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ABSTRACT

An injection apparatus attached to the two elements of a conduction micro-
calorimeter allows measurement of the thermal change arising from displacement of
the equilibria in the liquid phase. .

Analysis of the thermograms obtained leads to the simultaneous determination
of the enthalpy increase and the equilibrium constants. The high sensitivity of the
thermal fluxmeter used, a calorimeter of the Calvet type, its excellent temperature
stability allows, under certain conditions, the observation of successive equilibria and
thus facilitates the interpretation of the phenomena.

RESUME

Un dispositif d’injection de réactif, adapté aux deux éléments d’un microcalo-
rimétre 3 conduction, permet de mesurer le débit thermique lié au déplacement
d’équilibres en phase liquide.

L’analyse des thermogrammes obtenus conduit a la détermination simultanée
de Paccroissement d’enthalpie et de la constante de ces équilibres. La grande sensi-
bilité du fluxmétre thermique utilisé, un calorimétre de type Calvet, son excellente
stabilité dans le temps, permettent, dans certaines conditions, de metire en évidence
des équilibres « successifs » et donc facilitent 'interprétation des phénoménes.

INTRODUCTION

La calorimétrie a flux de réactif permet de déterminer, simultanément, la
constante d’équilibre et I'accroissement d’enthalpie liés a la formation de complexes
en solution. Comme I'ont indiqué Christensen et al.l, cette technique est intéressante
car elle peut étre mise en <xuvre lorsque d’autres techniques, plus classiques, sont
difficilement applicables (en milieu trés acide ou trés basique, en milieu non aqueux).

Plusieurs groupes de chercheurs utilisent la technique calorimétrique avec
succes (par exemple, réfs. 2-13) : ils mesurent la quantité de chaleur liée a ’addition,

*Centre de Calcul de I"Université de Provence.



236

continue ou discontinue, d’une quantité connue de réactif B a4 une certaine quantité
de réactif A.

O = f (quantité de B ajoutée)

Cette quantité de chaleur peut résulter soit de simples interactions entre molécules
soit de véritables réactions chimiques.

Dans la plupart des travaux réalisés, les systémes calorimétriques utilisés sont
des appareils a thermométre. Dans le cas d’une réaction compléte, du type

A+B— AB

le graphe fourni par le dispositif calorimétrique, pour une addition de B a débit
constant, a I’allure représentée par la Fig. 1a. La quantité de chaleur libérée est pro-
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Fig. 1. Calorimétre a2 thermométre : thermogramme type. f; = Début de I'injection; r = fin de
I"injection. (&) Réaction A+B— AB; (B) réaction A+B = AB.

portionnelle 2 Ia quantité de réactif B ajoutée et I’accroissement d’enthalpie lié a Ia
réaction est représenté* par la pente du graphe earegistré.

*Moyennant certaines correctiorn.: nécessitées par les effets thermiGues parasites dus a Ia dilution des
réactfs A et B, a Jeur difiérence de température, a I'agitation du milicu réactionnel, aux pertes par
conduction, convection, rayonnement, évaporation, etc.
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Si la réaction concernée n’est pas compléte et fait intervenir un équilibre
A+Be« AB

le graphe obtenu a I'allure représentée par la Fig. 1b. Cette allure dépend essentielle-
ment de la valeur numérique de la constante d’équilibre, K, et de I'accroissement
d’enthalpie, AH, correspondant'. L’analyse du graphe conduit, dans certains cas, a
I’obtention de ces grandeurs’. .

L’emploi d’un calorimétre a fluxmétre (& conduction, par exemple) permet
d’enregistrer un débit thermique

do

o= f (quantité de B ajoutee)
t

Dans le cas d’une réaction totale, les graphes obtenus ont I’ailure représentée
par la Fig. 2a. Le débit thermique constant mesuré est 1ié au débit du réactif B et a

o
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Fig. 2. Calorimétre 2 fluxmétre : thermogramme type. f; = Début de I'injection; 7y = fin de 'injec-

tion. (A) Réaction A+ B— AB: (B) réaction A+B AB.

