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Abstract: A new chemical-physical group contribution model for
activity coefficient is proposed to estimate the equilibrium properties of
aqueous solutions containing electrolytes. The chemical part of the model
accounts for the hydration equilibrium of water and ions with the formation
of ions n-water complexes in a single stage process; n, the hydration
number, and K, the hydration equilibrium constant, are the two independent
parameters in this part. The physical part of the model is the UNIFAC
group-contribution model for short range interactions. Each ion is
considered as a group. Long range interactions are accounted for by a Pitzer
(Debye and Hiickel theory) contribution. The model is compared to
experimental data including water activity, osmotic coefficients, activity
coefficients, and pH etc. of binary concentrated electrolyte solutions (20M
NaOH, 16M HCI, etc.).
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Résumé : Un nouveau modéle de coefficients d’activité a été
développé pour représenter les propriétés thermodynamiques de solutions
aqueuses contenant des ¢lectrolytes. Ce modele comprend une partie
chimique qui tient compte de I’hydratation des espeéces par 1’eau.
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L’équilibre d’hydratation conduit a la formation, en une seule étape, d’un
complexe ion n-hydraté; n, le nombre d’hydratation de I’ion et K, la
constante d’équilibre d’hydratation sont les deux parametres indépendants
de cette partie chimique. Dans la partie physique du mode¢le, 1’écart a
I’idéalité des solutions est décrit par le modele de contribution de groupe
UNIFAC pour les interactions moléculaires de courte portée. Chaque ion
constitue un groupe. Les interactions de longue portée sont traduites par le
terme de Pitzer, basé sur le modele de Debye-Hiickel. Le mod¢ele permet de
prédire des propriétés telles que: Dactivit¢ de 1’eau, les coefficients
osmotiques, les coefficients d’activité¢, le pH, etc. Les résultats de la
prédiction ont montré une trés bonne adéquation avec les données
expérimentales, sur tout le domaine de concentration, jusqu’a la limite de
solubilité des solutés (20M pour NaOH, 16M pour HCI, etc.).

Mots-clés : solutions aqueuses, électrolytes, propriétés
thermodynamiques, modele physico-chimique,
hydratation.

INTRODUCTION

La conception et le calcul des installations industrielles faisant intervenir des
¢lectrolytes nécessitent une bonne compréhension des propriétés thermodynamiques des
solutions aqueuses ¢€lectrolytiques. C’est le cas pour des opérations de précipitation, ou
de cristallisation, qui mettent en jeu des solutions treés concentrées. Ces solutions n’ont
pas un comportement de solutions idéales. Les déviations a I’idéalité résultent pour une
large part, a faible concentration, des interaction de longue portée entre anions et
cations, de la solvatation des ions, voire de la formation de groupes d’ions. Mais il s’y
ajoute les interactions dues aux forces d’attractions s’exercant entre les molécules de
solvant et celles dues aux forces de répulsion, forces dites de courte portée.

Plusieurs théories prédictives ont été proposées pour décrire I’écart a I’idéalité des
solutions électrolytiques, a des concentrations relativement faibles (jusqu’a 1M),
lorsque les interactions de longue portée dominent. Les meilleurs résultats ont été
obtenus avec les modeles de Debye et Hiickel [1], Meissner et Tester [2], Pitzer [3],
Bromley [4], Goldberg [5], et Zemaitis et al. [6]. A des concentrations supérieures, ces
modeles doivent étre complétés pour rendre compte de toutes les interactions mises en
jeu. Le modele de Pitzer [7] reste un des plus cités et des plus efficaces, mais au prix de
I’ajustement de nombreux coefficients. D’autres auteurs, Achard et al. [8], Chen et al.
[9-11], Lu et Maurer [12], ont proposé de rajouter au terme de Pitzer [3] des termes de
modeles de composition locale.

