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ABSTRACT 

The enthalpies or dissolution of alkali-earth halides in aqueous solutions of alkali 
halides have been measured for a wide range of alkali-earth halide and alkali halide con- 
centrations. 

RESUME 

Nous avons mesure les enthalpies de dissolution des halog6nures alcalino-terreux dans 
les solutions d’halogenures alcalins correspondants pour un grand domaine de concen- 
tration en halogCnure alcalino-terreux et en halogenure alcalin. Ces valeurs sont com- 
par&s aux enthalpies de dissolution dans I’acide halog&C correspondant 5 mEme concen- 
tration. L’enthalpie de dissolution est d’autant plus esothermique clue le cation alcalin est 
plus gros. 

INTRODUCTION 

Dans 1.111 travail antkieur [l] nous avons constate que la concentration en 
acide halogen6 a une grande influence sur l’enthalpie de dissolution des halo- 
genures alcalino-terreux dans les solutions aqueuses d’acide halogene corre- 
spondant. Nous avons pu montrer [Z] que cette action est due 2 des forces 
d’origine electrostatique creees par les protons au sein de la solution. 

Le champ electrique dii 5 une particule chargee etant d’autant plus 
intense, a charge &gale, que la particule est plus petite, les ions alcalins qui ont 
la mi5me charge que le proton, mais une taille plus importante, vont creer ti 
leur voisinage un champ electrique plus faible, l’energie d’interaction sera 
alors plus faible en milieu halogkure alcalin qu’en milieu acide. 

ENTHALPIES DE DISSOLUTION 

Toutes les mesures ont 6te effectuees g&e 5 un calorimetre LKB 8700 
dont le principe a et6 d&-it par Sunner et Wadso [3,4]. Nous avons deter- 
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TABLEAU 1 

Enthalpie de dissolution de CaC& dans les solutions de chlorures alcalins 

Systeme 4H dissolution (kcal mole-l) 

CaCl*/LiCl 
1M 
3M 
6M 

CaC12 /NaCI 
1M 
3M 
6M 

CaC12/KCl 
1M 
1.5 M 
3M 

CaC12/CsCl 
0.8 M 

-17.94 f 0.40 
-16.35 ? 0.30 
-14.58 f 0.30 

-18.01 f 0.30 
-18.14 f 0.25 
-17.44 f 0.17 

-18.18 * 0.20 
-18.43 f 0.30 
-19.06 -c 0.30 

-18.24 

TABLEAU 2 

Enthalpie de dissolution de BaC12 darts les solutions de chlorures alcalins 

Systcme AH dissolution (kcal mole-l) 

BaClz/LiCl 
1M 
3M 
6M 

BaC12/NaCl 
1M 
3 M 
5.5 M 

BaClz/KCI 
1 M 
3M 

-2.27 
-1.5 
-3.97 

-2.87 
-2.77 
-2.72 

-3.1 
-3.8 

TABLEAU 3 

Enthalpie de dissolution de CaBrz dans les solutions de chlorures alcalins 

SystGme 4H dissolution (kcal mole-1 ) 

CaBrz /NaBr 
1M 
3M 
6M 

CaBr2 /KBr 
1 M 
3M 
6M 

-24.33 f 0.50 
-23.51 f 0.20 
-20.5 + 0.20 

-24.7 ? 0.50 
-24.41 
-21.42 
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m.i& les chaleurs de dissolution des divers halogknures alcalino-terreux dans 
les solutions d%alog&mres alcalins aux mGmes concentrations que les acides 
halog&& correspondants. Ces mesures ont toutes QtG effect&es & 25°C avec 
des concentrations de 10Sz mole d’halo&nure alcalino-terreux par litre de 
solution. L’ensemble des r&wltats est don& par les Tableaux l-8 en kcal 
mole-’ de sel. 

