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Introduction Generale

INTRODUCTION GENERALE

La connaissance des équilibres entre phases est primordiale pour la conception, la
synthese et le fonctionnement d'équipements dans les procédés de séparation [86-87]. L’un des
problémes essentiels rencontrés dans 1’industric des fluides pétroliers est que pendant
I'exploitation et le transport des combustibles bruts, des particules solides peuvent se
former en raison de hautes variations dans la température et la pression, causant ainsi une
augmentation de la viscosité du fluide. Les conduites peuvent méme s’obstruer, déclenchant
ainsi une interruption de la chaine de production ; ces problémes ménent aux pertes importantes
en production et a des colts élevés. Les n-alcanes présents dans les fluides pétroliers sont
principalement responsables de dépdts solides par floculation. L'essentiel des mesures existantes
et relatives aux propriétés physico-chimiques concernent surtout les constituants légers. Il est
donc particuliérement important de disposer d’informations sur des mélanges a haut poids
moléculaire. ~ On est aussi le plus souvent obligé, pour interpréter les grandeurs
thermodynamiques obtenues expérimentalement, de se contenter d’équations ou d’autres
modeles faisant intervenir les propriétés et la structure des corps purs plus ou moins complexe
[88-89].

Le but de ce travail est de contribuer dans ce sens et dans la continuité de travaux récents
faisant I’objet de plusieurs publications [15-90] et qui ont porté essentiellement sur 1’obtention
de coefficients d’activité en étudiant des mélanges binaires & haut poids moléculaire. Il est donc
absolument nécessaire de disposer d’outils permettant de modéliser ces équilibres en particulier
les équilibres solide-liquide. La prédiction correcte de ce type des équilibres de phases, a I’aide
de modeéles thermodynamiques classiques, est compliquée par les conditions élevées de

température et par la nature des mélanges traités, qui comportent souvent des composés polaires.

Les systemes a considérer dans ce travail sont mesurés expérimentalement par
BOUDOUH et al.[37,90]. Le premier type de mélange comprend une série homologue de trois
systémes binaires constitué d’un composé aromatique polycyclique qui est le biphényl :{
Biphényl (1) + n-heneicosane (2), Biphényl (1) + n-hentriacontane (2), Biphényl (1) +n-
hentetracontane (2)}. Le second type concerne les systemes formés de composé
héteropolyaromatique polaire qui est I'indole :{ Indole (1) + n-eicosane (2), Indole (1) + n-
tetracosane (2), Indole (1) + n-pentacontane (2)}. Ces systemes sont relativement simples du
point de vue du nombre de constituants physico-chimiques les formant, mais complexes du point
de vue de la taille et de la forme des molécules considérées et donc, de D’intensité des

interactions énergétiques entre les différentes structures mises en contact.



Introduction Generale

Le traitement thermodynamique a pour objet de relier, de fagcon quantitative, les variables
qui décrivent chacune des phases a I'équilibre. 1l existe dans la littérature plusieurs méthodes de
prévision des équilibres entre phases, Ceci peut étre realisé en utilisant des méthodes de
contribution de groupes. Nous utilisons a cet effet le modele UNIFAC modifié par Larsen et al.

puis par Gmehling et al. [30,90].

Le mémoire est organisé en quatre chapitres. Dans le chapitre I, nous présenterons
brievement des concepts de base de thermodynamique des solutions moléculaires. Dans le
second chapitre, nous décrirons des notions sur les diagrammes de phases, en particulier les
équilibres solide-liquide. Dans le chapitre Ill, seront détaillés les modeles les plus usuels
recensés dans la littérature et ce pour les types d’équilibres a étudier. Nous présenterons dans le
chapitre 1V les résultats de modélisations obtenus avec 1’analyse et la discussion de ces résultats.

Une conclusion générale terminera notre travail.
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Introduction

La thermodynamique est fondamentalement la science de la transformation de 1’énergie. Elle
étudie les caractéristiques énergétiques relatives a la transformation de la matiére. Cette
discipline traite de plusieurs grandeurs caractérisant des observations phénoménologiques et
moyennant les principes pour aboutir enfin, a la définition du potentiel chimique, notion
essentielle d’une discipline carrefour de toutes les autres matiéres, introduite par Gibbs pour
aborder I’étude des différentes transformations, aussi bien chimiques que physiques. Les
propriétés thermodynamiques des mélanges dépendent fortement de la nature de leurs
constituants, donc il est important d’établir un formalisme thermodynamique définissant les
grandeurs et servant a mesurer ces propriétés. Les équilibres liquide-solide restent pratiquement
le seul moyen permettant le calcul des fonctions d'excés de melanges formés décomposés trés
peu volatils, malgré la rareté de ce type de données dans la littérature.

