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ABSTRACT 

Knowledge of the partial molar excess enthalpies (molecular mixtures) and of the relative 
apparent molar enthalpies (aqueous solutions) are most interesting from a theoretical and 
practical point of view. Heat-conduction-flow-microcalorimetry constitutes one of the best 
techniques to determine continuously the evolution of these quantities versus the composition 
of the systems, particularly at high dilutions. In this paper, we describe the experimental 
technique, the processing of the calorimetrical data and a few examples of application. 

Rl%UMl? 

L’etude des milieux liquides necessite la connaissance des proprietes thermodynamiques 
de chaque constituant de melanges moleculaires ou de solutions. Les auteurs d&crivent une 
technique de mesure des enthalpies molaires partielles d’excts et des enthalpies molaires 
apparentes relatives. La microcalorimCtrie ii conduction de chaleur et debit de reactif est 
particulierement adaptte ii une telle mesure dans le domaine des grandes dilutions. 

I. INTRODUCTION 

L’Ctude des milieux liquides necessite souvent la connaissance des 
proprietes thermodynamiques de chaque constituant i de melanges ou de 
solutions. Industriels, chimistes, biochimistes, pharmaciens, . . . peuvent avoir 
besoin des enthalpies molaires partielles d’exds HiE, des enthalpies molaires 
partielles relatives Li ou apparentes relatives +Li likes h des melanges 
moleculaires ou a des solutions de tensioactifs ioniques ou non ioniques, en 
particulier dans le domaine des faibles concentrations. 

Dans l’etude des melanges moleculaires par exemple, il est interessant de 
connaitre, avec precision et exactitude, les enthalpies d’exces de quelques 
“ systemes-clefs”. A l’aide de ces grandeurs, d’enthalpies libres d’exces GE et 
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de capacites calorifiques d’exds CF mesurees independemment, on peut en 
effet prevoir, de faqon satisfaisante, les principales proprietes (GE, HE, . . .) 

et les lignes d’equilibres entre phases (liquide-vapeur, liquide-liqui- 
de, liquide-solide). On utilise, pour cela, un modele general fond6 sur la 
thermodynamique statistique [l]. Des don&es experimentales sont indis- 
pensables pour construire le modele et en verifier la validite. 

Dans le cas des solutions de tensioactifs, il faut aussi disposer de mesures 
exactes et precises dans un vaste domaine de concentration pour bltir les 
modeles destines a rep&enter l’evolution des proprietes des solutions avec 
la composition. Sur le plan pratique tgalement, de nombreuses grandeurs 
sont necessaires aux petroliers travaillant dans le “micellar flooding” (en- 
thalpies de dilution, de dknicellisation, . . . ). 

Les resultats qui vont Ztre decrits concernent la mesure directe, en 
continu, des fonctions HiE, Lj et t$Li. Cette mesure est difficile car les effets 
thermiques observes sont souvent faibles. Pour les solutions de tensioactifs, 
l’etude du domaine premicellaire est aussi difficile puisque les concentra- 
tions micellaires critiques sont parfois tres petites [2]. 

11 s’agit essentiellement des enthalpies molaires partielles (HF) et integrales 
(Hz) d’exds, des enthalpies molaires partielles relatives ( Li) et des enthal- 
pies molaires apparentes relatives ( +Li). 

On peut rappeler brievement que Lewis a introduit le concept de grandeur 
molaire partielle. Etant donne une propriete extensive J d’un systeme 
constitue de plusieurs composants 1, 2,. . . , i, . . . , la grandeur molaire par- 
tielle .J du constituant i reprtsente le taux de variation de la fonction J avec 
la quantite de i A temperature, pression et composition constantes [3] 

4 = (aJ/an;),,,,n, 

Pour un systeme binaire, on a 

J=n,J, +n,J, 

En posant 

J/( n, + n2) = J, = x,J, + x2 J, 

xi = (1 -x) et x2=x 

il vient (Fig. 1) 

J,,,=(l-x)J,+xJ, 

et 

Jz = Jm + (1 - x)@J,n/~x),, 
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x=0 TX. x=1 

Fig. 1. Grandeur molaire J, d’un m&ange de deux substances 1 et 2. x reprksente ia fraction 
molaire du constituant 2, .I;* et J2* les grandeurs molaires des constituants B l’Ctat pur, 5, et 
J2 les grandeurs molaires partielles. 