TABLEAU 4 

Enthalpie de dissolution de SrBrz dans les solutions de chlorures alcalins 

Systeme AH dissolution (kcal mole-‘) 

SrBrJNaBr 
1M 
3M 
6M 

SrBr2 /KBr 
1M 
3M 
6M 

-16.3 f 0.20 
-15.95 * 0.20 
-15.1 + 0.20 

-16.5 f 0.20 
-16.6 -c 0.20 
-17.9 f 0.30 

TABLEAU 5 

Enthalpie de dissolution de BaBrz dans les solutions de chlorures alcalins 

SystGme 4H dissolution (kcal mole-’ ) 

BaBrl/NaBr 
1M 
3M 
6M 

BaBrz/KBr 
1M 
3M 
6M 

-5.84 * 0.09 
-5.57 f 0.25 
-4.84 f 0.30 

-6.03 f 0.09 
-6.68 + 0.04 
-7.40 + 0.01 

TABLEAU 6 

Enthalpie de dissolution de Cal2 dans les solutions de chlorures alcalins 

Systeme 4H dissolution (kcal mole-r) 

CaIz/LiI 
1M 
4M 

CaIz /NaI 
1M 
4M 

CaI2 /KI 
1M 
3M 
6M 

-27.11 f 0.30 
-26.46 f 0.60 

-27.08 5 0.40 
-26.78 f 0.20 

-27.36 f 0.30 
-27.66 f 0.90 
-27.98 f 0.70 



TABLEAU 7 

Enthalpie de dissolution de Sri;! dans les solutions de chlorures alcalins 

Systeme m dissolution (kcal mole-’ ) 

SrI2 /LiI 
1 M 
1 M 

Sri, /NaI 
1 M 
4 M 

SrIl /KI 
1 RI 
3M 
6 M 

-23.57 + 0.30 
-21.19 2 0.20 

-22.9 f O.iO 

-21-7 2 0.90 

-21.6 2 0.40 
-%I.41 2 0.10 
-25.S6 + 0.20 

ENTHXLPIES DE DILUTION 

Afin de determiner les enthalpies de dissolution a dilution infinie, il est 
necessaire de connaitre les enthalpies de dilution des different% systemes. 
Les mesures ont et6 effect&es 5 25” C g&e a un calorimetre LKB 10700 [ 51 
muni de pomp% a seringues. L’ensemble des resultats est donn6 par les 
Tableaus 9-13. A titre indicatif nous donnons Fig. 1 les courbes reprken- 

tatives de la dilution de CaCl, dans differentes solutions de chlorures alcalins. 
G&e a ces valeurs, nous pouvons determiner les enthalpies de dissolution a 
dilution infinie des halog&ures alcalino-terreux dans les differen& solutions 
d’halog&rures alcahns par la m&ode que nous avons deja d&rite [ 11. Nous 
donnons dans le Tableau 14 quelques valeurs de ces enthalpies de dissolu- 
tion, ainsi que celles concemant les acides halog&res a meme concentration, 
en kcal mole-‘. Sur les Figs. 2-!3 sont represent&es les courbes traduisant les 
variations d’enthalpies de dissolution pour les differents systemes MX?/M’X/ 
Hz0 (M = Ca, Sr, Ba; M’ = H, Li, Na, K; X = Cl, Br, I). 

TABLEAU 8 

Enthalpie de dissolution de BaIz dans les solutions de chlorures alcalins 

Systime LVI dissolution (kcal mole-’ ) 

BJ2/LiI 
1M 
4M 

BaIz /NaI 
1M 
-IM 

Ba12/KI 
1M 
3 M 
4M 

-9.51 f 0.40 
-12.36 f 0.60 

-9.67 -+ 0.30 
-10.7 f 0.40 

-10.0 2 0.50 
-11.42 * 0.15 
-12.31 f 0.60 
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TABLEAU 9 

Enthalpies de dilution de CaClz dans les systcmes CaCl2/M’Cl (M’ = Li, Na, K) 

Concentration AHdil cal mole-’ de 1 mole/l + (CaClz) dans: 

(CaC12) 

mole/l LiCl 1 M LiCl 3 M NaCl 1 M NaCl 3 M KC1 1 M KC1 3 M 

1 0 0 0 0 0 0 
0.316 -205 -371 -211 -354 -184 -245 
0.156 -254 -448.5 -294 -419 -229.5 -295 
0.079 -291 -506 -329 -506 -268 -328 
0.043 -321 -537 -340 -511 -276 -298 
0.0158 -347 -631 -362 -612 -310 +45 
0.0079 -364 -627 -322 +lOl 

TABLEAU 10 

Enthalpies de dilution de BaCll dans les systGmes BaClz/hfCl (M’ = Li, Na, K) 

Concentration AHdil cal mole-’ de 1 mole/l + (BaC12) dans: 
(BaClz) 
mole/l LiCl 1 M NaCl 1 M KC1 1 1M 