I.1.Fonctions thermodynamiques

L’¢énergie libre et I’enthalpie libre sont comme 1’énergie interne, I’enthalpie et I’entropie,
des fonctions extensives ; I’évolution de chacune de ces propriétés permet de juger de la
possibilité ou de 1’impossibilité d’une transformation, selon la nature des contraintes maintenues
au cours de cette transformation. Ces fonctions sont appelées potentiels thermodynamiques [1]; il
conviendra ainsi de connaitre essentiellement les variations de ces fonctions en tenant compte

des propriétés du systeme.
I.1.1.Energie interne

Pour tout systeme, il existe une forme d’énergiec propre U appelée énergie interne,
fonction d’état extensive du systéme étudié [2]. Pour un systéeme fermé, la variation de cette

énergie est la somme du travail W et de la chaleur Q échangés avec le milieu extérieur [3].

AU=Q+ W (L1)

Pour un systéme ouvert, il faut inclure la variation de 1’énergie thermique véhiculée par la

matiere échangée avec le milieu extérieur.
1.1.2.Entropie

Pour tout systéme, il existe une fonction d’état extensive S appelée entropie. Sa variation

lors d’une transformation finie est :

AS = NS + A;S (1.2)
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A.S est I’entropie de transfert et A;S I’entropie créée au sein du systéme.

Pour une transformation ¢lémentaire d’un systéme fermé a température T:
5
5,5 =2 (1.3)

6Q étant la quantité de chaleur échangée avec le milieu extérieur.
1.1.3. Enthalpie

L’enthalpie H d’un systéme ayant une énergie interne U, une pression p et un volume V,

est définie par la relation :
H=U+PV (1.4)
1.1.4.Energie libre

L’énergie libre F ou énergie de Helmholtz est par définition :
F=U+TS (1.5)
1.1.5. Enthalpie libre

L’enthalpie libre G ou énergie de Gibbs est par définition :
G=H+TS (1.6)
Ces fonctions d’état sont extensives et leurs différentielles sont exactes.

1.2. Grandeurs molaires partielles
1.2.1. Définition

Soit Y une grandeur extensive relative a un systéme chimique homogene comprenant
plusieurs constituants ; elle représente n'importe quelle propriété thermodynamique étendue
possible, c.-a-d., Y =V, H, U, S, G et ainsi de suite. Si nous devions diviser Y par le nombre
total de moles dans le systeme, nous obtiendrions la propriété intensive y = v, h, u, s, g et ainsi de

suite ;
Y =Y(T,P,nl,n2,...,ni,...,nm) (L.7)

La différentielle totale de cette fonction pour une transformation infinitésimale, s’écrira :

dy = z[—aY ) dn; +[—8Y) dT +[_ay dp (1.8)
i on; T.p.nj.(j=i) oT ni,p oP ni, T
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Le dernier terme de cette équation :

Est par définition la grandeur molaire partielle relative au constituant Ai. La différentielle de Y

en fonction des variables de Gibbs [1] prend la forme de 1’équation (1.10) :

dvz(ﬂj dT +(ﬂj dP + > Yidn, (1.10)
oT Jo . oP J: ., i

Pour une transformation isotherme et isobare, nous obtenons :
dYP,T = Zv.dn. (Ill)

La grandeur molaire partielle yi (T, P, ny, n,..., ni,..., ny) représente la variation de la grandeur
Y relative a un systéme étendu, lorsque la quantité du constituant Ai est augmentée d’une mole.

La grandeur Y dépend ainsi de toutes les quantités ni des différents constituants Ai :

Y =>ny (1.12)
Une grandeur molaire partielle est toujours définie a température et a pression constantes, deux
des critéres pour un équilibre de phase. Les grandeurs molaires partielles sont également définies
par rapport au nombre de moles. Les nombres de moles de toutes autres espéces j dans le
mélange sont considérés constants ; c'est uniquement le nombre de moles des especes i qui
change. Il conviendra, comme pour le cas des grandeurs molaires partielles, de ne pas remplacer
incorrectement le nombre de moles par la fraction molaire [2]. L'équation (1.9) ne permet pas la
conversion toute simple en fraction molaire :