Lorsque la fonction CtudiCe est ~enthalpie Ii, la mesure absolue de Hm 
(enthalpie molaire du melange) est impossible. On ne peut determiner que 
I’enthalpie molaire de melange A,,,H, telle que 

A,,,H,=~~-(xlH~+~2H2*)=~1(H~-H~)+~2(Ijr2-H2*) 

H;” et H: sont les enthalpies molaires des constituants 1 et 2 purs. 
On dCduit de cette relation 

Comme la grandeur molaire d’excb Hz est definie par la relation 

H~=A~~~H~-A~~~H~ 

et que la grandeur de melange A,c, H,f est nulle, on a, 

AmoHm=x,(Hl-H,*)+x,(H,-H,*)=H, 

soit 

Hz = xIHF f x223: 

H,E=H~-H~=H,E-x(~H,E/~~x)~,~ 

H,E=Hr-H~=H,E+(1-x)(~H,E/i3~)T,P 

La Fig. 2 represente ces resultats bien connus. 
C’est pour distinguer, de faGon formelle, les ~nt~butions du solute 2 et 

du solvant 1 que Lewis et Randall [4] ont introduit le concept de grandeur 
molaire apparente +JI. La contribution molaire du constituant 1 est supposee 
constante dans le domaine de concentration explore: la variation de la 
propriete J est reportee sur le solute 2 seulement. 

A la relation prkckdente, du type 

J=n,J,+n,J, ou J/(n,+n,)=J,=x*J,+x,J, 

on substitue la relation 

J = n, J1* + nZi$J2 



x=0 x. x-t 
Fig, 2. Enthalpie molaire de mitlange (ou d’exc&s) A ,$&, (ou Hz) d’un systkme binaire. x 
reprtSsente la fraction molaire du ~on~t~tuant 2, Hf et .?i,E les enthalpies molaires paftielles 
d’ex&s, HI et H, les enthalpies molaires partielles, H: et H; les enthalpies molaires des 
constituants purs. 

soit 

Pour un systhme binaire composi: de n, motes de solvant 1 et n2 moles de 
sol& 2 (Fig. 3), la grandeur part~e~l~ Ji est repr~sent~e par la pente du 
grapbe J = f( n2) en B alors que c’est la pente du segment AB qui reprhente 
la grandeur molaire apparente (pJ2- 

v- 
c$J, = BC/AC 

L’examen de la Fig. 3 ou, plus ~goureusement, ~appl~catio~ de la &gle de 
~~ospit~, montre qu”8 ~lution infinie, grandeurs mola~res p~tielles et 
apparentes sont confondues. 

: C~NTRIB~T!~N ASSIGNfE A” 

: CONSTITUANT 2 ( n2 +J2 i 

NTRIBUTION AS5IGNtE A” 

NSTITUANT 1 ( tt7 J;” 

QJ2 = (i - n, J:vna = Efic 

Fig. 3. Grandeur molaire apparente +J2 d’un constituant dans un syst&ne binaire. 
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Dans le cas general ou la solution ttudiee contient plus de deux con- 
stituants 1, 2,. . . , i,. . . , on attribue encore l’tvolution de la fonction J aux 

seules nj moles de constituant i en ecrivant 

4 = (Jtotal -4,=,)/n; 

Si la solution contient plusieurs solutes et plusieurs solvants, on peut se 
ramener au cas dun systeme binaire en faisant intervenir un “solute moyen” 
et un “solvant moyen”. 