I’accroissement d’enthalpie de la réaction. Si un équilibre intervient, cette allure
dépend également de la valeur numérique de la constante, X (Fig. 2b).
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L’introduction du réactif B a vitesse réduite entraine un avancement lent des
réactions ce qui permet, dans certains cas, de « visualiser » les différentes étapes du
phénoméne chimique (cas ou plusieurs équilibres coexistent).

En fait, I'inertie plus ou moins grande des appareils @ conduction fait que le
débit thermique (d Q/ds) mesuré a ’instant / ne représente pas la puissance calorifique
développée réeilement a cet instant dans la cellule expérimentale.

Dans le cas d’une évolution lente du débit thermique, on peut montrer?3 que
le débit mesuré a un instant (4 1) représente, avec une bonne approximation, la
puissance développée dans la cellule expérimentale a I'instant 1. T constitue une
constante de temps apparente du dispositif, grandeur qu’on détermine au cours d’une
étude préalable*!*.

L’ élongation, Y, mesurée sur le graphe a I'instant (7+t) est proportionnelle au
débit thermique réellement développé dans la cellule expérimentale a P'instant 7.

DESCRIPTION DE LA TECHNIQUE EXPERIMENTALE

Nous utilisons un microcalorimétre a conduction, de type Calvet, équipé de
deux éléments reliés selon le mode différentiel. Cet appareil'* permet d’enregistrer,
au cours du temps, la différence entre les débits thermiques produits dans chaque
élément (laboratoire et témoin).

Les deux ¢léments calorimétriques sont équipés de cellule ayant 35 mm de dia-
métre et 110 mm de hauteur. Le nombre de couples thermoélectriques (chromel-
constantan) est de I’ordre de 1000.

Pour réaliser des mesures différentielles, nous avons adapté a ces deux éléments
un dispositif d’injection de réactif' > et un dispositif d’agitation. La Fig. 3 représente
le schéma du montage utilisé: dans sa réalisation, la plus grande symétrie a été
recherchée**.

Nous injectons la solution de réactif B, a la méme vitesse, de Pordre de 0,4 ml
h™1!, dans la cellule de I’élément laboratoire et dans la cellule de I’éiément témoin.
La premiére contient, initialement, un volume, V, de solution du réactif A, la seconde
un volume, ¥, du solvant utilisé pour la préparation des deux solutions. Le réactif
injecté est donc dilué simuitanément dans les deux cellules: cela permet de s’affranchir
pratiquement de 'effet thermique parasite lié a Ia dilution de ce réactif.

Il n’est pas possible de compenser ’effet thermique 1i€ a la dilution du réactif A
dans la cellule expérimentale. Dans les conditions adoptées, cette dilution n’excéde pas
un pour cent par heure. On a vérifié que I’effet thermique correspondant n’est pas
décelable par le systéme détecteur utilisé.

*Des méthodes de calcul ont été élaborées qui permettent de retrouver Ia thermogénése instantanée
d’un phénomeéne sans qu'il soit nécessaire de s’imposer une telle contrainte!7-25.

**] a qualité de cette symétrie a été vérifiée expérimentalement - I'injection simultanée, dans les deux
celiules, d'une méme solution acide 2 une méme solution basique n’affecte pas la stabilité du zéro
expérimental du systéme calorimétrique. Pratiquement, compte tenu des qualités mécaniques des
systémes d’injection ¢t des caraciéristiques électriques du dispositif détecteur (Amplispot ¢t Gra-
phispot, Sefram), la sensibilité maximale utilisable est de I’ordre de 3 4W mm~ 1.
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Fig. 3. Schéma du dispositif calorimétrique. A = Mécanismes d’injection et d’agitation; B = vers
le systéme détecteur; C = seringues; D = élément laboratoire; E = élément témoin.

Les thermogrammes enregistrés dans ces conditions traduisent ’évolution du
débit thermique li€ au déplacement des équilibres en solution au cours de I'injection
lente d’une solution de réactif B dans une solution de réactif A.