D'un point de vue général, différents types de modeles, physiques ou chimiques, ont été
développés pour estimer ces propriétés. Les modéles dits physiques supposent que toute
déviation de la solution par rapport a une solution idéale est due aux propriétés
physiques des molécules (taille, interactions physiques,...).

Les modeles chimiques, quant a eux, décrivent la déviation a I’idéalit¢ comme le
résultat de réactions chimiques entre le solvant et les solutés, hydratation ou association,

848



SCIENTIFIC STUDY & RESEARCH ¢+ Vol. VII (4) + 2006 ¢+ ISSN 1582-540X

qui donnent naissance a de nouvelles espéces chimiques. Robinson et Stokes [13],
suivis par Schonert [14] ont été parmi les premiers a développer ce type de modéle.

Les modeles physiques et chimiques reposent sur deux conceptions limites des
interactions entre molécules en solution. Chaque théorie a son domaine de validité et la
distinction entre interaction physiques et chimique est quelquefois un peu artificielle,
comme le soulignent Prausnitz et al. [15].

Le but de ce travail est de proposer un modele permettant une transition réguliére entre
modele physique et modele chimique. Ce modele est appliqué a la détermination des
propriétés d'équilibre des solutions concentrées d’acides, de bases et de sels.

MODELE

A titre d'exemple, considérons le cas le plus simple d'une solution binaire eau-NaCl. On
supposera que le sel est entierement dissoci¢ dans 1’eau. Le modele chimique suppose
que, entre I'eau et les ions Na” et CI', un complexe d’hydratation peut se former (figure
1), suivant les réactions équilibrées suivantes :

Na’ +n; H,O <> (Na', n;-H,0 (1)
Cl + np HzO v d (Cl_, nz-Hzo) (2)
H,O s
S 8.5 “eg
? e ¥ B, ? @?®" Na'n;,-hydraté
L
o, T o ,\
! - . W _\._ - Q— a '
RV N * ClI" n,-hydraté
3 5 [ J :
NaCl

Figure 1 : Schéma d’hydratation des ions Na" et CI en solution.

n; désigne le nombre d'hydratation, c'est-a-dire le nombre de molécules d'eau formant
un complexe avec I’ion Na'. De méme, n; est le nombre d’hydratation de 1’ion CI".

La constante d'équilibre K; de la premicre des réactions (1) et (2) peut s'exprimer en
fonction des activités des trois espéces en €quilibre dans la solution :

Y Na‘h X Na*h
K= o 3)
’YNaJ'l Na*l ™ W

XNa b €t Xna 1 sont les fractions molaires de ion Na', sous forme hydratée et sous forme
libre, YN;h et YNa+1 les coefficients d’activité correspondants, et a,, désigne 1’activité de
I’eau. Pour I’ion CI', on peut définir également une constante d’équilibre K,. Ces
constantes sont définies selon 1’état standard espece pure a T et P.
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Le premier probléme a régler est d'exprimer les compositions apparentes (fractions
molaires) znaci €t zw — celles que 'on a introduites dans le mélange — a partir des
compositions « vraies » au sens du modéle chimique, Xna 1, XNa 1, Xclh, Xci1 €t Xy, €t
d'estimer les coefficients d'activité correspondants.

Les bilans mati¢re, les relations « somme » et la relation dite d’¢lectroneutralité
fournissent le lien entre les fractions molaires « vraies » et les fractions molaires
apparentes. Le bilan matiére donne :

_ XNa*h + XNa*l + XCl’h + XC17I (4)

Zyacl =
NaCl
I+x, +nx . +0,X

Cl'h
et les relations « somme » :

Znaer T2, =1 (5)
et

XNal*h +XNa+l +XCI’h + XCl’l +XW :1 (6)

La relation d’électroneutralité s’écrit :
XNa*h + XNa*l =X

+ X (7)

Cl'h
Si on connait les constantes d'équilibre K, et K5, les nombres d'hydratation des ions n; et
n,, et si l'on dispose d'une méthode pour calculer le coefficient d'activité des especes du
mélange, la composition molaire (apparente) du mélange permet de calculer les 5
grandeurs XNa hs XNa 1 XClhs XCI1 €t X par les relations (3), (4), (6) et (7) et la relation (3)
relative a I’ion chlorure. Notons que pour la démonstration, le systeme a été simplifié en
ne considérant pas I’équilibre de dissociation de 1’eau, qui impose de considérer deux
corps supplémentaires, H' et OH.