Pour un tel systeme, en differentiant par rapport a n2, a temperature et 
pression constantes, la relation de definition 

J = n, J1* + n,+J, 

on obtient 

(aJ/an,)T,P,n, = (PJ, + %@#'J,/%>T,P,~, 
Jz = +Jz + ~,(WJ,/%)., (1) 
Comme l’on a 

nlJl + n,,J, = n,J,* + n,c$J, 

on a aussi 

~J2=J2+(n,/n,)(J,-J,*) 
Les Cgalites (1) et (2) conduisent a 

(2) 

Si l’on utilise l’echelle des molalites, on obtient: 

J2 = $J2 + m (d$J,/dm) = $aJ2 + (1/2)~2”~ [d+J,/d( nt1’2)] 

et 

J1 - J; = - ( m2/55,506)(d$J2/dm) = - [ w~~‘~/2(55,506)] [d+J,/d( ml”)] 

Dans le cas particulier qui nous interesse, celui de la fonction enthalpie, 
on a l’habitude d’introduire une grandeur molaire partielle relative Li en 
choisissant un &at de reference qui est celui de la substance pure pour le 
solvant 1, celui de la substance infiniment diluee pour le solute 2 si la 
concentration de celui-ci peut varier entre 0 et une valeur faible (valable 
pour les solutions aqueuses d’electrolytes et de non-electrolytes). 

On a done 

L,=H,-H: L2=H2-HT LT=H,“-H,“=O 

L’enthalpie molaire apparente +H2 &ant definie par la relation 

H= n,Hl* + n,+H, 

on a 

n,+H, = H - n,Hl* = n,H, + n2H2 - n,H,* 

n&H2 - +H,“) = n,(H, - HI*) + n2(H2 - HT’) 
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(puisque +!I,” = H,M) 

soit 
n&L, = n,L, + n,L, = L 

GL2 = L/n, 

Dans le cas des solutions d’electrolytes forts, les chaleurs de dilution 
peuvent etre t&s &levees. De leur mesure, on deduit d’abord l’evolution de la 
grandeur +L,. On obtient ensuite les grandeurs molaires partielles relatives 
L, et L, B I’aide des relations suivantes 

L, = +L2 + (l/2) ~2”~ [ d+L,/d( m1’2)] 

et 

L, = [ - ~1~‘~,‘2(55,506)] [d+L,/d( m1’2)] 

III. DkTERMINATION DES ENTHALPIES MOLAIRES PARTIELLES A PARTIR DE 
MESURES CALORIMkTRIQUES 

On peut calculer les enthalpies differentielles et integrales de solution si 
l’on connait les enthalpies molaires partielles relatives L,. Comment deduit- 
on habituellement ces grandeurs L, de mesures calorimetriques? 

Mesure de chaleurs intkgrales de solution 

Dans le cas d’un systeme binaire, on obtient [5] 

L, = L2* + (aAsolWn2)., 

Pour atteindre L,, il faut done connditre LF. On calcule cette grandeur 
par extrapolation des 
effet 

lim L, = 0 
Rx-0 

On trace done le 

resultats experimentaux a dilution infinie. On a, en 

L; + ,“yo ( 3Aso,H/%r2)., = 0 
2 

graphe A,,,H = f( n2). Sa pente a dilution infinie 
(nz -+ 0) est tgale a-L:. 

On obtient Cgalement 

L, = (aAsoWan,).Z 

Mesure d’en thalpies molaires apparentes + H i 

On a deja donne la relation liant l’enthalpie molaire apparente relative 
$L2 du solute 2 (= +H, - +Hr) A l’enthalpie relative totale L de la solution 

+L2 = (nILI + n2L2)/n2 = L/n2 
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On deduit les grandeurs relatives L, des grandeurs apparentes +Li ?I l’aide 
des relations suivantes 

L, = Gz + %(iw&Ml, 

Pour calculer L, et L,, il faut done determiner, exptrimentalement, +L2. 

On peut realiser des mesures de chaleurs de dilution. Si l’on dilue une 
solution contenant une mole de solute 2, on obtient 

A,, H = AL; - ~L2 

(le signe ’ rapporte la propriete a l’etat final du processus de dilution). 
Le probleme de la mesure de +L2 nest pas encore resolu puisque A,,H 

mesurde est obtenue sous la forme d’une difference entre deux quantites 

(GL). 
On mesure done une s&e de chaleurs integrales de dilution et on 

extrapole les valeurs trouvees jusqu’a la dilution infinie. On obtient ainsi 
l’enthalpie apparente relative +L,(i) du solute 2 dans la solution initiale 
puisque l’on a 

liy~~A,,H(n, = 1) = ;n~~ { +L; - @L*(i)} = -@L,(i) 

On a, en effet, 

(+L;y = 0 

Exemple 

Berg utilise un microcalorimetre a flux de reactif LKB de type 10 700 
pour Ctudier les solutions aqueuses de dodecylsulfate de sodium. 11 mesure, 
en discontinu, des enthalpies integrales de dilution [6]. 

