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RESUME

Introduction

Les solutions hydrothermales rencontrées dans les roches
magmatiques acides et métamorphiques comportent parmi
leurs principaux constituants, a part 17eau, les chlorures
alcalins, la silice et dans certains cas l17alumine dont on
a pu parfois mettre en évidence le transport, bien que les
mécanismes en demeurent obscurs. La caractérisation de ces
fluides est une étape importante dans la compréhension des
phénoménes hydrothermaux associés au magmatisme et a de
nombreuses minéralisations associees.

Les études physico-chimigues directes de ces fluides
dans les conditions de pression et de températures
envisagées sont techniquement difficiles et rares. L7autre
approche expérimentale des proprieteés thermodynami ques des
fluides est 17é&tude d’équilibres entre des solutions et des
phases solides. Cette approche indirecte conduit & écrire
des reéactions entre solides et solutés et calculer les
énergies correspondantes. Four interpréter les reésultats
expérimentaux il importe d’une part de connaitre les
proprietes thermochimiques des phases solides avec une
bonne précision, d”autre part d”acquerir des informations
sur la nature des solutes: ions, molécules associées,
complexes.

Dans ce travail on a étudie les équilibres entre des
colutions agueuses chlorurees ou non et dec minéraux du
systeme SiDE—ﬁlszmNaED—EED. Les données thermodynamigues
sur les phases solides et la distribution des especes
alcalines entre ions et molécules dans les solutions
concentrées de chlorures de sodium et de potassium sont
l1°objet de la premiere partie; 1la seconde partie traite de
1’ importance des complexes que les alcalins forment avec la
cilice et surtout 1’alumine dans le systeme étudié.

Premiére partie

L etude du comportement des électrolytes en solution a
&té menée par Helgeson a partir des solutions
hydrothermales infracritiques, dans lesquelles les ions
jouent le principal role, puis étendues au domaine
supercritique toujours en se basant sur les propriétés des
ions. En fait les travaux de Hemley et de Eugster
notamment, ainsi que de nombreuses mesures de constantes de



dissociation (Franck) ont montré le peu d’importance des
ions dans la grande majorité des solutions supercritiques,
et 17intéreét de déduire les propriétés des solutés de
celles des minéraux en equilibre avec la solution, sans se
focaliser sur les problémes d’interaction entre les especes
ioniques, les espéces moléculaires et l7eau. Cette approche
a éte illustrée par exemple par les travaux de Frantz et
Popp sur les solutions chlorurées concentrées, communes
dans les fluides naturels.

1. Cette approche repose sur le choix de données sur
les solides, dont il existe Plusieurs sources: conduisent-—
elles & des estimations cohérentes des proprieteés des
soclutés?

2. D’autre part, dans quelle mesure des variations dans
la dissociation des chlorures en solution influencent-
elles les propriétes "macroscopiques" des solutions?

C’est & ces deux questions que la premiére partie
s"efforce de repondre, en s”appuyant sur:

T une revue des données de la littérature sur les
equilibres d*échange d’ions Na-K entre solution NaCl-KC1
et silicates sodi-potassiques: feldspaths (albite—
sanidine), feldspathoides (néphéline-kalsilite) et micas
(muscovite- paragonite).

— une revue des mesures de conductiviteé dont sont
déduites les constantes de dissociation d’un certain
nombre d°électrolytes: NaCl, KC1, KOH, HCl entre autres;
ces données permettent de calculer la distribution des
espéces dans les solutions correspondantes diluédes et de
constater gu’a température modérée la pression favorise
fortement la dissociation, de NaCl notamment.

A partir des équilibres d”échange d’ions entre s=olution
MaCl—-KCl et silicates sodi-potassiques, nous avons
determiné une valeur de la différence d’énergie libre de
formation entre KC1 aqueux et NaCl aqueux: cette grandeur
se deduit de chacun des equilibres expérimentaus.

Les valeurs ainsi obtenues présentent une dispersion de
1’ordre de 2 Kcal., cohérente avec la précision des mesures
calorimétriques mais peu satisfaisante; cependant un
certain nombre de ces déterminations sont trés voisines les
unes des autres et elles permettent de proposer une valeur
de AGLlu,— AGS.c.: ce sont celles qui utilisent pour les
feldspaths les données de Helgeson et al. (1978) et
celles de Robie et al.(1968), et pour les feldspathoides
les données de Robie et al (1978).

Ce calcul a aussi mis en évidence des lacunes dans les
donnees expérimentales sur les micas de la solution solide



muscovite—-paragonite.
Nouvelles données expérimentales.

Nous avons donc réalisé trois nouvel les isothermes micas—
solution hydrothermale, a 420°C, 1 et 2 Kbar et 550°C, 2
kbar, en apportant un soin particulier a la précision des
determinations de composition des solides et des solutions.

1. L*interprétation de ces résultats confirme la valeur
de AGZey; — ABRaca proposee précédemment. Plus précisément
elle conduit & déterminer simul tanément:

- les paramétres du modele d’énergie libre de melange
dans la solution solide muscovite—paragonite qui s’ avere
suivre parfaitement aux incertitudes expérimentales pres
un modéle régulier asymétrique.

- 1é&nergie libre de la réaction d”échange d’ions entre
mica et solution, qui permet de calculer une valeur de
AGL: — ABRaca (données thermochimiques sur la muscovite
et la paragonite de Helgeson et al, 1978).: cette valeur
est la méme que celle déduite des autres isothermes.

2. Comme la solution est partiellement ionisée surtout a
420°C et 2 Kbar, la grandeur qu’on vient de deéterminer est
relative aux chlorures "macroscopiques" qui comportent un
&tat d ionisation particulier, variable selon la force
ionique de la solution, 4 une pression et une temperature
donnges: la grandeur thermodynamique utile a connaitre est
1a différence d’énergie libre des chlorures associés (ou
celle dees ions, qui peut en etre deéduite) ..

Cette différence d énergie libre des chlorures associes
a éteé déterminge comme ci-dessus 4 partir des isothermes
mica—solution: mais au lieu d7ignorer la distribution des
espéces entre ions et molécules, on a traite l1équilibre en
faisant intervenir les concentrations des especes associeées
uniquement, pour lesquelles le rapport des activités peut
gtre assimilé au rapport des concentrations: dans les
conditions ot NaCl est beaucoup plus ionisé que KCl c’est—a—
dire aux fortes densités, la diffarence entre la grandeur
relative aux chlorures macroscopiques et celle relative aux
chlorures associés est appreéciable.

Ce calcul suppose qu’on puisse déterminer la
distribution des espeéces dans la solution & partir des
constantes de disscciation des chorures. FPour les fortes
concentrations {(solutions naturelles, expériences d”echange
d*ions), la densite des solutions, utilisée dans le calcul
celon le modeéle de Debye—Huckel, est inconnue. On peut,
spit estimer la densité de maniére trés approximative
(calcul n°®1), soit utiliser le modéle de calcul proposeé par
Helgeson et al (1981) qui donne les coefficients d activite



pour des forces ionigues élevées en utilisant des uniteés

relatives 4 une masse de solvant et non au volume (cal cul

n®2). Les deux méthodes conduisent a des resultats asse:z

differents, la premiére donnant une ionisation nettement

plus faible que 1”autre et conduisant & une valeur de
AG® (KC1°-NaCl®) plus proche de AG® (KCl1-NaCl).

Test de la validité du calcul de distribution des espéces.

Le calcul n®l a &té considéré comme plus proche de 1la
realité pour la raison suivante:

— comme la dissociation des chlorures depend entre
autres de la force ionique de la solution, elle varie
avec le rapport KC1/NaCl; cette variation traduit un
ecart a4 1’idéalité du mélange des solutions sodique et
potassique qui introduit une erreur dans 17interprétation
des isothermes par la méthode classique: cette erreur
doit etre plus importante a 420°, 2 Kbar qu’a 420°, 1
Kbar car les chlorures sont plus dissociés.

— cette erreur est évitée dans 17interprétation des
isothermes ol n interviennent que les espéces associdées.
Dans ce dernier cas les ajustements des points
expérimentaux devraient étre meilleurs; les paramétres
du modeéle de solution solide des micas a 420°, 1 et 2
kKbar devraient étre plus cohérents entre eux.

En fait, en utilisant la distribution des especes n°1
l1"amélioration de 1%interprétation des données
experimentales est & peine sensible; avec le calcul n®2, il
s’agit d’une détérioration. Nous en concluons:

— gue le modele Debye-Huckel reste le Plus utilisable
jusqu’ a des concentrations de 1°ordre de 3m.

— que les ecarts & 17ideéalité du fluide sont
pratiquement insoupconnables dans leurs effets sur la
composition des solides.

Seconde partie

51 le role joué par l1’ionisation des sels alcalins sur
les équilibres minéraux—-solution s’est montré mineur, en
revanche la complexation des alcalins avec d?autres
éléments est un phénoméne essentiel dans ces fluides
supercritiques.

L existence de complexes silico-alcalins et alumino—
alcalins a été montrée par Anderson et Burnham, comme
interprétation du fait que quartz et corindon voient 1eur
solubilite augmenter par adjonction d”hydroxydes alcalins &
la solution. Buelle peut étre la concentration de ces
complexes dans les solutions naturelles, quelle est leur
influence sur les possibiliteés de transport de 1’aluminium,



et peut—on mettre en avidence d’autres complexes engageant
Al et/ou Si, comme le suggere le caracteéere presque
stoechiométrique de la solubilité de 17albite dans 17eau
par exemple (Davis, 1972: Anderson et Burnham, 1983)7

L’ étude comporte deux etapes:

1. écrire les réactions de complexation de 5i0. et Al.0x,
et calculer leurs constantes, en utilisant des mesures
de solubilité anciennes et nouvelles du guartz et du
corindon.

2 calculer les abondances de ces complexes dans les
colutions en équilibre avec les mineraux du systéme étudie,
mesurer la composition des solutions correspondantes, et
comparer les calculs avec les mesures.

1. Les reéactions de complexation de la silice et de 17alumine.
* la silice

Anderson et Burnham ont montre gue 1’ augmentation de la
solubilité du quartz due & la preésence de NaOH ou de KOH ne
peut pas étre attribuée A une hydrolyse du compose 5i0.—-H_.0O
noté Si(0OH),, mais & la formation d”un complexe neutre
Si (Na,K). Nous avons cherche 4 en préciser la stoechiometrie
et & calculer la constante d”équilibre de la réaction:

a SitOH), + b KOH —— c H.0 + complexe
en mesurant la solubilité du gquartz dans des solutions
de KOH de 0.2 & 0.8m, & 600° et & 700°C, 2 EKbar.

Ces= mesures s’ ajoutent & celles de Wyart et Sabatier, de
Laudise et Ballman et de Anderson et Eurnham, pour d”autres
pressions, températures et concentrations: l°ensemble des
données montre que le rapport molaire de 17augmentation de
solubilité du gquartz a la concentration en alcali peut
etre plus grand que 1, indice que le ou 17un des caomplexes
comporte plus d”atomes Si gue de K; de plus, ce rapport
augmente avec l17alcalinite de la solution, ce qui implique
que le ou 17un des complexes comporte plusieurs atomes K.
Sans pouvoir préciser la =toechiométrie de ces complexes,
on en conclut qu'il doit exister monomére {(s) et
polymeére(s). Compte tenu de ce que la concentration de la
solution en composé Si0O.—-H.D influe peu sur la
concentration en complexes, il est possible que le compose
5i0_,-H.0 lui-mé&me soit déja au moins partiellement

pol ymérisé.

Aux faibles alcalinités des solutions naturelles, les
espéces polymérisées sont en quantité négligeable, ce qui
permet d’évaluer la concentration en complexe silico-—
alcalin des solutions jusqu’a mKOH = 0.01 mole/Kg.



¥ L*alumine

Un travail expérimental analogue sur la solubiliteée du
corindon dans des solutions de NaOH et KOH montre cette
fois une relation parfaitement linéaire entre la solubilite
et la concentration en alcalins, pour des concentrations
allant de 0.1m & 1m, A& 500, 400 et 700°C et 2 Kbar .

Cette lingdarité est confirmee par une mesure avec mNalOH
= 10m (Barns et al, 1958) et des mesures de Anderson et
Burnham avec des solutions moins concentreées que 0.1m.

La réaction de complexation: KOH + Al (OH) . —— KA1O(OH) . +H.,0
proposee par Anderson et Burnham (1967) reste compatible

avec les nouvelles mesures. On en déduit d”une part un

ordre de grandeur de la solubilité du corindon dans l1’eau A
S00°-700°,

2 Ebar, qui est de 0.0072 mole/Kg H.0, intermédiaire entre les
diverses déterminations précédentes; dautre part cette
détermination permet de calculer la constante de la réaction
de complexation pour NaOH et KOH, de 500 & 700°C; elle est
independante de la pression.

2. Solutions & 17équilibre avec les phases minérales du
systéme Si0.-Al.0.-K_.0-H_.0-(HC1).

En général & pression et température donnée, trois de
ces phases (quartz, feldspath, mica, andalousite, leucite,
corindon) peuvent coexister avec la solution. A chacune de
ces associations correspond une alcaliniteé de la solution,
caractérisée par 1 activité de EOH ou par le rapport
aklCl/aHCl pour les solutions chlorurdées. Cette alcalinité
entraine une concentration en complexes silico-alcalin et
alumino-alcalin accessible par le calcul.

— La valeur de akOH et celle de akCl1/HC1, en fonction de
la température (P=2kbar) a été déterminée pour toutes les
associations des minéraux du systéme. Ce calcul est basé
sur les déterminations expérimentales de 1°’un des'
equilibres (quartz—muscovite-feldspath), par plusieurs
auteurs, sur les fonctions thermochimiques des solides et
sur les constantes de dissociation des electrolytes.

— Les concentrations en Al et S5i de ces solutions
comprennent d’une part les concentrations en composeés
aqueux, Al (OH). et S5i(0OH),, et d’autre part celles en
complexes. Les premiérec ont été calculéecs & partir des
données de solubilité du quartz et du corindon dans 17 eau,
en evaluant les activités de la silice et de 1 alumine dans
chaque cas. Les concentrations en complexes ont éte
calculées en utilisant les constantes des réactions de
complexation déterminées précédemment et les concentrations
eNn COoOmposes agueus.



— Mesures expérimentales des compositions des solutions.

Elles ont consisté a analyser (par spectrométrie ICP)
les solutions de KC1-HC1l & diverses concentrations,
¢quilibrées avec les associations de minéraux naturels
choisies a4 2 Kbar et 500 & 700°C.

— Comparaison entre calcul et mesures.

¥ la silice: dans tout le domaine étudié le calcul a
montré que les complexes silico-alcalins sont négligeables
devant le composé Si(0OH),, et 1l expérience le confirme.

% 1%alumine: dans toutes les associations comprenant le
quartz 17alcalinité est assez faible pour que le complexe K-
Al soit inexistant: les mesures indiquent en effet que le
composé Al (OH) . est la principale espéce alumineuse en
solution. Dans ces solutions, chlorurées ou non,

1*aluminium est trés peu abondant.

En revanche les associations trés alcalines comprenant

la leucite sont en équilibre avec une solution ot le
complexe alumino—alcalin prédomine, avec une concentration
qui peut étre 50 fois supérieure a celle de Al (OH) <

(& 500°, 2 Ebar)ile calcul coincide remarquablement avec

la mesure: il ne semble pas y avoir une autre espeéce
alumineuse en quantité appréciable, et cette conclusion est
renforcée par le fait que la concentration en 5i mesuree
est aussi remarquablement proche de celle gui a éte
calculée en tant que 5i (OH),.

Enfin pour les associations caractérisees par une

alcalinite intermédiaire (sans gquartz ni leucite) 1la
concentration en 21 mesurée est supérieure & celle

calculée, soit que 17 évaluation de akKOH soit défectueuse

soit gu'il existe une autre espéce alumineuse en solution.
Cette derniére hypothése nest pas a exclure car pour le
susteme sodique, bien gu’une telle étude ne puisse pas

étre menéde actuellement & cause du mangue de données sur
1’équilibre NaCl-H,0-HCl1-NaOH, un rapide calcul montre que la
concentration en Al des solutions en équilibre avec 17albite
ne peut sans doute pas étre entiérement attribuée au complexe
Na-Al.

Conclusion.

La complexation de 17aluminium par les alcalins est un
facteur déterminant dans le transport de Al en solutions
dans certains cas (solubilité de la leucite) on a pu
calculer une bonne approximation de la composition (K, Al ,
Si) de la solution coexzistant avec une association de
minéraux donnée, en ne considérant que les composeés aqueux



de 5i et Al, KOH et les complexes silico-alcalin et alumino-
alcalin.

Dans les systémes naturels 1’alcalinité des solutions
est un facteur essentiel de leur capacité & transporter Al,
et de leur rapport Si/Al gqui peut varier au moins d?un
facteur 50 selon la composition des roches avec lesquelles
elles se sont équilibrées.




INTRODUCTION

Les fluides supercritiques jouent un role reconnu et
abondamment documenté dans le métamorphisme en général, et
plus particulierement dans 17hydrothermalisme associe au
magmatisme acide. En effet de tels fluides conduisent a un
certain nombre de types de concentrations métalliques
(porphyres métalliferes, skarns minéralises, ou gisements
dits de "départ acide"): les altérations qui leur sont
associées sont traditionnellement classées en types varies:
potassiques, propylitiques, argilliques etc., pouvant etre
produites par 17évolution d’un seul fluide avec variation de
pression et de température (Burnham, 1979) mais aussi par
plusieurs fluides distincts. Le plus souvent, les
paragénéses d”altération comportent quartz et/ou micas,
présentent un caractére plutot acide (le role de HCl a ete
particuliérement étudié par Hemley et Jones, 1264, et par
Eugster, 1980) et 17aluminium apparaft comme un éelément

parfaitement inerte dans ces altérations.

Mais il existe dans le mé&me contexte granitigue, et
parfois associées spatialement et génétigquement a ces
alterations acides et aux minéralisations, des
manifestations métasomatiques dont les caractéres s”opposent
& ceux précédemment cités, essentiellement par le fait que
de 17aluminium est apporté par le fluide: c’est le cas des
zones & grenat développées dans les exoskarns (Rose et Burt,
1979; Guy, 1980: Soler, 1980), et aussi de certaines
feldspathisations massives de granites qui non seul ement
supposent un apport d'aluminium mais encore impliquent la

décstabilisation du guartz et des micas.

C’est & ce dernier type de métasomatisme que nous nous

sommes intéressée, en nous appuyant sur 1l exemple des
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albitites des Pyrénées—0Orientales (Pascal, 1979). Ces
albitites sont développées en zones puissantes de plusieurs
dizaines de metres aux dépens des granites des massifs
Hercyniens des Fyreéenees— Orientales (granite de Saint-Arnac
et granite de Millas), ainsi que des enclaves diaoritiques
qui sy trouvent, des pegmatites et aplites associées ou
mé&me des terrains paragneissigues encaissants. Elles
présentent toujours une structure en zones emboitées qui
s*interpréte de facon parfaitement satisfaisante selon le
modéle proposé par Korzhinskii (1970), &4 condition toutefois
de faire intervenir successivement plusieurs venues de

fluides.

Une éetude détaillée de "l’équilibre chimique local" entre
roche et sclution dans chacune des zones métasomatiques,
basée sur le chimisme global de la roche & chaque stade de
transformation mais aussi la nature et la composition des
minéraux qui la constituent, avait permis de préciser les
conditions physiques régnant lors de ces transformations:
400 & 450°C, 2 Kbar, ainsi gue guelques caractéristiques du
chimisme du fluide: valeur élevée du rapport NaCl/HC1
déstabilisant le mica au profit de 17albite, sous-—
saturation vis—a—-vis du quartz, teneur en Al non

négligeable, guasi-absence de Ca, Fe et Mg.

Mais la compréhension des réactions déchange entre roche
et fluide (et plus encore de la nature du fluide) se
heurtait dans ce cas particulier comme sur un plan treés
genéral au probleme d’identification de la nature des
espéces en solution dans les fluides supercritiques. La
connaissance de ces especes est essentielle mais encore peu
devel oppée, comme 1 ont souligné Eugster et Gunter (1981):
"5i nous voulons comprendre ces réactions (métamorphigues),
nous devons nous interroger sur la composition, la nature
physigque et le comportement de ces fluides. Les ordres de
grandeur des variables de compositions sont fournis par les

informations provenant des études d?inclusions fluides et




.._[l_

des études expérimentales de solubilité de minéraux ainsi
gue de réactions métamorphiques: mais nous ne savons presgue

rien de la nature physique des fluides."

L étude présentée ici a donc pour but d’obtenir des
informations sur la nature des espéces en solution dans le
systeme SiDE—(Na,K)ED—AIEDS—HQD—HCI. Le choix du systéme
chlorureé est dicté par les multiples observations indiquant
la prépondérance des especes chlorurées dans les fluides

naturels auxquels nous nous intéressons.

A cote de ces chlorures, essentiellement KC1l et NaCl,
Anderson et Burnham (192467, 1783) ont mis en évidence le
role complexant des alcalins en solution, en montrant
l1’existence de complexes S5i—(Na,K), Al—(Na,K) et S5i-Al-
{(Na,K) dans les fluides aqueux supercritiques. Nous
cherchons & préciser la stoechiométrie de ces espeéces,
mesurer les constantes des équilibres qui s’établissent
entre elles, enftin de calculer et mesurer leur abondance
. dans les fluides en equilibre avec les diverses associations

minérales existant dans le systeme considére.

Four écrire ces équilibres entre minéraux et fluide et
entre espeéces au sein du fluide, il est indispensable de
disposer d'un jeu de données thermochimigques cohérentes pour
les minéraux du systéme silico—alumino—alcalin. I1 est
également nécessaire de préciser aussi bien gue possible les
relations activité— concentration dans le fluide, a partir
du systéme le mieux documenté que représentent les solutions

de chlorures alcalins.

La premiere partie de ce travail consiste donc a tester
les méthodes de calcul de distribution des especes, en
utilisant des isothermes silicates sodi-potassiques -
solution agueuse de chlorures alcalins, déja publiées ou
nouvelles. La comparaison de plusieurs isothermes permet de

tester la cohérence des données sur les minéraux, sur
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lesquelles s’appuie la détermination des donnees sur les

solutés.

Les résultats acquis permettront dans la deuxiéme partie
de cette étude de présenter des mesures de solubilité de
divers minéraux appartenant au systeme Al 0O —SiDO—KZD—Na

25
déja publiées pour certaines mais acquises dans le cadre

2CI—HECI,
de ce travail pour beaucoup d’entre elles, et de les
interpréter en terme d”équilibres entre minéraux et soluteés

et en termes d’équilibres entre espéces en solution.



_]3_

PREMIERE PARTIE

Equilibres entre silicates sodi-potassiques et

solutions KCI—NaCl—HED
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Introduction

Les données thermochimiques sur les solutions
hydrothermales & hautes pression et température restent
rares et ponctuelles. Dans le domaine infracritigue,
1*estimation des fonctions énergétiques et des coefficients
d*activité des principales espéces en solutions proposee par
Helgeson (196%), donne acces aux conditions d?équilibre
entre minéraux et solutions pourvu gque celles—ci ne
s’écartent pas trop d’un type assez étroitement défini. Ces
calculs ne sont pas encore possibles pour les fluides
supercritiques, & 1" exception cependant des solutions
agueuses de chlorures, dont 1’intéret est souligne par de
nombreuses études d’inclusions fluides (Roedder, 19713 Poty
et al., 1974% Weisbrod et al., 19753 Eastoe, 19783 Ramboz,
1979; Le Bel, 19803 etc.). Ces eolutions ont fait 1°objet de
travaux tant sur leurs proprietes physiques qgue chimiques.
Ce sont: )

— ljes mesures de conductivite (essentiellement Franck,
Frantz et Marshall) qui indiquent la nature largement
moléculaire des chlorures en solution agueuse dans les
conditions supercritigues, comme de la plupart des
électrolytes.

— les extrapolations au domaine supercritigue (Helgeson
et al., 1974 & 1981) des modéles de comportement des ions en
solution malgré leur importance secondaire par rapport aux
chlorures associes.

- Les eétudes d’équilibres entre minéraux et solutions,
qui permettent, des qgue sont connues les propriéteés
thermodynami ques des solides, d”acceéeder en retour aux
propriétes thermodynamiques des solutions: approche

proposee par Frantz et Popp (1979, 1980) pour déterminer

o = o o _2 o o e L3 -
b8f, MgC1 2067 yeye ¥ 08¢, caciy 663 pcyer 8%, kc1e 0%, o
* AB; MgCl ? représente 1’énergie libre de formation a partir des
? 2

&léments & 25°C, 1 bar, d’une hypothétigue solution im de HgClﬁ.
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Cette méthode se base sur le fait que pour tous ces sels
les éspéces moléculaires sont prédominantes, et propose donc
une determination des propriétés des espéces moléculaires,

contrastant ainsi avec 1”approche de Helgeson et al.

Le travail présenté ici part du méme principe: utiliser
les équilibres entre solutions de KCl-NaCl et silicates sodi-
potassiques (isothermes "d’échange d’ions") dont les
proprietés thermodynamiques sont bien connues, pour
déterminer la différence d’énergie libre de formation
rapportée a une mole de chlorures entre les poles
potassique et sodique de la solution HZD—KCI—NaCI,
indépendamment de la détermination gu’on peut tirer des
travaux de Frantz et Popp; le standard que nous utilisons
pour la solution hydrothermale dans ce calcul n’est pas le
standard conventionnel, puisqu’il est relatif a une solution
réelle (et non hypothétiquement moléculaire) et varie avec
la concentration de cette solution. °G$,Kc1_05;,mac1 sera
determiné & partir de données d’echange avec les micas,
les feldspaths et les feldspathoides: la comparaison des
resultats obtenus avec ces diverses données permettra

d*apprécier la cohérence des données relatives A& ces

mineérauy.

Mais comme 1”augmentation de 1la pression, au la
diminution de la concentration augmente la dissociation des
sels et tout particuliérement celle de NaCl, la grandeur
déterminée n'est pas relative aux solutions moléculaires
dans toutes les conditions physiques rencontrées dans les
systemes hydrothermaux et explorées expérimentalement. Il
est donc intéressant de tenter de séparer, a l7aide d”un
calcul de distribution des espeéces, les contributions des

especes moléculaires en solution (&Gf,HC1°—AG{,NaCI°)

de celles des ions.
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I Méthode de détermination de GB{’KCI—QG;,NaCl, et QG;,KCI°_QE;,Na81°'

I A Ecriture de 17 équilibre entre solution KC1-NaCl-H_,0O et

silicates sodi-potassiques.

Soit le minéral (K,Na)M en équilibre avec la solution
aqueuse de KCI1 et NaCl. X deésigne la fraction molaire du
ptle potassique dans la solution solide, et N =
KCl/ (KCl+NaCl) dans la solution fluide. L’équilibre s’écrit:

NaM + KC1 = KM + NaCl (1-1)

La condition d’équilibre ect:

X 1-N dsf” de_=*"
= © = e mmgpcy e | ————— =)
faYE] RT 1n(1 %" TN ) + —5% an (1-2)
Gsx et Gix désignent les énergies libres molaires d’exces

respectivement de la solution solide et de la solution

hydrothermale.

QG; est 17enthalpie libre molaire de la réaction et
peut etre exprimé& comme la somme algebrigue des énergies

libres de formation des reactifs:

o — ° — o = o 24 o -
6GF 'aGf,EH aGf,NaH) (asf,KCl an,NaCl) 350

AG°r est calculé a partir des jsothermes d®échange d’ion
entre solution NaCl—KCl~HED et silicates sodi-potassiques
(feldspath, feldspathoides, micas). A chaque valeur de AG°r

correspond une détermination de (°B+,Kc1_ QB+,NaCI)

Les études expérimentales de ces réactions ont ete
réalisées avec des solutions de concentrations variees: le
calcul propose
n*a de sens que s1 (AG+!KCl— AG{,NaCl) ne dépend pas de

la concentration des solutions. 11 nécessite de plus de
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s"assurer gue les potles sodigue et potassique des
solutions de chlorures alcalins se melangent de manieére
idéale-(6§x= 0). Ces deux conditions sont examinées

ci—dessous.
I B Les propriétés de mélange des solutions de KCl1 et de NaCl.