Dans le cas général ou plusieurs équilibres peuvent étre envisagés,

A +B =2 AB K,,AH,
AB+B = AB, K,, AH,
ABi_l’*‘B =4 ABi Ki: AHi

Pexpression des différentes constantes apparentes est de 1a forme

_[AB:-,][B]
' [AB:]

Si n,p, représente la quantité dc Pespéce, AB;, présente dans ie milieu réac-
tionnel 4 P’instant, 7, la quaniité de chaleur libérée entre les instants 0 el ¢ est

p=i p=i

Q'=AH1 Zl nABp+AH2 Z nABp+...
p=

p=2
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L’expression du débit thermique est donc de la forme

p=i p=i
(g = AH, 4 Y n_m?) + AHzi > nAB;,) + ...
dr /: dt\p=1 dt\p=2

Soit N la quantité du réactif A présente dans la cellule expérimentale avant le
début de I'injection, 7 la quantité de réactif B injectée a I'instant 7. De I’expression des
différentes constantes d’équilibre et des relations traduisant la conservation des
espéces chimiques, il est possible de déduire une équation permettant d’atteindre [B],
concentration du réactif B dans le milieu réactionnel a I’instant 7.

La méthoaz itérative de Wegstein permet de résoudre une telle équation de
forme [B] = f([B]) et d atteindre Ia valeur numérique de [B].

La connaissance de cette grandeur conduit a P'expression des différentes quan-
tités n,p_ et de leur dérivée par rapport au temps. Il est alors possible d’obtenir une
expression du débit thermique d Q/dr en fonction des grandeurs K; et AH,, n, N et [B].
Si ¢ représente la sensibilité du systéme calorimétrique,

y;i-: = o(fi—Q)
dt /:

Le traitement de cette expression analytique des thermogrammes a ’aide d’un
programme de régression non linéaire fondé sur la méthode des moindres carrés!®
conduit 3 la valeur numérique des grandeurs KX et AH;.

APPLICATIONS

Pour illustrer Ia mise en ceuvre de la méthode qu’on vient de décrire, on déve-
foppera I’¢tude d’¢quilibres de protonation en solution.

Nous limitons la variation des coefficients d’activité des espéces concernées en
utilisant, comme solvant des réactifs, une solution de chlorure de potassium et en
maintenant constante la concentration des ions K™ (2 moles par litre).

Nous mesurons I'évolution du débit thermique lié au déplacement d’équilibres
résultant de I'addition d'une solution d’acide chlorhydrique, a Ia vitesse a, a une
solution de volume, ¥, de sel potassique d’un anion A®~. La premiére solution
contient, par litre, Cg moles d’acide chlorhydrique et deux moles de chlorure de
potassium. La seconde solution contient, par litre, ¢ moles de sel K. A et (2—zc)
moles de chlorure de potassium.

Au cours de chaque expérience, on introduit initialement 50 ml de solution de
sel K_A dans la cellule Iaboratoire et 50 ml de solution de solution de chlorure de
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potassium 2M dans la cellule témoin. La vitesse d’injection utilisée est égale a
(0,4524-0,001) 10”31 h~!. Le volume r de solution injecté a I'instant 7 est égal a ar.

Etant donné le faible taux de variation du débit thermique, nous admettons la
validité de I’équation de Tian?® qui conduit a I'approximation déja indiquée:
I’élongation, Y, mesurée sur les thermogrammes 2 I’instant, 7+ 7, représente la valeur
du débit thermique a l'instant, 7.

Dans le cas général ou on injecte une solution d’ions H™ a une solution con-
tenant A moles d’anions A*~, on peut décrire les différents équilibres par*

A" +H* = AHG-D- K., AH.
(AH._,)>"+H" = (AH._))~ K,, A,
(AH._,)~ +H* = AH, K., AH,

A Tinstant, 7, le milieu réactionnel placé dans la cellule laboratoire contient 2,
moles de 'espéce AH., n, moles de I'espéce (AH._,)” ... n. moles de ’espéce
AH®™ 9~ et n__, moles de I’espéce A=".

La quantité de chaleur libérée entre les instants 0 (début de I'injection) et 7 est
égale a

O, =nAH; +(n+n,)AH,+ ... +(n;+ ... +n)YAH_+n_ AH,_

Dans cette expression, 72, représente la quantité d’eau formée dans le cas ou Ia
solution contenue initialement dans la cellule expérimentale est basique et AH_
I"accroissement d’enthalpie li¢ 4 1a formation de I’eau dans le milieu coasidéré.