C'est le modele physique qui permet de s'affranchir de I'hypotheése de base des modeles
chimiques, qui est de considérer que les espéces « vraies » du mélange forment une
solution idéale, ce qui ne peut plus étre considéré comme raisonnable a des
concentrations de I’ordre de 10 & 20 moles.L”". Le modéle physique adopté pour
calculer I'enthalpie libre d'exceés des espéces « vraies » du mélange et les coefficients
d'activité, est le modele de contribution de groupes UNIFAC tel qu'il a été proposé par
Larsen et al. [16]. Ce modgele a été utilisé car ses performances pour traiter des mélanges
aqueux sont reconnues et parce qu'il permet une assez bonne représentation de l'effet de
la température sur les coefficients d'activité. Le modele a été utilisé tel quel, sans
aucune modification des groupes. Un ion constitue toujours un groupe. Les parameétres
de volume et de surface des ions sont modifi€s par la présence des n molécules d’eau.
Les interactions de longue portée sont traduites par le terme de Pitzer. On a donc pour
une espece i :

IHYi = IHYi,combinatoke + ln Yi,résiduel + ln Yi,Pitzer (8)

Prigogine et Defay [17] ont montré qu’il était possible de revenir aux coefficients
d'activité apparents et aux fractions molaires apparentes lorsque les grandeurs
« vraies » sont calculées. Ainsi pour I’eau :
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, X
vy _ VX 9)

y,, désigne le coefficient d’activité apparent de 1’eau dans la solution. On peut établir

des relations du méme type pour Na* et CI":
, Ve X
Yy, = NNl (10)
Na*
Ce modele, décrit ici pour un mélange binaire eau-NaCl et pour un électrolytel:1, a été
généralis¢€ au cas des mélanges aqueux multiconstituants.

DONNEES ET TRAITEMENT DES DONNEES

La base de données expérimentales (tableau 1) est constituée des valeurs expérimentales
d'activité de I'eau, de coefficients osmotiques et des coefficients d’activité moyens des
mélanges binaires eau-¢lectrolyte.

L'activité de 'eau ay, est calculée par,

a, =Y,X, =V,Z, (11)

et le coefficient osmotique ¢ par

q):—X—WlnaW (12)

X

S

Le coefficient d’activit¢é moyen du sel y, est obtenu dans I’exemple considéré (ici
NaCl) par,

Ve = Ve Yor- (13)

et plus généralement pour un électrolyte C A, par:
1

o= (y y)ven (14)

vc est la valence du cation C, va la valence de 1’anion A.

Les coefficients ajustables du mod¢le sont les seules grandeurs n et K, le nombre
d’hydratation et la constante d’équilibre. Le tableau 2 donne un apercu des valeurs
mesurées ou identifiées pour le nombre d’hydratation des ions. Compte tenu de la forte
différence entre ces valeurs d’un auteur a ’autre, et d’une méthode expérimentale a
I’autre, il a été décidé d’identifier n et K.