La grandeur QG;,KCI_ AE;,NaCIHtiliSéE dans 1°équation (1-3)
est relative aux solutions p6les purs réels; si les
chlorures étaient entiérement sous forme associée, ils
formeraient avec 1’eau et entre eux un mélange treés
probablement assez proche de 1°idéalité (résultat obtenu par
Barnes, 1959, pour des solutions de NaDH—HED), de sorte que

.F
les limites ot cette hypotheése d idéalité reste

AG ,HCI_ &Gf,NaCIHE dépendrait pas de la concentration dans

raisonnable. Mais ces solutions sont composees simultanément
d”espéces moléculaires et d”espéces ioniques (les constantes
de dissociation sont brésentées dans le tableau 1-1): toute

variation de leurs proportions doit s’ accompagner dune

variation de l1°énergie libre de formation de la solution:

1. Dans un mé&lange de soluticns de KC1 et de NaCl, 1le
taux de dissociatien de chacune e=t différent de celui des
poles pures KLl aqueux et NaCl agueux, de sorte gue si on se

refére aun poles réels le mélange ne doit pas étre ideéal.

La mise en évidence de cet écart & 17idéalite s°il existe
le long d’une isotherme est difficile car les écarts A
1°idealité des solides sont assex importants pour masquer

ceux du fluide.

Z. Un changement de concentration de la solution modifie
la proportion de molécules dissociées, d ot un changement de
17énergie libre de la solution: on devrait donc observer une
variation de AG® —-AG¢2 et de AG°r avec la concentration

£, KC1 f . NaCl
de la solution. Or les expériences de Lagache et Weisbrod
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Tableau 1-1. Constantes de dissociation de KCl et NaCl en solution
aqueuse et paramétres A et B du coefficient d?activite de Debye—-Huckel

pour une colution de NaCl (unites moles/litre).

log _E__-EL lc:u;]--gé——-—-t—:L A B
KC1*® NaCl"®

420°C, 1 Kbar -2.3% -1.25 1.74 1.82

420°C, 2 Kbar =-2.20 —-0.54 1.26 1.65

550°C, 2 Kbar -2.5%9 -1.67 1.90 1.86

620°C, 7 Kbar -2.23 0.98 1.5

&L00°C, 2 Kbar -2.79 —-2.09 1.26 1.16

600°C, 7 Kbar -2.20 0.87 1.3

Figure 1-1 - Rapport N= K/K+Na dans des solutions aqueuses de

(K,Na)I, (K,Na)Br, (K,Naj)C1, (K,Na)OEDS, (K,Na)st4 en
équilibre avec une perthite a s00°C, 1 a 7 Kbar. D apres
Iiyama, 1970.
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(1977) ont montré que la composition de la solution en
equilibre avec une perthite, & pression et température
données, ne dépend pas du titre de 0.5 a 20m. Comme le
changement de titre de la solution ne modifie pas les
propriéteés du solide, on peut en déduire que les propriétés
de la solution ne dépendent pas non plus du titre; or KC1
est sensiblement moins dissocié que NaCl, de sorte que dans
une solution 15 m il n°y a pratiquement pas d”’ions, alors
que dans une solution 0.5m NaCl est tres ionisé et KC1 assez
peu. 85i aucune différence sur QGE,KC1‘°E;,Nac1 n”apparaft,
c’est que 1*influence de la dissociation de NaCl sur

ﬂBf,KCI—AGf,NaCI est tres faible.

3. Invariance avec la pression.

Une augmentation de pression augmente la dissociation, et
cet effet est nettement plus fort pour NaCl que pour KC1
(notons que les autres sels alcalins ont un comportement
également dissymétrique): cependant les données de Iiyama
montrent que la composition de la solution chlorurée
equilibrée avec une perthite & 600°C ne dépend pas de la

pression de 1 & 7 Kbar. (figure 1-1).

I1 semble donc qu’aux incertitudes expérimentales pres,
l"effet de la dissociation sur les propridétés
macroscopiques de ces solutions soit negligeable, ou du
moins identique pour KC1l et pour NaCl. C’est pourquoi on a
toujours ignoré les propriétes de meélange des fluides et les
effets de concentration pour traiter les interactions

solutions de chlorures (assezr diluées)— minéraux.

Fourtant il n*en est apparemment pas ainsi pour d?autres

sels partiellement electrolytes.

1. Influence de la concentration sur les proprietés des

fluorures alcalins.



Selon les donnees de Fichavant (1983)., la composition
d*une solution de KF-NaF en équilibre avec une perthite a
600°C et Z KEbar depend considérablement de la concentration
de la solution: le rapport K/Na diminue lorsgue la

concentration augmente.

(Une certaine prudence s’ impose dans 1 interpretation de
ce fait, car la diminution du rapport KF/NaF pourrait
n*étre gu’apparente, et due au fait que NaF serait peu
csoluble dans 17 eau A haute température. Cette idée, qui
=" appuie sur 1e fait qu'a temperature ordinaire NaF est
beaucoup moins coluble que KF dans 1’eau, a éte suggéree par
Wwyart et Sabatier (1956) pour expliquer gue le quartz est
beaucoup plus soluble dans une splution de KF que dans une

ceolution de NaF a haute température. )

5. Influence de la pression sur les propriétes des

bromures, iodures, sul fates et carbonates alcalins. (fig. 1-1).

Les mesures de la composition de la solution en equilibre
avec une perthite a4 &0O0° et des pressions variant de 1 & 7
Kbar publiees par Iiyama (op. cit.) montrent gque seules les
solutions de chlorures présentent cette particularité

d’avoir une composition insensible a la pression.

11 est donc souhaitable de considérer les effets de la
dissociation des solutions d’électreolytes sur leurs
propriétess bien gque le cas des chlorures paraisse peu
approprie etant donneé leur comportement particulier, c’est
de loin le type de solution le mieux documenté: c’est donc
sur l’exemple des eolutions de KCl et NaCl gque nous allons
tenter de separer ljes contributions des chlorures

] i e - i
mo,écglazres au 65{,KC1 [ macroscopilgue.

£,NaCl

on peut regcrire la réaction (1-1) en faisant intervenir

uniquement les moléculecs:
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NaM + KC1°® = KM + NaCl°® (1-4)

Puisque les espéces non ioniques se mélangent idéalement
entre elles, on admet que Gex = 0, et une isotherme
d”échange d”ions permet alors de calculer
86¢ ke1e” 0B NaC1e*
la distribution des espeéces.

a condition qu’on sache déterminer

I C Calcul de la distribution des espéces

Elle est effectuée & 17aide des constantes de
dissociation présentées dans le tableau 1-1. Ces constantes
ont eté mesurées dans des solutions treas diluées, pour
lesquelles 1°équilibre entre ions et molécules est

correctement représenteé par =

2
¥ m* mey
D = e = K (P, T) (1-5)
KC1-°®
Le coefficient d activite ionique ¥ étant évalué selon la
; 2 NI
e D - el: = e — =
theéorie de Debye-Huckel log ¥ A Ty (1-46)

(I = force ionique)
Les parameétres A et B (tireés de Helgeson et al., 1974, 1981)
sont présentés dans le tableau 1-1. Les coefficients
d*activité du solvant et des chlorures moléculaires dans les
solutions plus diludes que O.1m ne s’écartent pas

sensiblement de 1°unité. (Lewis et Randall, 1961).

L*unité de concentration correspondant 4 cette expression
des coefficients d activite et de 1’équilibre est 1la
molarité. Pour des solutions > 0.1m, 1°expression des
concentrations en molaliteés conformément au standard
conventionnel conduit & des erreurs non negligeables sur le
taux de dissociation (par exces) gqui sajoutent a
l*inadéquation des coefficients d7activite des que la force
ionique dépasse 0.1m. Pour les solutions étudiées

expérimentalement, dont les concentrations sont le plus
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souvent dans le domaine 1m—-3m:

— dune part la force ionigue pourra atteindre 2m, donc
cortir trés largement du domaine de validite de 17 expression
Debye—Huckel des coefficients d activite ioniques: Nous
utiliserons cependant cette expression a défaut d une autre

meilleures

—d” autre part les coefficients d”activite du solvant et
des espéces associees ne sont plus égaux a 13 cependant, en
admettant que le coefficient dactivite est le méme pour
le solvant et pour les chlorures moléculaires, on peut
déduire ce coefficient d”activité de celui relatif aux ions
par les relations de Bibbs— Duhem. Dans les conditions
experimentales envisagées, le coefficient d activite ainsi
calculé reste compris entre 1 et 1.04. Nous avons donc

gardé 17 approximation ¥, D=¥KC1°=¥NaCl°=1'
2

— enfin et surtout. pour exprimer les concentrations en
molariteés il faut connaitre les densités de ces solutions
supercritiques. Malheureusement il n’y a pratiquement pas de
mesures disponibles: la densité des solutions de NaCl a éte
mesurée par Hilbert (1979) et calculee par Helgeson (1981)
pour des solutions im jusqu®a 500°C et 5 KEbar, pour des
colutions 2 et 3m jusqu’a 400°C: nous avons extrapole ces
déterminations pour les conditions expérimentales qui nous
intéressent, et estimé encore plus appruximativement la
densité des solutions de KC1 en utilisant la différence de
volume molaire partiel entre KCl et NaCl aguesux (Helgeson,
1981). Un calcul de distribution des espeéces a été ainsi

reéalisé (méthode n°1)

Une autre maniere d-effectuer le calcul de distribution
des ecspéces (méthode n°2) est celle proposee par Helgeson et
al. (1981) et Helgeson (1981), utilisant le standard

conventionnel et des coefficients d activite ioniques qui
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Figure 1-2 - ¥ = coefficient d’activite ionique dans une solution

2.2m de (K,Na)Cl, en fonction de la composition K/K+Na.

Calcul n°1.

620, 7kb SR A
420"._2_}5:'.)__ — —

550, 2kb
‘24
2 4 6 8 N
. + -+ .
Figure 1-3 - p = K /KC1° et p* = Na /NaCl® dans des solutions

aqueuses 2.2m de (K,Na)Cl, en fonction de la camposition

K/K+Na. Calcul n°®°1.

P
620'7kb . —== _—420"1kb
= "

2" 550,2kb

— —
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Figure 1-4 — ¥ = coefficient d’activité ionique dans une solution

2.2m de (K,Na)Cl, en fonction de la composition K/K+Na.

Calcul n°2.

o

Figure 1-5 — p = K /KC1® et 8’
aqueuses 2.2m de

K/KE+Na. Calcul n°®2.

Na+/NaC1° dans des solutions

(K.Na)Cl, en fonction de la composition

420, 1kb
64 __ — 70,20

| —

A
2

— -—-—-————;:::g';'ﬁ
B =



BB

prennent en compte la solvatation des ions et les
interactions & courte distance. Cette méthode conduit a des

resultats tres différents de 1la préecedente.

Les deux types de calcul ont été faits pour des solutions
de concentration 2.2m (correspondant aux données
expérimentales présentées au chapitre II C). Les
coefficients d activité (¥) et fraction dissociée de KC1 (p)
et de NaCl (p’) ainsi calculés en fonction du rapport
K/Na+K de la solution sont présentés fig 1-2 et 1-3 (méthode
n®1) et 1-4 et 1-5 (méthode n°2). NaCl est tres sensiblement
ioniseé dans les deux cas, mais la différence entre les deux
modes de calcul est importante. Le choix de 17 évaluation la

Plus vraisemblable sera discuté au paragraphe II1 C 3 b.
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11 Les donnees expérimentales

La premiere partie partie de ce chapitre présente le
calcul de aB{,KClran,NaC1 & partir des données de la
littérature sur les reéactions d’eéchange d’ions entre
solutions hydrothermales ECl1—-NaCl et micas, feldspaths et
feldspathoides (cf. Pascal et Roux, 1982) .

Dans une deuxieme section, ayant montré la nécessite
d?acquérir de nouvel les donnees sur les isothermes micas-—
solution de chlorures alcalins, nous preésentons les
résultats de trois jsothermes réalisees a4 420°C, 1 Ebar et
2 Ebar, et S50°C, 2 ¥bar. Ces résultats permettront:

(1) de preéciser les proprietes de mélange de la seérie
muscovite— paragonite.

(2) de confirmer la valeur de A6G® ., —66 proposee
f,KC1 1

f,NaC
dans la premiere section.

(3) a 17aide du calcul de distribution des pspéces EeXpose

dans la section IC, de proposer une détermination de

ﬁe{,ﬁClﬂ"AGf,ma01°'

11 A Donneées de la 1ittérature: feldspaths, feldspathoides

et micas-

1. Eguilibre entre feldspaths et splution.

% Calcul de OB°r.

AG°r a éteé calcule 4 partir des compositions de la
splution hydrothermale en gguilibre avec des perthites de
haute température. entre 300 et 700°C, donnees par Lagache
et Weisbrod (1977). Four tirer O6G°r de ia relation (1-2)
et de ces donnees, i1 faut connaftre 1°énergie libre de
meélange de la solution solide des feldspaths alcalins.
Thompson et Waldbaum (1968, i9459a et b) ont montré que

celle—ci est représentée de maniére satisfaisante par un
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modele régulier asymetrique:

6= w__ xZ(1-x) W X(1-%X)=
= Wg, — + g2 - (1-7)

W
bad

Les valeurs de W et NGq ont eté calculées & partir

G1
des déterminations du solvus des feldspaths de haute
température de Smith et Parsons (1974) et de Lagache et

Weisbrod(1977) .

NGI{J) = 9377 + 1.322 T (K)
NEZ(J) = 26066 - 9.519 T (K)
QG; (J) = —146790 + 9.744 T (K)

Toutes ces données concernent le domaine de pression
1 & 2 Kbar, & 1%intérieur duquel 1°effet des variations de
pression, du méme ordre que les incertitudes

expérimentales, a éte negligé.

o - o
* Calcul de AGf,urthnse asf,albite

Cette valeur est obtenue a partir des données publidées
par Robie et Waldbaum (1968), Helgeson et al. (1978), et
Robie et al. (1978). Les feldspaths obtenus par syntheése
hydrothermale ayant une structure de haute température, les
données correspondantes ont eté prises dans les tables. Le
tableau 1-2 regroupe les valeurs de ﬁ@g pour T = 400,

500, &00, 700, et BOO°C.

La fonction AG; utilisée est l"énergie libre de
formation & (P, T) a partir des éléments pris dans leur
etat standard a 25°C, 1 bar. Ce choix, introduit par
Helgeson, permet notamment de s*affranchir des
discontinuités de l"énergie libre de formation
canventionnelle, dues aux changements d’état des eléments

dans 17intervalle de température étudie.

I1 existe une autre détermination de aef,nrthnse— QEf,albite

indépendante des valeurs provenant d’études calorimétrigues

que nous venons de citer. Celle-ci a &té proposée par
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Delbove (1971) et utilise la détermination expérimentale
d’isothermes d équilibre entre des halogénures fondus
binaires {(chlorures, bromures, jodures de sodium et de
potassium) et les feldspaths alcalins. L* auteur donne une

valeur moyenne de aB{,Urthnse—aB (énergie libre

f,albite
de formation conventionnelle) égale a -30585 J a4 BoO°C, 1 bar.
Cette détermination s’ appuie sur une expression de
1’enthalpie libre de melange des sels fondus déterminée par
Hersh et Kleppa (1965) et une expression de 1’enthalpie

libre des feldspaths déterminée par 17auteur a partir

de ses isothermes d équilibre. Par souci de cohérence
&G;,Drthase —ﬁG;,albitE
les feldspaths la fonction d’enthalpie de melange deécrite

a éte recalculé en utilisant pour

au paragraphe préecédent. On obtient, en adoptant le méme
standard que pour les autres déterminations:

faYE; = —44631 J

°f,orthose 66° ¢ albite
Cette determination présente 1’intéret de nutiliser que
les données thermochimigues sur les halogénures alcalins
fondus, qui sont connues avec une bien meilleure précision

que celle sur les cilicates. L7incertitude sur ce terme est
pour 1’essentiel celle provenant des équilibres d” échange

entre feldspaths et sels fondus estimée a environ 2000 J

4
P27
Nl ima o m

La valeur de & aincsi obtenue est

G, orthose AB¢ albite
trés voisine de celle issue des tables de Helgeson et al. (1978}
(-47242 J), et Robie et al. (1968), (—46346 J), et

curieusement plus éloignee de celle calculée a partir des

données plus récentes de Robie et al. (1978) (-37777 J).

2. Equilibre entre feldspathoides et solution

hydrothermale.

¥ Calcul de 68;

Cette grandeur est tirée de 17étude expérimentale de
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Tableau 1-2 - Equilibres entre feldspaths et solution hydrothermale

Ty *C 400 S00 &00 700 800 Réf .
8B% thoce BBaibite ~92558  -43505 44706 -45957  -47242 (1
-35577  -36146  -36693 -37242  -37777 (RHE)
Gl/mole) -43229  -43936 -44706 -45508  -~46346 (RW)
—44831  (FD)
PAV 1724 1724 1724 1724 1724
66° -10231 -9254 -8261 -7303 -6332
86} ) TOB; o) 30402 -32525  -33701 -36926  -39186 (M) (L)
: : -2362 -25166 -266B8  -28211 -29721 (RHF) (2)
-31273  -32956 -34701 -36477 -38290 (RW) (%)

=36575 (FD) (4)

T: *0 400 500 600 700 BOO
OGkaIEil.hOGnéphél. 37987 -40811 -41754 ~42857 —-44150 (H)
-31514 32493 —-33349 -34445 =35771 (RHF)
Pav 1171 1171 1171 1171 1171
aG* -945 =359 227 813 1394
dﬁf KC1 —bG; NaCl -37871 -39281 —-40812 —-42499 44373 (H) (5)
? -29398 30963 —-32405 =34107 —-35924 (RHF) (&)
Tableau 1-4 - Equilibres entre micas et salution hydrothermale
Ty *"C S00 S50 570
2 E -49538 -903735 -50710 (H)
MUSCOvV. parag
93262 -54813 —3543&4 (RHF+HD)
Pav 837 837 837
ﬁG; —-1962 -14004 -12611
fale] ” -OG? 29074 —-33534 =37262 (H) (7)
ol £oNaCl 32768 -37972  —41988 (RHF+HD) (&)

(H) Détermination & partir des données de Helgeson et al. (1978)

(RHF) Robie et al. (1978)
(FD) Delbove (1971)
(R Robie et al. (1948)
(HD) Holland (197%9)

Les numéros de la colonne de droite correspondent a ceux de la figure 1-é4.
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ia reaction d’échange d’ions entre les minéraux de la seérie
néphéline—kalsilite et une sclutian K¥Cl1—-NaCl, de S00 a
900°C et 2 Kbar, ainsi que de la lacune de miscibilité entre
néphéline et kalsilite (Roux, 1979):

QG; (J) = —4887 + 5.853 T (K).

# Calcul de 08BF | .y j1ite” °°f,nepheline

Les données thermochimiques existent dans les tables de
Helgeson et al. (1978) et de Robie et al. (1978) a 400° et
500°C: il n7existe pas de données sur le potle kalsilite au—
dessus de S37°C, température a lagquelle est signale un
changement de phase. (cependant ce changement de phase n’a
pas ete observe dans 17étude expérimentale des @changes
+e1d5pathnides—solutiun hydrothermale) . Four cette raison,
les résultats a 600, 700 et 800°C proviennent d’une
extrapolation a partir des expressions analytiques de la
chaleur spécifique. Il faut enfin remarqguer que les
relations entre la kaliophyllite utilisée dans les mesures
calorimétriques et la kalsilite de synthése hydrothermale
sont mal connues. Les résultats sont présentes dans le

tableau 1-35.

Z. Equilibre entre micas et solution hydrothermale

¥ Calcul de QB;

I1 n'existe que trois isothermes d’équilibre pour la
réaction mica—-solution, a 500, 550 et S70°C et 1 Ebar
(Iiyama, 1964), et une détermination du splvus a 2 Kbar
(Eugster et al., 1972). Le calcul a ete effectué de facon
analogue & celle décrite pour les feldspaths (paragraphe
1), en prenant le méme modeéle de melange qui est
compatible avec les données expérimentales. Les valeurs de
HB utilisées sont celles qui ont &té proposees par

Chatter jee et Froese (1972) a partir du solvus, soit a 1 Ebar:
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12895 + 0.7104 T (K)
12000 + 1.4654 T (E)

= =
- Ll
Lo
S S
nn

On obtient alors les valeurs suivantes de aE‘ a partir
des isothermes de Iliyama:

QG; (500°C) —-192&627 2954 g

AG; (550°C) = ~16004 + 2761

AG; (570°C)

I+

12611 + 2059

La variation de 700 J de AG“r Pour seulement 70°C ne semble

Pas plausible par comparaison avec les resultats obtenus
pour les autres systémes. L’incertitude sur le 606G de cette
réaction est donc nettement superieure A 1%écart type de

la moyenne individuelle de chaque isotherme.

# Calcul de AG® - HG*®
f,muscovite f.paragonite”

Seules les tables de Helgeson et al. fournissent
simul tanément les energies libres de formation de la
muscovite et de la paragonite. Cependant, les données
thermodynami ques relatives & la paragonite proposées par
Holland (1979) sont cohérentes avec les tables de Robie et
al. (1278). Nous avons donc calculé AG® a

f,.muscovite

partir des données de Robie et al. (1978) et AG®
f.paragonite

& partir des données de Holland (1979 .

Les valeurs de bB+ Kol AEf NaCl ainsi obtenues

sont données dans le tableau 1—4.

4. Une détermination supplementaire de AB1c kel QB{ . NaC1l
découle directement de 1°étude du systéme HED Na 0- SlD2 91203
HCl publiée par Popp et Frantz (1980)5 cette étude proposait
une determination des constantes d’équilibre des réactions

suivantes entre 400 et 700°C, 1 Kbar:

2 albite + 2 HCl = 2 NaCl + andalousite + 5 quartz + HZD
(Popp et Frantz, 1980)

3 albite + 2 HC1 = 2 NaCl + paragonite + quartszs (Montoya et
Hemley, 1975)
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2 paragonite + 2 HCl1 = 2 NaCl + 3 andalousite + 3 guartz + 3 HED

(Montoya et Hemley, 1973)

A partir de ces constantes d équilibre et des données
thermochimiques sur les minéraux impligqués dans ces

réactions, les auteurs ont propose une valeur de

QG+!N5C1— &G+,H81' Paralleélement, ils ont fourni une
i i o = o . i
dstermination analogue de 863 yp)~0BF ycp» en utilisant

les données expérimentales de Montoya et Hemley (1973)
et Shade (1974) sur les équilibres:

I

orthose + 2 HCl = 2 KC1 + andalousite + 5 guartz + HED

orthose + 2 HC1 = 2 KC1 + muscovite + & quartz

€]

2 muscovite + 2 HC1 = 2 KCl + 3 andalousite + 3 guartz + 3 H_O

aB{,KCl —asf,NaCI =’ en déduit par diffeérence, spit:

6% ke17%8F,Nac1 © o000 8.5 T (K)

fa
Popp et Frantz ont souligné le bon accord gui existe
entre les valeurs de cette grandeur déterminee 4 500 et
600°C, et celles qu’ils ont obtenues par un calcul semblable
4 celui gque nous présentons au paragraphe 1 (équilibre
feldspath—solution) utilisant le 66; publie par Lagache
et Weisbrod (1977) et les données thermochimiques pour les
minéraux des tables de Helgeson et al. (ce dernier résultat
est pratiquement confondu avec notre valeur

"feldespath-Helgeson” de GG; KC1 ~-66 tputefois cet
’ e

+,Nacﬂ’
accord n*est bon que dans un faible intervalle de température.

II1 B Discussion

Four en faciliter la comparalson, toutes les valeurs de
Qe = o = 1 s
aJ{FKCI aEf,NaCl sont présentees sur la figure 1-6. Compte
tenu des incertitudes sur les valeurs des grandeurs
thermochimiques des tables (environ 5000 J) et des diverses
hypothéses et approximations nécessaires, les résultats sont

tout—-a—fait cohérents. Une premiere estimation de
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Figure 1-46 - Valeurs de AG{,KCI —asf,NaCl

= 6G° , & P=2 Kbar.

n®1,2,3,4: déterminations a partir d’équilibres feldspaths—
solution (cf. table 1-2)

n°5.6: déterminations A partir d’équilibres
feldspathoides solution (cf. table 1-3)

n®7,8: déterminations & partir d’équilibres micas-—

solution (cf. table 1-4)

nY9: deéetermination & partir des données de Popp et
Frantz.
n®10: détermination & partir des nouvelles données

d’équilibre micas-solution.

AG,,

25K/

-35KJ |

“45 KJ ]

400 °C 500% 600°C 700 °c 800°%
Température
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-3 - o = o
QG¥,HE1 aG{,NaEl peut etre proposeée entre 500 et &00°C et

{ & 2 Kbar, soit: 35000 J £ 7000.

L objet de cette discussion est de voir dans guelle
mesure cette valeur peut étre précisee, en reprenant

chaque détermination et les incertitudes associees.
1. Détermination FPopp et Frantz (fig 1-6, n°*?)

L’incertitude sur les points expérimentaux utiliseés par
les auteurs peut étre estimee 4 environ 10 KJ d aprés les
figures publiées. Compte tenu de cette dispersion et de
1*utilisation de différentes sources de données, la
variation de QG;,Kcl—bsﬁ avec T ne semble pas pouvoir

f,NaCl
étre évaluée avec confiance.

2. Détermination & partir des micas (figure 1-6, n®7 et

8)

L*incertitude porte sur les valeurs des donneées
thermochimiques sur les micas: pour les tables de Helgeson
et al., cette incertitude est difficile a évaluer (cf.
pages 80-81 de ces tables), et pour les valeurs dues &
Holland (1979) et Robie et al. (1978) 17incertitude sur la
diffarence peut étre estimee A 5000 J. En ce qui concerne
les isothermes d’éguilibre entre micas et solution, la
précision est du méme ordre que celle des donnees
utilisées par Fopp et Frantz. La variation de AG;,KCI—QG;,NaCI
avec la température est trouvees de signe oppose et n‘est
pas considéree comme significative.

%. Détermination & partir des feldspaths alcalins.

(figure 1-6, n°1, 2., 3 et 4).

C’est le cas le plus favorable, du fait du grand nombre
de données expérimentales, qui permet des avaluations

indépendantes de chacun des termes intervenant dans le
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calcul. La valeur considéreée la plus probable est celle
obtenue & partir de de Delbove (1971) a 8oO°C (figure 1-4,
n*4), et de la pente déduite des equilibres entre feldspaths
et solution hydrothermale connus avec précision dans un
large domaine de température {(op. cit.). Cette pente ne
depend pas beaucoup de la source des données utilisée pour
1”’entropie des feldspaths, comme on peut sen persuader en
comparant sur la figure 1-6 les trois courbes 1, 2 et 3
correspondant aux trois sources de données thermochimi ques
utilisées pour les feldspaths. On obtient alors la relation

suivante, gui donne une bonne approximation linéaire de

—O66? entre 400 et B0OO®°C:

86¢ ke1™2Cf Nac1

aB{,KCl_QGf,NaCI (J) = —1&6500 (+2500) + 18 (+4) T (K)

4. Determination & partir des feldspathoides. (figure 1-

6, n®S et &).