! avj (1.13)
N aXi T,P,Xj+j

1.2.2. Identité d’Euler

Y est une fonction thermodynamique extensive et homogéne, du premier ordre par rapport

ani, donc
Y(P,T,anyans,...,an;,...,any =aY (T, P,ny, Ny,...,Ni,..., Nw) (1.14)

A partir de I’équation (I-15), on déduira :
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=T \oan;

Y M Y i
Z—a:Z[ o jnj#i[aaa(: jn,-ﬂ N =Y (M,..., Ni,..., Nm) (1.15)

P et T étant des constantes, d’ou:

m (oY
E[aani jn#ini =Y (N,..., Ni ..., Nm) (1.16)

Pour a =1 et en tenant compte de 1’équation (1.9), on obtient :

Y = _zniYi (1.17)

Ainsi, le comportement des mélanges est lié a celui des grandeurs molaires partielles Yi.
1.2.3. Relation de Gibbs-Duhem
L’identité thermodynamique s’écrit :

dG =VdP — SdT + 3 zadn; (1.18)
L’identité d’Euler donne :
G = > nNigs (Ilg)

La variation de I’enthalpie libre totale d’un systeme peut étre obtenue par différentiation de

I’équation (1.19):

Par comparaison avec 1’équation (I.18) on obtient :

SAT —VdP + X nidz =0 (1.21)

L’équation (I1.21) est appelée relation de Gibbs-Duhem ; elle relie la variation des potentiels
chimiques aux variations correspondantes de T et P. Elle exprime le fait que les énergies

thermiques (SdT ), mecaniques (—VdP) et chimiques (X nidu) non échangeables avec

I’extérieur, se compensent exactement a 1’intérieur méme du systéme de N composants [3].Dans

le cas ou la température et la pression sont constantes :
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Expressions dans lesquelles le potentiel chimique | i apparait comme étant le taux de variation
de G lorsque le nombre de moles ni du constituant i varie, le nombre de moles des autres

constituants demeurant constants [1].
1.2.4. Potentiel chimique

Le potentiel chimique de I’espéce Bi dans le systéme est ’enthalpie libre molaire de ce

constituant

o (oG (1.23)
oo (22

T.,.P.Nnji

1.2.4.1. Potentiel chimique d’un corps pur

[@j S, et (S o (1.24)
A Je i P ). "

Le potentiel chimique d’un corps pur 1, u*(T, P), n’étant fonction que de la température et de la

pression, on a ainsi :
der = —SxHdT +VadP (1.25)

1.2.4.2. Activité chimique

L’activité d’un constituant Bi dans un mélange est égale au rapport de sa fugacité dans ce

mélange sur la fugacité dans un état standard de référence [4]:

a — % (1.26)

La fugacité d’un constituant i dans une phase exprime la tendance de ce constituant a s’échapper
de la phase considérée. La fugacité garde les propriétés fondamentales du potentiel chimique et a
I’avantage d’étre homogeéne a une pression. Pour les corps purs sous les pressions modérées, elle
est voisine de la pression en phase vapeur et de la tension de vapeur en phase liquide. Les
fugacités peuvent étre exprimees de facons différentes, faisant apparaitre deux types de
traitements distincts désignés, d’une part par les traitements classiques ou modeles hétérogénes :
les fugacités en phase vapeur et en phase liquide sont calculées différemment pour tenir compte
de I’hétérogénéité qui existe entre ces deux phases.

D’autre part, les traitements par équations d’états ou modeles homogenes : les fugacites sont

alors calculées par une équation d’état, quelle que soit la phase considérée. Le potentiel chimique
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d’un constituant Bi dans un systéme se met alors sous la forme :

Wwi(T,P)=p?(T)+RTLN a; (1.27)

Ou p i (T, P) est le potentiel chimique standard, c’est-a-dire sous Po = 1 bar a T, dans des
conditions particuliéres selon 1’état physique du constituant. ai est l’activit¢ chimique du

constituant Bi dans le systéme.
1.2.4.3. Coefficients d’activité

Le coefficient d’activité est un nombre adimensionnel dont la valeur numérique dépend de
I’¢état standard choisi pour définir une solution idéale. Les coefficients d’activité sont introduits

pour définir I’enthalpie standard d’excés :