Deux pompes, de type Picker [7], Cquipent l’appareil dont la partie 
centrale est placee dans une enceinte TRONAC dont la temperature est 
rCgulCe ( f 0,0005 o C). La reproductibilite des resultats est de l’ordre de 0,2% 
et le seuil de detection du systeme calorimetrique est Cgal a 0,2 pW. 

Berg mesure des chaleurs de dilution entre une molalite initiale mi et une 
molalite finale m,, cela au dessus et, rarement, au dessous de la concentra- 
tion micellaire critique du solute tensioactif voisine de 8 mmol 1-l a 25 o C 

[a- 
Par raison de commodite, Berg attribue, arbitrairement, la valeur 0 a 

l’enthalpie molaire apparente @Hz du solute 2 dans la solution initiale qu’il 
dilue (c’est la solution la plus concentree en solute). 

mi = m,(solution initiale) = 14,3 x low2 mol kg-’ 

+H2 (mi) = 0 (par convention) 

On a ainsi, 

A&J = +H2 (f) - +H2 (i) = +H2 (f) 
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@H,(f) est done Cgale a l’enthalpie de dilution de la molalite initiale 
(rni = 14,3 x 1o-2 mol kg-‘) a diverses molalites finales m,. 

Berg construit ensuite le graphe de la fonction @H,(f) = f(m,) ou, mieux, 
celui de la fonction $H,(f) = f( \Im,) p uis . q ue le solute 2 est un electrolyte. 
En extrapolant ce graphe a dilution infinie, il obtient la valeur de @HF. I1 
calcule alors la difference +H,(f) - +Hr egale a $L2(f) (par definition, +LF 
est nul). 

On a 

A,,H = $H,” - @H,(i) = $H,” = @LT - +L,(i) = -@L,(i) 

Berg obtient 7 points entre la molalitC finale 0 et celle qui correspond a la 
concentration micellaire critique du tensioactif dans la solution aqueuse. La 
molalitC finale m, minimale atteinte experimentalement est Cgale a 0,0043311 
mol kg-* 

Berg peut done calculer l’enthalpie molaire apparente relative $L,(m,). 
On a en effet, 

$L,(m,) =A,,H(“,I + +L,(mi) (mi= 14,3 X lop2 mol kg-‘) 

L’extrapolation a dilution infinie du graphe de la fonction +H2 = f(h) 
donne 

r$HT = -+Ly( mi) = 1012,5 J mol-’ = AdilHM 

A la molalite micellaire critique, voisine de 0,008 mol kg-’ a 25°C Berg 
obtient 

$L, (0,008 mol kg-‘) = 707 J mole1 

IV. MESURE DIRECTE, EN CONTINU, DES ENTHALPIES PARTIELLES RELA- 
TIVES ET APPARENTES RELATIVES PAR CALORIMkTRIE A CONDUCTION ET 
FLUX DE RkACTIF 

Les grandes difficult& likes a la mesure des effets thermiques produits 
entre la concentration micellaire critique et la dilution infinie font que les 
techniques calorimetriques sont peu utilisees pour mesurer les grandeurs Lj 
ou +L,. On prefer-e souvent mesurer des capacites calorifiques apparentes 

w. 
La calorimetric a conduction de chaleur et flux de reactif convient a priori 

parfaitement pour la mesure, directe et continue, de toutes les grandeurs 
molaires que nous avons deja introduites (enthalpies molaires partielles 
d’exds HiE, enthalpies molaires partielles relatives Li, enthalpies molaires 
apparentes relatives +Li). Les instruments sont en effet des fluxmetres 
thermiques tres sensibles et t&s stables pendant de longues p&odes [9]. 
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Deux appareils ont CtC utilises dans ce travail: 
(i) un appareil de type Calvet equip6 de deux elements jumeles identiques 

relies suivant le mode differentiel. Les cellules laboratoire et temoin ont 35 
mm de diametre et 110 mm de hauteur. Les piles thermoelectriques 
detectrices sont constituees de 500 thermocouples chromel-constantan; 

(ii) un appareil Arion-Electronique, de type BCP, mums de couples a 
elements semi-conducteurs. Les cellules laboratoire et temoin ont 25 mm de 
diametre et 80 mm de hauteur. 