La qualité du résultat est plus incertaine, du fait des
hypothéses qu’il a fallu introduire pour faire le calcul
(cf. supra): toutefois, la pente obtenue, qui dépend
principalement des é&quilibres d’échange d’ions, est trés
voisine de celle déterminée indépendamment & 17aide des
teldspaths. La valeur absolue de 66;,HE1_QG;,NaC1
calculee en prenant les données thermochimiques sur les
sclides des tables de Robie et al. (1978) est aussi
eétonnamment proche de celle proposée dans le paragraphe
précedent avec les feldspaths (relation 10). En revanche,
les valeurs extraites des tables de Helgeson et al.
conduisent & un résultat qui s’écarte d°environ BOOO J de la
valeur précédente. Il faut noter que les données
thermochimiques de la néphéline des tables de Helgesan et
al. sont obtenues & 1°aide de réactions oo intervient
l1"analcime dont la stoechiométrie nest probablement

pas celle de la formule idéalisée NaAlSizﬂb,HZD.

En conclusion, la plupart des déterminations de
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aG{,KCl_aGf,NaCI se regroupent dans un intervalle de

2500 J de part et d autre de la droite proposée a partir
des données sur les feldspaths et que nous consérons etre
la meilleure estimation:

bG; VCl*AG (J) = —16500 (+2500) + 18 (+4) T (K)

f,NaCl
Les courbes 2 et 5 sur la figure 1-6, qui font exception,
sont & la limite des incertitudes cumul ées dans leur
détermination (£5000 J). Les déterminations a partir des
micas (n°® 7 et 8) semblent pouvoir étre précisées par la

réalisation de nouvelles isothermes.

11 C Données nouvelles: micas

La nécessité d’obtenir de nouvelles isothermes mica—
solution hydrothermale est 17une des conclusions de ce qui

précede.

En fait cette nécessite concerne non seulement les
propriétés du fluide mais auscsi celles du solides la
détermination directe du solvus avec précision est
difficile, et Eugster et al. (1972) ont souligné 1’existence
de micas naturels dont les compositions =ont nettement a
17intérieur de la lacune de miscibilité mesuree
expérimentalement; cette dernigére n’est confirmée par les
données d°échange d’ions de liyama que dans un treés petit
intervalle de température. La dépendance des paramétres de
mélange de la solution solide vis—a—-vis de la temperature

est donc mal connue.

Comme exemple de la nécessite dobtenir des données plus
précises sur les micas pour les applications a la
pétrologie, Gunter et Eugster (1980) ont calculé a partir
des données du solvus que le mica en équilibre avec une

perthite a 500 et &LH00°C est une paragonite presque puUre,
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resultat que contredisent de trés nombreuses observations.
Ce calcul, en plus des données du solvus, se fonde sur la
composition de la solution en équilibre avec une perthite
(données de Lagache et Weisbrod, 1977) et celle de 1a
solution en équilibre avec deux micas déduite de deux
sources différentes avec une cohérence acceptable: d’une
part, des données d”échange d’ions et d’autre part de
mesures de composition des solutions chlorurées en équilibre
avec muscovite—-quartz— sanidine et paragonite—quartz—albite.
Malgre la redondance des donneées, et bien que la
composition de la solution en équilibre avec une perthite
soit connue avec certitude, le résultat du calcul est

erroneé.

Nous déterminerons donc non seulement l1*enthalpie libre
de la réaction d”échange d’ions sur le plus grand
intervalle de température possible, mais aussi les
propriétés de la solution solide en soignant
particulierement la précision des analyses. C’est sur cet
exemple que sera tenté un calcul de distribution des espéces
et la détermination de l1"enthalpie libre de la réaction

entre micas et chlorures associés.

1. Mode opératoire.

Chagque isotherme (420°C, 1 Kbar, 420°C, 2 Ebar et 550°C,
2 Kbar) est construite a 1’aide de quinze a vingt-cing

points.

Environ 100 microlitres de solution de concentration 2m a
3m et 100 mg de gel de mucovite ou de paragonite sont
places dans un tube en or, et soumis aux conditions
physiques désirées dans une autoclave a joint froid
conventionnel de grand volume. Apreés cristallisation du gel
et equilibrage entre solide et solution, on récupére la
totaliteé du contenu de chaque tube apres l17avoir solidifié

dans 1”azote liquide afin d’éviter toute perte de solution
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4 17 ouverture.

La solution est ensuite analysee par photométrie de
flamme: apreés avoir pesé le solide, on en preléve une
partie pour analyser K et Na en accordant une attention
particuliére aux interférences (K-Na mais aussi Al-
alcalins) (isotherme 550°C, 2 Kbar). Pour les deux autres
isothermes, le solide n’a pas été analyse, et sa
composition a ete calculée & partir de celle de la solution

ot des données de remplissage par les relations suivantes:

N* n® # X* %® = N" n" * X" x" (1-8)
n> = n" (1—?)
w? = n" (1—-10)

¥ et N sont les fractions molaires des pt@les potassiques
respectivement du splide et de la solution, X et n les
nombres de moles Na+k dans le solide et dans la solution
respectivement. () représente les produits de départ et (")
représente les produits apres essai. On a considéré que la
solubilité du mica est assez faible pour gque le nombre
d*alcalins en solution ne varie pas au cours de 1 essai,

d’on les relations i-2 et 1-10.

Les donneées expérimentales sont rassemblées dans le
tableau 1— S5: composition et masse des produits avant et
aprés essai. La relation 1-9 est généralement verifiée de
maniére satisfaisante: lorsque le solide a été analyse,

1* accord entre composition mesurée et composition calculee

est correct.

La durée des essais a &t de 3 semaines pour 1*isotherme
a 550° et 3 mois pour les isuthefmes A 420°C. L équilibre

est considére comme réalisé pour les raisons suivantes:

- dans chague isotherme 1°un des points a ete obtenu a
partir de deux produits de déepart différents (gel de
muscovite et gel de paragonite): les compositions apres

essai sont identiques.



Tableau 1-5. Données expérimentales des isothermes d?
d’ions entre muscovite-paragonite et solution de

Isotherme 1:

nl
(K)§
(Na)§
as
(K)B
(Na)b
86
K-a
Na-n

Récup,
Xe

1,23
0.1808
1,725
1.6
0.0
2,746
91.40
5,650
207.4
100,2
0.0

Xc 0.05792
Ke 0.02652 0.03477

1,24
0.2851
1,627
118.6
0.0
2,744
94,00
1.780
216.0
98.68
0.0
0.1005

Isotherme 2:

nl
(K)S
(Na)§
&S
{K)B
(Na)6
ab
K-&
Na-e
Récup.
Xn

2.2

0.1808
1.725
130.6
0.0
2,746
113.8
5,630
242,2
99.59
0.0

2,3

0.2851
1,425
113.1
0.0
2,746
94.30
5.930
211.2
100.4
0.0

Xc 0,05747 0.10145
Nr 0.02272 0.02740 0.03060 0.03607 0.03752 0.07009

Isotherme 3:

nl

3.1

(K}S 0.06433

{Na)§
ES
(K)6
(N2)B
(K16
K-z
Na-n
Récup.

2,770
100.0

0.0
2,746
66.90
267.9
3,796
95.86

3.2

420°C

1.25
0.3459
1,551
116, 1
0.0
2,744
771,20
9.060
212,5
99.60
0.0
0.1575

s 1 Kbar
12T 1,29
0.5664 1,114
1,362 0,8448
121.8 1217

0.0 0.0
2,746 2.74b
76.10 90,50
10.12 9,830
220,8  226.5
98.32  99.03

0.0 0.0

0.2809 0.5057

0.04088 0.04382 0.04159 0,06065

420°C, 2 Kbar.

2.4

0.3659
1.551
162.4
0.0
2,746
135.0
9.430
298.7
99.01
0.0
0.1346

3.3

0.1284 0.25358

2,440
166.2

0.0
2,746
161,0
366.3
9.177
B7.94

1.854
162.6

0.0
2,746
1244
319.5
15,24
97.68

Xe 0.01575 0.02420 0,07568
Xc 0.01346 0.02447 0.07500
Na 0.01397 0.02444 0,04553 0.05539 0,07695

2.5
0.467
1,45
168.8
0.0
2,746
115.4
11.74
313.7
100,3
0.0
0.2120

3.4
0.5138

1571

153.5
0.0
2,748
181.3
17.28
294.7
97.49
0.1184

2.6

0.5664
1,362
144,5
0.0
2,748
92.80
10.28
263.7
98,33
0.0
0.2802

550°C, 2 Kbar

3.3
1,006
1,013
162,9

0.0
2,746
110.9
25.36
304,2
100.2

0.0

0.1228 0.4550

-40-

L3I0 1.3 1.33
1,404 1,632 1.899
0.5738 0,3596 0.1087
120.7  114,9  123.3
0.0 0.0 0.0
2,746 2,746 2,74
74,50 64,80 78,70
14,32 28,25 39,95
2218 196.9  200,2
98.89 9B.39  97.02
0.0 0.0 0.0
0.7577 0.8925 0,9140
0.1255 0.1664
2.7 2.8 2.10
0.8381 [.1143 1,632
1,106 0,84687 0.3594
124,8 153,78 81,20
0.0 0.0 0.0
2,746 2,746 2,746
91.40 121,24 62,30
9.930 14.934 10,48
131.7 279.07 152.0
58,38 97,523 100.4
0.0 0.0 0.0
0.3430 0.46B50 0,7126
0,050B1 0.,06564
3.6 3.7 3.8
0.5138  1.498 1,006
1571 0.5300 1.013
B5.80 164,86  107.3
1.617 0.0 1.617
1,057 2,746 1,057
67.50 111,86 73,30
18.63  30.B% 48.80
148.6  300.1 14,8
93.49  99.15 99,53
0.7447 0.6787 0.8969
0.7385 0.7030 0,9052
0.1114 0.09333 0.2283

1,34
2.014
0.0
112.5
0.0
2,746
78.80
33,69
193.4
100,2
0.0
0.8919

130 1,3
0.0 0.08250
1.895  1.817
164 117.6
2,629 2,629
0.0 0.0
59.60 62,80
19.70 26,43
197.2  202.0
98.36  102,2
0.0 0.0
0.8722 0.%022

0.14B4 0.09081 0.1157

2.11
1.780
0.2202
122,0
0.0
2,746
78,50
28.11
210.9
97.93
0.0
0.8744
0.1176

3.9

0.0
2,344
110.4
2,629
0.0
62,70
33.73
214,1
95.77
0.8062
0.7864
0.1361

.12 .13
1.89%  2.014
0.1087 0.0
99.20  167.9
0.0 0.0
2,746 2,744
73,20 102.0
19.31 80.26
179.5 252,64
99.8  98.42
0.0 0.0
0.8408 0.9163

1,37
0.1808
1.725
17.2
2,629
0.0
62,70
33.70
187.3
98,96
0.0
0.9220
0.1525

2,14
0.0
1.895
105.0
2,629
0.0
56.80
18,43
173.8
76,64
0.0
0.8723

0.09715 0.2411 0.09586

L i

3,12

2,009 0,06433 0.1264

0.0 2,770
170.0 1680

0.0 2.629
2,746 0.0
132.1  124,7
47,10 45,01
305.7  399.7
103.3  97.59

2,440
163.5
2,629

0.0
11735
64,01
324,0
92,40

0.8041 0.8315 0.8577
0.8159 0.8298 0.8437
0.1335 0.1399 0.1650

echange
(KyNa)Cl.

1,38
0.3659
1,551
118.4
2,629
0.0
71.00
33.08
169.6
98.13
0.0
0.9423
0.2384

2.15
0.08250
1.817
14,0
2,629
0.0
98.70
30.97
86,1
100.3
0.0
0.9172
0,1427

3.13
0.2535
1,854 0
156.7
2,629
0.0
112.9
70.07
267,9
102.3

1,39
0.5664
1.362
123.3
2,629
0.0
77.20
17,50
1537.3
98.74
0.0
0.9574
0.3301

2,16
0.1808
1,725
110.1
2,629
0.0
104.9
39.03
170.8
100,0
0.0
0.9307
0.1860

3.4
1.498
. 3300
1.1
1.617
1,057
76,40
94.94
130.6
100.1

0.8927 0.9560
0.9032 0,9551
0.2073 0.4209
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Composition des produits de départ:

(K)S: concentration en KCl (mole/Kg) de la solution de départ
(Na)S: concentration en NaCl (mole/Kg) de la solution de départ
mS: masse de solution ad départ (mg)
(K)G: titre en K du gel (mole/Kg)
(Na)B: titre en Na du gel (mole/Kqg)
mG: masse de gel (mg)

Analyses du mica et de la solution aprés essai:

K—m: nombre de micromoles K dans la colution aprés essai
Na—m: A Na o
Xm: K/ (Na+kK) dans le mica: dosage par photométrie de +1amme
de ¥ et Na dans le solide aprés essai, 0O si n.d.j
Xc: K/ (Na+kK) dans le mica: calcul & partir de la composition des
produits de départs et de 1’ analyse de la solutions
Nm: K/ (Na+K) de la solution: dosé par photométrie de flamme.

llnnl""u"“““u““-nlllu"-“uu.llul"ulunn.u

2,17 2.8 219 2,20 2.2
0.3659 0.5664 0.8381 1.114 1,404
1,550 1.362 1.106 0.8468 0,5738
{17.1 96,70 120.7 124.0 119.8
2,629 2,629 2,629 2.429 2,629
0.0 0.0 0.0 0.0 0.0
67,30 57.20 5,10 61,70 88.70
53,62 62,35 102,01 139.4 169.4
§70,3  125.0 126.5 101.0 65,43
99.77 100,5 §7.43 98.88 99.12
0.0 0.0 0.0 0.0 0.0
0.9384 0.9516 0.9784 0,9826 0.9883
0.2395 0.3328 0.4467 0.5798 0.7214

3,45 3.6 307 1% .2 3.2 .23 L2 LD 3.2b
0.5138 1.006 1,498 1,884 1,282 1,003 0.8021 0.5770 0.3772 0.2027
1,571 1.013 0.5300 0.1280 0.8478 1,174 1.408 1,671 1,904 2,108
163.5 156.5 167.5 164,01 109.4 (08,7 113.4 1024 H4L1 112.8
2,429 2,629 2,629 2,629 0.0 0.0 0.0 0.0 0.0 0.0
0.0 0.0 0.0 0.0 2.746 2.74b 2,746 2,746 2,746 2.74b
{74.3 98.80 143.0 115.6 130.4 8,00 185.1 72,00 75.30 67.70
108.2 163.7 252.9 3064 17,15 21,00 17,74 16.02 20,09 11.55
275.9 149,64 83.27 20,29 223.1 22,6 2321 2245 307.9 256.2
98.02 99.16 98.96 98,97 103.1 102.9 §9.68 1045 101.9 102.7
0.9401 0.9703 0.9891 0.9980 0,0 0.5010 0.0 0.0 0.1697 0,06241
0.9424 0.9705 0.9877 0.9983 0.3434 0.4745 0.1614 0.2213 0.1620 0.06253
0.3239 0.5225 0,7523 0.9379 0.07138 0.08621 0.07101 0.0b661 0.06125 0.04314



Sl

= les points expérimentaux sont trés peu dispersés de
part et d autre des isothermes, et cette dispersion est

inférieure aux incertitudes des anal yses,

2. Résultats

Comme i1 a é&té expose au paragraphe I B, pour chaque
point experimental, on peut écrire deux équilibres entre
micas et solution: 1°un (a) entre le solide et les pbles
potassique et sodique réels de la solution hydrothermale (1-—
1) et 17autre (b) entre le solide et les chlorures associés
(1-4), qui permettront de calculer respectivement
86¢,ke1 786 naciCt 8B, ke1° 868 Nagyo-

Ces deux équilibres s’expriment respectivement par les

relations:

X 1-N dEEx
(a) —ﬁGl: = RT ln(I:')'(' '-ﬁ'—) + Eih (1—-11)
X (1-N) (1-p7) dg =~ =
S * .= RT IRl s e e i ]
et (b) 667 ,= RT 1n(y=3 NIz~ * 3% (1=12)

B et B’ désignent respectivement les fractions dissociées
de KC1 et de NaCl (tig. 1-3 et 1-5)

et 6Er°= éGf,muscuvite—ﬂGf,paragunite_ (Asf,KCI°_AGf,NaC1°)'

On admet que lenthalpie libre d’exces de 1a solution
muscovite-paragonite est de 1a forme:

B = W_ XT(1-X) + W X(1-X)=2
57 G1 G652

conformément au modéle utiliseé par Eugster et al. (1972).

La condition d’équilibre 1-11 entre solide et pales
reels de la solution s'écrit alors:

Z = aGr + NBIX (2-2ZX) + st(l—X)(I—ak) (1-13)

ot Z est la quantité mesurée Z = —-RT log I=X N
tandis que pour l1"équilibre solide-chlorures associés,
la condition d équilibre correspondant 4 1-12 est:

Z: QGFD+ HGIX (2-3X) + NGE(1—X)(1—¢X) (1-14)

I
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-_— — >
avec 7°= —RT 1og gt RN

Les parametres NB sont fonction de P et de Tz

Wg = Wg — T Wg + P W,

Adoptant pour NV les valeurs déterminées par Chatter jee et

Froese (1972), wv(muscuvite) = —0.4556 J/bar
wv(paragunite) = 0.b6&446 J/bar

nous avons dfabord calcule simul tanément AE; (respectivement
DG;,) et les paramétres de mélange de la solution solide
muscovite—-paragonite a ibar pour chacune des trois
isothermes. Ces grandeurs sont déterminées par un ajustement
par moindres carrés sur les valeurs expérimentales de z
(respectivement Z7) pondérées par 17inverse du carreé de

1*incertitude (ai) correspondant & chague mesure.

Une régression linéaire sur les valeurs de NB obtenues
permet ensuite de calculer NE et NS; un nouvel ajustement
sur les points expérimentaux utilisant les valeurs ainsi
licssées de WB conduit alors & la déetermination de AG;

(respectivement 66;,).

1es résultats de ces ajustements sont donnés fig. 1-7 et
tableaux 1-6 (équilibre entre mica et solution réelle,
fonction Z) et 1-7 (équilibre entre micas et chlorures
associés, fonction Z7). Deux ajustements de Z° ant éte
effectues a partir des deux calculs de distribution des
espéces présentes dans la section IC (cf. figures 1-3 et 1-
5.

-

. Discussion.

% Idéalité du fluide.
5i 17 approximation de mélange idéal des poles potassique
et sodique réels de la solution hydrothermale est moins
bonne que celle de melange idéal des espéces associéees KC1°

et MaCl®, les valeurs de 7 mesurées ne devraient pas pouvoir
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Tableau 1-4. Valeur numeérique des paramétres de meélange de la
solution solide muscnv1te—paragon1te, et de &G° ajusteé sur les

L ﬂ
points expérimentaux. Valeurs correspondantes de OBf Ke1 ™ f,NaCI

W,,= 6471 W_,= 0.3270
W. o= —-1011 W__=-21.6064
t (°C) 420 420 850 620 &20
P (bars) 1000 2000 2000 7000 2000
AG2 (J) —-16221 —=1&6800 —-15724 —-13409
T 162 150 79
Fonction M 6.7 37.0 42.8
Deg. de liberte 11 13 33
2
XO.?S 19.7 22.4 49.8
aGe =473%964 —46559 —-48701 =454658
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Tableau 1-7. Valeurs numérigues des paramétres d’exces de la solution
solide (K-Na)mica et de QG;, calculé a partir des concentrations des
espéces moléculaires NaCl® and KCl°® en solution, determinées selon
les méthodes 1 et 2 (voir texte).

(-] p— o
Valeurs correspondantes de aG{,KCl“ AE{,NaCl°pDur le calcul de

distribution des especes n°1.
Calcul n*®1 Calcul n®2

Wn,= 5419 W_,= -0.5383 = 5045 W_ = -0.4798

1
W.o= 335 W= —19.9636 - 738 N_z= —-19.6799
t (°C) 420 420 550
P (bars) 1000 2000 2000
Calcul n°1
OGo . -14922 -15079 -14733
o 1462 150 79
Fonction M 7.3 34.9 42.6
Deg.de liberte 11 13 35
2
XO.?S 19.7 22.4 49.8
Calcul n°2
662 . —-11093 —-10441 -11337
o 1462 150 79
Fonction M 7.8 38.4 49.6
Deg.de liberteée 11 13 35
2
k0.95 12.7 22.4 49.8
OBA e —p o - -47396 —456557 —-48701
AR e i -32474 -31480 -33968
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etre ajustées sur le modeéle Propose aussi bien que Z*, dans
1"hypotheése ot le calcul de distribution des espéces est
correct. La qualité des ajustements est traduite par la

valeur de la fonction minimisdée M:

2
£
M=% —% (tableau 1-6 et 1-7), avec €;= résidu relatif a
i ai la mesure i.

a. Ajustements de Z:

—la gualité des ajustements est bonne pour les trois
isothermes et sur tout le domaine de composition.

— les trois isothermes donnent des valeurs cohérentes de
WE pour le mica, avec des valeurs faibles de WS.

= les isothermes a 420°C, 1 Kbar et 420°C, 2 Kbar
sont pratiquement Superposables: comme pour les feldspaths,

17influence de 1la Pression dans ce domaine est negligeable.

b. Ajustements de 7°:

Les paramétres de la solution solide sont tres proches de

ceux determinés & partir de 7.

i 1%ajustement n°i (calcul de distribution des espaces
selon la théorie de Debye-Huckel) montre une amelioration &
peine sensible par rapport a celui de 7Z (tableau 1-4),
17ajustement n°2 (modele Helgeson (1981)) est nettement
moins bon ce qui traduit Probablement que 1la distribution

des espéces ainsi calculée nest pas réaliste.

En fait, il est difficile d*améliorer les ajustements de
Z par une quel congue enthalpie de mél ange des poles de la
solution hydrothermale: les ecarts entre valeurs mesureées et
valeurs calculées de 7 ne sont pas systéematiquement positifs
sur une

partie de l17isotherme et negatifs sur 17autre, comme ce serait



_4 7_.

le cas s’il existait un terme —2_——  non négligeable dans

1’ énergie libre du systeme (fig. 1-7).

I1 semble donc que le mélange des poles potassique et
sodique du fluide soit pratiquement idéal, malgre les
variations dans la dissociation de chaque électrolyte gui
en résultent: cette conclusion s appuie sur la condition
que le modéle adopté pour la solution solide soit réaliste.
11 se pourrait gu’une inadéquation du modéle de solution
solide au voisinage des ptiles masgue un ecart a l17idéalite
du fluide qui justement serait maximal au voisinage des
poles: mais la trés bonne concordance entre points
expérimentaux et ajustement de 17isotherme n°3 ne peut pas
provenir d'erreurs & la fois sur le solide et sur le fluide

gui se compenseraient.

.3 —_ o o . o
# Valeurs de ﬁGf,KCl DGf,NaCI et bﬁngCIQ AE{,NaCl“'
Les valeurs de AaG; —6G7 déduites des ajustements

£,KC1 " f,NaCl

de Z sont indiguées dans le tableau 1-6.

On a également indiqué dans ce tableau les resul tats
d*une isotherme a 620°C, 7 Kbar réalisée par Flux et

Chatter jee (communication pers.). A partir de

o = o 0° Y
AG+,KC1 AGF,NaCl (420°, 7 EKbar) on peut calculer une
valeur de AGS -aG¢Y (620°C, 2 Kbar), & l1’aide des

+,KC1 f,NaCl
déterminations expérimentales du rapport KC1 /KCl+NaCl

d*une solution en équilibre avec une perthite a 600°C, 1 a7
Kbar (Iiyama, 1970, données reproduites fig. i-1):z: &4 2 comme
4 7 Kbar, ce rapport est égal a 0.21. Utilisant pour les
feldspaths alcalins la fonction d”exces de mélange décrite
précédemment (section II A 1), et les valeurs des énergies
libres de formation des tables de Helgeson et al. (1978),
les compositions des solides et de la solution & 17équilibre

conduisent aux valeurs suivantes de QG{,KCI—QE{,NaC1=
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aGf,KCl_ﬁG+,NaC1 (600°, 7 Kbar) = -28741 J
AG® —-AG® (600“, 2 Kbar) = _x3756 d

f.KC1 f,NaCl
On admet gque la correction de pression ainsi déterminée &

L00°C est une approximation correcte de celle a 620°C.

Les 3 valeurs de aG;,KCI—aG;,NaCI 4 2 Kbar et 420, 550,
&20°C ont été reportées sur la figure 1-6 (n°10): les
résultats sont en bon accord avec la détermination proposée
précédemment. Cet accord spuligne que les donnees
thermochimiques des tables de Helgeson et al. (1978) pour
les feldspaths et les micas sont assez cohérentes pour eétre

utiliseées dans des calculs déquilibre entre minéraux et/ou
fluide.

Les valeurs de GG;,HCl,—bE;,NaCI,résultant du calcul n°1
(tableau i-7) sont entachées d”une incertitude difficile a
avaluer due & 17incertitude sur le calcul de la distribution
des espeéces. Le test gue constitue la qualiteé des
ajustements permet cependant de preferer le résultat du
calcul n®l & celui du calcul n°2, et de proposer la

valeur suivante de aG{,KCl” _QG+,NaC1“ a 2 kKbar:

e —AG*® = —12555 — 2
8E2 Loy o B8] Nagre OO 12555 — 26.92 T (K)

% FParamétres de la solution solide.

Lee valeurs suivantes des paramétres de la fonction
d’exces de la solution solide muscovite—-paragonite & 1 bar

ont &té obtenues:

6471 — 0.3270 T (K)

W : (J/mole)
paragonite

(J/mole) —10il + 21.61 T ()

A} A
muscovite

La lacune de miscibilité que 17on peut déduire de ces

données est beaucoup plus étroite que le solvus déterminé
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par Eugster et al. (1972). En fait elle est certainement
pPlus étroite que le solvus reel, car le point critique se
situerait en-dessous de 600°C a 2 Ebar, ce qui est peu
probable. Malgré la trés bonne préecision de 1°ajustement du
modéle de solution solide sur les points experimentaux, il
n‘est pas possible de déterminer la tourbe binodale avec

précision & partir des isothermes d”echange d’ion.

Ces données permettent de calculer & nouveau la
composition du mica en équilibre avec une perthite (a 2
Kbar) en utilisant les données d’échange feldspath-solution
de Lagache et Weisbrod (1977) selon la méthode décrite
précedemment: la fraction molaire de muscovite deans le
mica ainsi déterminée est 0.91 A 400°C, 0.8B& a 500°C et
0.82 & 600°C. Ces valeurs sont relatives aux feldspaths de
haute température, mais a ces températures elles sont peu

différentes de celles relatives aux feldspaths ordonnés.

Conclusion.

Aucune influence importante de 17ionisation des solutions
de NaCl et KECl1l sur les propriétés de mélange de ces
solutions n’a pu étre décelée. Nous continuerons donc a
confondre pour les chlorures en solution molalité avec

activite.

Cependant cette ionisation n’est pas negligeable dans les
conditions physiques les plus couramment rencontrées dans le
metamorphisme et 1*hydrothermalisme, et lorsqu®un calcul de
concentration des ions ou des molécules est nécessaire, il
semble peu réaliste de considérer la force ionique de la
solution comme proche de 0O (coefficients d7activite ionique
egal a 1). Far contre l17utilisation des coefficients
d activité ioniques de Debye—- Huckel conduit a des résultats
pPlausibles méme en dehors du domaine d’application de ces

coefficients d*activité, tandis que le mode de calcul des
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coefficients dactivité propose par Helgeson (1980) a

conduit & des résultats peu vraisemblables.