L’expression du débit thermique est de la forme

dn,
dt

(d—~) Al Y A Sy 4n, . +n)AH, (1
£ dr dr

dr

Pour exprimer ce débit thermique, il est nécessaire de connaitre les différentes

quantités n. et leurs dérivées par rapport au temps. Ces grandeurs peuvent étre cal-

culées a partir des relations classiques de conservation des masses des réactifs, d’élec-
troneutralité des solutions et de I’expression des constantes d’équilibre.

N=n+n,+ ... +n.4+n_., - 2

[H ] (V+0)+ K] (V+0) = [CIT] (V+6) +[OHT] (V+1)+
+my5-2n3+ ... +(—1)n_+zn_ .,

Compte tenu des conditions expérimentales, cette relation d’électroneutralité
devient

[Hé](V+v) =Cgv—=zN+n,+2ny+ ... +(z—Dn_+4zn_.; + K. (V+ 1)

[H*]

3

*En ne faisant pas intervenir d’éventuels équilibres de condensation. Cerx-ci se manifestent d’autant
moins que les solutions utilisées sont diluées.



242
Les constantes apparentes relatives aux différents équilibres qui interviennent
sont de la forme

ny

N

n, n_

K,=—2 _ _K.=

— - —_— 4
ny[H™] T on.s [HT] “)

K,

L’ensemble des relations (2), (3) et (4) permet d’obtenir une expression de la
concentration en protons, expression dans laquelle seules interviennent des grandeurs
connues et les constantes d’équilibre.

Nous allons donner cette expression et développer les calculs dans Ie cas des
€quilibres de protonation d’un diacide (un exemple expérimental figure dans le para-
graphe suivant).

Dans ce cas particulier,

N=n;+n,+n;

[H J(V+0) = [CBU——;\' g] + [:::] (3)
avec

C=1+2K,[H*]
1

D=1+K, [HL] +;—m:—]-

La connaissznce des dérivées par rapport au temps des relations précédentes
permet d’expliciter I’égn (1) qui exprime le débit thermique 1ié au déplacement des
€quilibres concernés.

Nous obtenons

K.
d[H"] _ ”(CB‘[H ]“‘”[‘H*])
i i KVED N (2K1 —-2)
H* ] D D
1
avec E=K; — [y
K>[H™]
d_"‘.= 5_‘ N d—[H.][l_[H*'] _b:]
dt D dt D
dn,  dn, dn, N d[H"] (E L1 )
T = -~ = -t
dt dt dt K,[H']D dt \D [H7]

dn, K. (a_(V+v)d[H+])
]

ar [(H [H'] d:
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L’expression analytique des thermogrammes est donc de la forme

dQo
Yii. =06 | —
* (dt)z

oo Kol (1 DE) ALY
D \ D de

. 1\" (E, 1 )d[ﬂ*]AHZ+
K,[H*]D

D [H']/ d
N [:1(:] (" - EVE?S d_[?z—j) AH‘]

En attribuant aux grandeurs K, et K, des valeurs numériques plausibles, il est
possible de calculer Ia concentration [H*] (éqn (5)) par la méthode de Wegstein. De
Ia valeur de cette grandeur, on peut déduire celle des quantités n,, n,, n;, 1, et de
leurs dérivées par rapport au temps.

Dans une seconde étape, on attribue des valeurs numériques aux accroissements
d’enthalpie AH, et AH,, ce qui permet de calculer une valeur de 1’élongation Y,..du
thermogramme.

Un processus itératif, fondé sur la minimalisation de la sorame des carrés des
écarts (Y. — Y., )% permet d’affiner les valeurs numériques des constantes cher-
chées. Il se poursuit tant que la suite des valeurs numériques de cette expression ne
satisfait pas un certain critére de convergence fixé a 'avance®.

EXEMPLE

Pour illustrer cette analyse des thermogrammes, nous avons étudi€ les équilibres
de protonation de I’acide oxalique et de formation de 1’acide berique a partir de
solutions de borate alcalin.