Ces deux instruments fonctionnent a 25°C. Un dispositif d’addition 
continue de reactif [lo] est associe a chaque Clement calorimetrique (les 
debits sont identiques). 

Les effets thermiques parasites dus a un Cventuel gradient de temperature 
entre le “ titrat” place dans une cellule calorimetrique et le “titrant” inject&, 
a debit constant, dans celle-ci sont rendus pratiquement negligeables g&e a 
la presence dun dispositif Cchangeur place immtdiatement au dessus de 
chaque cellule. La tres faible valeur retenue pour le debit du “ titrant” (de 
l’ordre du centimetre-cube par heure) minimalise aussi ces effets. 

La difference de potentiel thermoelectrique est trait& par un amplificateur 
operationnel ANCOM de type 15C3-a. 

Si, du point de vue de la sensibilitt, les dispositifs qu’on vient de d&-ire 
sont particulierement bien adapt& aux mesures qui nous interessent, l’inertie 
instrumentale rend pratiquement inutilisables les resultats calorimetriques 
bruts: une deconvolution de la reponse instrumentale est indispensable [ll]. 

Plusieurs techniques de d&convolution ont CtC d&rites par ailleurs ainsi 
qu’une etude comparative de leurs possibilites respectives. Cette etude, 
realisee en collaboration avec des chercheurs des Universites de Barcelone et 
de Palma et de l’lnstitut national des sciences appliquees de Lyon [12], 
concemait essentiellement l’application de l’analyse harmonique et du filtrage 
inverse (filtrage numerique et filtrage Clectronique) qui donnent des resultats 
pratiquement identiques [13]). 

Quel que soit l’instrument utilise, nous avons “cornpen&” par filtrage 
inverse les deux premieres constantes de temps ri et r2 du dispositif 
experimental. C’est done la troisieme constante de temps r3 qui devient la 
constante de temps principale de l’appareillage. 

Voici des valeurs numeriques correspondant a des configurations experi- 
mentales typiques. 
calorimetre Calvet 

Ti (s) = 1150 r* (s) = 150 73 (s) = 50 

calorimetre Arion-filectronique 

ri (s) = 250 72 (s) = 40 73 (s) = 4 

Lorsqu’on utilise un filtrage analogique inverse, la reponse calorimetrique 
issue de l’amplificateur operationnel est trait& par un dispositif Clectronique 
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qui a CtC d&it par ailleurs: a la sortie de ce filtre inverse, le signal est 
enregistre a l’aide d’un systeme potentiomttrique Sefram, de type Servotrace, 
muni de deux voies analogiques: la seconde voie enregistre le thermogramme 
brut non deconvolue [14]. 

Si la deconvolution est faite par filtrage numerique inverse, on utilise une 
chaine d’acquisition compose dun voltmetre numerique Enertec-Schlum- 
berger de type 7060, un calculateur Digital Equipment de type MINC 23 et 
son imprimante graphique. 

Interprhation des rPsultats expt!rimentaux 

Plaqons nous d’abord dans le cas oh la cellule-laboratoire contient des 
quantites connues n, et n2 des substances 1 et 2. Soit Hi et H, les 
enthalpies molaires partielles respectives de ces constituants dans la solution 
“ titrat”. Le dispositif d’addition de reactif delivre, a debit molaire constant 
d,, la substance 2 a l’etat pur. Son enthalpie molaire est Cgale a HT (Fig. 4). 

Dans un intervalle de temps tres court dt, dn, moles de 2 sont injectees 
dans la cellule-laboratoire. La quantite de chaleur dQ absorbee par le 
systeme est Cgale a l’accroissement d’enthalpie dH. 

dQ = [n,(H, + dH,) + (nZ + dn2)(H2 + dH,)] - (n,H, + n,H, + dn2H;) 

puisque l’addition de dn, moles du constituant 2 provoque des accroisse- 
ments d Hl et d H, des grandeurs molaires partielles Hl et Hz. 