Les données thermochimigues sur les solides tabulees par
Helgeson et al. (1978) sont suffisamment cohérentes en ce
gqui concerne feldspaths et micas pour étre utilisées dans
les calculs de composition des fluides & l7équilibre avec
ces minéraux. En revanche, nous eviterons d’utiliser
simultanément des donnges provenant d”autres tables (en
particulier données sur les feldspaths de Robie et al.,
1978) .
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DEUXIEME PARTIE

Nature et propriétés des espéces en solution

dans le systeéeme (Na,K)ZD—SiDZ—A1203—H20.






_55_.

Introduction

Les informations que nous avons sur les solutions
contenant silice, alumine et alcalins nous sont fournies par
des mesures de solubiliteé de minéraux: gquartz, corindon,
feldspath, leucite (tableaux 2-1, 2-4 et 2-18). Dans 1’eau
la silice forme un composé agueux et il en est probablement

de méme pour l7alumine.

Du fait gue guartz et corindon voient leur solubilite
augmenter lorsqu’un alcali est ajouté a la solution,
Anderson et Burnham (1967) ont conclu gu’a ctte de ces
composés aqueux de la cilice et de 17alumine existent des

complexes silico-alcalins et alumino—-alcalins.

En présence de feldspaths alcalins, les mémes auteurs
(1983) proposent l’existence de complexes de stoechiométrie
analogue & celle du feldspath. En effet, dans une solution
aqueuse en équilibre avec 1’albite (Davis, 1972) la
concentration en Al est bien supérieure a la solubilité du
corindon, et il en est de méme pour la sanidine ({Morey et
al., 1951, Spengler, 1965) et la leucite (Spengler, 19465,
Adcock et Mackenzie, 1981).

—Al pourrait etre sous la forme du complexe alumino-=
alcalin dont il vient d’etre questioni en effet le rapport
molaire Al/alcalin dans ces solutions est le meéme (0.8-0.9)
que dans les essais de solubiliteé du corindon dans les

=olutions de KOH et de NaOH.

—Mais & haute pression la concentration en Si de
sglutions en équilibre avec un feldspath dépasse la
solubilité du gquartz (Davis, 1972, Spengler, 1965)3} =i on
attribue une partie de la silice en solution & un complexe
Si— (Na,kK), le rapport molaire Al/alcalin devrait etre
conceidérablement inférieur 4 celui du complexe alumino—

alcalin.
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— Ces observatione ont amené Anderson et Burnbam (19B3) a
supposer gue S5i et Al en solution aqueuse en equilibre avec
un feldspath sont au moines pro parte sous la forme d’une
autre espeéce. Cette espeéce pourrait avoir une stoechiométrie
analogue & celle du feldspath, le rapport 5i/(Na,K) du

solute étant toujours exactement égal a 3.

Guel est le role joué par le complexe Al-(Na,kK), celui
joué par le complexe Si-(Na,K), et par le complexe de
composition feldspathique? C’est a ces questions que nous
allons tenter de répondre, en comparant les mesures des
concentrations en Al et Si d’une solution donnée avec les
concentrations calculées en complexe Al=(Na,K) + composé
aqueu: de l7alumine et complexe Si-(Na,K) + composé agueux

de la silice.
Le calcul des concentrations demande:

— de connaitre les solubilités dans 1°eau du quartz et du

corindon.

— d'écrire les réactions de formation des complexes RAl-
(Na,K) et Si-(Na,K) et de calculer leurs conctantes

d’équilibre avec un maximum de précision.

Four y parvenir nous utiliserons des mesures — anciennes
et nouvelles - de solubilité du quartz et du corindon dans
des solutions (K, Na)OH-H_,0. L’interprétation de ces mesures
s’ appuiera sur I’écritur; de réactions entre les solides et
les espéces aqueuses, ce qui souléve deuy problemes: (1)
guelle est la stoechiométrie des espéces aqueuses et (2) en
admettant le premier point résolu, comment déterminer les
constantes des équilibres c est-a-dire comment évaluer le
coefficient d activité des espéces aqueuses relatif au
standard conventionnel.

Le point (2) apparait déja comme mineur par rapport &
(1) d”aprés les informations rappelées dans la premiere
partie, les espéces moléculaires peuvent @tre considérdes

comme ayant un coefficient d activité égal & 1 en solution



_57_-

diluege; il n’en va pas de méme pour les ions et avant de
remplacer 1’activite d’un électrolyte par sa concentration,
i1 faut s’assurer gue la force ionique de la solution est
négligeables pour tous les électrolytes dont la dissociation
a &té mesurée a haute température et pression modéreée, la

constante d”ionisation est petite de sorte que:

—epit 17électrolyte est présent en grande quantité dans
ce cas il est trés peu dissocié et concentration = activite
est une premiere approximation acceptable si on ne sait pas

avaluer la dissociation.

—gpit il est tres peu abondant: par exemple comme KOH
dans les solutions naturelles; si cet alectrolyte est seul ,
l1a force ionigue la solution est faible et bien que
1" electrolyte soit largement ionisé, le coefficient
d’activité est peu different de 13 si la solution contient
d®autres électrolytes plus abondants, comme par exemple
KCl1., KOH est encore peu dissocié et on confondra encore

activité et concentration.

— un réel probleme se pose dans les cas intermédiaires ot
un é@lectrolyte est partiellement dissocié dans une splution
de force ionique non négligeable. En 1’ absence de modeéle il
faudra encore confondre activite et concentrationi ce C€as
reste limite aux electroclytes tres dilués dans les
conditions de pression et température consideérees de sorte
que cette approximation ne constitue pas une source d?erreur

d’une grande importance pratique.

D’ une maniere générale, on confondra activite et
concentration (sauf lorsqu’on saura evaluer les
coefficients d*activité) pour déterminer les especes

responsables du transport de K. Na, Al et Si en solution.
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I La silice en solution

I-A Systéme SiDz—HED

Solubilité du quartz dans 1°eau pure : depuis les travaux
de Kennedy (1950) le systéme 8102—H 0 a fait 1’objet d’u
nombre considérable de mesures de solubilité en fonction de
la température, de 1a pression et de 1’activité de 17 eaus
numeriquement la solubilité du quartz dans 1’eau de 400 A
800°, quelques Kbars est parfaitement connue: 1° ensemble des
données est résume Par la formule empirique proposdée par
Fournier et Potter (1982):

logm= A + B logV + C (logV)* avec V=volume molaire de HZ20.

A = — 4.5662046 + 0.0034063 T + 2179.7/T — 1129200/T5+ 13543 10%/7=
B = - 0.0014180 T - 806.97/T
C = 3.9465 107 4T

Cette solubilité décroit lorsque 17activiteé de 17 eau
diminue, indice du caracteére hydraté de 1’ espéce en
solution; de nombreus auteurs ont tenté de preciser le
nombre de molécules H .0 par rapport au nombre de SlD
dans le composé 5102 HED en mesurant la solubilite du
quartz dans des fluides oo 17activité de 1°eau varie, par
exemple HED—NaEI (Fournier, 1983) et H O-CD., (Shettel, 1974).
Au—dessus de 300°C, les résultats sonthcnmp;tibles avec une
stoechiométrie Si02-2H20, les nombres d’hydratation mesurés
s’ écartant peu de 2. On note conventionnellement ce composeé
Si(OH)4 et on 1° imagine comme un tetraedre par analogie avec
les silicates solides; en-dessous de 300°, certains auteurs
ont suggéré que les variations observées dans le nombre de
H.O0 mesuré pouvait s’expliquer par la présence de polyméres
(ﬁeili et Bottinga, 1270), un dimere pouvant alors avoir la
stoechiométrie suivante: SiED(DH}6 (Fournier et Marshall,
1983). Au-dessus de 300°C, 1’existence de polyméres a aussi

eté considérée comm Peu probable par Crerar et al. (1971).
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Nous continuerons & désigner le compose HZD—SiD2 par la

formule conventionnelle Si(DH)4.

I-B Systéeme Si0,—(Na,K),0-H,0

I-B—-1Travaux antérieurs: mesures et interprétations.

Un certain nombre de travaux expérimentaux montrent que
la solubilité du guartz est considérablement augmentée par
1°addition de sels alcalins et notamment des hydroxydes a

17 eau.

—données de Wyart et Sabatier (1956) sur la solubilite
du quartz dans des solutions 0.01 a 0.1 N de divers sels,
parmi lesquels NaOH, les carbonates alcalins (K, MNa, Li),
et NaCl et KCl, & 500°C et S00 bars(fig 2-1).

L augmentation de la quantité de quartz dissous est
proportionnelle & la concentration du sel. sauf pour les
chlorures gui ne modifient pas sensiblement la solubilite.
L interprétation proposée alors éetait que les moleécules

gi (OH) . donnaient en milieu alcalin des ions du type

4

SiD(DH)S— et SiDE(DH)Z——. Les difficultés soulevees par

ce type d’interprétation sont dévelappees ci— dessous.

—données de Laudise et Ballmann (1961) Ce sont des
mesures de la solubilité du quartz dans des solutions de
NaOH 0.5 N a 320, 360, 380°C et des pressions variant de 1

4 3 Ebars (tableau 2-1)

—données de Anderson et Burnham (1967): mesures de
solubilité du guartz naturel dans des solutions de KOH
0.01 et 0.05871 M, et NaOH ©.113 M, ainsi gue dans des
solutions de chlorures KC1, NaCl, HCl, a 500, 600, 700 et
B0O°C, 3 et 4 Kbars. Je reproduis ici l17interprétation

proposée par les auteurs a leurs résultats.
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Figure 2-1 - Solubilité du quartz dans des solutions de sels

alcalins. D apreés Wyart et Sabatier, 1956.

Concentration 1 T I |
Si0, (g/Ka)| 4 K,CO,
v KCI
x NaCl P
a NaOH 5 Py
7.5k ; (e) s/ -
+ Ll2C03 / //[jﬁ
’ 7
o/ ,///
510‘ // /D/ //' —
/ ///A -//+
/O/'//,// /+,/
245"' /:/DA// =
=
x Vx
v

1 h 1 1
0,025 0,050 0075 0,100

Concenltration en sel: atome-gramme de calion /Kg de vapeur
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" |eg mesures de solubilité sent considérées coeae le
résultat de 4 facteurs:

{., L’addition d'un soluté dieinue 1’activité de 1°eau
donc diminue 17activité de tout autre soluté comportant H20
dans sa stoechiozétrie. La silice (et |*alugine) formant
des composés avec 1’eau, 1’addition de solutés tendra a
dizinuer la solubilité du quartz (et du corindon), en
fonction de la concentration du soluté et du nombre de
polécules H20 dans le cosposé .

2. §i un soluté hydraté est notablement ionisé, le pH
aura un effet marqué sur sa concentration. Par exesple pour
1*espece Si(0R)4, deux réactions d’ionisation possibles
cont:

Si(OH), = H* + SiD(DH)S et

Si(0H), = OH + Si(OH)y

et si pour 1’une de ces réactions la constante

d’équilibre est assez grande pour que Si0(0K) 3- ou Si (OH)3+
coit 1’espéce prédominante, il est évident que le pH de la
colution aura un effet considérable sur la quantiteé de 5i02
diccous. Dans une solution saturée, Si (OH)3+ sera
proportionnel, et 5i0(0H)3- inverseeent proportionnel, a
Ht,

3. Un autre soluté peut s’associer & §i02 pour foreer un
ou plusieurs nouveaux complexes susceptibles d’augeenter
notablement la solubilité du quartz.

%, D'une saniére générale, 1’addition d’un soluté va
changer les coefficients d’activité de toutes les autres
pcpéces en solution. Cet pffet a été ignoré (sauf 1
exception) pour deuy raisons: les coefficients d’activité
dépendent de la force ionique de la solution, et du fait
que les constantes d’ionisation des solutés utilisés sont
faibles dans ce domaine P,T, les changeaents de force
ionique correspondants sont petits. De plus, pour les
pspéres neutres les effets des coefficients dactivité sont
ligités, or pour les raisons développées ci- dessous le
conposé  §5i102-H20 est considéré comae neutre.

Théoriquement ces quatre facteurs jouent dans tous les
cac envisagés. Hos donnéec ne peraettent pas de déterainer
evactesent les relations entre espéces si deux (ou plus) de
ces facteurs ont un effet important sur la solubilité, mais
<i 1'un dec facteurs prédomine il devrait étre possible de
1?identifier & partir de son aeplitude et ses variations,
et ainsi obtenir quelques informations sur la nature de ces
eolutions.®... "Les conclusions qui suivent ne sont pas
désontrées: nous les considérons seulesent comme les
interprétations les plus raisonnables de nos données.”

Ces conclusions proposees par Anderson et Burnham (1967)

sont résumées ci-—dessous par de larges citations:
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Tableau 2-1

Solubilité du quartz dans (K,Na)DH—HZU

T *C P(Kbar) Solubilite m (K, Na)OH Solub dans _AmSi__  Source
dans H20 au départ la selution m{K,Na)
(mole/Kg HZU) (mole/Kg HZU) (mole/Kg Hzﬂ)

320 0.99 0.01 Na 0.51 0.45 0.84t 7 (1)
o 1.73 0.0208 " 0.51 0.47 0.88+ ? "
L 2.16 0.0218 ¥ 051 0.48 0.90+ ? "

400 2.10 0.0412 ¥ 051 0.511 0:92% 2 (2)
" 3.00 0.04648 Ll ¢ = 0.586 1.06+ 7 "

500 0.50 0.0115 L 0.011 0.027 1.41¢+ 7 (3)
# H " " 0.021 0.045 1.60t 7 "
2 8 " " 0.045 0.085 1.63+ 7 "
L L " " 0.070 0.118 1.52 7 "

500 4.00 0.110 K 0.0671 0.173 0.94+0.24 (4)

&00 3.00 0.143 K 0.0671 0.223 0.90+0.26 n
" L " Na 0.113 0.283 1.04610.15 ”

700 4.00 0.326 K 0.0471 0.381 0.8410.27 b
" L " Na 0.113 0.453 1.12+0.15 L

&00 1.94 0.118 K 0.0&58 0.179 0.93 (3)
" 2.00 0.1207 K 0.1781 0.3299 1.17 H
Ly % " K 0.3190 0.5811 1.44 "
= 1 " K 0.3840 0.6484 1.37 %
" " " K 0.4504 0.74-0.78 1.38-1.48 % »
- L . K 0.4533 0.73-0.83 1.35-1.60 % v
i 2.07 0.1241 K 0.4895 0.9205 1.63 b
" 2.00 0.1207 K 0.5711 0.85-0.98 1.27-1.50 % =
" " " K 0.5982 0.87-1.12 1.26—-1.67 » v
" # L. K 0.5982 1.16-1.26 1.73-1,90 #% »
" ¥ a K 0.6512 1.3482 1.92 "
" " " K 0.6550 1.0672 1.45 "
" i " K 0.4798 1.15-1.30 1.50-1.74 % v
" 2.07 0.1241 K 0.8271 1.583 1.76 A
" 2.14 0.1275 K 1.0109 1.486 1.34 »

700 2.00 0.1596 K  0.0620 0.2441 1,36 "
" 2.07 0. 1443 K 0.1045 0.3074 1.33 m
" 2.00 0.1594 K 0.1493 0.3472 1.246 ¥
" = o K 0.4504 0.924-1.04 1.73-1.94 L.
" " " K 0.4533 1.00-1.09 1.84-2.05 9
" " u K 0.5711 1.07-1.27 1.40-1.99 4
- " " K 0.5982 1.46-1.54 2.17-2.31 =
" " % K 0.46798 1.81-1.87 2.43-2,52 L

(1)
(2)
(3)
a)
(3)

Laudise et Ballman,

1957

Idem, extrapolation a partir des dannées A& 3460 et 380°
Wyart et Sabatier, 1956

Anderson et Burnham,

Le présent travail:

19267

¥ intervalle minimum—-maximum obtenu par la deuxiéme méthode (cf. I-B

=2-a).

** test de cristallisation de quartz A partir d’une solution sursaturée.
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% La solubilité du guartz est accrue par la présence de
NaOH et KOH (tableau 2-1) (comme dans les mesures de Wyart
et al. et Laudise et al.): 1" augmentation observeée peut
difficilement etre attribuée a une hydrolyse du

composeé Si0_—-H.,0 pour deux raisons:

— cela impliquerait que ce composé soit tres ionisé

dans le systéme quartz—HED:

"On adeet que les concentrations sont assez petites pour
que les facteurs | et 4 soit insignifiants, Le facteur 3
peut étre envisagé comne suit: 1"hypotheése selon laquelle
la silice dissoute serait principaleasent sous foree
S5i0(DH); ou toute autre espéce ionique peut etre éliminee
car des rzlculs cesblables & ceux qui suivent
aboutissent i des concentrations négatives pour certaines
pspéces. Une autre possibilité est que la constante
d*equilibre de 1'équation | soit beaucoup plus grande qu’a
25', 1 bar, et qu’ainsi la solubilité observée soit
dde A 1a fois & une espéce neutre et & une espéce ionique
{par exeaple, Si(OH), et Si0(DH)3}. Dans ce cas on peut
calculer 1a constante de 1’équilibre | & 600° et 3 Kbar a
partir des équations suivantes:

WD) (oS
ell* + akOR = 0,0671
a" + ek* = o0H "+ aSi0{0H)5
log (HTHOHT) = -9.0
ol les parentheses représentent les activités, et & les
concentrations. 25i0(0H)3- a été choisi comae
1" aupaentation de solubilité observée {ici 0.060 n ) par
rapport & 1’eau pure (8i(0H)4) dans les géees conditions
P,T. Négligeant les coefficients d’activité, le systéee a
&té résolu en aH+ ce qui nous a pereis d’évaluer:
_iH’)gSiU(gH);) )
S,

La valeur de logk trouvée & 600°, 3 Kbar et 700¢, 4 Kbar
est de 1'ordre de -6.b, & coamparer avec la valeur -9.5 4
25°, 1 bar(Lagerstroz, 1939). L*incertitude sur ¥ ainsi
calculé est considérable du fait des incertitudes sur les
constantes de dissociation utilisées, cependant le résultat
qui coapte est que K doit etre beaucoup plus grand dans

les conditions expérizentales qu'a 253°, 1 bar pour gue
cette interprétation soit correcte. Bien gue rien ne
pereette d*élisiner & coup sur 1*éventualité d'une telle
augzentation de K, elle est cependant improbable, car d’une
part les constantes de dissociation de tous les solutés
aqueuy mesurées jusqu’ad présent sont bien plus faibles dans
les conditions supercritiques que dans les conditions
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standard, d’autre part la conductivité d’une solution
saturée de Si02 & 600'C, 1500 bars n’est pas sensiblesent
supérieure & celle de 1’eau pure (Franck, 1941 et
coseunication personnelle de H.L.Barnes).®
L absence d”ions dans les solutions concentrées et diluées de

8102 2 aussi éte soulignée par Barnes (1979) et Walther et

al. (1977).

— de plus, si une espéce ionisée était présente en
quantité non négligeable dans la solution en equilibre avec le
quartz, la solubilité serait modifide par des variations de pH
apportées par l17addition de HCl, ce qui n’est pas le cas pour
les mesures en solution 0.121m:

*Dans les solutions de HCl & 600 et 3 Kbar, la
solubilité du quartz reste inchangée aux faibles
"eau pure® pour une solution 6.945 M. Il est difficile de

calculer coaee il a été fait ci-dessus les changesents de

solubilité dus aux variations du pH dans les solutions de

HC1 & cause de 1’existence mal connue de composés Au-Cl.

Cependant 1’augaentation de (H+) dans la solution de HCI

0.121 = n’ieplique aucun changenent appréciable de

solubilité, ce qui constitue une preuve de plus de la

neutralité de 1'espéce dominante,®

*# Les auteurs ont conclu que 17 augmentation de 1la
solubilité du quartz par addition d”hydroxydes alcalins
etait trés probablement due & un complexe silico-alcalin
electriquement neutre. Ce complexe n’apparait pas quand les
alcalins sont mis sous forme de chlorures (Na,K)C1l dont les
effets sont de diminuer légérement la solubilite aux fortes
concentrations par réduction de 1’activité de l17eaus la
quantite d hydroxyde provenant de 1”hydrolyse des chlorures
alcalins reste assez faible pour ne pas constituer une
quantité appréciable de complexe: cependant il semble gqu’a
600° et 3 Kbar une complexation vienne compenser exactement
la diminution de solubilité due & la diminution d”activite
de H_0. En tous cas 1’effet des chlorures

sur la solubilité du quartz reste faible méme a des

salinites élevées.

¥ Stoechiométrie du complexe Si—(K,Na)
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Les mesures de Anderson et Burnham prises isolément sont
cohérentes avec un complexe de stoechiométrie KSi ou NaSi
avec un rapport Si/alcalin de 1:

*Pour chacune des quatre conditions P,T envisagees,
17 augeentation de la concentration en silice est égale a la
concentration en hydroxyde (exprimées en moles /kg Hp0)
auy incertitudes expérimentales prés. La concentration en
coeposé silice-eau n'est pratiquement pas modifiée par les
faibles quantités d’hydroxyde ajoutées, il est donc
raisonnable de supposer que 1’augeentation de solubilité
gct due & la foreation d’un complexe (Nay0,K;01-5i0,-H,0
dans lequel le rapport K/Si ou Na/Si est proche de 1.0, Les
nesures de ce rapport qui difféerent de 1.0 peuvent ttre
attribuées aux incertitudes expérimentales, étant donné que
le plus grand des écarts peut étre attribué 2 une erreur
abcolue coabinée sur les mesures de solubilité dans H20 et
dans la solution d’hydroxyde de 0,013 g, 1’incertitude
abzolue sur chaque aesure étant estimée a 0.008 e.

Si le composé Si0,-Hp0 est SilOH),, la réaction qui
rend le mieux coepte des données s’ecrit:

{Na,K)OH + Si(OH), = (Na,K)0Si(OH}5 + H,0 {2-0)
la réaction tant pratiquesent cospléte vers la droite.

D’autres rapports alcalin/Si dans le coeplexe sont
envisageablesj ils sont ecins vraisesblables que
1'interprétation qui vient d’etre proposée parce que les
augeentations de solubilité devraient varier en fonction de
F et T (variations de la constante d*équilibrelj il est
probable que la constante de 1'équation proposée varie
pffectivesent pais que sa valeur est assez grande pour que
les effets sur 1'augaentation de solubilité soient
indécelables.”

Les données de Wyart et Sabatier et celles de Laudise et
Eallman ont été réinterprétées selon la proposition de
Anderson et Burnhami & cet effet les mesures de solubilite
et les rapports entre augmentation de mSi (par rapport

a4 H,0 pur}) et m({Na,K)OH ont ete reportés sur le méme

tableau 2-1: a 500° et 500 bars (Wyart et al.) ce rapport
est nettement supérieur & 1, en moyenne il est de 1.54 et
les mesures sont peu dispersées autour de cette valeur. Le
complexe de rapport 5i/(K,Na) = 1, ne peut évidemment pas
rendre compte de ces résultats. J’ai donc entrpris d”obtenir
de nouvelles mesures de solubilité du quartz dans ces

solutions de EOH pour des concentrations, pressions ou
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températures différents, afin de préciser la stoechiométrie

du ou des complexes.

I-B-2. Nouvelles données expérimentales: Solubilite dans

des solutions de 0.1 m &4 1 m, & 300, &00, 700°C et 2 Kbar.

a. mode opeératoire: deux techniques ont été utilisdées.

Premiere méthode: détermination par pesée.

On mesure la diminution de masse d*un ou de plusieurs
cristaux de quartz naturel aprés un sejour au contact de
la solution. Cette technique a été décrite par Anderson et
Burnham (1967) par exemple. Le minéral est scellé dans une
capsule en or percée de maniére a permettre un contact
entre la solution et le minéralj; apres séchage cette
capsule est pesée, puis introduite dans un tube en or
contenant 2 4 3 ml de la solution, que 17on scelle & son
tour. La solution d’hydroxyde alcalin est préparée par
dilutien & partir de solution du commerce. Elle est
conserveée dans un flacon dont 17 atmosphére gazeuse est
dépourvue de COZ2 gr&ce & un tube contenant de l”ascarite.

Cette solution titrée avec HC1 apreés &6 mois de stockage

avait conserveé son titre initial.

L’essai est effectué dans un autoclave a chauffage
interne en position verticale (pour minimiser les
gradients de température dans le volume intérieur du
four). Selon les auteurs des travaux antérieurs (Wyart et
Sabatier, 1954), 17équilibre est atteint en quel ques
heures: la durée des essais a toujours été supérieure a 20
heures. La pression est mesurée par une cellule manganine
calibrée & l17aide d’un manométre Heise; la température est
reperee par 3 thermocouples gainés chromel- alumel,

écartés de 25mm . Les fours utilisés comportent 2

enroulements dans lesquels la puissance dissipée est
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réglée de maniére a assurer sur les 3 thermocouples une
température identique a 2 pu 3° prés bien souvent, 15° au
maximum.Bien gue chaque mesure de température soit connue
avec une précision de S a 10°, et que généralement les
fluctuations au cours de l7essai ne dépassent pas 5° , il
semble que des gradients de température existent dans un
plan horizontal donné, qui peuvent facilement atteindre 10
4 15°, ceci rendant illusoire 17 ajustement de température

-

4 2° preés entre les 3 couples. Il est probable que les
variations locales de température dans le tube en or
atteignent fréguemment 20° et sont d’autant plus grandes
gue le tube est plus volumineux. Apres l7arreét de
chauffage, une température inférieure & B0O°C est atteinte
en 8 & 10 minutes. Le tube est ouvert aprés un passage
dans une cuve a ultrasons destine 4 détacher les éventuels
produits de trempe qui pourraient adhérer aux parois du
tube ou de la capsule. La capsule elle—méme est pesée

avec son contenu liquide, puis rincee & 17acide
chlorhydrigue puis & l17eau pour ¢liminer 17hydroxyde
alcalin, enfin sécheée et pesée. La difference entre les
pesées initiale et finale de la capsule correspond a la
guantité de quartz passée en solution dans le fluide
extérieur a4 la capsule: la guantité de fluide extérieur a
la capsule est obtenue par différence entre la quantiteée de
solution initialement mise dans le tube et la guantiteé de
fluide intérieur & la capsules cette derniere est bien
entendu la différence entre la masse de la capsule

mouillée et celle de la capsule séchée.

La solubilité du quartz dans 17eau dépendant beaucoup
de la température, cette technique expérimentale s’ est
avérée responsable d’une mauvaise reproductibilité et
d*une trés grande incertitude sur les résultats. Apres
essai il n’est pas rare de constater un complet changement
de forme du cristal de quartz, gui parfois "tapisse" les
parois du tube, rendant la récupération trés hasardeuse.

Etant donnée la bonne reproductibilité des mesures de
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solubiliteé du quartz dans 1’eau pure par cette technique,
on est amene & supposer gque la présence d’hydroxyde
alcalin facilitant la solubilisation et la
recristallisation (Laudise et Ballmann, 1958), aux
gradients de température s’ajoute probablement un manque
d”homogeneité en composition de la solution dont le
résultat peut é@tre une sursaturation. I1 était donc
souhaitable d’une part d”opérer en petit volume et d?autre
part de situer le degré de sursaturation possible en
provoquant la cristallisation de quartz par des solutions

sursaturées. A cet effet on a developpé la méthode

suivante.

Deuxiéme méthode:approche de 1°équilibre par

approximation successives.

Four une concentration donnée de la solution on fait
une serie de tubes contenant un aliquot (200 mg) de
solution et des quantités de quartz en fine poudre étagées
autour de la valeur probable de la solubilité du quartz.
Ces tubes sont placés dans un autoclave a joint froid
conventionnel. A la fin de 1’essai le fluide est évacué du
tube par une brutale chute de pression. Apres
refroidissement le contenu de chaque tube est examiné au
microscope et en diffraction X (chambre de Guignier) pour

deceler la présence de quartz résiduel.