1 0 0 0 
0.316 -21 -25.5 -13.97 
0.156 -26.2 -33 -9.2 
0.0793 -35.5 -43 -11.2 
0.043 -38.3 -46.2 -9.8 
0.0158 -67.3 -52.7 -19.9 
0.0079 

TABLEAU 11 

Entalpies de dilution de Cal:! dans les systemes Ca12/li’I (hf = Li, Na, K) 

Concentration JHdil cal mole-l de 1 mole/l + (CaI2) dans: 

(Car2 1 

mole/l LiI 1 M LiI 4 M NaI 1 M NaI4M KI 1 M 

1 0 0 0 0 0 
0.316 -55 -224 -81.6 -466.7 -100.8 
0.156 -60.4 -309.8 -104.9 -610.6 -124.8 
0.079 -56.2 -438.5 -128.5 -731.4 -158.8 
0.043 -29.7 -579.2 -143 -798.5 -178.4 
0.0158 +23.7 -851.4 -188.8 -823 -234.2 
0.0079 -1695 -294.6 -316.4 

DISCUSSION DES RESULTATS 

Les courbes 2 d 9 montrent l’influence de la concentration en halogkure 
al&in sur l’eilthalpie de dissolution des halogknures alcalino-terreux. Nous 
constatons que cette enthalpie dCcroI’t lorsqu’on passe d’une solution de se1 



TABLEAU 12 

Enthalpies de dilution de Srll dans les systbmes SrI#l’I (M’ = Li, Na, K) 

Concentration mdil Cal/mole de 1 mole/l + (&I*) dans: 

(SrIz) 
mole/l LiI 1 M LiI 4 M NaI 1 M NaI4M K.IlM KI3M 

1 0 0 0 0 0 0 
0.316 +79.5 -98.5 +33.4 -355.5 +69.4 
0.156 +101.6 -106 +37.1 -454.4 +65 -73.6 
0.0793 -1-118.2 -135.8 -501.4 +50.6 -82.6 
0.043 1109 -179.2 +60.1 -500 +29.8 -58.2 
0.0158 +174.4 -361 +52.4 -603 -79.5 
0.0079 -696 -254 

TABLEAU 13 

Enthalpies de dilution de BaI2 dans les systemes BaIJM’I (M’ = Li, Na, K) 

Concentration Mdil callmole de 1 mole/l + (BaI2) dans: 

(BaIz) 
mole/l LiI 1 M NaI 1 M KI 1 M 

1 0 0 0 
0.316 +235.6 +240.9 +219 
0.156 +330.9 +316.9 
0.079 -1-418.8 +486.5 +‘405.3 
0.043 +625 +667.5 +630.9 
0.0158 +376.6 

litre 

l tiCl 3-l 

n NaCl 3M 

X NaCl 1M 

A Li Cl 1M 

OKCI 1M 

Fig. 1. mdl = f( [ CaC12 ])_ 
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TABLEAU 14 

Enthaipies de dissolution 1 dilution infinie des halog&rures alcalino-terreux dans les soiu- 
tions d’halo&nures en kcai mole-l 

Concentration Milieu Se1 

CaCl2 BaClz 

1M 

3M 

1M 

4 M 

3M 

1M 

3M 

6M 

HCl/H*O 
LiCl/HzO 
NaCl/H 20 
KCl/H 2O 
HC1/H20 
LiCl/H20 
NaCl/HzO 
KCl/H*O 

HI/H20 
LiI/H20 
NaI/H20 
KI/H20 
HI/H20 
LiI/H20 
NaI/H20 
KI/H?O 

HBr/HzO 
NaBr/HzO 
KBr/HzO 
HBr/H20 
NaBr/Hz 0 
KBr/H20 
HBr/H20 
NaBr/HzO 
KBr/H20 

-17.86 f 0.20 -2.13 f 0.05 
-17.88 f 0.40 -2.32 + 0.05 
-18.15 f 0.30 -2.83 f 0.05 
-18.2 f 0.30 -3.05 + 0.05 
-16.32 f 0.20 -1.05 
-16.85 f 0.30 -1.5 
-18.2 f 0.30 -2.77 
-18.96 * 0.30 -3.8 

CaI2 BaI2 SrIl 

-28 -8.85 -22.4 
-26.91 f 0.30 -9.65 4 0.40 -22.62 -c 0.80 
-27.19 + 0.40 -9.82 f 0.30 -22.98 * 0.70 
-27.4 k 0.30 -10.04 f 0.50 -21.6 f 0.40 
-25.2 -6.65 -20.2 
-26.61 f 0.60 -12.6 + 0.60 -22.09 f 0.20 
-26.8 -F 0.20 -10.7 f 0.40 -23 * 0.40 
-27.7 f0.90 -11.43 * 0.15 -24.7 f 0.70 