L’utilisation de la relation 

n, dH, + n2 dH, = 0 

permet d’obtenir 

dQ = ( H2 - H:) dn, = HF dn, 

Ainsi, au tours du melange continu, le rapport de la puissance P absorbee 
au debit d, du compose 2 ajoute represente l’enthalpie molaire partielle 
d’exces de 2. 

Fig. 4. Description du mblange continu 
partielle. 

de deux constituants en termes d’enthalpie molaire 
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P/d, = (dQ/dt)/(dn,/dt) = Hf 

Si c’est le constituant 1 qui joue le r6le de “ titrant”, son debit molaire &ant 
Cgal a d,, le rapport P/d, represente bien la grandeur d’exds HIE. 

Decrivons maintenant un processus de dilution en termes de grandeurs 
molaires apparentes. Ce protocole est interessant lorsque, le solute 2 etant 
solide a Y&at pur, on est amen6 a traiter les donnees calorimttriques likes a 
l’addition continue d’une solution de solute 2 (dans le solvant 1) a une 
quantite dCterminCe soit de solvant 1 pur soit de solution (de 2 dans 1) 
placee dans la cellule calorimetrique laboratoire. 

A l’expression 

H = n,H, + n,H, 

on doit substituer la relation 

H = n,H,* + n&H, 

La quantite de chaleur dQ absorbte lorsque, a une solution contenant n, 
moles du constituant 1 et n2 moles du constituant 2, on ajoute, pendant un 
court intervalle de temps d t, un “ titrant” contenant dn, moles de 1 et dn, 
moles de 2, s’ecrit (Fig. 5A) 

dQ = [h + dn,)W + h + dn2)(H2 + dN%)] 
- (n,H,* + n&H, + HT dn, + @Hi dn,) 

soit 

dQ = n2 d$Hz + (@Hz - @Hi) dn, 

Puisque (dn,/dt) represente le debit molaire d, du solute 2, on peut &-ire 
( n2 &ant Cgal a d2t) 

P = (dQ/dt) = 4[ @#&/dt) + (Mb - W,‘)] 

P/d2 P/d, 
T 

(A) 1 t-l: iDH,+ d@-b] 
Fig. 5. Description du mklange continu de deux constituants en termes d’enthalpie molaire 
apparente. 
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Comme l’on a, par definition, 

$4 = 4@ - +H,” 

on a Cgalement, 

P/d, = t(dG,/dt ) + (6 - G;) 

A dilution infinie, au debut du “ titrage”, on mesure une puissance P” 
telle que 

(Pm/d,) = -$L; (puisque $Ly = 0) 

On deduit des deux demieres expressions 

(P - P”)/d, = +L2 + t(d$L,/dt) = d( t$L,)/dt 

Lint&ration de cette expression entre les instants 0 et t conduit a la 
relation 

/-‘r( P - P”)/d,] dr = Jrd(t+L,) = t+L, 
0 0 

Le calcul de l’integrale constituant le membre gauche de cette CgalitC 
donne 

avec 

p = (l/t)jbP dr ( = puissance moyenne) 

On obtient finalement (Fig. 5B) 

(l/d,)( Pt - P”“t) = t$L2 

soit 

+L, - $L; = P/d, puisque Pm/d, est Cgal a -$L; 

La difference ( +L2 - +L;) represente l’enthalpie de dilution de la solution 
de solute 2 de la molalitt initiale mi (dans le “ titrant”) a la molalite finale 
m, (dam la cellule calorimetrique), quantite rapportee a une mole de solute 
2. 

En examinant l’exemple donne par la Fig. 5B, on voit bien que l’on a 

W, = +%(mr) = (p/4), - (P”/&) 

V. APPLICATION AUX SOLUTIONS D’AMPHIPHILES IONIQUES ET NON 
IONIQUES 

Pour illustrer les possibilites de la technique d&rite dans le paragraphe 
precedent, on s’interessera d’abord a une solution aqueuse d’amphiphile 
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non-ionique [15] (le butoxyethanol ou butylcellosolve ou ether monobuty- 
lique de l’ethylene glycol CH,(CH,),OCH,CH,OH) puis a une solution 
aqueuse de tensioactif anionique (le dodecylsulfate de sodium ou laurylsul- 
fate de sodium, CH,(CH,),rSO;, Na+). Si cet agent tensioactif n’interesse 
guere l’industrie pttroliere, il s’agit dune “substance-test” puisque la con- 
centration micellaire critique de ses solutions aqueuses a Cte mesuree des 
centaines de fois a l’aide de plusieurs dizaines de techniques [8]. 