Cette meéthode permet de situer non seulement la
concentration en Si02 d’une solution en équilibre avec
du quartz, mais aussila concentration a lagquelle en
1 absence de cristaux cette solution cristallise du
quartz, i.e dévaluer la sursaturation possible. En effet
la solubilité est nettement plus élevée & 700° qu’a &00°:
pour un rapport quartz/solution bien choisi, la totalite
du quartz est mise en solution & 700° puis la température

est progressivement abaissée jusqu’a 600°.
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b. Résultats

Les valeurs de mSi en fonction de mi0OH sont indiguees
par le tableau 2-1, ainsi que les rapports A4mSi/mk,
ou ﬁmSi=mSi—mSi(DH)4. Pour les mesures effectuees par
la méthode 2, la figure 2-2 indique la présence ou
1’ absence de quartz résiduel pour chaque essai
caractérisé par le rapport AmSi/mK, en fonction de mK: a
500° 17 incertitude est de 1’ordre de 137 compte tenu de
la “sursaturation". Pour les solutions moins concentrees
que 0.4 mKOH, tous les essais ont montré du guartz
résiduel méme pour des rapport Si/K trés bas, par exemple
0.88 pour une solution de KOH 0.3302m a &600°; il est
difficile de préciser si pour une raison inconnue, a ces
relativement basses alcalinites, quel ques grains de quartz
subsistent en présence d une solution franchement sous-—
saturée ou si la solubilité décroit brutalement en-—
dessous de 0.4 m KOH. Les essais - souvent non
reproductibles— de la méthode 1 semblent en faveur de la
premiére hypothése car le rapport Si/K mesureé n’a jamais
éte inférieur a 0.9 pour les solutions 0.3 4 0.4m KOH et
lec essais & 0.49Zm montrent un rapport AmSi/mi largement

supérieur & 1.

Four toutes les mesures disponibles, le rapport
AmBi/mi{Na,k) en fonction de m{Na,kK) a été indiqué sur la

figure 2-3.

D’une part, les valeurs de AmSi/m(Na,K) supérieures a 1

sont incompatibles avec la réaction de complexation (2-0):
(Ma,K)OH + Si(0OH), —— (Na,K)0Si (OH) . + Hz0

De plus, il semble qua 700°, 2 Kbar, le rapport Si/K
augmente avec mk3i & 600° on soupconne le méme
effet, qui reste a la limite du champ dfincertitude. Si

cette augmentation est réelle, elle est aussi incompatible



Figure 2-2 - Rapport
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Figure 2-3 — ‘Rapport (mSi—mSi(UH) mK,Na

/mK_.. Na
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avec la réaction (2-0): il faut envisager une
stoechiométrie différente pour le ou 1°un des complexes
formés. On pourrait penser quune variation sensible des
coefficients dactivité entre les essais a 0.1m KOH et
ceux a 0.5m KOH expliquerait cette variation de rapport
6mSi/mK; mais d’une part, on sait (cf. premiére partie de
ce travail) que pour les espéces neutres le coefficient
d*activité ne s’écarte probablement pas beaucoup de
17unité, d*autre part on verra plus loin que pour la
solubilité du corindon dans les mémes solutions KOH et
NaOH, les courbes sont parfaitement linéaires de O.1im a
10m. I1 faut donc effectivement examiner la stoechiométrie

du complexe KESi.

I-B-3. Stoechiométries possibles des compiexes K-5i et SiO_.—H_O.

Dans sa forme la plus générale la réaction de
complexation s écrit:

n KOH + p Si(QH) , = K510 0 yHopun + (p+n—1) H_OD
dans 1°hypothése ou le composé 5i0.-H.0 est un monomére.
La constante de cet équilibre dépend de la pression et de
la température. Four déterminer ces trois parametres, n,
P. et K(F,T), les données disponibles semblent largement
insuffisantes. Pourtant la forme des courbes de solubiliteé
du quartz en fonction de la concentration en alcalins de
la solution recele beaucoup d”informations et 1*eétude
detaillée de ces courbes permettra sinon de déterminer ces

paramétres, du moins d’éliminer certaines stoechiométries.

a. Concavité des courbes de solubilité. La courbe mSi
en fonction de mK dépend évidemment de P, n, 2t de la
constante K de 1°équilibre:

0 1 S S
(KOHY™  (Si (OH) ;) °

Four étudier la forme de cette courbe, il est commode

de choisir comme variables mk, concentration totale en

potassium, et mKOH. Les concentrations des différentes
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espéces obéissent aux relations:

I

m

. + s Gi
Si mS1(DH)4 p min51p

M = M™<oH p

gui permettent d*eécrire la constante d?’équilibre:

+ n mk_Si
n

o et KR (2-1)

Le rapport AmSi/mk est représenté par : B

Ce rapport représente la pente de la corde qui joint le
point mK=0 au point courant (mSi,mk): si cette pente est
indépendante de mk, la courbe de solubilité est une
droite. 5i elle est croissante avec mk, la courbe est
concave vers le haut, et si elle est décroissante, la
courbe est concave VErs le bas: c’est le signe de la
dérivée par rapport a mk de AmSi/mk qui indique la

concavité de la courbe de solubilite.

d {(m_—m )
On va donc é&tudier le signe de 5—— & _ Ko
dm, M
d{m_-m__ ) dm, .
En différenciant (2-1), on obtient: 0 = __EEZEEQB_ - n —EEQH—
K TKOH KOH
d'Du:(mEDH)de = (n(m{_mKDH)+mKDH)deDH
ce gui s7arrange en: ETEQE = ——TEQE ———————————
dm, Mgy * P MT Mo
. M~ MoH d  m"MeoH _ 1 dmeogy . M<oH
On peut alors dériver ————777 . - T = = - —= B~
My dm, Mg My Gl Wil
m,. 1 m,,
- kOH ) = =g KEH (m ~y ) (1)
= + = ~
me M Mg * P M ko’ K (Mot (M Meon?

Comme m, est toujours supérieur & M OH? cette expression

a le méme signe gue (n—1): =i (et seulement si) n=l, cette

courbe est une droites si n»l, la courbe est concave vers
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le haut: la pente augmente avec mk, et le rapport AmSi/mk

aussi.

Avant d’interpréter les mesures de solubiliteé, il est
intéressant de compléter cette étude des courbes de
solubilité par la détermination de la pente de ces
courbes pour mK=0. Cette pente est la limite de:

p m,,—m,

= . quand mk tend vers 0.
n My
] o _ = I n s a]
D*aprés (2-1), m . M -OH K n(mKDH) (SI(DH)4)
- n, .. P
. pom, moH p K n(mKDH) (SI(DH)4)
D ol — —=—-—2=2 L - ey =
n My n mKDH + K n(mKDH) (S1(DH)4)
- . P
A i N
= ; o L
n 1 + K n(mKDH) (81 (OH) )
Bmg K (8i(OH) )P
Pour n=1, la pente de la droite est: —-2% = p —————————
m, 1+K (81 (OH) )P

Pour n>1, la pente pour mK=0 est O: la courbe (mSi,mK) a une
tangente horizontale en mK=0. Fuis la pente augmente vers une

valeur maximum de p/n.

Les mesures présentées fig. 2-3 indiquent que le
rapport p/n peut &tre egal & 2 ou 3. En ce qui concerne
n, si l17augmentation de AmSi/mH en fonction de my. a 600
et 700°, 2 Kbar est réelle, on doit éliminer
1"hypothése d’un complexe unique avec n=1. Le nombre et la
pPrécision des mesures ne permettent pas de 17affirmer, et
les développements qui suivent sont une suggestion
destinée A intégrer dans 1’avenir un eventuel complément

de données sur ce probléme.

Les possibilités les plus simples sont soit un
complexe unique avec n=2, soit deux complexes avec n=1 et

n=2.
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b. Hypotheése d*un seul complexe. Dans ce cas, le plus
petit complexe compatible avec les resultats obtenus

a 700°, 2 Ebar est HESiS...

Nous avons représenté des courbes hypothétiques (mSi,
mk) et (AmSi/mK,mE) pour les conditions F,T ot nous
disposons de courbes de solubilite mesurees c’est-a-dire
200°C, S00 bars, &00°C, 2 Kbar et 700°C, 2 Kbars, pour
KESiS... et KESib... et des valeurs variées de K
(fig 2-4 et 2-5). Les points expérimentaux ont éte
reportés sur ces abaques: K25i5 et KESié sont des
stoechiométries compatibles avec les données, et
la constante d équilibre doit étre de 1°ordre de:
loglkk=6 & 700°, 2 Kbar

logk=5.3 pour HqSiﬁ, logk=5.9 pour KESi6 a &00°, 2 Kbars

logk=11 & 12 pour HZSiS’ logk=13 pour HESi6 a 500°, 500 bars

D?’une maniere genérale, le taux de complexation dans le
cas ou l’espéce envisagée comporte 5 ou & atomes S8i est
évidemment treés sensible & la concentration en Si(DH)q,
qui elle-méme varie fortement avec la densité. On
s”attend donc & trouver un taux de complexation beaucoup
plus petit & 500°, 500 bars qu’d 600°, 2 Kbar; or le taux
de complexation observé est analogue ce qui se traduit par
une énorme variation de la constante d equilibre entre 500
bars et 2000 bars , qui supposerait une augmentation de

volume considérable par formation du complexe.

De plus les courbes (OmSi/mK, mK) (fig.2-5)
correspondant & ces valeurs de K ne rendent pas bien
compte des points expérimentaux A& 600 et 700°: & 700°,

17augmentation de Am ./mr en fonction de m_. qui a éte
N

mesuree est nettemenflplus forte que celleKcarrespondant a
logk=é6; il est alors possible que le AmSi/mK mesure soit

la somme d’un terme du a ce complexe K2815 au K2516 (ou K2514)
et d'un autre terme du A un autre complexe, dont la
stoechiométrie pourrait &tre du type n=1 et p=2 ou 3.

Pour p=2, par exemple, les 2 réactions de complexation

pourraient s'écrire comme suit:
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2-2) K 2 §i = KSi .
(2-2) KOH + 2 Si(O0H), = KSi, 0 H. + 2 H,0 (KSi ,0_H)
K2 s——mmm T s
(KOH) (81 (OH) ;)
PoTy D : = . . .
(2-3) 2KOH + & Si(OH), K81 ,0,oH ,+7 H,0 s - u\zsiégi‘?ngi

(KOH) 2 (5i (DH)4)6

Dans le cas correspondant aux réactions ci—dessus, les
courbes (AmSi/mK, mK) ont é&té tracées pour des valeurs
varieées de K2 et K3 (fig.2-6). L’accord entre courbes
calculées et points expérimentaux n’est possible que dans
un petit intervalle de valeurs de K2 et K3: a 700°, 2
Kbar, K2 serait de 1°ordre de 1 & 50 et K3 de 17 ordre de
S 10%a 10 ¢ A 600°, les mémes valeurs K3= 5.10 Sa 10 @
pour K2= 1 & 50 sont les seuls ordres de grandeur de ces
constantes qui s?accordent avec les points de mesure. Si
les stoechiométries étaient K2515 et KSi3 par exemple,
les valeurs des constantes seraient différentes mais
tout aussi étroitement déterminables: malgreé le nombre
elevé de paramétres, ceux—-ci ne peuvent prendre qu’un
relativement petit nombre de valeurs pour rendre compte

des mesures dont nous disposons.

€. L"hypothése de 1’existence d’un complexe de type
h2518u h2516 et d’un complexe de type h812 ou hSl3 peut-elle
expliquer 17ensemble des mesures disponibles?

Dans le domaine F,T ou les deux complexes coexistent
(300 a 700°, 2 & 4 kEbars), il est possible de trouver K2
et K3 rendant compte de toutes les mesures (tableau 2-2).
I1 faut noter que les valeurs de KZ, K3 & &600°, 3 Kbars
(déduites de points & mK ou mNa <0.15) ne sont pas trop
eloignées des valeurs & 400°, 2 Kbar calculées a partir de
points & mK>0.3: dans 1°hypotheése que nous examinons, il
n"y a pas de contradiction entre les rapports AmSi/mk de
17ordre de 0.8 & 1.1 mesurés par Anderson et al. (1947) et
ceux, nettement supérieurs a 1.2, proposés par la présente

étude.
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Figure 2-6

Rapport &mg, /m. en fonction de m.: courbes calculées

4 partir des deux réactions de complexation (2-2) et (2-3)
pour différentes valeurs de K2 et K3 (voir texte).

Les mesures sont indiquées avec 1’incertitude correspondante

par un trait vertical.

Si
2010
1.0 L
700°, 2 Kbar
0
2.01
Figure 2-7
10}
600" 2 Kbar Les mesures sont indiquees avec 1
! par un trait vertical.
0 0.5 1

Mg (mole/Kg Hy0)

600°C, 2Kb

0.5 1

Mg (mole,u’kg HQO)

Rapport Omg;/m. en fonction de m.: courbes calculees
a4 partir des deux réactions de complexation (2-4) et (2-5]

pour différentes valeurs de K4 et K5 (voir textel.

'incertitude correspondante
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Cependant pour rendre compte de toutes ces mesures il a
fallu admettre une forte diminution de K3 quand la
pression augmente, die comme il a éteé remar qué
préeceédemment & 17augmentation de la solubilitée du quartz
dans 1°eau quand P augmente.

Dans les conditions o0 le complexe KES' est

i
probablement peu abondant (500°, 500 bar5,53§0°, et 400°,
a cause de la valeur relativement basse de mSi (OH) 4 dans
ces conditions), nous avons:

— calculé les constantes K2

— et indiqué la valeur de K3 en—dessous de laguelle le
complexe Kzsis_b serait pratigquement inexistant (pour 1la
ou les valeurs de mkKOH ou mNaOH correspondant aux mesures).
(tableau 2-2).

En supposant que la contribution de K3 a la solubilité
est assez faible pour gue K2 ne soit pas tres différent
des valeurs proposées ci—dessus, les variations de

pression ne semblent pas modifier sensiblement K2.

L* hypothése que KESiS—& est négligeable est-elle
justifiee? A 320° et & 400°, pour mNaOH=0.51, il est
possible que non: or si ce complexe participe & la
solubilité du quartz, les valeurs de K2 réelles seront
plus petites gque celles du tableau 2-2. (Avec une seule
mesure par isotherme il n’est pas possible de proposer
une valeur de KZ). Dans ce cas, il est probable que K3
diminuerait guand la pression augmente (par analogie avec
les valeurs & 700° par exemple), de sorte que K2

augmenterait avec la pression.

En aucun cas K2 ne diminuerait quand la pression
augmente & 400°C. En revanche a 500°, logkK2=4.4 A S00bars
passe a legk2=1 & 2 & 4000 bars: cette différence de

comportement entre 400° et S500° est peu vraisemblable.

En résumé les constantes des réactions de complexation
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Tableau 2-2: valeurs des constantes K2 et K3
compatibles avec les mesures de solubilite

du quartz (voir texte paragraphe I B 3 c).

IT(°C) P(bars) mSi(OH)4 logKZ 1ogKS £
iz20 990 0.0178 3.36 <9 i
£320 1730 0.0207 3.26 <8 i
i320 2100 0.0217 3.24 <8 i
‘1400 2160 0.0412 2.70 7 £
:400 3000 0.0468 2.71 <6 f
500 500 0.0115 4.40 <11 i
£500 4000 0.110 1a2 &6 i
: 600 2000 0.1207 1 a2 6 i
£ 700 2000 0.1596 1az2 6 i
£ 600 3000 0.163 1az2 5 i
:700 4000 0.326 1 3

Tableau 2-3: valeurs des constantes K4 et KOS
compatibles avec les mesures de solubilite

du quartz (voir texte paragraphe I B 3 d).

320 990 0.0178 1.9 5 :
320 1730 0.0207 1.8 4.7
i320 2100 0.0217 1.8 4.7 &
£ 400 2160 0.0412 1.2 4.7 %
£ 400 3000 0.0468 fui2 4.7 i
500 500 0.0115 2.8 < :
:500 4000 0.110 2 2.5 &
: 600 2000 0.1207 1.0 3.8 i
£ 600 3000 0.163 0.7 3.7
: 700 2000 0.1596 0.7 4.3
£ 700 4000 0 32 0.5 2.8
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proposees varient avec la pression de maniére assez
incohérente:

— K3 diminue gquand P augmente

— K2 est peu sensible 4 F & 400°C mais augmente fortement

avec F a S500°C.

d. Le composé SiDz-HZD est—il bien un monomére?

La forte influence de la pression sur les valeurs
trouvées pour K2 & 500°C est due au fait que mSi(DH)4,
qui intervient au carré dans 1’expression de la constante,
augmente beaucoup en fonction de la pression.

Si un complexe de type KSiz se formait & partir non pas
de monoméres Si(DH)4 mais de polyméres, l1’influence de la
concentration en complexe SiDz—HED sur le degré de

complexation serait bien moindre.

FPar exemple les réactions de complexation (4) et (5)

analogues & (2) et (3) mettant en jeu un dimére Si,_,D(DH)6
-~

s écriraient:

KOH + Slzﬂ(DH)6 = hSlEDE(DH)5 + HZD (4)

2 KOH + 3 SiEU(DH)é = K251607(DH)12+ 4H20 (3)

A 600° et 700°, 2 Kbar on a représenté les courbes
omSi/mk fonction de mK pour un certain nombre de couples
(K4, K3) (fig.2-7). En comparant ces courbes avec les
mesures on peut sélectionner les couples K4, KS possibles. A
320°, 400°, S500°, &600° et 3 Kbar, 700 et 4 Kbar, les valeurs
de &mSi/m(Na,E) en fonction de K4 ont été calculées pour
differentes valeurs de K5 (fig 2-8) pour m{Na,K)
correspondant aux mesures; a &00°, 3 Kbars et 700°, 4 Ebars
4mSi a été mesuré pour deux valeurs différentes de m{K,Na)
(mii=0.0671 et mNa=0.113), ce qui permet de déterminer
approximativement K4 et KS:; & 320, 400 et S00°%, on a choisi
le couple K4, KS compatible avec les mesures de maniére &
respecter le sens de variation des deux constantes tel qu©il

apparait & 600 et 700°: les deux constantes diminuent a
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Figure 2-8 — Courbes en trait plein: valeurs calculées du rapport

m , (pour m . correspondant aux mesures)
Na,k P Na, K 2

en fonction de K4, pour différentes valeurs de KS.

ﬁmSi/

Tireté: mesures du rapport AmSi/mNa,K'
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pression croissante, K4 diminue a température croissante et
KS augmente avec la température. Les couples K4, K3 ainsi

déterminés sont indiqués dans le tableau 2=3.

La variation de K4 & 500° entre S00 et 4000 bars demeure
etonnante mais moins énorme que precédemment, et 1°ensemble
des données présente dans cette interprétation une certaine

cohérence.

I-C Conclusion

En résumé, si 1’augmentation de la solubiliteé du gquartz
par adjonction d hydroxyde alcalin s’explique bien par la

formation de complexes (Na,K)-5i, les données indiquent:

1. Que ces complexes comportent au moins deux atomes Si par

atome (K,Na).

2. Que 1°un de ces complexes pourrait comporter plusieurs
atomes (Na,K), si les courbes de solubilite en fonction de
l1’alcalinité de la solution sont reellement concaves vers

le haut.

Les données disponibles sont évidemment trés
insuffisantes pour proposer une stoechiométrie du

composé SiDT—H?D et du complexe silico-alcalin.

A ce stade nous ne pouvons que proposer un modele qui
permette dans la suite de ce travail d’évaluer la
concentration en Si0, dune solution en équilibre
avec du quartz a F, ; et m(Na,K)OH donnés sans accorder
de signification physique & ce modeéle:

KOH + Si,:,D(UH)6 = HSiQDE{DH)S 3 HZD (4)

T S— — :
2 EOH + 3 SIED(DH)b K255607(DH)12+ 4H20 (3)



500°,
600°,
700°,

2Kbars logkd4=1.4
2Kbars logkK4=1.0
2¥bars logkd4=0.7
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10gK5=3.3
logk5=3.8
logk5=4.3
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II L?aluminium en solution.

II-A Mesures de solubilité du corindon
II-A-1. Solubilité dans 17eau

Dans les conditions gui nous intéressent 17oxyde
d’aluminium stable est le corindon «. Il existe treés peu de
mesures de solubilitée dans 17eau en raison de la petitesse
de cette solubilité, et les données disponibles sont
remarguablement dispersées, bien que la technique utilisée
ait toujours été de mesurer la diminution de poids d?un
aliquot de corindon aprés un séjour au contact de vapeur
d'eau dans les conditions choisies. Ces mesures, exprimées

en atome—gramme Al pour 1 Kg H_ 0O, sont présentées

2
dans le tableau 2-4.

La cohérence des mesures présentées dans chacun de ces
travaux suggéere gque si 1°ensemble est dispersé ce nTest pas
uniquement & cause d’une précision insuffisante des moyens
de mesure. Est—ce la nature de 1°équilibre établi qui

differe?

C*est donc un ordre de grandeur de la solubilité du
corindon dans 17eau que nous recherchons pour @tre au moins
capable de mettre en évidence, le cas échéant, une
augmentation de cette solubilité par adjonction d®autres
solutes. Cet ordre de grandeur est suggéré par
l7extrapolation jusqu’a H,O0 pur des mesures de
solubilité dans des solut;uns d”hydroxydes alcalins.

Cette méthode avait été considérée a4 juste titre par Burnham
et al. (1973) comme trés imprécise; mais la
reproductibilité, et la précision des mesures de

solubilité dans KDH—HED et surtout NaDH—Hzﬂ qui sont
présenteées dans le chapitre II-A-2 permettent d’obtenir

cet ordre de grandeur.
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Tableau 2-4: solubilite du corinden o dans H20

T (*C) P (Kbars) splubilite source
(at-g Al/Kg H20)

500 1 0.000035 Morey, 195
500 & 0.00069:0.00027 Burnham et al, 1973
&00 & 0.00045+0.00024 “
700 é 0.00033+0.000146 "
800 & 0.00047+0.00025 L
700 & 0.018 Anderson et al., 1967
BOO -} 0.011 "
00 b 0.020 A
&70-700 & 0.00061 Becker et al., 1983#%

xmesure tirée d’un ajustement polybarique établi sur des

mesures de 2.5 a4 20 Kbar:

S (ppm)

-12.37 + 7.24 P (Kbar)

Tableau 2-6: solubilite du corindon dans des solutions de KOH et NaOH
et valeurs de A = Ko (T).mAl (OH) 5.
concentration m
T(*C) (mole/ Kg) | log A HEarCe
e (Na, K)
(Na,K)OH i Al
430° iKOH 2 1.45 0.72 § 0.41 (¢ 7)) (3)
500° * 0.89 0.89 (:0.15) (2)
&00° * 0.89 0.89 (£0.05) (2)
&£00° 0.346 ; 0.302 0.87
0.720 i 0.549 0.76 (1)
1.480 i 1.1%96 0.81
2.0 1.52 0.76 0.60 (£0.20) (3)
700° * 0.94 1.19 ($0.15) (1)
B80O" 0.346 : 0.341 0.98 1.69 (+ 7 ) (1)
900° 0.346 } 0.315 | 0.90 :
0.720 i 0.423 0.B& (1)
1,480 i 1.347 0.93 0.95 (10.20)
430* iNaOH 2.0 1.59 i} 0.79
5.0 3.88 0.78 3
10.0 8.37 0.84 0.63 (£0.09)
&£00° * 0.86 0.79 (£0.05) (2)
2.0 1.69 0.85 i .
10.0 8.65 0.87 0.77 (£ 7 )
700" P 0.87 0.B1 (10.05) (2)

(1):
(2):
(3):

(Anderson et al.)
(ce travail)
(Barns et al.)

nouvel les donneées,

détaillées dans le tableau 2-5
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II-A-2. Effet de divers sels alcalins

Comme le quartz, le corindon est solubiliseé par
l*addition de sels alcalins a 1°eau (hydroxydes, carbonates,

sulfates, mais pas les chlorures), selon les données de:

—Barns et al. (1963) pour des solutions de NaOH 2, 5,
et 10 M de 1450 & 2760 bars et 430 et &00°C, Nous avons
reporté leur résultats dans le tableau 2-6. L?influence
d”autres sels sur la solubilité du corindon a eteé
examineée, notamment
Zm KOH, NEECDB’ KECGS’ et 20m KC1 et NaCl, & 1450 bars
et 430 et 600°C. les chlorures restent sans influence
sur la solubilité du corindon, tandis que les carbonates
augmentent la solubilité comme les hydroxydes aux faibles
concentrations, mais & un moindre degré lorsque la

concentration s*accroit.

— Anderson et Burnham pour des solutions de NaOH 0.113m
et KOH 0.346m, 0.720m et 1.480m a 600, BOO et 900°C, la
pression variant de 2 4 & Kbar (tableau 2-46)., et des
solutions de KC1 4.571m et NaCl 0.900&m & 800° et & Kbar

(mémes résultats que dans 17 eau pure).

— la présente étude: solutions de NaOH et KOH de O.1m a
im & 600 et 700°C et 2 EKbar.

a. meéethode

cf méthode 1 du paragraphe IBZa. On a utiliseé du
corindon naturel en fragments millimétriques. Comme la
pression n'exerce aucune influence sur les solubilités
mesurées et la température une influence faible, les
eventuels gradients de température ne provoquent pas

d*erreur notable et la reproductibiliteé est excellente.
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b. résultats

le tableau 2-5 présente les résul tats expérimentaux
dont 17incertitude a été estimee comme la somme de deux
termes: 1°un, absolu, est da a la précision de la balance
et estimé & 0.05 mg par peseée, i.e. 0.07mg pour les deux
pesaes (=0.00045at—g Al/kKg HZD); 17 autre est relatit+ a
la répartition du préecipité de trempe entre le tube
extérieur et la capsule inteérieure; cette derniere
contient environ 4 pour cent du volume total de fluide et on
a estimeé 17incertitude sur la masse de corindon mobilise se
trouvant dans la capsule intérieure 4 25 pour cent de cette
masse, c’est—a— dire a 1 pour cent de la

masse totale de Al,_)[]3 mobilisé.

Four les isothermes KOH-600°7, NaOH-&00° et NaOH-700° une
régression linéaire des points expérimentaux affectés du
poids de leurs incertitudes respectives permet d’affirmer
que dans la limite de ces intertitudes la solubilité du
carindon est une fonction lineéaire de la concentration en

hydroxyde (tableau 2-5), de O.1m a 1m.