Pour prendre en compte 1I’évolution de ’activité de 1’eau et des coefficients d’activité
aux trés fortes concentrations en électrolytes, les coefficients interaction eau-ion du
modele UNIFAC ont étés re-identifiés simultanément a n et K. Ils ont été estimés a
partir de la base de données expérimentales des mélanges binaires en minimisant la
fonction quadratique F par la méthode de Gauss Newton :
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2 2

a'wex - awcalc Yiex - Yicalc
F=)|—>= +] (15)
N

a W exp y texp

Tableau 1. Base de données expérimentales concernant [’activité de l’eau a,, et le
coefficient d’activité molal y. de quelques électrolytes univalents dans [’eau a 25°C

Electrolytes Nombre de points Domaine de concentration Références
expérimentaux (molalité)

HBr 46 0-11 13-18
HCl 56 0-16 13-18-19
HCIO, 56 0-16 13-18
HI 44 0-10 13-18
HNO; 64 0-20 13-18
KBr 34 0-5.6 13-18
KCl 31 0-5 13-18 - 20
KF 59 0-17.5 13-18
KI 29 0-4.6 13-18
KNO; 24 0-3.6 13-18
KOH 64 0-20 13-18
LiBr 64 0-20 13-18
LiCl 64 0-20 13-18-19
LiClO, 29 0-4.6 13-18
Lil 21 0-3 13-18
LiNO; 64 0-20 13-18
LiOH 26 0-4 13-18
NaBr 51 0-9 13-18
NaCl 36 0-6 13-18-19-20
NaClO, 36 0-6 13-18
NaF 11 0-1 13-18
Nal 48 0-12 13-18
NaNO; 36 0-6 13-18
NaOH 64 0-20 13-18

Tableau 2. Valeurs du nombre d’hydratation des ions a dilution infinie, publiées dans
la littérature

lons Kawaguchi Luet Marcus Zavitsas Chen et al. Achard et
etal. [21,22] | Maurer [12] [23] [24] [11] al. [8]
Na' 1 0,810 6,5 3.9 3 2,61
H' 1,840 6.7 3 2,96
K" 0,4 0,530 5,1 1.7 0 2,96
Li' 1,7 1,840 7,4 6.6 3 2,53
Cr 1,547 3,9 0 0 0
OH 2,067 1,5 0 0
Br 1,835 3,4 0 0 0
I 2,215 2,8 0 0 0,014
F 5,5 0 0
NO5 0,019 3,3 0,48

Exp et calc représentent respectivement les données expérimentales et les valeurs
calculées par le modele. N est le nombre de données. Les valeurs des coefficients
osmotiques disponibles dans la base de données ont été transformées en valeurs de
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I’activité de I’eau par la relation (12). L’écart type sur chacune des grandeurs n et K est
obtenu a partir des valeurs de la matrice de variance-covariance au minimum de la
fonction F.
Dans le modele UNIFAC, de méme que dans les autres méthodes de contribution de
groupes, les coefficients d’activité sont calculés sur la base de la convention symétrique,
c’est-a-dire dans 1’échelle des fractions molaires et dans 1’état de référence corps pur
(hypothétique ou non) pour toutes les espéces a la température et a la pression du
systeme. Quand les données expérimentales sont fournies dans I’échelle des molalités
avec la convention dissymétrique, on utilise la relation de conversion suivante :
vr=Tex, (16)

o

Y

v est le coefficient d’activité de I’espéce i dans I’échelle des molalités, et v~ le
coefficient d’activité a dilution infinie dans I’échelle des fractions molaires.

RESULTATS

La figure 2 représente, a titre d’exemple, les valeurs calculées par le modéle et les
valeurs expérimentales de ’activité¢ de I’eau et du coefficient d’activité moyen molal
pour les solutions aqueuses d’acide chlorhydrique, de LiCl, de soude et de potasse
[13,18].

Ainsi le modele traduit pour KOH, par exemple, 1’évolution de I’activité de 1’eau
jusqu’a une valeur aussi basse que 0,15. De méme le coefficient d’activit¢ molal de
I’¢lectrolyte est prédit correctement jusqu'a des valeurs pouvant atteindre 50. La
concentration en ¢€lectrolyte est alors trés ¢€levée, de 1’ordre de 1220g de KOH pour
1000g d’eau.