Dilution de 2 butoxyPthano1 pur dam de I’eau h 2.5 “C 

La molecule amphiphile contient le groupe hydrophile oxytthanol 
(OCH,CH,OH). Les cellules calorimetriques laboratoire et temoin contien- 
nent, initialement, la mCme quantite connue d’eau pure. Les deux dispositifs 
d’addition de reactif injectent, simultanement, a la mcme vitesse, dCterminCe 
par gravimetrie, de l’eau pure dans la cellule-temoin, du 2 butoxyethanol 
dans la cellule-laboratoire. 

Chaque cellule est munie dun dispositif d’agitation: les deux elements 
calorimetriques &ant relies suivant le mode differentiel, les effets parasites 
ainsi produits se compensent. 

La Fig. 6 (a et b) represente, a la fois, le thermogramme experimental lie a 
l’addition de 2 butoxyCthanol(4,76 pmol s-l) A 10 cm3 d’eau, la thermogenese 
restituee par filtrage Clectronique inverse (“compensation” des deux 

PlmW 

C 

-4c 

0 003 
’ BUTOXY iTHANOL 

Fig. 6. Addition continue de butoxytthanol a de l’eau: allure des thermogrammes 
exptrimentaux (graphe a) et de la therrnogenBse P restituke par filtrage inverse (graphe b). 
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P/d, 
t 

(H:)” = - L: 

Fig. 7. Systhme 2 butoxyCthano1 (2)-eau (1) k 25OC. Addition continue de butoxykthanol A 
de l’eau. Graphes de la fonction P/d, = f(x) avant et aprts dkonvolution (courbes a et b). 
d, reprksente le dCbit molaire de l’amphiphile et x sa fraction molaire. 

premieres constantes de temps pi (= 250 s) et TV (= 40 s); 73 (= 4 s) devient 
alors la constante de temps principale du dispositif). 11 s’agit d’un processus 
exothermique. 

La Fig. 7 represente l’evolution du rapport de la thermogenese restituee P 
au debit molaire d, du constituant 2 en fonction de la fraction molaire x du 
2 butoxyethanol dans le “ titrat”. 

On a montre precedemment que le rapport P/d, est Cgal a l’enthalpie 
molaire partielle d’exds HF 

P,‘d,=(H,-H,*)=H,E 

Au debut du titrage, on obtient un rapport (Pm/d,) tel que 

(Pm/d,) = (H,- H,*)” = -L; 

Comme l’on a 

(P/d,)=H,-H,*=(H,-H,“)-(H;-H,“)=L,-L; 

on a Cgalement (Fig. 8) 

(P/d,)-(P”/d,)=L,-L;--(-L;)=L, 

Si, dans une seconde manipulation, on inverse les “ titrant” et “ titrat”, 
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15 _ 
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Vl!!!!/..,, 
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Fig. 8. Systkme 2 butoxykhanol (2)-eau (1) B 25 o C. Graphe de la fonction L,, enthalpie 
molaire partielle relative du butoxyCthano1. m reprtsente la molalitk de l’amphiphile. 

c’est l’eau pure qui est ajoutee a du 2 butoxyethanol place dans la cellule 
calorimetrique laboratoire. On obtient dans ce cas 

P/d,=&-H,*)=H,E=L1 

Dilution d’une solution aqueuse de dodkylsulfate de sodium dans de I’eau pure 
6 25°C 

La dilution d’une solution micellaire (0,4 mol 1-l) de dodecylsulfate de 
sodium est accompagnte d’un effet endothermique tres faible. La CMC est 
voisine de 8 mm01 par litre a 25 o C. 