11-B Le complexe AI?DS—HGD

o

Les résultats de Barns et al. et de Anderson et Burnham
ont éte interprétés par ces derniers comme ceux relatifs au
gquartz: 17augmentation de solubilité est due & un complexe
Al—-(Na,K) neutre gui se forme & partir d’un complexe
AIEDS—HED lui—méme neutre:

®,.% 400°, lz prescion n’a pas d’effet sur les solutions
d*hydroxydes alcalins de 1380 & 6000 bars. Cette
augzentation de pression accroft pourtant le degré
d’ionicztion de KOM et d*aprés les données de Franck
(1956} la concentration en ions OH- est eultipliee par
environ 25. Nous en concluons que le cosplexe A1203-H20
prépondérant n’est pas notablement ionisé et par
conséquent indifférent aux variations de pH."
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Tableau 2-5: mesures de solubilité du corindon naturel dans des
solutions NaOH et KOH.
T (°C) P(Kbar) molal.hydrox. mAl
mesure
497-503 1.86 KOH 0.4795 0.4323 +0.0048
497-503 2.00 KOH 0.7944 0.7105 +0.008B0
T (*C) P(Kbar) molal.hydrox. mAl mAl = mAl 20
mesure calculé mesuré
600-620 2.07 KOH 0.1007 0.070B0+0.0014 -0.00017 0.0024
600-4605 2.00 0.2033 0.1826 +0.0023 0.00048 0.0021
995-4605 2.28B 0.40461 0.3632 +0.0040 0.0015 0.0032
595-6405 2.21 0. 4805 0.4252 +0.0047 =-0.0025 0.0039
600-4605 2.13 0.62946 0.5538 +0.0060 -0.0040 0.0054
600-605 2.07 00,8297 0.7468B +0.0080 0.00%4 0.0076
585-620 2.00 1.0110 0.8948 +0.0094 =0.0031 0.0096
600°, 2 Kbar: mAl = 0.0017(2¢=0.0032) + 0.8B46(20=0.012) mE
T (°C) P(Kbar) molal.hydrox. mAl mAl - mAl 2a
mesureé calc. mes.
595-602 2.00 NaOH 0.1189 0.1056 +0.0015 =-0.00007 0.0020
S998-605 2.13 0.1267 0.1125 +0.0015 0.00012 0.0020
580-625 2.14-1.72 0.4025 0.3507 +0.0040 0.0011 0.0040
598-603 2.14 0.4498 0.4052 +0.0044 =-0.0023 0.0048B
S95-4602 2.14 0.8713 0.7547 +0.0080 0.0018 0.0110
600*, 2 Kbar: mAl = 0.0034(20=0.0032) + 0.B40(20=0.015) mNa
T (*C) P(Kbar) molal.hydrox. mAl
mesure
493-703 2.462 KOH 0.2087 0.1917 +0.0024
&673-702 2.45 0.45679 0.4585 :0.0051
6?7-703 2.62 0.6958 0.6560 +0.0070
T (*C) P(Kbar) molal.hydrox. mAl mAl - mAl 20
mesureé calec. mes.
&97-703 2.462 NaOH 0.1091 0.1007 +0.0015 -0.0004 0.0028
&695-705 2.41 0.3041 0.2733 +0.0032 0.0031 0.0031
&696-704 2.38 0.5%462 0.5259 10.0057 0.0028 0.0067
696—704 2.55 0.8714 0.B8114 +0.008& (douteux)
698-708 2.34 0.9431 0.8145 +0.00B4 -0.0090 0.012
700*, 2 Kbar: mAl = 0.00&B8(2¢=0.0038) + 0.844(20=0.015) mNa
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Ce complexe AIZDB—HZD est conventionnellement note Al(DH%si
sa concentration & 17équilibre avec le corindon correspond a
1’ ordonnée & l’origine des courbes (mkK, mAl) et (mNa, mAl):
& 600°, 2 Kbar mAl(CIH)3 = 0.0017 20=0.0032 {KDH—HED}

mAl (OH) _, 0.0034 20=0.0032 (NaDH—HED)

4 700°, 2 kbar m(—\l(DH)3 0.0068 20=0.0038 (NaDH—HZD)

A 600°, on peut seulement dire gue mAl (OH)3 < 0.0065 mais
étant donné qu’a 700° et 2 Kbar on posséde un ordre de
grandeur: 0.004 a 0.01, et gue selon toutes les mesures
disponibles la colubilité varie peu entre 600 et 700° &
pression constante, il est raisonnable en premiere
approximation de négliger cette variation et de
proposer pour mAI(DH)3 a 600-700° et 2 Kbar un ordre de
grandeur qui est la moyenne des trois chiffres ci—dessus:

mAl (OH) , = 0.004 20=0.002.

Ces valeurs sont intermédiaires entre les valeurs élevées
proposées par Anderson et al. (1947) et toutes les autres qui
sont deux ordres de grandeur en—dessous (tableau 2-4)3 elles
présentent 1’ inconvénient d’étre des extrapolations: si,
reprenant 17 argumentation présentée au paragraphe I-B—-3—-a au
cujet de la complexation de 5i (OHY4, on admet que
1 augmentation de la solubilite par (Na,K)OH est due a un
complexe de stoechiometrie (Na_.}'-i)1 Aln, alors les courbes de
solubilité sont bien des droites et l1extrapolation linéaire
ect licite; dans le cas ou ce complexe ou 1°un de ces
complexes comporterait plusieurs atomes alcalins,

17 extrapolation linéaire cerait interdite car les courbes
seraient concaves et 17ordonnee 4 17origine serait
supérieure & celle de la droite. Si 1’interprétation de la
complexation par les alcalins est correcte, la solubilite
reéslle du corindon, mél(DH)S, ne peut gu”etre supérieure
ou égale & la valeur extrapolée. Or il est douteux

que mﬁl(DH)3 (dane nos essais) soit nettement plus grand
que ces valeurs extrapolées de l7ordre de 0.004m: en effet,

17 analyse chimique des solutions mises en équilibre avec
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Figure 2-9 - Solubilité du corindon dans des solutions de NaOH et
KOH, en fonction de la concentration en hydroxyde alcalin.
Ensemble des mesures disponibles.
A: Anderson et Burnham, 19467
B: Barns et al., 1963

Autres points: ce travail.

oY
M| /q()QQG B
. 7 AS
8 (molerkg H,0) P2
L R
e
S
L /,//
///
//
////
-4 ,/ﬁ
S
2
//’/
_2 //
//‘r B MyaoH (Mole/Kg H,0)
e
; f* : : 0
MAl %
(mole/Kg H;0) - /%’Q:/B
900°C B
AEI
A;'//
yd
1.0 G <
i & 7
°/,//
N P
f\QQ/-’ . A
s
S
0.5 i
B n/
A7
v ol
K MK OH (mole/Kg H70)
P
A 0.5 1.0 1.5 2.0




_g 3_

des assemblages de minéraux tamponnant 1*activite de
Al 0. &4 un niveau connu (chapitre III) indique des
:D;c;ntratinns en Al gui sont en moyenne pour une
activite de ﬁ1203 correspondant au corindon:

S500°, Kbar mAl=0.0022 (essai n® 32)

&£00°, 2 Kbar mAl=0.0020 (essais n® 50, 60, 103, 176)

1]

700°, 2 Kbar mAl=0.0012 (essais n° 62, &4, 179)

Ces valeurs sont égales a mAl(DH)3 (ou supérieures car il
peut exister dans ces solutions d”autres especes contenant
Al, bien gue ce coit trés peu probable dans les essais
sélectionnés: 17 ensemble de la discussion de ces donnees
fait 17objet du chapitre I1I1): méme en admettant une
incertitude de cent pour cent Ssur cCeS MEesures, mAl (OH)Y3 ne
dépasse pas 0.004m & &00-700°; guelle que soit 17origine de
la dispersion des mesures directes de la solubilité du
corindon, la coincidence des deux méthodes indirectes
présentées dans cette étude indigue tres probablement
que la concentration de mf-\l(DH)3 dans 1°eau en équilibre
avec des cristaux millimétriques de corindon naturel est

de 1’ordre de 0.002 a 0.004m de S00 a 700°, a 2 Kbar .

1I-C Le complexe ﬁquT—(Na,K)nO
. | P&

La reaction de complexation:

KOH + AL{OH), —— kalto(oHy ., + H O (2—-6)
3 2 2

a &té proposee par gnderson et Burnham (1967) avec une

certaine reserve sur les coefficients:

"Le deqré de complexation entre alcaling et aluminiue
pct calculé en cosparant |’augeentation de solubilite avec
la quantite d’alcalin ajouté, en supposant que Al en
colutien n’est pas polymérisé.”... | *interprétation la
plus raisonnable sezble ptre qu'un coeplexe f1-(Na,K} se
force dins les solutions d’hydroxyde alcalin 4 un degré qui
dépend de lz tespérature. Les solubilités & 900° sont
netteaent plus élevées qu’a 600° (tableau 2-6) ce qui
correspond & un degré de cosplexation plus élevé. Bien que
les coefficients stoechiométriques ne soient pas bien
définis (en pertie & cause de 17incertitude sur la
solubilité dans 17eau pure) il semble qu’a 600'C environ B0
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pour cent de K présent seit complexé avec Al, et & 900°C,
90 pour cent, en supposant dans le coeplexe un rapport
Al/E=1, ce qui assure un noabre einieus de cations par
coeplexe,”®

L7 argumentation qui précéde sur la valeur de mAl (OH) =
indique qu®au voisinage de 1°eau pure les courbes de
solubilité du corindon en fonction de m(K,Na) sont
linédaires; cette linéariteé n'est pas démentie par 1’ensemble
des mesures disponibles (fig. 2-9). I1 semble donc
raisonnable de penser que le complexe posséde un seul atome
alcalin. Le nombre de Al ne peut pas étre détermineés mais,
comme dans le cas du quartz, on remarque que le degré de
complexation varie peu avec la température et encore moins
avec la pression, alors que la solubilité du corindon dans
l1"eau n*est probablement pas tout-a-fait constante dans le
domaine F,T qui nous intéresse: selon le raisonnement
développé au sujet de la solubilité du quartz au paragraphe
I B3 b, le degré de complexation de Al devrait etre
d*autant plus sensible ausx variations de concentration du
composeé Alzﬂz—Hzﬂ que la formation d’une molécule du
complexe K-Al ferait intervenir un Plus grand nombre de
molécules de composé AIEDE—HED: il est donc tres

improbable gque 1la complexation polymérise Q1. Cependant,

€i le composé aqueux contient plusieurs atomes Al, il nest
pas impossible que le complexe alcalin en contienne aussi
plusieurs. En 1% absence d’infarmation sur ce sujet, nous
continuerons & écrire le compose agqueux AI(DH)S et le

complexe alcalin HAID(DH)Z.

Nous conserverons donc la réaction (2-6) dont on peut
calculer la constante K(T) (pratiguement indépendante de la

pression):
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. omEalptome . B = _B_ L
K (T = CEDH.mAlL (ODH) S~ mAl (OH)3 avec A = 75 (277D
A

= ;
corindon

p étant la pente de la droite de solubilite:

it SR

P = mEOH+*mKAIO(OH)
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III Solutions contenant Si et Al

Si dans une solution contenant Si, Al et (Na,K),
nexistent en quantité appréciable que les complexes étudiés
aux chapitres I et II, il est possible de calculer la
composition (§i, Al) d’une telle solution pourvu que soient

connues les activités de KOH ou NaOH, de Al,?D3 et de 8102.

En comparant ces concentrations calculées avec des
mesures de composition de ces solutions on pourra mettre en
evidence d’éventuelles espéces autres que celles déja

connues.

A Calcul des concentrations

III-A-1. Variance du systéme

Soit HED—SiDE—AIEU3

existe & 1°equilibre au plus quatre phases, dont un fluide

—Kzﬂ:é P et T donnés gquelconques, il

et trois solides dans les conditions qui nous intéressent.
Dans la solution & 17équilibre avec trois mineraux, tous les
potentiels chimiques sont donc fixés et peuvent &tre caonnus
en particulier ceux de SiDE, 91203 et KOH ce qui permet
d’evaluer les concentrations en Si(UH)q, ﬁI(DH)E, complexes
Si-K et complexe Al-Ki en revanche, en présence de un ou deusx
minéraux (par exemple dans les essais de solubilité de
feldspath dans 17eau ol coexistent albite et paragonite, ou
feldspath potassique et leucite) ces activités ne peuvent

generalement pas é@tre calculées.

Les minérau:x susceptibles d7exister dans ce systéme sont:
quartz, muscovite, feldspath potassique, corindon, leucite
{le domaine de stabilité de la kalsilite, caractérisé par
une treés forte alcalinité, n’a pas éteé exploré), silicate

d*alumine: les associations stables de trois phases solides,
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représentées sur les figures 2-10 a, b et c, appartiennent a
pression donnée & 3 domaines de température s@épares par la

limite de stabilite:

— de l7assemblage muscovite + quartz: équilibre (2-8)

univariant,

(2-8) muscovite + quartz ——-— H20 + sanidine + andalousite

dont la température pour P (= PHZD) = 2 kKbar est 600°C selon

Chatterjee et Froese (1974) pour une muscovite syntheétique de
type 2M et un feldspath de haute tempéerature (sanidine)s le
calcul de cette température d équilibre a partir des données
thermochimiques tabulées par Helgeson et al. (1978) donne

bL14°C.
— de la muscovite: équilibre (2-9)

(2-9) muscovite ——— HED + corindon + sanidine

qui ne fait intervenir en réalité que 3 constituants: c’est
encore un equilibre univariant mais dans un sous—systéme H_0O-

z
91203— H2916013; a 2 Kbar, cet équilibre se produit selon

Chatter jee et al. (1974) a 645°C, et selon les données
thermochimiques de Helgeson et al., & 664°C.

Les équilibres divariants & 3 phases solides repreésentés

figure 2-10 s’écrivent:

(2—-10) 1.5 sanidine + HED ——— KOH + 0.5 muscovite + 3 quartz
(Z-11) muscovite ——— KOH + 0.5 HED + 1.5 quartz + 1.5 andalousite
(2-12) 2.5 muscovite —— KOH + 2 HED + 1.5 sanidine + 3 andalousite
(Z2=13) sanidine + 0.5 HED ——— KOH + 0.5 andalousite + 2.5 quartsz
(2-14) 2.5 corindon + sanidine + 0.5 HEG ——— KOH + Z andalousite
(2-15) 3 leucite + HED ——= KOH + 0.5 muscovite + 1.5 sanidine

(2—-146) 3 leucite + 0.5 H?D ——— KOH + 0.5 corindon + 2 sanidine
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(2-17) 3 leucite + 1.5 corindon + 2 HZD —— KOH + 2 muscovite
(?2—18) muscovite + 1.5 corindon ——— KOH + 0.5 HZG + andalousite

D’ aprés 1’ ensemble des données sur la stabilité des 3
silicates d”alumine, c’est 1 andalousite qui est stable dans
le domaine 500-700°C, 2 Kbar, sauf peut—étre aux alentours
de 700° ot une large incertitude subsiste sur la position
de la courbe d’équilibre andalousite-sillimanites on a
choisi d?utiliser 17andalousite dans les essais a 7007,
oKkbar et c’est donc ce minéral qui figure dans 17 écriture

des équilibres correspondants.

I1I1-A-2 Alcalinité (aKOH) des équilibres a 3 phases

minérales

A pression donneée, chacun de ces équilibres peut s*écrire
csous la forme dune relation entre akOH et T, du type:

66_(P,T) = - RT Loga,ny,

en considérant 17activité de 1°7eau comme eégale & 1. Ces
équilibres peuvent donc étre représentés par des courbes
dans un diagramme (T, akOH) ou approximativement des droites
dans un diagramme (1/T, aKOH). Dans un tel diagramme,
1"équilibre (2-8) est représente par un point car & pression
donnée il n’a aucun degre de libertés ce point sera
17intersection des courbes d équilibres (2-10), (2-11), (22—
12) et (2-13): 17 eéguilibre (2—9) qui ne deépend pas de aKOH

sera représente par une droite 1/T=constante.

Afin de pouvoir calculer mikOH, et les concentrations en
complexes Si—HED, Si—k, Al—HED et Al-K dans la solution en
équilibre avec chaque composition possible du systéme, la
position de ces droites dans le diagramme (1/T, akOH) a ete
détermingde, & 1 aide d7une part des donnees expérimentales
gui concernent certains de ces équilibres et d®autre part
des données thermochimigques sur les salides dont nous

disposons.
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Dans les équilibres qui ont fait 17 objet de données
experimentales 17alcalinité a généralement éteé exprimee
comme akCl/aHCl: ces deux paramétres sont reliés par
l"équilibres:

(2—-19) HC1 + KOH = HED + KC1

l17activité de 17eau reste indépendante de la concentration
des solutés aux faibles concentrations qui nous intéressent,
de telle sorte gue & pression et température données
akCl/aHCl et akKOH sont deux paramétres équivalents & une
constante prés. La constante de 17équilibre (2-19) est
calculée & 17aide des constantes de dissociation de

KC1l, HC1, HED et KOH dont les valeurs numeriques figurent

dans le tableau 2-7:

HCl1® — H' + C1™
KOH® —— K + oH
KCc1® — k' + c1”
+ —
H,0 —— H' + OH
lngh2_19= lugKKDH+ lugKHCl - lnthED o= lugKKC1

La concentration de KOH recte toujours trés petite devant
celle de KC1 (cf. tableau 2-8) et comme les constantes de
dissociation de ces deux electrolytes sont voisines, seul
EC1 est perceptiblemeﬁt ionisé. I1 est donc raisonnable
d”admettre que mKOH = mKOH® = akOH. En revanche mkCl°® doit
etre distingué de mKCl total, et de méme pour HCls: 1le
rapport akCl/aHCl sera alors considéré comme voisin de

mkC1 ®/mHC1 °.,
* Données expérimentales disponibles

Four les équilibres (2-10) sanidine-— muscovite—-quartsz,
(2— 11} muscovite—andalousite—quartz, et (2-12) feldspath-
andalousite—quartz, les rapports mkCl/mHC1 pour mkCl=Zm en
fonction de la température de 400 & 700°C sont connus a 1 et
Z Ebar (données de Shade (1974), partie gauche du tableau 2=a),
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Les concentrations de KC1 correspondant & une activite
donnée de HC1 & 17éguilibre canidine-muscovite—guartz ont
aussi été mesurées a 2 Kbar de 474°C & &72°C par Gunter et
Eugster (1980):

mCl _ 4848 _ o = 1033 _
1ngHCl°_ T 3.84 avec logmHCl® = T 0.124

(correspondant au tampon Ag—AgCl)

# Calcul des activités de KCl/HC1 et de EOH en fonction

des concentrations mesurees.

Les données disponibles sur les constantes d’ionisation
et les coefficients d’activiteé des ions nécessaires pour
evaluer mHC1° et mKCl1® sont présentés dans le tableau 2-7.
Pour HCl on a choisi les mesures de Franck (1954) bien
qu®apparemment elles =" écartent notablement des
déterminations réalisées & 17aide du tampon Ag—AgCl, HM par
Frantz et Popp (197%), ainsi que ces derniers 1 ont signaleée.
En effet dans les essais de calibration du tampon Ag-—
AgCl,les concentrations en HC1 sont assez élevées (0.1 m)
pour que la force ionique de la sclution ne soit pas
négligeable, et donc que le=s coefficients d activite de Cl-
et H+ s’écartent appréciablement de 1’unités les activités
de H+ et Cl- et la constante de dissociation de HCl a donc
&teé recalculée & partir des valeurs de mH+ et mHCl° proposees

ac1- = ¥He1
la force ionique étant inférieure 4 0.1, le coefficient

par Frantz et Fopp en écrivant: ag, = mH+3
d*activite gHCl se calcule selon la loi de Debye-Huckel
(Guggenheim, 1265}, les données nécessaires a son évaluation
provenant de Helgeson et al. (1980) (tableau 2-7}). Les
valeurs de K(HC1) ainsi calculées a 400 et 500°C, 2 Kbars
(tableau 2-9) sont trés proches de celles mesureées par

Franck (195&4) (tableau 2-%).
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Tableau 2-9: Constante de dissociation de HC1l (moles/Kg H20) & 2 Kbar

£ 7(*c)f Frantz et Popp, 1979 : ! logk(HC1) §logk(HC1) i
: e : : + - i :
z g = : b ¥YmH .Y¥mC1l : (Franck) >
: : L P+ b mH'.eC1Ti Yhel | =TRELEATTT f -
: : mHC1 : mH Elmg —HCL® mHC1 : :
! 400 } 0.0145 i 0.0715} i i 0.62 i }_ : :
! 400 { 0.0145 i 0.0785} ©-41 0.61 i ikt f IR
i 472 } 0.0309 § 0.0281f -1.59 0.68 § -1.93 : :
I 500 } (interp;linéairé) -—2.01 -2.31 i -2.48

: 527 : 0.0384  0.0106% i i i 0.75 § }_

P 527 i 0.0384 i 0.0136} 2-42 = o.73 i =07 :
: 600 ¢ : : : i -3.77
: 700 ¢ : : : i —4.57

Tableau 2-10: mesures de mKCl avec le tampon Ag—AgCl en
présence de sanidine—guartz—muscovite (Gunter et Eugster,

1980): calcul de mKCl® et de log (mKC1 ®/mHC1 )

SR o G # mke1e i
P TCeO ] mKCL mHC1 mKC1 R
f 600 § 2.566 0.0493 [ 2.345 0.37 1.66 i
i 670 [ 1.2161 0.06036 i 1.0669  0.31  1.25 :
! 700 i 0.9126 0.06524 { 0.7824 0.28 1.08 :
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Les données de Shade sont des mesures de mHC1 et de mKCI =
les valeurs de mHC1°® et mKCl® correspondantes ont éte
calculées en faisant 17 approximation que mCl-=mk+ et an
utilisant pour les ions les expressions de coefficients
d*activité de Debye-Huckel (cf. tableau 2-7) et
log(akCl/aHCl) en a été déduit (tableau 2-B); pour les
données de Gunter et Eugster, mHC1® étant connu il a suffi
de calculer mkCl® (tableau 2-10).

Aucune estimation de densité des solutions de KCl1 & &00—
700°C ne permet d’exprimer concentrations et constantes en
unités molaires pour déterminer correctement la distribution
des espéces, si bien que cette détermination a du étre
effectude en moles/Kg H,0i§ comme pour des dilutions non
infinies cette méthode ;anduit a surestimer la dissociation,
et comme les concentrations des solutions utilisées par
Gunter et Eugster sont trés élevées (tableau 2-10) jusqu’a
650°, la dissociation de KC1 pour ces essais est
probablement surestimée et donc le rapport mECl°/mHC1*® est
sous—estimeé jusqu’a &650°C. La valeur a &70°, 1.25, est
probablement la meilleure. Tous les essais de Shade sont
réalisés avec des solutions 2Zm: 1la aussi, l7ionisation est
certainement surestimée dans le calcul presenteé ici, mais
comme les constantes de dissociation de KC1 et HCl sont
trés proches a 500° et 2 Kbar, le rapport mKCl1°®/mHC1® nest
pas sensiblement différent du rapport mkKCl1/mHCl & S00°:
c’est ici la valeur a 500°, 2.57 pour l equilibre quartz-
sanidine-muscovite, qui parait la meilleure. A &00°, o0 les
concentrations des solutions sont voisines dans les deux
séries de données (environ 2m: les valeurs de mKCl°® sont
sous—estimeées), les résultats le =ont aussi ce qui
autorise & utiliser simultanément les deux jeux de mesures:
nous adopterons comme les plus probables les valeurs de
log (akCl/aHCl) déterminées a S00°C & partir des données de
Shade. & &70°C & partir de celles de Gunter et Eugster. 0On
obtient ainsi:

aKCl _ 5662 _ , __ i1 -
log aHCI = 7 4.753 pour 17équilibre (2-9)
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Table 2-11 — Energies libres apparentes de formation des mineraux

A P=1 bar et 400 a 700°C,

calculées a4 partir des tables de

Helgeson et al. (1978), sauf pour la leucite (voir texte).

(J/mole)

Quartz
Andalousite
Sanidine
Albite
Muscovite
Paragonite
Kalsilite
Neépheline
Carindon

Leucite

AG;(400'C)

-8B0116
—-2487321
-3B462930
-3820616
-5759476
-5711569

—-2047489
-14602474

AG;(SDO'C)

-887328
-2510587
-3708313
-3864849
-5824057
-5774570
-2106327
=-2072716
—1616607
=3007447

QG;(éOO'C)

-8B74465
—-2536161
3957532
-3712B45
-5894791
-5843627
-2131424
—-2100492
-146322465
-3045895

AG;(?OO‘C) V(cmslmnle)
-210458 22.688
~-2564058 51.53
-4010238 109.08
-3964325 100.43
5971147 140.71
-5%914220 132.53
—-2157971 59.89
-2130011 54.16
-1649307 25.575
-30B4B07 88.39

Tableau 2-12: alcalinité de la solution coexistant avec les différentes

associations de trois mingraux dans le systeme K..D=-Al.0.-Si0.-H_0.

8]
i

ik

N

~
N
|
-
~

=3.15 5.00
=17 6.38
-6.15 2.00

600 : 650 ; 700
;loanDH 1DgEEE£:lﬂgﬂKUH lug—*El:lngaKﬂH lugiEE]
: aHCli HCIE aHC1
! 5.684 1.73 : -5.64 1.38 P -5.59 1.07
P o5.77  1.60 :

P 5.91 1.46 : -5.18 1.84 i —4.51 2.15
Ios.e8 1.9 - i -5.44  1.25
P _s.12  2.25 - P -4.92  1.74
P o3.39  s.98 :

i 355 3.82 : <336 SoH
P _2.92 4.45 : :

P 5,43 1.94 ; -4.76 1.90
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ce gqui donne a 600°: 1.73, valeur comparable a celles

calculées précédemment.
¥ Tracé du diagramme {(akOH, 1/T) (fig. 2-11)

L eéquation de la courbe (2-10) vient donc d’étre
déterminée; les positions des autres courbes en découlent
par l7intermédiaire des données thermochimiques sur les

solides de Helgeson et al. (1978) (tableau 2-11).

Ces tables ne contiennent pas de données pour la
leucites selon les valeurs proposées par Robie
et al. (1978), la température d*eéquilibre leucite-kalsilite—
sanidine a 2 Kbar serait inférieure & 25°C: ce résultat est
contredit par les données expérimentales de Scarfe et al.
(1966) qui proposent pour cet équilibre:

hﬁlSlzﬂb -———— 0.5 hAlSiD4 + 0.5 KQlSlSDB

leucite kalsilite sanidine

la relation suivante entre P et T: T(°C) = 490 + 30 P(Kbar)

Nous avons utilisé cette relation pour calculer des
valeurs de 1°énergie libre de formation de la leucite, &
17aide des données thermochimiques de Helgeson et al. pour
la sanidine et la kalsilite: & T et P° correspondant &
1*equilibre, 1%énergie libre apparente de formation de 1la
leucite est donnée par:

F -3 = — {3 E -+ o — -+ o
66leucitE(T’P ) e (aesanidinéT’P : QBkalsilitE(T’P ¥

86] gucite (TePY = 667 _ .. _(T,P*) + (P-P°)Y

leucite

Le volume molaire de la leucite figure dans les tables de
Robie et al. (1978). Les valeurs ainsi calculées de

17 énergie libre molaire apparente de formation de la leucite
ainsi que toutes les données thermochimiques sur les

solides utilisées figurent dans le tableau 2-11i.

Les valeurs de log{(aKCl/aHCl) et celles de logaKOH & 500,
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2 Kbar

7 / L
logrnKA1=1 ,:\*/
%“/

7 MUSCOVITE

SANIDINE
(CORINBON) 7
e

(7]
c
5
=
&

&1

=)
.C
SANIDINE /S
U
CORINDON g
S

o

?

2

E

/ MUSCOVITE
QUARTZ a.q.m.

/ ANDALOUSITE i
/ QUARTZ
(CORINDON) #
1.
600 590'(:
1.I2 1!3 1031-1-

Figure 2-11 — Diagramme Alcalinité (log aKCl/aHCl) - Température dans
le systeme Si02—91203—K20~HED—HC1, pour P=FH.0=2 Kbar.
— en trait gras, la position des équilibres & trois
phases solides.

— en trait fin, le logarithme de la concentration du

fluide en complexe alumino—alcalin, mKAl (lee.lO_SIKg
H20) .
Les tiretés et les parentheses sont relatifs aux systémes
compartant le corindon, et les traits pleins aux systemes
cans corindon, dans les domaines oti deux associations

de minéraux différentes peuvent exister.
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600 et 700°C pour chacune des réactions sont porteées tableau

2=-12 et figure 2-11.