Dans le cas de LiBr, qui n’est pas sur la figure 2, 1’activité¢ de 1’eau est prédite de fagon
satisfaisante jusqu’a 0,045 pour une molalit¢ de 20 moles/kg et a 25°C ; cette valeur
correspond a la valeur a saturation et LiBr est utilisé entre autre pour étalonner les
appareils de mesure de 1’activité de I’eau dans la zone des tres faibles activités de 1’eau ;
le coefficient d’activité¢ molal est alors de 485. LiCl est également utilis€¢ pour étalonner
les ay-métres et ’activité de I’eau est donnée a saturation pour 0,113+0,003 a 25°C ; le
modele donne 0.112.

Le tableau 3 récapitule les valeurs du nombre d’hydratation et de la constante
d’équilibre pour les ions monovalents, avec les écarts-types correspondants. On y a joint
les valeurs des coefficients d’interaction ion-eau du modele UNIFAC. Pour ces ions, les
nombres d’hydratation sont trés proches et pourraient en premiere approximation étre
fixés a une valeur identique, comme le proposent Chen et al. [11], pour des ions de
méme valence.

Le mode¢le permet de calculer d’autres propriétés thermodynamiques, comme le pH, la
température d’¢ébullition des solutions, ou leur température de congélation
commengante. Le pH est défini en terme d’activité de 1’ion H" :

pH=-log,(a,.) (17)

Ainsi, la figure 3 donne un exemple de calcul du pH de I’acide chlorhydrique et de la
soude par le mode¢le ; ces résultats sont comparés a ceux calculés par Rilbe [25].
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Figure 2. Activité de [’eau et coefficient d’activité moyen molal pour HCI, LiCl, NaOH
et KOH. Comparaison des valeurs prédites par le modele (=) et des valeurs
expérimentales [13,18] de [’activité de [’eau (0) et du coefficient d’activité (x).

Tableau 3. Nombre d’hydratation n et constante d’équilibre K identifiés pour quelques
électrolytes (T=298 K). Les coefficients d’interaction ion-eau du modeéle UNIFAC sont
portés dans la colonne de droite

lons n K Uij

H' 1,99 £ 0,01 30,48 £ 0,26 -1436,9 + 0,3
K' 2,00 £ 0,03 4,15+0,11 -13346+ 1,8
Li’ 2,06 £ 0,01 25,29 +£ 0,04 -1838,9+0,1
Na* 1,87 + 0,02 3,06 + 0,07 -1385,9+2.8
Br 2,56+ 0,01 Trés grand (>1000) 5095+ 1,5
Cr 1,73 £ 0,01 Trés grand (>1000) 636,7+ 1,9
F 1,65+ 0,01 94,6 £ 6,6 1126,1 £5,5
I 2,87 +0,01 385,0+1,5 391,0+2,7
NO5y 0,18 +0,01 Treés grand (>1000) 1002,6 + 8.5
OH" 2,59 +£0,01 1326 + 13 -125,2 £30,4

CONCLUSION

Un modele physico-chimique d’estimation des coefficients d’activité est proposé. Il
peut étre considéré comme « a second approximation form of the chemical solution
theory [26]» car non seulement il suppose que I’hydratation introduit une nouvelle
espeéce en solution (partie chimique) mais aussi il admet que cette nouvelle solution
devient non idéale aux fortes concentrations (partie physique). Ce modele donne, a
fortes concentrations en solutés, ici des électrolytes, des résultats meilleurs que les
modeles UNIFAC classiques, au prix de deux coefficients le nombre d’hydratation d’un
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ion et la constante d’équilibre d’hydratation, qui doivent étre identifiés. Il permet de
« monter » a des concentrations pouvant atteindre, voire méme dépasser 20M, résultat
tout a fait intéressant.

16

12

0 2 4 6 8
Molalité du soluté (mol/kg)

Figure 3. Comparaison des valeurs de pH prédites par le modéle (=) et données par
Rilbe [25] pour HCI (A) et NaOH (m).
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