Etude des équilibres de protonation de I’acide oxalique en milieu KCI((K ] =2 moll™ %)

On injecte une solution d"acide chlorhydrique (1,444 mol 1™ !) & une solution
d’oxalate de potassium dont la concentration initiale est ¢. L’ensemble des manipula-
tions réalisées concerne, pour ¢, un intervalle de variatio:: compris entre 0,120 ot
0,050 mol 171,

La Fig. 4 représente I’'un des thermogrammes obtenus. En faisant intervenir les
équilibres

C,OH +H* = C,0,H, K,, AH,

C,0i~ +H™ = C,0,H” K,, AH,

*Les calculs sont eifectués a 1’aide d’un ordinateur IBM du Type 1130.
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Fig. 4. Déplacement des équilibres de protonation de 'acide oxalique (milieu KCI[K*]=2mol [~ :
thermogramme type.

I’analyse des thermnogrammes nous conduit a proposer les valeurs numériques
suivantes

log K, = 1,1 +0,1 AH, = —(700+50) cal mol ™!
log K, = 3,42+0,05 AH, = (280+10) cal mol~!

On trouve, dans la littérature?”, plusieurs résultats concernant la valeur des
constantes K, et K, en solution aqueuse. A notre connaissance, il n’y a aucune donnée
qui concerne les conditions expérimentales adoptées (milieu [K*] = 2 mol 17 '). Nous
‘ndiquerons cependant que les valeurs numériques obtenues sont en bon accord avec
Ies résultats d’une étude potentiométrique?5.

Etude de I’équilibre eau—acide borique en milieu KCI ([K*] = 2mol I~ 1)

L’addition d’une solution d’acide chlorhydrique a une solution de borate de
potassium dont la concentration c est inférieure* a 0,2 mol 17! conduit 4 des thermo-
grammes présentant un palier jusqu’au voisinage du point d’équivalence. Au dela, le
débit thermique décroit et tend rapidement vers zéro.

Ce type de thermogramme est caractéristique d’une réaction « totale». Il
permet de calculer, directement, I’accroissement d’enthalpie 1ié a la réaction qui
intervient dans le milieu considéré mais, pratiquement, son analyse ne peut concuire
a la constanie de I'équilibre

B(OH); +H* = B(OH);+H,0

*Dans ce domaine de concentration, il est généralement admis qu’il n’existe pas d’espéce con-

densée?®.
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L’analyse de la partie finale du thermogramme, qui devrait permettre de déter-
miner simultanément constante d’équilibre et accroissement d’enthalpie, ne reléve
pas, en effet, de I’équation de Tian.

Les thermogrammes résultaat de I’injection de la méme solution d’acide chlor-
hydrique a une solution contenant un mélange de borate et d’hydroxyde de potassium
(en milieu KCI, [K*] = 2M) ont I’allure représentée par la Fig. 5. Le premier palier
décrit essentiellement la neutralisation des ions OH ™ présents dans la solution initiale,
le second la formation des molécules B(OH); a partir des ions borate B(OH);.
L’amplitude de chaque palier représente donc pratiquement les accroissements
d’enthalpie correspondants.

aQ
b o (BW)

500F

| \

1
o 1 10 t Un)

Fig. 5. Déplacement des équilibres eau-acide borique (milieu KCI [K*] = 2 mol 1~ !) : thermogramme
type-

La partie du thermogramme comprise entre les deux paliers précédents repré-
sente une évolution du débit thermique qui traduit une influence équivalente des deux
équilibres. Son analyse permet d’obtenir la valeur numérique des constantes et
des accroissements d’enthalpie. -

L analyse des différents thermogrammes obtenus donne, pour les grandeurs
thermodynamiques li€es a I’équilibre envisagé, les valeurs numériques suivantes :

log K = 9,01+0,1
AH = —(40004-100) cal mol™*

-

Ces résultats et ceux que
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CONCLUSION

Cette méthode d’analyse permet d’atteindre la valeur numérique des grandeurs
thermodynamiques liées aux équilibres choisis pour décrire le phénoméne étudié.

Le critére de validité du modéle chimique adopté est la qualité de la régression
non linéaire réalisée sur 'ensemble des « points » de chaque thermogramme et I’accord
entre les résultats obtenus dans des conditions expérimentales différentes.

Dans un prochain mémoire, nous tenterons de définir les limites de notre dispo-
sitif expérimental dans la mise en ceuvre de cette analyse.
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