A 3. Calcul de mﬁl(DH)3 et mSi(DH)4

Dans la solution en équilibre avec 17un des assembl ages
de minéraux possibles, la quantité de complexe Al(DH)3
0 —— Al(DH)3 (2-20)
+ 0.5 RT 1log aAlED

correspond & l17équilibre: 0.5 Al,pD3 + 1.5 H2

qui s’exprime par: 66;(2—20) = = RT logaAl (OH)
(aH_0=1)

S5 3

Lorsque le corindon est présent, aﬁlzﬂ =1, et aAl(DH)3 qui

3

est supposé voisin de mAl (OH) , correspond & la solubilité du

corindon dans 1°eau: AG®(2-20) = — RT log s :
r corindon

En 1°absence de corindon, mAl(DH)3 est donné par la méme

relation:
RT lngmﬁl(DH)3 = —QG;(Z—ZO) + 0.5 RT 1log aAlED

3
P e — i

D? ot lngmAI(DH)3 log Scnrindnn+ 0.5 log aA1203 (2-21)

De m&me: lngm81(DH)4= log 5quart2+ log 35102

RT log aSiDz, par exemple, est par définition la différence

entre le potentiel chimique de la silice dans 1 assembl age

. 5 5 .
considére, ”SiD?’ et celui correspondant au quartz, ”SiD?'
Mmoo = TS = RT loga_.

8102 S 02 5102

Dans le cas général, RT log a5102 est donc une samme
algebrique de 1 4 4 termes connus avec la precision des
energies libres de formation de Gibbs, rarement inférieure a
2 Kjoule, c’est-a-dire que log a5i02 ainsi calculé peut
comporter une incertitude de 17ordre de 0.4 ce qui correspond
a un facteur 2.5 sur mSi (OH) (et sur mAl (OH)_).

4 3
Les valeurs de 0.5 lngaﬁl,?D3 et luga8102 ainsi que mAl (OH)

et mSi(DH)4 ont ete ainsi calculées pour les éqguilibres (2—?0)
a (2-18) a 500, 600, 650 et 700° (tableaux 2-13 et 2-14). On
peut comparer le calcul de mSi(C]H)4 a4 l7équilibre corindon-—
andalousite & 500° et 2 Kbar avec une mesure de cette grandeur

realisée par Hemley et al. (1980) par analyse chimique de la
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Tableau 2-13: activité de Al._.D; pour les équilibres (2-10) a (2-18)

Phases minérales

quartz
andalousite

corindon

muscovite
sanidine

Courbe n*

(2-11) et (2-13)

(
(

2=14) (2-14)
2-17) (2-18)

uRIZCI3 uF\1203 Gandal._unartz Gcnrindon Gmusc-Gsanid_GHzﬂ
- Gcarindan i - Bl:nri.ndnn - Gcnrindnn
) — 500° -0.135 o -0.458
2 “9%a1,0, s00° -0.113 ) -0.158
650° o -0.031
700" -0.048 o
S00° 1.5 2 0.7
mAl (OH) 600°* 155 2 1.4
millimu?e 650° 2 1.9
/Kg HZD 700°* 1.8 2
Tableau 2-14: activité de Si0, pour les équilibres (2-10) & (2-18)
Phases minérales: quartz andalnuaiteg muscovite leucite leucite
corindon § sanidine sanidine muscovite
i andalousite corindon
(2-10) i (2-15)
Courbe n* (2-11) :(2-14)(2-18): (2-12) (2-17)
(2-13) § (=8
&% . = . . —G* ige -G* . —-3* [} —-B*
quUZ uSi[]2 unartz Gand corin { sanid Ganda Esanid leuci "musc corin
: é_Gmu5c +BHZU H _Gleuc_ H.0
. H - . : - . - ® H = .
unartz§ unartz i unartz unartz: Equartz
500° 0 ! -o0.270 i ! -o0.889 -1.807
lagag, o 600° [¢] i -0.224 g I -0.699 -1.015
Y2 ss0° ) i ! -0.148
700" (o] i -0.196 : -0.533
500° 68.5 | 36.7 i 8.8 1.07
mSi1 (OH) 600" 120.7 ¢ 71.7 i 24.1 11.7
millimole &50° 135.7 § 83.6 § 6.5 33.8 18.6
/Kg H20 700" 159.6 & 101.7 £ 4465.8
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solution aqueuse coexistant avec andalousite et corindon:
cette solution contenait 0.033m Si0, ce qui correspond a
logaSi0,=-0.34, alors que les valeu:s calculées sont
0.042m ;t logaSi0, =-0.27.

Cette dif+éren;e est bien en—-deca de 17 incertitude
qui vient d eétre évaluée; d’autres points de comparaison
seraient nécessaires pour réduire 17intervalle d’erreur
presume, et dans tous les cas m&éme avec des données
extrémement précises sur les solides, les concentrations en
solution ne pourraient pas étre déterminées avec une bonne
précision a cause de 1’ordre de grandeur de ces

concentrations en solution.

A 4. Calcul de la concentration en complexes alcalins

a. complexe KAID(EIH}2

D*aprés les reésultats obtenus au chapitre II-C, la

concentration en complexe KAl10(OH) notée m est

£ - H
est reliée a mAl(EIH)3 et a mkKOH paf la relat?gi:

logmkAl = log Kb(T) + log mkOH + log mﬂl(UH)3 (2-22)
Cette relation a é&été établie dans un domaine de concentrations
ol on peut confondre activités et concentrations:

logmkKAl = log Ké(T) + log akOH + 1log aﬁl(DH)3 (2-22 bis)
logmkAl s exprime en utilisant la relation (2-7) et 1la

relation (2-21):

M e
lngaﬁ1203 (2-23)

b1

logmkAl = log A& + logakOH +

avec log A = 0.8%9 a 500°C, 0.8%9 a &00°C, 1.19 a 700°C; pour
650°C, on a utilisé 17interpolation linéaire en 1/7: 1.02.
Les valeurs de aAIED3 du tableau 2-13 permettent alors de
calculer miAl pour les équilibres & trois minéraux (2—10)

a (2-18) (tableau 2-15).

Il est aussi intéressant de calculer mkKAl dans les
domaines & deux phases solides, particuliérement dans le

domaine leucite-sanidine qui est un de ceux que 17on




(2-18)

(2—-17)

(2-16)

(2-13)

(2-14)

(2—-13)

(2-12)

(2-11)

(2—-10)

-
-

et en complexes K-Al et K-Si, exprimées en atome—-gramme. 10" Si

ou Al par Kg H_O.

Table 2-15: Concentrations de la solution en composes Al (OH)5; et Si (OH),
Courbe n°*°
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obtient au cours des essais de solubilité de sanidine dans
l*eau (Spengler, 19465) et des essais de solubilité de la
leucite dans 1°eau (Adcock et MacKenzie, 1981) afin de
comparer ces donnees expérimentales avec le calcul. On va
donc tracer sur le diagramme (aHdH, 1/T) des courbes
d’isoteneurs en complexe KAl: dans toutes les zones, mkKAl
peut etre calculé & 17aide de 17 expression (2-23), sauf
dans les domaines leucite-sanidine, quartz-muscovite et
sanidine—andalousite ot 1 activiteé de 17alumine, non
tamponnée par les deux minéraux présents, varie avec akOH.
I1 reste donc a exprimer 1 activité de 17alumine en fonction
de akKOH dans ces trois domaines puis & en déduire mkAl par

la relation (2-23).
¥ mKAl dans le domaine sanidine-leucite
A 17equilibre leucite-sanidine, l17activité du complexe

KAl est définie par la reéaction:

2 sanidine + KHEAID3 = 3 leucite + HED

dont la condition d équilibre est: AG; = RT log any (2-24)
o = o o i o i o
tavee QGr' = Bleucite+ BHED 2 Esanidine GKH2A103)

c’est-a-dire que a est fixé indépendamment de 1’activite de

e
KOH. Cette perriétglpermettra de comparer les donnéecs de
solubilité de la sanidine (qui en se dissolvant dans 1°eau
produit de la leucite) avec la concentration calculée en
complexe KAl bien que 1l activité de 17alumine ne soit pas

definie par 17asscciation leucite-sanidine.

Four calculer M ng a partir de 2-24, il faut exprimer
GKHID(DH)S' La reéaction de complexation:
KOH + 1 = 1 H,0 + kalO(OM)
SOR *+ 5 AlolL= 5 Hy WAED CHE
a pour constante d’équilibre A (cf. relation 2-23): aGﬁ= — RT logA
a - o -_— J l ° o o l o
4ot Baroom T RT 1098 * 5 Bl indon * Bion aq.” 2 B o !
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La relation 2-24 devient donc:

- l o = o - o lu _io
log ma = 109A + £3(365 ., sve = 2B2anidine ~ Bkon T 2 BR,o T 2 Pcorin.
Or BKDHaq - O'SGH?D se déduit de 17équilibre (13) par exemple:

2.580 artz * " %Canda1.” Bkon, ” 0.5 By  ~ Bognia. ~— TR 199843
= —RT 1DgaKDH
i = o —_ ] o - =0 s
ce qui donne: EKDHaq U'SEHZD 337109 J a 500°C, 2 Kbar

- 3405465 J a &600°C, 2 Kbar
- 3446087 J & 700°C, 2 EKbar
Les valeurs de log M.y ainsi calculées situent la position

des droites verticales d”isoteneurs en complexe KAl dans

le domaine sanidine-leucite (fig. 2-11).
* miAl en présence de quartz—muscovite

Un calcul analogue & ce qui precede conduit a.

1" expression suivante de mKAl:

— _l_ o o E-3 J— o — - o = o
logm. 1= 28T ZCPhuscov.” “Fguart:z GHZD BB srin.  “2ony
+ A + 0.667 log a (2—-25)

KOH
¥ mKAl en présence de sanidine—andalousite

1 : _
P r— o == 1.2 o . — X o . .2 - o o o
logm, . = & (0-665 4.~ ©-262.050." 9-580rin.t O ko 01800’

+ A + 1.2 log a (2-26)

KOH

Les relations (2-23) a (2-26) permettent de tracer des
courbes d’isoconcentrations en complexe K-Al sur le

diagramme (2-11).

b. Complexe silico—alcalin.

La concentration en complexe silico-alcalin s exprime en
fonction de aSi0. et de akKOH, par 17intermédiaire des

réactions (2-4) et (2-5):
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log m i{Si,?D,_,(DH)5 = log K4 + log akKDOH + log (0.5 mSi(DH)4)
log mKESiﬁD7(DH)12 = log K5 + 2 log akOH + 3 log (0.5 mSi(DH)4)

Les valeurs de K4 et KS (paragraphe I-C) sont telles que
pour toutes les valeurs de aKOH rencontrées, la complexation
(2-5) reste négligeable devant la complexation (2-4). La
concentration en "silice complexeée", notée mKSi et exprimée
en atomes—gramme Si par Kg d eau, est donc pratiquement
donnée par:

mk51 = K4.aKDH.mSi(DH)4 (2-27)

Les valeurs de mSi(DH)4 et mkKSi pour les é&quilibres (2-10)
a (2-18), calculées & 17aide de la relation (2-27) et du
tableau 2-14, vont servir de points de comparaison avec les
mesures de concentration en 5i des solutions équilibrées
expérimentalement avec certaines des associations de
minéraux de la figure 2-11.

Les valeurs calculées de mSi(0OH) , et mkKSi sont indiquées

4
dans le tableau 2-15.

Remarques sur l7utilisation des informations fournies par

ces données:

¥ la guantité de complexe silico-alcalin calculée est
toujours d’au moins un ordre de grandeur inférieure A& celle
de Si(GH)4; la précision du calcul de mSi(EIH)4 n’est
certainement pas meilleure que 20 pour cent et celle de
la mesure de la concentration en silice de la solution est
du mé&me ordre: 1°exactitude du calcul de la concentration
en complexe ne peut donc pas étre testée: du fait que les
concentrations mesurées ne sont jamais supérieures aux
concentrations calculées on peut seulement déduire que le
complexe silico—alcalin est comme prévu guantitativement

négligeable dans tout le domaine étudié. La concentration en

Si est donc pratiguement égale a mSi(DH)4.

¥% la determination de la gquantité de complexe KAl
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repose sur trois facteurs: (1) 17activité de 17alumine dont
la détermination dépend des donneées thermochimiques sur les
solides: pour le feldspath, se pose le probléme de 17etat
structural plus celui de la compositions pour la leucite,
on ne sait pas la fiabiliteée du calcul de 1°énergie libre de
formation. (2) la détermination de akOH qui dépend des
données sur les solides et aussi du calcul indirect de
17équilibre entre EOH+HC1 et HC1+H20. (3) la constante de
la réaction de complexation de 1’alumine par les alcalins,
qui est trés bien connue. La relation 2-23 montre gque la
solubilité du corindon dans 17 eau, point gui reste
praoblématique, n’a pratiguement pas d?’influence sur la

quantité de complexe formé, mais seulement sur mAl(DH)S.

I1I B Mesures

En un certain nombre de points des courbes (2—-10) a (2-
18) on a réalisé expérimentalement 1’équilibre & partir
d?une solution HEO ou HED—HCl—KCI mise au contact des
minéraux correspondant & l7équilibre étudié; apreés essai
la solution a été analysée pour Si, Al, K, et le cas écheant

Na.

III B 1. Technigue expérimentale.

% Les essais consistent & placer les trois minéraux ou
deux des trois minéraux caracteristiques de la réaction
étudiee (minéraux naturels, en fragments millimétriques)
dans une capsule en or perceée de petits trous;: cette capsule
est placées dans un tube en or qui contient environ 3 ml de

1= solution.

Les minéraux utilisés: leucite, muscovite, andalousite
(fournis par le Royal Ontario Museum de Toronto), quartz et

adulaire, ont été analyseés a la microsonde électronique



Tableau 2-16 - Composition

solubilité.

=116%=

des minéraux utilisés dans les essais de

si ! Al | Na K

Muscovite (a)i45.10i33.24} o.s6i10.37

(byi &6.12f 5.33f 0.15{ 1.79

Andalousite {36.92162.95f 0.00{ 0.02
(b)i 1.00i 2.00i

Leucite (a)is4.76i23.28! 0.08Biz21.92

(b)i 1.99f 1.00i 0.01f 1.01

Adulaire (a)i&4.75i1B.8Bof 1.26i15.15

()i z.98f 1.02f 0.11i o.@9

(b): nombre d’atomes, calculé sur la base de 4.4 valences

pour la muscovite.

2_

Tableau

cationiques

17 - Composition de la saolution en équilibre avec diverses

associations de trois minéraux: caractérisation des phases fluide et

solides avant et aprés essai.

ettt L solides
avant essai i apreés essai :
masseémKEl EmHEl? mSi ; mAlf mK E mNaimasse §perte ? nature des
(g) imole ;1073 i T e de : de :solides présents
i /Kg im/Kgi -3, solutéimasse § (#: forme pendant}
i H20 i Hzoj MOle-10 T/Kg H20 tmg)  { (mg) 1’essai) i
3.112:,0427i.572¢ 93 io.91 quartz-andalous. 400
—muscovitex 3
3.056;.0435] o0 i 78 ii.s quartz-andalous. 500
—muscovi tex £
2.134f.4018{6.43} 129 § 1.9 quartz-andalous. 600
F : { —muscovite#x i
2.538{.0435f 0 i 57 1.8§ fandalousite- {700
H H i —carindon- =¥
: H H —muscovitex
2.580:.3190i7.90f 130 { 1.ai i quartz-andalous. }700
—sanidine*
2.7467:.0435: 0 164 1.1 quartz-andalous. 700
: —sanidinex
2.898{.0435 0 i 71.7i 1.1 corindon-andalou. { 700
: : : ~muscovi tex
3.101i.0435i 0 12.6i12, s} leuci te—muscovite!s00
£ — corindon
3.232 o o 20 1.0120.78 0.32¢ 17.7 quartz-sanidine 600
i —muscovite
2,093 o 0 107 i.avis.zsio.ant sl | 16.9 fquaprte-cantanse {600
H E -muscovite
2.145 O (o] 26.6:10.3310.1:1.32; 5.8 7.3 leucite-corindon 700
—samidine
2.117 [e] o 57.6i2,70:2.64i0.37; 7.9 corindon-sanidinei 700
—andalousite
2.170 4] 0o 48.8:4.42{3.51:0.91: 7.4 8.9 corindon-sanidinai 700
—andalousite
2.538 (e} (0] 135 {0.93:0.46Bi0.34f 20.8 i24.4 sanidine-quartz 700
—andal ousite
2.371 o} s} 28.3:5.30:3.52:0.80f 5.1 7.8 sanidine-muscovi. &85
g —andalousite 6%0

______________ r_——————t O

Fe Mg ca {Ti i F OH
(FeD) : H

3.67 { 0.97} 0.01} 0.27] 1.75} 4.39}
0.37 { 0.20f 0.00} 0.03f 0.75! 1.99i

=

tFe~")

0.25 { 0.02i o0.01

0.01

0.23 { 0.01f 0.00

0.01 i 0.00f 0.00

0.01 { 0.01f 0.05

0.00 i 0.00i 0.00 i

62
&4
[-1+]
&8
103
1746
177
bis
178
1?8

bis
179
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(tableau 2-16}.

La solution est soit de 17eau pure, spit une solution
contenant KECl1 et HCl dans un rapport voisin de celui qui a
éteé calculé comme correspondant a 1’éguilibre étudieé; dans
ce cas, la concentration totale en chlorures est environ
0.5m dans certains essais, 0.03m dans d’autres (voir tableau

2-17).

Le tube scellé est ensuite soumis aux conditions
physigues désirées dans un autoclave a chauffage interne,
comme pour les essais de solubilité du corindon. En raison
de la plus faible alcalinitée des solutions, les durées des
escais ont été nettement plus longues, de 17ordre de S & 10
jours selon la température. Les mesures de solubilite de
feldspaths effectuees dans le méme type d” appareillage par
Spengler (19265) et Davis (1972) et celles de quartz
(Anderson et Burnham 1965) ont montré que 1’équilibre était
atteint au bout de 48 heures a 500°C.

La trempe par arreét de chauffage dure 7 & B minutess
puis le tube est placé quelques minutes dans une cuve a
ultrasons pour éviter 17adhérence des produits de trempe sur
les parois. La capsule contenant les minéraux est extraite
du tube et rincée avec de 17eau qui est récupérée dans un
creuset de platine avec le contenu du tube: les rincages
répétés représentent environ 20 ml d’eaui le résidu sec de

csoluté centenu dans le creuset pese généralement 10 a 20 mg.

% La solution ainsi récupéree est analysée par
spectrométrie ICP. A cet effet il est nécessaire de mettre
en solution les produits de récupération. Ce résultat est
obtenu par fusion avec du métaborate de lithium, puis
reprise du culot par un acide dilué (méthode decrite par

Suhr et Ingamells, 1966).

Environ 100mg de métaborate de lithium purifié sont ajoutes
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dans le creuset de platine, ol ils se dissolvent en grande
partie. Le creuset est alors couvert et placé dans une étuve
tidde jusqu’a évaporation compléte de son contenu. On assure
ainsi un mélange parfait entre le métaborate et le solute
silicateé. Ce mélange est chauffé jusqu’a 500° treés
progressivement car une trés forte augmentation de volume
accompagne la déshydratation du métaborate de lithium

vers cette température. Puis la fusion est effectuée sur un bec
Mekker, jusqu’a ce que le mélange soit bien homogéne. Le
creuset refroidit guelques secondes puis on y verse environ 8
ml d*acide (chlorhydrique ou sulfurique) & & pour cents: un
agitateur magnétiqﬁe permet de faire passer le verre en
solution trés rapidement. La solution est alors récupérée dans
un flacon de polyéthyléne taré, le creuset ayant été bien rince
avec l7acide dilué. Une pesée du flacon indique la quantité de
solution dans laquelle est dissoute la totalité du solute
recuperé aprés essai: généralement, il s’agit de 15 A 20g de

solution.

Des étalons ont été préparés A partir de minéraux
naturels de composition connue, ou de gels, selon la méme
méthode. Ils ont été analysés en méme temps que les

echantillons, en utilisant les standards du commerce, et les

résultats de ces analvses sont en bon accord avec les

compositions des é&talons. ‘

Les analyses ont pour la plupart été effectuées sur le
spectrométre ICP du département de Chimie de 1’Universiteé de
Toronto. Quelques unes ont été faites sur celui du ‘
département de géologie de King's College a Londres; le
sodium et le potassium ont &té dosés par photaométrie de

f1lamme.

IITI B 2. Résultats.

Les données de remplissage des tubes, conditions
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physiques des essais et composition des solutions apres
pssai sont preésentés dans le tableau 2-17. Pour les essais
dont la =solution est chlorurée, la concentration en
potassium apreés essai n“a pu étre mesuree (a cause de la
méthode de fusion qui provoque une importante perte de KCI1)
et coincide pratiquement avec celle mise initialement dans
la solution: elle ne peut étre sensiblement modifiée par la
quantité de potassium passée en solution au cours de

1" essai, de plusieurs ordres de grandeur inférieure a la

concentration en KC1.
# Fhases solides formées au cours des essais.

Dans les essais ofl deux seulement des trois mineraux de
1équilibre étudié ont ete placés dans la capsule, la
présence du troisieme apreés essai a été vérifiee par examen
et analyse semi—guantitative au microscope électronique a
balayage. Le minéral formé au cours de l1’essai est indique

par un astérisgue dans le tableau 2-17.

Aprés essai les cristaux d’adulaire montrent le meéme
spectre de diffraction X gu”au départ, ce qui n‘exclut pas
quiun faible valume & la surface des cristaux puisse avoir
acquis une structure décordonnée au cours des essais. D7un
point de vue guantitatif, en ce qui concerne la solution, ce

probléme est sans importance (cf III C 1).

Les essais 61 et 65 ont montré la particularité suivante:
4 700°C, & partir de corindon et andalousite, c’est la
muscovite et non la sanidine qui a criétallisé, alors que
calcul et données expérimentales s*accordent & indiguer que
la muscovite n“est plus stable dés &60°. L essai 61 ayant
subi une "trempe" lente jusgu’a 350°C par suite d'un arret
de chauffage d une partie du four, il se peut gque la
muscovite observée se soit formee a une température
inférieure a 700°C: mais l1’essai 65 a subi une trempe

normale. L hypothése la plus plausible est que la muscovite
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a cristallisé pendant la montée en température de
l17autoclave, puis est restée métastable. Ces essais sont
traités comme des équilibres métastables & 700°C entre

solution et andalousite-—-corindon—-muscovite.

Dans tous les autres essais, le minéral formé est

conforme aux prévisions.
¥ Equilibre, précision et reproductibilite.

Le fait que le minéral attendu soit effectivement présent
n‘indique pas que 1 équilibre est parfaitement realisés;
cependant on a toujours mis initialement une solution dont
le rapport KC1/HC1l est proche de celui correspondant &
l1*eéquilibre étudié, de sorte que seule une treés petite
quantité de nouveau minéral ait & cristalliser.
L’observation de cette petite guantité indique ainsi que
17équilibre n"est pas loin d’étre atteint; de plus, en
présence de KOH on a observé au cours de essais de
solubilité tant du corindon que du quartz, que 1’équilibre
était atteint treés rapidement, en quel ques heures. I1 n’y a
donc guere de doutes sur la réalisation de 17équilibre dans
les essais & haute alcalinité caractérisés par la présence
des complexxes gqui nous intéressent. Les essais a moyenne

alcalinité ont montré une dispersion des résultats plus

grande, et 1l est certain gue 1 équilibre ne peut pas eétre
considere& comme parfaitement réaiisé. En milieu & tendance
acide c’est-a-dire principalement en présence de quartz, ou |
l1"equilibre peut étre plus long a atteindre, il suffit de

comparer mSi mesuré avec la solubilité du quartz qui est

trés bien connue: la coincidence des deux chiffres est

toujours correcte compte tenu de l’incertitude sur la

mesure.

La précision des mesures est difficile & évaluer: en ce
qui concerne 17 analyse, seules les trés faibles

concentrations en K et éventuellement Al sont entachées
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d’une incertitude supérieure & 5 pour cent. C’est a la
récupération de la solution qu’intervient le principal
facteur d’incertitude, dont une estimation est fournie par
la comparaison entre la diminution de masse des solides au
cours de 1l essai et la masse des oxydes de Si, K, Na, Al,
mesurée dane la solution récupéree (pour les essais sans
muscovite): ces grandeurs sont indiguées dans le tableau 2-
173 la différence peut atteindre 50 pour cent, mais en
moyenne elle est plutot de 15 a 20 pour cent; il semble
raisonnable d’assigner une précision de 25 pour cent aux
concentrations élevées et de 50 pour cent aux plus faibles.
La reproductibilité des essais est cohérente avec ce

chiffre.

En conclusion, ces mesures sont avant tout des ordres de
grandeur, utiles cependant car elles sont plus précises que
les calculs de concentration des espeéces qui viennent

d’étre présentes.

111 C Comparaison entre calcul et mesures.

Le tableau 2-18 présente pour chaque équilibre étudie, la
composition mesurée de la solution ainsi qu’une composition

calculée de la maniere suivante:

- m5i = mSi(DH)4 + mkSi (veoir tableau 2-13).
- mAl = mAl (OH), + mKAl (tableau 2-135) .
— mk = akKOH + 0.5 mESi + mKAl (tableau 2-12 pour akOHz

0.5miSi correspond & 1 hypothese de la stoechiométrie KSiZ2
pour ce complexe). En 1° absence de chlorure de potassium,
KOH est partiellement dissociée et akKOH ne peut pas etre
confandu avec mEOH=mOH® + mK+. La constante de dissociation

de KOH (tableau 2-7) permet d”évaluer le rapport mK+/mKDH°.



Tableau 2-18 - Comparaison entre les concentrations en Al et Si

et les concentrations mesurées.

muscovite—-quartz
=sanidine (2-10)

muscovite—-quartz
—andalous. (2-11)

muscovite—-quartz
—andalous. (2~11)

muscovite-sanid.
—andalous. (2-12)

quartz-sanidine
—andalous. (2-13)

corindon—-sanidi.
—andalous. (2-14)

leucite-sanidine
—muscovite (2-15)

leucite—-sanidine
-muscovite(2-15)

leucite-corindan
—sanidine (2-16)

leucite—-corinden
—muscovite(2-17)

leucite-corindon
—muscovite(2-17)

andalous.-corin.
—muscovite(2-18
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500

600

650

700

700

500

&00

700

200

&00

700

{ composition de la solution (mole.10

1.5
(1.04)

1.5
(1.11)

2.0
(2.4)

134

12.5

-

mSi calimSi mes
121 {0
107
122
6B8.5 77.7
121 93.3
129
97 28.3
(48)
160 135
171
130
1464
102 57.4
(51) 48.8
59.5
2.0 28.2
8.8
24.2
46.9 26.6
34.1
1.5
11.8 12. 46
102 57
(51) 7i.7

3
el B
mK calc.{mK mes

0.014 0.78
1.25
1.42
0.0007
(0.004)
0.013
(0.025)
0.069 3.52
(0.57)

0.055 0. 48
(0.074) 0.B84&
0.20 2,64
(1.58) 3.51

4.27
2.49 8.3
3.8
2. 466
7.39 10.1
12.9
149
10.5
0.29
(2.34)

calcul ées

Reférence
mesures

178
178bis
wcaorr.

Marey
Adcaock

177bis
icorr.

&8

a1

Les chiffres entre parenthéses sont relatifs au AG*
1’andalousite corrige (voir texte III C)

de formation de
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FPour tous les équilibres etudiés sauf 2-15, 2-16 et 2-17,
akkDOH est assez petit pour que mKOH® soit négligeable devant
mkt Le coefficient d activité calculé selon la loi de
Debye—-Huckel permet alors de déterminer mkKOH = mK+ = aKDH/VHCl.
Ce coefficient d activité nest pas inférieur & 0.9 pour

les équilibres envisagés: akOH est donc une appraoximation
acceptable de mKOH. {Ce calcul suppose que la solution ne
contient pas d’ions autres que K+ et OH- issus de la
disscciation de KOH: cette hypothése pourrait tout-a-—fait
n’étre pas vérifiée). Pour les équilibres 135, 16, 17 ou

akOH est relativement grand, KOH est seulement partiellement

dicsocié. Le calcul de mkKOH souleéeve des difficultés et nous

ferons la méme approximation akKOH = mKOH.