La Fig. 9 represente l’allure d’un thermogramme brut lie a l’addition 
d’une solution aqueuse de ce tensioactif anionique a 50 cm3 d’eau places 
dans la cellule calorimetrique laboratoire (debit du titrant Cgal a 0,062 pmol 
s-l). La Fig. 10 montre la thermogenese correspondante restituee par 
filtrage inverse (“compensation” des deux premieres constantes de temps r1 
(= 1150 s) et r2 (= 150 s) du dispositif experimental). Le graphe obtenu est 
tres proche de la thermogenese vtkitable du processus de dilution puisque la 
premiere constante de temps non “compensee”, r3, n’exdde pas 50 s 
(calorimetre de type Calvet mum de cellules de 80 cm3 de volume utile). 

Comme dans le cas precedent, la deformation de la thermogenese dispardit 
pratiquement mais on observe, sur le graphe P = f(t), des oscillations 
provoquees par les “irrCgularitt%” des dispositifs d’addition de reactif. Dans 
les deux cas encore, le volume de solution contenu dans la cellule-laboratoire 
augmente en permanence de la quantite de “ titrant” injectee (le dispositif ne 
comporte pas de systeme d’evacuation). On obtient done le “balayage” d’un 
t&s vaste domaine de concentration au tours d’une seule manipulation. 
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PlpW 

. 
0 1 2 t/i+ 

Fig. 9. Dilution d’une solution de dodbcylsulfate de sodium k 25 o C. Addition continue d’une 
solution (0,4 mol I-‘) k de l’eau pure. Allure d’un thermogramme expkimental. 

La Fig. 11 represente le graphe du rapport P/d, en fonction de la 
concentration du solute tensioactif dans la solution contenue dans la cellule 
calorimetrique. 

Interpretons ces resultats en termes de grandeurs molaires apparentes 
(@Hz et c#&), Fig. 12. La valeur du rapport Pm/d2 obtenue a dilution 
infinie represente la difference ( +H2 - @Hi) soit [ +Lz - r#& (0,4 M)]. 

On a 

(Pm/d,) = -$L, (0,4 M) (puisque +Ly = 0) 

PlpW 

I) 
100 _ 

I l 

0 1 2 t/?l 

Fig. 10. Restitution par f&rage inverse de la thermogenbe P liCe It la dilution prtckdente 
(Fig. 9). 
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P/d, 
aJ-md-” 

14 _---- 
1 _ md, 

l 

0 10 ldC/d e-l 

Fig. 11. Graphe de la fonction P/d,. d, reprknte le dkbit molaire du tensioactif et C sa 
concentration dans la solution finale. 

et, au “point courant”, au tours du “ titrage”, 

(F/d,) = 6 - Wz (074 M) 

L’enthalpie molaire apparente relative @IL, est done Cgale A la diffkrence 

@/G - w=w*) 

G, = ( mc > - ( P”O/4) 

Une fois 1’Cvolution de la fonction +L2 obtenue, on peut calculer les 

1 _ -i&(O/tM)= fld, 

t 
0 c IO ldc/m~e-” 

Fig. 12. Interprktation du graphe de la fonction P/d, en termes d’enthalpie molaire 
apparente relative +L, du tensioactif. 
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grandeurs molaires partielles relatives L, et L, en appliquant les relations 
deja don&es 

L, = - (4/%)(W,/W,, J% = W3 + n&~L2/Wn, 

L,(m) = -(m2/55,506)(d~Lz/dm)., L,(m) = +L2 + m(d+L,/dm)., 

VI. CONCLUSION 

Les techniques numeriques ou analogiques de traitement de la reponse 
instrumentale permettent de transformer des instruments caracttrises par 
une grande inertie en veritables “oscillographes thermiques”. G&e a ces 
techniques, la calorimetric a conduction de chaleur voit ainsi son domaine 
d’utilisation augmenter de faGon tres importante [12]. 

La description thermodynamique des solutions et des melanges constitue 
l’une des applications les plus interessantes des nouvelles techniques. On a 
montre, dans ce memoire, comment atteindre, en continu, par une seule 
manipulation, un ensemble de don&es obtenues habituellement apres de 
nombreuses mesures. 

Dans tous les cas, l’etalonnage calorimetrique est rCalisC a l’aide de 
processus de thermkite connue: dilution de solutions salines, de solutions de 
saccharose, . . . [16]. 
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