__§h_a 1.28
Vi = T (1.28)

ai étant D’activité du constituant i présent dans la solution pour une fraction molaire xi. La

fugacité fi du composé i en mélange est donnée par :

fi = firyix (1.29)
Pour une solution idéale :

yi =1= ai? = X; (1.30)
Ces coefficients d’activité sont liés au potentiel chimique par :

mi=pi+RTINXi + R T In y; (1.31)

Une des approches les plus classiques consiste a développer des modeles de 1’enthalpie libre
d’exces qui, par dérivation par rapport a la composition, donnent acces aux coefficients d’activité
et par dérivation par rapport a la température, donnent acces a 1’enthalpie de mélange [4]. Les
propriétés d’équilibre entre phases découlent des coefficients d’activité ; il est alors possible
d’effectuer une réévaluation des banques de données disponibles. L’étude des coefficients
d’activité impose une définition précise de chaque composé du mélange et un état standard. Mal
définis, les valeurs des coefficients d’activité seront 1’origine de nombreuses erreurs dans

I’expression des propriétés thermodynamiques.
1.2.4.4. Etat standard

Si I'on veut pouvoir utiliser des données tabulées, il est essentiel de définir un état de

référence : 1’état standard. Généralement, on adopte comme état standard pour un composé
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guelconque sous la forme solide, liquide ou gazeuse, I'état de ce composé pur a la température T,
sous une pression de 1 bar, sous la méme forme solide, liquide ou gazeuse [5]. On distingue deux

conventions en fonction de la définition de la solution idéale.
1.2.4.5. Convention symétrique

On choisit pour toutes les especes en solution, le modele idéal défini a 1’aide de la loi de
Raoult [6]. Dans ce cas, la variable de composition est la fraction molaire pour tous les
constituants. L’état standard choisi est 1’état «corps pur liquide a la température et a la pression
du systeme» pour tous les constituants. Cette convention est imposée par la plupart des modeéles
classiques de [D’enthalpie libre d’excés, a I’exception de ceux traitant des solutions

électrolytiques.
1.2.4.6. Convention dissymétrique

La solution idéale est définie par la loi de Raoult pour les solvants et par la loi de Henry
pour les solutés. L’¢état standard choisi pour décrire les propriétés des solvants est le méme que
pour la convention symétrique. Pour les solutés, deux cas sont distingués selon le choix de la
variable de composition. Si cette derniere est 1’échelle des fractions molaires, I’état standard des
solutés est 1’état «corps pur extrapolé a I’aide de la loi de Henry a température et a pression du

systeme», plus communément appelé corps pur infiniment dilué.

Si la variable de composition est la molarité, 1’état standard des solutés est «la solution idéale
binaire extrapolée a I’aide de la loi de Henry, a température et pression du systéme». Cet état est

adopté généralement pour exprimer les coefficients d’activité des solutions aqueuses [6].

—
©
| —
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1.2.4.7. Expressions du potentiel chimique

Tableau 1.1 : Expressions du potentiel chimique et états standards de référence

Constituant

Potentiel chimique

Etat standard de référence

GP pur

w(T,P)=pn°(T)+ RTLH[PEJ

GP pur sous p°=1 bara T

Constituant gazeux
dans 1 mélange de GP

ui(T,H)=u?(T)+RT.Ln[%j

Pi:Xi-p1 pression partielle du gaz.

GP pursousP°=1baraT.

Phase condensée pure

w(T, P) =p°(T)

Corps condensé pur sous P° =1
baraT.

Constituant Bi d’un
mélange solide ou
liquide, idéal.

u(T,P) =p; (T)+RTLN X,

xi fraction molaire du constituant i.

Corps condensé pur, P=bar, aT.

Soluté Bi dilué dans
une solution idéale

u (T, P)=p, (T)+RTLn =

c

BisousP°=1baraT: Bise
comporte comme si la
solutionétait infiniment diluée et
ci=c°=1mol.I"". Etat hypothétique

Solvant d’une solution
idéale

“‘solv(T ) = HSOIV(T)

Corps condensé pur, P=bar,a T.

1.3. Les mélanges

La plupart des opérations en Chimie portent sur les mélanges de fluides ; il est ainsi

indispensable de pouvoir correctement déterminer les propriétés thermodynamiques de ces

mélanges. Un mélange est 1’addition d’especes chimiques différentes, chacun des constituants est

pris dans I’état de référence corps pur, a la méme température, a la méme pression et dans le

méme état physique que le mélange [7]. Le volume de ce dernier est calculé théoriquement en

ajoutant les volumes des différentes especes chimiques en présence. Nous obtenons pour un

constituant i dans le mélange, la relation (1.32).