CaBr2 SrBr2 BaBr2 

-23.3 -15.8 -5.3 
-24.33 -16.3 -5.84 
-24-7 -16.5 -6.03 
-21.7 -l4.4 -4.1 
-23.51 -15.95 -5.57 
-24.41 -16.6 -6.68 
-19 -12.1 -2.72 
-20.5 -15.1 -4.84 
-21.42 -17.9 -7.40 

mise kcal/mo!e 

Fig. 2. m!&, diss CaCI+ = f([M’ClI). 



Fig. 3. m$&, diss BaCIl = f( [M’CI J). 

de lithium 5 une solution de se1 de potassium. Dans tous les cas, l’enthalpie 
de dissolution dans les solutions d’halogknures alcal& est infkrieure 5 celle 
mesurke dans les solutions d’acide halogkre. 

Ces resultats confirment l’hypothese que nous avons faite concernant 
l’kergie d’interaction. Cette energie devient de plus en plus faible quand on 
passe de H’ 5 K’. Toutefois, l’enthalpie de dissolution doit rester supkieure 
?L celle observee pour l’eau pure. Ceci est v&if@ pour de nombreux systimes, 
sauf pour les dissolutions dans les solutions d’halogenures de potassium. Ce 
phenomene peut s’expliquer par la theorie de “l’hydratation negative” dkvel- 
oppee par Samoilov [6-B] et par Golik et al. [9]. 

Un ion normalement hydrate retient les mokules d’eau a son voisinage, 
cette retention diminuant la possibilite de deplacement de ces molecules 
d’eau. Dans le cas de “l’hydratation negative”, les molecules d’eau sont 
moins retenues au voisinage de l’ion que dans la structure de l’eau pure. Les 
molecules sont alors plus mobiles qu’au sein du solvant. Dans ces conditions, 
l’energie necessaire pour que les molecules d’eau approchent la cation alca- 
lino-terreux, est plus faible puisque ces molecules sont moms retenues que 
dans le solvant pur. 

De ce fait, l’energie de dissolution diminue. L’influence de cette hydrata- 
tion negative n’est sensible que pour des concentrations suffiiantes en K’, 

-30 1 0 Sa 9: 

VKa 

Fig. 4. AHo 298 diss CaBrl = f( [M’Br]). 
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1 2 3 -: 5 6 7 t3 [WSr] moies/ftre 

Fig. 5. ZE” 298 diss SrBrl = f( [&I’Br ])_ 

concentrations pour lesquelles le cation alcalino-terreux a une probabilite 
importante de recontrer des molkules d’eau moins liees que dans Ie solvant 
pur. 

CONCLUSION 

Dans nos pr&dents travaux [Z], nous avons montrt? que l’enthalpie de 
dissolution des sels alcalino-terreux dans les solutions aqueuses d’acides halo- 
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-2 

-5 

-5 

-7 

Fig. 6. m” 298 diss BaBrz = f( [M’Br]). 
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Fig. 7. m&, diss CaIz = f( [M’I]). 
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Fig. 8. m%, diss SrIz = f( [M’I]). 
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G$, kcal/mole 

Fig. 9. mg,, diss Bail = f( [M’I]). 

genes correspondants dependait tres fortement de la concentration de 
l’acide. Cette enthalpie de dissolution AHQHX peut s’exprimer en fonction 
de l’enthalpie de dissolution dans l’eau par l’expression 

oii i? represente l’energie d’interaction ionique dans la solution. Nous avons 
demontr& que cette kergie d’interaction est fonction du champ klectrique 
cr& par les cations prksents dans la solution, et a charge &gale du rayon de ce 
cation. Nous constatons que cette energie diminue quand le rayon du cation 
alcalin augmente, ce qui est en accord avec les hypotheses formulees. 

Cette diminution de l’energie d’interaction ionique s’accompagne d’une 
solvatation plus “facile” des cations alcalino-terreux, les molecules d’eau 
etant en effet plus libres au sein d’une solution d’halogenure alcalin qu’au 
sein de la solution d’halogknure d’hydrogene correspondant, en particulier 
dans le cas des halogenures de potassium. 
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