHi = 3,05 kcal mol- ’ 

enthalpie de dissolution jl diiution infinie AH:, = - I I,3 kcal mol’ ’ 
fonctions enthalpiques de reconcentration 

AH,,, AB = 0,357 InC - 0,238C i I,70 
c=o-+c 

AH,,, Ai = 0,29 InC - 0,123 C i I,56 
c=o-+c 

I! est possible de retracer une famille de courbes de dissolution pour diff’rentes 
valeurs de K_ Ceci nous permet (Fig. 4) de constater que pour des valeurs de K > 10 

(produit fonerrent dissocic?) ou c IO-’ (produir fortement associi) nous avons des 
courbes 4H~i,, = f(C) d-aspect similaire avec un effet de dilution exothermique- II 
est ainsi confirm@’ que par calorimitrie, i! n’cst pas possib!e de savoir d’apr& I’allure 
d’une telle courbe si nous sommes en pr&sence d*esp&zs mo!&zu!aires ou ioniques. 
Les courbes enthaipiques de dissolution de LiBH& de Li Br dans le THFen foumissent 
des exemples- 

Remarque. Les r&u!tats de Ashby concemant LiAIH, dans Ie THF divergent 
tres fortement des nbtres. Rappelons qu’il trouve K = 0,69 - 10e6 AWi = - 2,2 
kca! par mesure de la conductiviti de solutions d’hydrure darts !e THF. Notons que 
la r&ction de dissociation don&e par ces auteurs est exothermique, ce qui parait tout 
5 fait impossible- 

Nous ne pouvons, pour I’instant, tmettre une hypoth&e sufisamment fond& 
pour expliquer ces differences. 
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