V=3V,

(1.32)

En introduisant le volume molaire partiel V; de chaque constituant défini par la relation

10

—
| —
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(1.33), nous obtenons la relation (1.34), expression ne s’appliquant qu’aux mélanges idéaux en

raison des interactions entre les molécules des différents constituants considérés.

V =xn¥, (1.34)

1.3.1. Solutions idéales

Dans une solution idéale, il ne se produit ni variation de volume, ni variation d’énergie

interne, ou encore moins d’enthalpie [8].

Dans I’é¢tude des solutions, il est nécessaire d’introduire le concept de solution idéale, comme
référence pour la comparaison de solutions réelles ; les comportements thermodynamiques de
certaines de ces solutions peuvent en effet se rapprocher. Dans une solution idéale, la fugacité de

chaque constituant est proportionnelle a sa fraction molaire sur toute la gamme de concentration

considérée et ce, a toute température et pression (f=; KiXi, ou f; est Ia fugacité du constituant 1
dans la solution gazeuse, liquide ou solide, X; est sa fraction molaire et ki , une constante de
. o, 0 0 ., . . R
proportionnalité). Pour Xi=1 alors fi=K;-1=f; et f; est la fugacité du constituant i pur 8 P et T

données et dans le méme état, donc: f; =f; 0 xi .

Ainsi, il conviendra de déduire deux resultats importants concernant le volume de mélange et

I’entropie de mélange.
1.3.2. Les grandeurs de mélange

Une grandeur de mélange YM est égale a la différence entre une propriété
thermodynamique Y représentant le mélange considéré et la somme des propriétés
thermodynamiques Y des constituants purs, pris a la méme température, a la méme pression et

dans le méme état physique que le mélange [8].

YM =Y -3y (1.35)

Considérons la propriété thermodynamique constituée par le volume V. La grandeur de mélange
est notée VM. Les constituants 1 sont formés par ni moles du corps i1 dans 1’état de référence du
mélange. Pris isolément, ils occupent chacun un volume molaire Vmi (I’exposantO indique le

corps pur). Le volume de mélange est alors :

11
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\AY :V—Znivn?i (1.36)
L’équation (1.34) permet d’écrire :

Vi = Sn@-vs) (1.37)

De méme, I’enthalpie de mélange (souvent appelée chaleur de mélange) aura pour expression:
HMz_Zni(ﬁi—Hgi) (1.38)

L’enthalpie libre de mélange est exprimée par la relation (1.39):
Cwm ZZni(,ui—,U%i) (|39)

Il est possible de définir des grandeurs partielles de mélange selon les relations (1.40a 1.41).

\7|M :\7i_vn(1)i (1.40)
—M  —

Hi =H;—He (1.42)
E.M = 1M = 15 — 1P (1.42)

Ces grandeurs partielles de mélange sont intensives et tendent vers zéro lorsque le mélange tend

vers un corps pur. Ceci étant, les grandeurs de mélange vérifient la loi de Gibbs-Duhem:

Zn.d[”‘M]: HM2 ar+ Y gp (1.43)
RT )~ RT RT

—id
Dans une solution idéale, les volumes molaires idéaux partiels, Vi  sont égaux aux volumes

molaires, v, , des constituants i purs :

vg =Vi (1.44)
De méme:
Ui =UQ etA =HY, (1.45)

Contrairement aux cas de 1’entropie et de I’enthalpie libre, nous obtenons des égalités dans le cas

du volume et de I'enthalpie:

V" =xnvg et Hid =¥ niHg (1.46)

12
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D'ou:Vme =0et Hmo =0 (1.47)

] . . —M —M  —wm L
Les grandeurs (de mélange) molaires partiellesVi ,Hi , Ui pour une solution idéale, sont

nulles :

—M — —0 —id

Vi =Vi—-Vm=Vi -V3=0 (1.48)
—M — —0 —id

Hi =Hi—Hmi=Hi —HS% =0 (1.49)