On a reporté dans le tableau 2-18 guelques données de
solubilité de feldspath potassique et de leucite extraites
du tableau 2-19, en leur attribuant un équilibre avec une
ascsociation minérale-tampon. Le tableau 2-1% rassemble les
données de "solubilité" dans 1’eau de feldspath potassique
et de leucite actuellement disponibles et indique les
minéraux identifiés par les auteurs aprés essai. Afin de
pouvoir comparer ces donnees avec nos calculs, nfnous avans
tente de déterminer la ou les phases solides formees au
cours de ces ecsais de solubilité en trop petite guantite
pour avoir été décelées mais dont la présence est
escentielle pour déterminer 17alcalinité de la solution.
Dane ce but, la composition du solute en fractions molaires
a éteé portée sur un diagramme SiDz, 0.591203, O.SHEU,
ainsi que le ou les minéraux identifies (figures 2—-12)3
la composition du solide apres essai se situe sur la ligne
qui jeint la composition du solide avant essai et la
composition du solutés cette information suffit en principe

pour déterminer 17 association tampen.

Les mesures pour lesquelles on dispose simul tanément de

1°évaluation de la quantité de solide dissous et de la
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Tableau 2-1% = Solubilités de la sanidine,

dans 1’eau.

Reférence P T solides présents
Kb £*C
Morey et Hes—-i 1 (500 microcline
selgesser, 19518 2 (500 microcline
Spengler, 1945: 2 (845! leucite-sanidine
5 iB30f muscovite=-sanidine
2.8:838; sanidine
2.9:850: sanidine
3.5i848: sanidine
3.5i842% sanidine
4.0:850: sanidine
3 £{842: leucite-muscovite
4 :850: leucite-muscov.-sa
S £795f leucite-muscov.-sa
Adcock et 1 500 leucite-sanidine
MacKenzie 1981 2 1500 leucite-sanidine
1 ({600 leucite—-sanidine
2 :600: leucite-?
2 :500: nepheline
2 1600 nepheline
Davis, 1972 2 $500: albite-paragonite
3 :500f albite-paragonite
4 :500} albite-paragonite
S £500;f albite-paragonite
7 :500: albite-paragonite
2 :400: albite
3 :400: albite-paragonite
4 :4600: albite-paragonite
S i600: albite-paragonite
7 :600f albite-paragonite
2 £700; albite
3 :700f albite
4 :700: albite
S i700% albite

de 1'albite et de la leucite

composition du fluide,
mole. 10 3/Kg H20
mSi § mAl i mK : mNai pH
8.5 2.5 2.6
28.2 7.8 8.3
77 3.9 B.&6
434 122 106
113 19.8 £21.5
116 23.7 £19.3
177 37.8 132.4
140 27.9 §23.7
283 62.2 143,11
133 4%9.7 i51.7
nidi.: 237 137 162
nidi.§ 363 319 275
19 21 25 7.9
8.8 4.2 3.8 2.3
22 19 17 B.7
6.8 0.88 1.0 i0.75
B.9? 2.72 1.97
12.3 1.2 0.64
30 7.85 10
42 15.7 15
&9 17.7 22
94 21.6 29
144 33.3 48
32 11.8 13 :
71 21.6 23 110.20:
107 29.4 37 :110.37:
156 41.2 51 i10.55
257 70.6 85 (10.94
51 13.7 20
26 25,5 I3
152 45.1 47
i 242 &8.6 70 i i
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A

0.5

~ o N
\\\
A Muscovite
800°% 5 Kbar

112 Al,04

850 3Kbar

850° 4 Kbar
30, SKbar

500; 2 K

SANIDINE

AN
| N
Leucite N
e
B N
A Muscovite

112 K0

R N — e

Figure 2-12 - Composition du soluté dans les essais de solubilite
de la leucite (A) et de la sanidine (B), d’apreés les
mesures de Adcock et al. (1981), Spengler (1963), et
Morey et al. (1951). Les fléches indiquent le sens de
déplacement de la composition des solides au cours

des ecsais de solubilite.
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diminution de masée des solides ont été corrigées en
supposant gue la diminution de masse des solides est egale &
la masse totale réelle de soluté: les mesures ainsi
corrigéees ont été inscrites dans le tableau 2-18 en—dessous

des mesures brutes correspondantes.
C 1. Mise en évidence d”autres especes.

La comparaison dégage trois domaines caractérisés par

akDH:
a. les équilibres trés alcalins comportant la leucite

Ce sont ceux pour lesquels la concordance est bonne:
leucite-sanidine-muscovite (2-15) pour la mesure de Adcock
et al., 17équilibre 2-16, leucite-corindon-sanidine, et
surtout 2-17, leucite-corindon-muscovite: la coincidence
est étonnante, et semble indiquer que le calcul de akOH est

correct.

La plus grande source d erreur dans le calcul de akoH
pour ces équilibres est la détermination indirecte de
l1"énergie libre de formation de la leucite: la valeur
utilisée est satisfaisante. Il ne semble effectivement pas y
avoir une guantité appréciable de silice autre que Si (OH) 4,
ce qui est conforme au calcul. S7il existe un autre composé
alumineux dans la solution, il est probablement mineur
devant le complexe alumino-alcalin du moins dans les

conditions treées alcalines des éguilibres 2-16 et 2-17.

b. Les équilibres comportant le quartz (2-10, 2-11 et 2-
13 .

akOH est toujours treés petit de sorte que les complexes
sont pratiquement absents. C'est ce qu’indiquent les mesures
de mAl. Cette observation doit étre rapprochée de celle de
Fyfe et McKay (1962) sur le fait que la solubilité de
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1’albite dans 1 eau a 330°C est de 0.027 pour cent et tombe
a 0.005 ﬁuur cent lorsque la solution est saturée vis—a-vis

du quartz.

Far ailleurs, la concentration en K est tres supérieure a
la valeur calculée, trop pour que cet excés soit du a une
sous—évaluation de la concentration en complexe KSi. Ce
potassium en exces par rapport au calcul peut-il étre

engagé dans le complexe K-Al?

— 1a concentration en Al devrait alors étre supérieure a
ce qu'indique le calcul. Comme ce n‘est pas le cas, il
faudrait admettre que mﬁl(ElH)3 est plus petit que le calcul

ne le prévoit.

— dans cette hypothése, mKAl réel serait plus grand que
mkAl calculé, donc mKOH aurait éte sous—évalué; 1’ordre de
grandeur de la sous—évaluation devrait étre le méme pour
tous les équilibres contenant le guart=z: c’est faux, par
exemple pour les équilibres 2-10 et 2-13. De plus, étant
donné qu’il s’agit d’un facteur 50 sur mkKAl pour 2-10, cette
erreur est trop grande pour é&tre imputeée aux données
thermochimiques sur les solides et résulterait plutét diune
détermination défectueuse de akOH & partir de mkCl /mHC1 .
Dans ce cas, les autres équilibres seraient entachés de l1la
méme erreur: en particulier mKAl devrait etre multiplie
par 50 pour les équilibres 2-15, ?2-16 et 2-17, ce gui est

incompatible avec les mesures de mAl .

L’exceés de potassium est donc du a une autre espeéece

potassique, qui ne contient probablement pas de Al.

c. Les éguilibres & alcalinite intermédiaire, ne
comportant ni guartz ni leucite: 2—-12 (sanidine—-muscovite-—
andalousite), 2-14 (sanidine—corindon—andalousite) et 2-18

{(muscovite—corindon—andalousite).
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* mSi mesuré est treés supérieur & mSi calculé. Comme on a
trouvé par le calcul une gquantité négligeable de complexe
KSi, il faut que mSi(DH)4 ait eté surestimé, erreur qui ne
peut étre due qu’aux données thermochimiques sur les phases
solides. Or pour 2-14 et 2-18 aSil,, est fiuxé par 1’assemblage
corindon+andalousite: le AG® de fn:mation de 1°un de ces
deux minéraux est défectueux; il est probable que c’est
celui de l17andalousite car ce minéral figure aussi dans
l17équilibre 2-12. On a donc effectué une correction en se |
basant sur 17équilibre 2-14: soit mSi(DH)4 = 51 au lieu
de 102: il s ensuit que l1ogaSi0Z a é&té surestimeé de
logZ = 0.301, et attribuant cette erreur a 17 inadéquation
des donnees de 1”andalousite on utilisera pour AG® de
formation de 17andalousite celle des tables de Helgeson et
al. diminuée de la quantité: 0.301 RT. Il s’ensuit, pour
tous les équilibrescomportant 1" andalousite, une
modification de aSiDE, akOH et EAIZDS' Les valeurs ainsi
corrigées ont été indiquées entreparentheses spus les

valeurs initiales dans le tableau 2-18.

*¥ Dans ces équilibres mkK mesuré est encore supérieur a mkK
calcule, quoique la différence soit beaucoup plus petite que
dans les équilibres comportant le guartz; pour les
equilibres comportant la sanidine (2-12 et 2-14) il Yy a
aussi un exces de Al, qui n'existe pas pour 2-18 o0 il n“y a

as de sanidine. Une bonne partie de ces incohérences ecst
P

probablement due aux incertitudes variées: équilibre non
etabli, erreur sur la température, problémes de
recuperationi mais 1l excés de Al et de K dans les deu:s
équilibres comportant la sanidine incite a penser que c’est
la présence de ce minéral qui en est la cause. Cet exces ,
peut étre attribué (i) & un calcul défectueux ou (ii) a la

résence d’une espeéce inconnue.
2] P

(i) Les sources d’erreur du calcul particuliéres aux

equilibres comportant le feldspath peuvent étre:
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— 1°état structural du feldspath, qui dans le calcul est
une sanidine de haute température et dans les essais un
adulaire. Faute de données thermochimigues pour l*adulaire,
on peut majorer les effets d’état structural du feldspath
sur akOH, aSi(DH)4 et aAI(DH)3 en calculant les variations
de ces paramétres induites par l'utilisation du microcline
au lieu de sanidine. Le tableau 2-20 montre que ces
variations sont faibles et de plus gue c’est le feldspath le
plus désordonne qui devrait induire la solution la moins
ciliceuse et la plus alumineuse (pour 2-12): méme si en
csurface des cristaux la structure du feldspath restait
celle d7un adulaire, 17influence de 17etat structural du
feldspath de 500 & 700°C sur akDOH ne pourrait pas expliquer

1a différence ohservée entre calcul et mesures.

- la composition du feldspath: 10 pour cent d'albite en
solution dans le feldspath peuvent modifier de manieére non
négligeable les parametres calculés. On a déterminé les
activites respectives de 17othose et de 1’albite dans le
feldspath (tableau 2-22), a 1’aide du modéle de solution
solide des feldspaths alcalins deja utilisé dans la premiére
partie de ce travail. Les valeurs de akDH et mkAl pour
1éguilibre 2-14 calculees en prenant 0.9 pour l1*activite de
1°orthose seront inférieures a celles trouvées pour un
feldspath purement potassigue: 1" exces de K sera donc encore
plus grandi en revanche, du fait gue pouwr seulement 10 pour
cent d’albite dans le feldspath, 17activite de 17albite est
de 0.36, on peut penser que la quantité de complexe NaAl est
importante; malheureusement, on ne sait calculer ahNaOH en

présence d”aucune association minérale.

En résumé&, 1l excés ou une partie de 1’exceés de mAl mesure
par rapport & mAl calcule pourrait éventuellement étre
attribué a la présence d’albite en solution dans le
feldspath; mais il existe un excés de potassium par rapport

au calcul.
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Tableau 2-20 — Variation des paramétres caractéristiques de la

solution hydrothermale lorsque la sanidine est rempl acée

par un microcline dans les équilibres 2-12 (450°C),
2-14 (700°C) et 2-1& (700°C).
H — - T : T 1 T H H
éEqu111brE§ alngaKUH E ﬂlngaSioH °21“9391,DS § rlll:lgaK’:u ?
i 2-12 ! -0.17 i 0.113 -0.056 | -0.23 i
i2-14 i 0.15 i 0 0 i o.15 H
P 2-16 i -o0.29 i 0.15 ) i -o0.29 i

Tableau 2-21 - Comparaison entre les concentrations en K mesureées

et celles calculées par mK = mKAl+m

que mAl mesuré = mKAl+mAl (OH)3.

KOH, en supposant

Equilibre iteec) § mAal mKAl
mesuré =mAl -mAl (OH) 3
immole/Kg mmole/Kg
Muscovite-sanidine; 650 5.3 3.4
—andalousite(2-12)
Corindon-sanidine 700 2.7 0.7
—andalousite(2-14) 4.4 2.4
Leucite-sanidine 500 7.8 7.1
-muscovite (2-15) 4.2 3.5
Leucite-corindon 700 10.3 8.3

—sanidine (2-16)

mKOH mK
mesure
0,32 3.52
0.045: 2.44
0.15 3.51
0.91 B.3
0.45 3.8
0.53 10.1

Tableau 2-22 - Comparaison des concentrations en K et Na de la solution

des équilibres comportant le feldspath Or89Abl10 (2-10, 2-12,

2-13, 2-14 et 2-16) avec le rapport NaCl/KCl dans une solution

chlorurée qui serait a 1’équilibre avec le meme feldspath;

activités de 1l’albite et de l’orthose dans ce feldspath.

=~leucite (2—-16)

— H v E mNa essai :mNaCl
e $TUC) 13 ihitei®arthosel Na | oK mK ne mKC1
Quartz-sanidine ! s00 0.42 0o.90 i 0.32 { 0.78 { 0.4a1 103 1.46
-muscovite (2-10) i i 0,43 i 1.25 § 0.35 176
Quartz-sanidine 700 0.36 0.90 | 0.34 i 0.68 { 0.50 179 0.99
—andalousite (2-12) §
Samidine—-muscovi te § &5h0 E g E ; 180 1.19
—andalousite (2—13)5 E ; é 5
Sanidine-corindon 700 0.36 0.90 | 0.37 { 2.64 i 0.14 178 0.99

-andalousite (2-14) i 0.91 i 3.51 § 0.26 i178bis
Sanidine-corindon 700 i 0.13 i177bisi 0.99
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(ii) Dans 1°hypotheése ot seul le potassium serait en
excés, il serait du & une espeéce potassique non identifiee
qui pourrait é&tre la méme gue dans les équilibres
comportant le quartz (paragraphe 2) et que dans 17équilibre

2—-18.

Dans le cas ou potassium et aluminium seraient tous deux
en excés en présence de feldspath, cet exces serait du a la
présence d’une espeéce alumino—alcaline non identifiee, a
moins qu’une mauvaise estimation de akOH n7ait conduit a

spus—estimer mEAl.

5°il existe en présence de sanidine une autre espece
alumino—alcaline que le complexe KAl, K et Al devraient se
trouver dans des proportions différentes de celles induites
par ce complexe, soit que la stoechiométrie de cette autre
espéce soit différente, soit que du moins la constante
d’équilibre correspondant & cette espece soit différente de
celle du complexe KAl. Pour tester cette hypothése, on a
calculé mKOH et miEAl correspondant & la mesure de mAl et
au calcul de mAl(DH)E, comme si: mKAl = mAl - mAl(DH)S,
4 17aide de la relation 2-22:

logmEAl = lagE(T)+1ngHDH+1ugmn’-\1(DH)3

Les résultats sont présentés dans le tableau 2-213 les
concentrations réelles en K sont assez proches de celles

ainsi calculées.

On peut faire le méme calcul avec les données de
solubilité de 17albite (tableau 2-19). Cette méthode a éte
utilisée avec succeés par Davis (1972) et par Anderson et
Burnham (1983) pour montrer que les concentrations en Na et
Al de ses solutions étaient toujours, & toutes températures
et pressions, dans des proportions correspondant au compiexe
NaAl. Far exemple, & 600°C et 3 Kbars, mAl = 21.46 mmole/kKgs:

si aAl 0, = 1, mﬁl(DH)3 = 2 mmole/Kg, et selon le
P

tableau 2-5, mNaAl= 12.65 il s’ensuit: mNaOH = 3.2 et

mNa = 22.8, valeur a comparer avec la valeur mesurée: 23.
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Tant dans le systéme sodique que dans le systéme
potassique, aluminium et alcalins en présence de feldspath
sont dans le rapport correspondant au complexe alumino-
alcalin. A-t-on sous- estimé akOH? Les arguments développés
a4 ce sujet au paragraphe b tendent A4 rejeter cette idée. De
plus, dans le systéme sodique, il est vraisemblable que
aNalOH est plus grand dans les essais de solubilité de la
néphéline que dans ceux de 17albite: or la concentration en
Al des solutions en équilibre avec la néphéline est plus
petite que celle des solutions en équilibre avec
albite+paragonite (tableau 2-19). Ces observations suggeérent
plutét qu'en présence de feldspath, au moins albite et
probablement aussi sanidine, il existe une espéce alumino-—
alcaline autre que le complexe gue nous avons étudié. Ce
sont les mesures de solubilité de feldspath A des pressions
plus élevées qui ont permis & Anderson et Burnham (1983) de
proposer 1l existence d’une espéce silico-alumino—alcaline:
mais les mesures & 2 KEbars n’apportent aucune information
sur ce point, la silice étant toujours presque exclusivement

sous la forme Si (OH) dont la concentration ne peut @tre

4!
calculee gu’avec une précision médiocre.

En résumeé, aux fortes alcalinités les complexes connus
rendent compte des solubilités; mais dans les autres

conditions on met en évidence:

*¥ une espéce potassique qui n'est ni KOH ni le complexe
KAl, responsable de la majeure partie du potassium en
solution dans les conditions & trés faible alcalinité
(quartz présent) et d’une partie non négligeable du
potassium en solution dans les équilibres A& moyenne
alcalinité (andalousite-muscovite-corindon certainement, et
probablement sanidine—muscovite—-corindon et sanidine-—
andalousite—-corindon). Cette espéce ne parait pas contenir

d’aluminium.
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# une espece alumino—alcaline (contenant peut—étre du

silicium), en présence d’albite et peut—etre de sanidine

(si la solution est sous—saturée vis—a-vis du quartz).

III C' 2

Variations du rapport Na/K de la solution avec l7alcalinite.

D®aprés ce qui précéde, si la solubilité du corindon a

éte correctement déterminée, 1°espéce potassique dominante

des essais a faible alcalinité (non identifieée) n‘est pas la

méme que celle des essais a moyenne et haute alcalinite

(qui est le complexe KAL).

Effectivement, le rapport Na/K de la solution éguilibree

avec le feldspath 0Or8%2 AblO n’est pas constant (tableau 2-

22): il est beaucoup plus élevé pour les equilibres

comportant du quartz (de l1’ordre de 0.5) gue pour les autres

équilibres plus alcalins (0.12 a 0.25) (cette variation

n*est pas due semble-t—-il a une différence de concentration

totale en alcalins, car par exemple la concentration en Na

des solutions des équilibres 2-10 et 2-14 sont voisines

alors gue le rapport Na/K est tres différent). Les alcalins

des équilibres comportant le guartz n’appartiennent donc ni

au complexe {(K,Na)Al, ni & une hypothétigue autre espece

alumino—alcaline existant en présence de feldspath.

On a comparé ce rapport Na/kK avec celui d’une solution

+ +
chlorureée, et celui gu’on aurait en présence d’ions Na et K :

on a indiqué dans le tableau 2-22 le rapport MNa/kK dune

solution chlorurée qui serait en éqguilibre avec un feldspath

& structure de haute température ayant la meme composition

gue 17adulaire de nos essais, ainsi que les activites

respectives de 17albite et du feldspath potassigque dans ce

méme feldspath. Le rapport NaCl/KC1 est donné par la

relation suivante:
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- aNaCl anrthose A -
— RT log = AG*" -46G* . - AG?
aHCl aalbite orthose albite KC1-NaC1l

(cf Premiére partie, chapitre I11). Pour tous les essais le
rapport Na/K est trés inférieur a celui qu’on observerait si
les alcalins étaient sous forme de chlorures; daprés
l7evaluation de la fraction ionisée de KCl et NaCl en
solution aqueuse gque nous avons proposee dans la premiére
partie de ce travail, si les alcalins étaient
essentiellement sous forme d’ions Na+ et K+ le rapport Na/K
dans les fluides serait encore plus grand que pour les
chlorures. Les alecalins sont donc bien pour 1%essentiel

-+ +
sous une forme autre que K (ou Na ).

ITI C 3 Sclubilité du corindon dans 17eau.

C’est sur son évaluation que repose celle de mAl (OH) 3.
Rien n”indique que pour les équilibres o le quartz est
present (2-10, 2-11 et 2-13) une partie de Al en solution

soit engagé dans une espéce autre gue Al (OH) Nous

conservons donc 17 hypothése que mAl est éga13a mAI(DH)3
dans ces équilibres, et nous calculons la solubilite

du corindon dans 1°eau & partir des mesures de mAl et

du calcul de 3A1?03 selon la relation (2-21). Les résultats
de ce calcul sunE:
S00°C equilibre 2-1
&00°C " 2=1

2.18 millimole/Kg HZ20
= 1.43 "
= 2.15 "
2.45 "
= 1.17 "
= 1.44 "
= 1,04 "
1.34 "
1.67 "
" " " s = 1.12 "

m m w mw ouwu ow o w
Il

n
I

n
I
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III C 4 Influence de la présence d”espéces chlorureées.

11 est clair que les concentrations en Al et Si ne
dépendent pas de la presence et de la concentration des
chlorures, et ceci parce que l’alcalinité est tamponneéee par
les phases solides. Anderson et Burnham (1983) ont souligne
gque la présence de Cl reéduit considérablement le pouvoir
complexant de K et Na & cause du fait que léquilibre entre
(Ky,Na)C1-H,0 d une part et (K,Na)OH-HCl d’autre part
s établit ;resque complétement en faveur de (K,Na)Cl—Hzﬂ.
I1 est vrai gu’a concentration égale en alcalins,une
solution de carbonates ou d’hydroxyde est considérablement
plus alcaline (au sens activité de NaOH ou KOH) gu’une
csolution de chlorures. Mais le paramétre qui représente
l1"alcalinité de la solution, donc sa capacité a se complexer
avec Al, est le rapport (Na,K)C1/HCl: celui—-ci peut etre
trés élevé, et dans ce cas la solution est susceptible de
contenir des quantités relativement élevees de complexes

alumino—alcalins.

Fourquoi la solubilité du corindon n®augmente—t—-elle pas
lorsque la concentration en NaCl de la solution augmente,
ainsi gue le montrent plusieurs jeux de données
expérimentales? FParce que le rapport NaCl/HC1 n”augmente
pas considérablement, en 17absence d’un tampon qui le
fiverait & une valeur trés élevée. Les résultats présentes
dans cette étude ont montré gue certaines associations
minérales étaient susceptibles de constituer un tel tampon
et par conséguent d’étre équilibrees avec des solutions
trés pauvres en HCl, treés riches en (Na,K)Cl et relativement
riches en complexe alumino-alcalin. De tels tampons
supposent une activité de Si0, tres faible dans les
conditions physigue2s gue noushavons choisies, d’ot la tres

faible guantité de silicium présent en solution.
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Conclusion

En résumé, d”apres Anderson et Burnham (1983), les
mesures de solubilitée des feldspaths dans l17eau & pressions
et températures variees dans le domaine supercritique
suggeraient que dans la selution aqueuse du systéme
(K,Na)—A1HSi~HED, en presence de feldspaths, existent
des complexes & stoechiométrie analogue & celle d?un
feldspaths: ces complexes s ajoutent aux espéces déja
COnnNues: Ccomposés Si(DH)4, Al(DH)S, sels alcalins, et

complexxes silico—alcalin et alumino-alcalin.

Nous avons présenté une évaluation de la concentration de
toutes ces espéces en solution en fonction des paramétres du
systéme: pression (2 Kbar), température (500 a 700°C), et
activités des constituants correspondant aux associations
minérales du systéme considéré. Les résultats ont été
confrontés avec des mesures de composition des solutions de
la solution aqueuse chlorurée ou non, équilibrées
expérimentalement avec ces diverses associations minérales.
Cette comparaison a montré que dans les conditions physiques
de 17étude et dans les limites de précision du calcul, les
compositions des solutions correspondent au calcul en ce qui
concerne les concentrations en Al et Si. & 2 Kbar, dans le
systeme potassique, la présence d un complexe &
stoechiometrie de feldspath n”a donc pas pu étre mise en

evidence.

Le comportement de ces solutions peut ainsi étre décrit
par les espéces mentionnées ci-dessus; le paramétre
essentiel qui contréle les concentrations de ces espéces
est 17alcalinité. Etant donné gue les solutions naturelles
scnt dans la treés grande majorité des cas essentiellement
chlorurées, nous avons exprimé l17alcalinité par le paramétre

akCl /aHCl:

— les complexes alumino—alcalins de stoechiométrie
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probable (K,Na)Al..., deviennent quantitativement importants
pour des alcalinités élevées: la concentration en complexe
KAl atteint l7ordre de 100 millimoles/kg H20 pour

log akCl/aHCl de l7ordre de 4 a 600°C, 2 Kbar. Cette
alcalinité correspond & 1°équilibre muscovite-leucite-—

corindon.

— le composé Al (OH), est toujours insignifiant puisqu’il

3
ne dépasse pas la solubilité du corindon qui dans ces
conditions a été estimée & environ 2 millimole/kKg au

maximum.

— les complexes silico—alcalins, dont la stoechiométrie
reste & préciser (ils comportent plusieurs Si par K) ont une
importance négligeable dans les conditions dalcalinite
envisageables dans la nature, et méme en presence de
1’association leucite—muscovite—corindon ce complexe est

négligeable devant le composé SiDz—HTD.

— des conditions trés alcalines imposent dans le systéme
considéré que l1’activite de 8102 soit tres basse.
Inversement la présence de quartz n’est compatible gu”avec
une solution & tendance acide. La concentration de la
solution en composeé SiDE_HED décroit donc fortement lorsque
l1*alcalinité de la solution augmente. Far exemple,
1°équilibre muscovite-leucite- corindon & 600°C s”etablit
avec une concentration en Si(DH)4 qui est 1/10 de la

saturation vis—a-vis du quartz.

Les solutions alcalines sont donc susceptibles de
transporter de l17aluminium mais elles sont nécessairement
trés peu siliceuses: dans 1 exemple que nous avons choisi
(é¢quilibre leucite-corindon—muscovite & &600°C) la solution

posséde des concentrations égales en Si et Al.

Ces résultats permettent de comprendre que dans le
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contexte naturel de granites feldspathisés, les solutions
qui apportent alcalins et aluminium sont aussi capables de
detruire le quartz, tandis gque les solutions qui déposent
du quartz {(formation de greisens par exemple) sont réputées

ne pas pouvoir mobiliser 17aluminium.

Far quel processus naissent des solutions en si profond
deséquilibre chimique avec le systéme granitique auquel
elles appartiennent? Le modéle d’évolution des fluides dans
les granitoides minéralisés proposée par Eugster (17984) est
une deéemixtion du fluide en présence de magma en deux phases:
(1) une phase acide, caractérisée par une activité de aHCl
élevée, qui peut solubiliser un grand nombre de métaux sous
forme de chlorures: ce fluide d”aprés ce gqui précéde est
incapable de transporter 1l aluminium. (2) 17autre phase
fluide, riche en NaCl et caractérisée par un rapport
NaCl /HC1 éleveé, stérile du point de vue métallogénique,
possede en revanche les caractéristiques alcalines décrites
ci—dessus et constitue donc un type de solution capable de

feldspathiser son encaissant granitique.
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