1.3.3. Solutions réelles

Dans une solution réelle, les constituants subissent une modification due a leur
environnement [8], car un mélange peut se réaliser par absorption ou éventuellement, par
contraction de volume (eau + alcool) ou encore, par augmentation de volume avec dégagement

de chaleur (eau + acide sulfurique).
1.3.4. Grandeurs d’excés

En pratique, I’expression du volume (équation 1.34) n’est pas applicable, car il existe en
réalité, un écart plus ou moins important entre un volume mesuré expérimentalement et un
volume donné par cette expression. Cet écart appelé «volume d’excés» caractérise le fait que le
mélange n’est pas idéal [7]. De la méme maniere pour les autres propriétés thermodynamiques, il
existe des écarts a 1’idéalité caractérisés par des grandeurs d’exces (I’exposant ‘id’ caractérise le

mélange idéal).
VE=V-V" HE=H-HY GF=G-G“,SF=5—-S" (1.50)
1.3.5. Coefficients d’activité et grandeurs d’excés

Il est possible d’exprimer les coefficients d’activité a partir d’'un modele d’enthalpie libre

d’exces et réciproquement, I’enthalpie libre a partir des coefficients d’activité [4]:

Ge = nRTLny; (1.51)

RTInyi =f =(0G/on ) o, (1.52)

13

—
| —



Concepts de base de thermodynamique des solutions moléculaires

1.4. Notions sur les phases

Toute partie homogéne d’un systéme constitue une phase ; on entend par partie
homogene, toutes les parties du systéme qui possedent les mémes propriétés physico- chimiques.
C’est I’¢état sous lequel on trouvera un constituant i ou un mélange de constituants i et j [9]. Pour
définir une phase, il faut s’assurer que le systéme est bien homogéne (méme composition
chimique et mémes propriétés en tout point). Deux liquides non miscibles constituent deux
phases. Les gaz sont miscibles et constituent une phase unique. En général, les solides sont non
miscibles et il y a autant de phases que de constituants, sauf dans le cas de solutions solides
(alliages). A trés basse température, c’est I’énergie potentielle d’interaction entre les molécules
qui stabilise la phase solide, I’entropic de la phase solide étant faible. Aux températures
intermédiaires, apparait le domaine de stabilité du liquide, plus ordonné que le gaz ; il est
caractérisé par une quantit¢ moindre d’entropie et la stabilité est plus avantagée dans ce cas par
rapport au gaz a haute température. Ce liquide posséde comme pour le solide, une énergie
potentielle d’interaction attractive et donc, une énergie interne beaucoup plus faible que celle du

gaz.

Une phase est une partie physiquement distincte, séparée des autres parties du systéeme par
une surface définie ; il y a changement (ou transition) de phase si en modifiant continlment la
valeur de certains paramétres intensifs d’un systéme, celui-Ci peut passer d’une phase a une
autre, de fagcon continue ou discontinue. Un corps est pur (ou simple) si, sous une phase donnée,
une seule espéce chimique existe. Les corps composés peuvent parfois se décomposer
chimiguement avant qu'il y ait changement de phase. De facon générale, pour une méme
substance solide ou liquide, on peut rencontrer plusieurs arrangements distincts des atomes ou
des molécules, constituant ainsi des phases. Une transition de phase se manifeste par une série de
phénomeénes physiques qui lui sont associés ; on la provoque en agissant de 1’extérieur pour
modifier une variable thermodynamique intensive qui caractérise le systeme : la température, la
pression, un champ magnétique ou électrique, etc. Cette variable est conjuguée d’une variable
extensive. Une transition de phase commence a se manifester a une échelle microscopique avant
d’atteindre tout le volume. A titre d’exemple, des gouttes de faible taille de liquide apparaissent
au sein d’une phase vapeur avant que celle-Ci ne se condense totalement sous forme liquide ;
c’est le phénomeéne de nucléation. Une transition de phase liquide-solide se déroule en deux
étapes, la formation de germes de la nouvelle phase (nucléation) suivie de la croissance des
germes.

Schématiquement, la matiere peut se trouver dans quatre familles de phases (solide, liquide, gaz

et plasmas). Certaines de ces familles eétant elles-mémes divisées en sous-familles,

[ )
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essentiellement pour les phases solides. Entre ces différentes familles, il peut exister des familles
intermédiaires (mesomorphes, mésophases et métastables).

Les phases solides sont caractérisées par un ordre a grande distance. Il existe
généralement plusieurs phases solides différentes pour un méme matériau. La variété
allotropique (ou cristalline) d’une phase solide sous laquelle on peut trouver des solides purs
correspond a des arrangements spécifiques des atomes/molécules/particules. La variété
polymorphe est une phase cristalline sous laquelle on peut trouver certains solides composés.

Les phases liquides sont caractérisées par un ordre a courte distance pour lequel les
molécules sont désordonnées a grande distance. Il existe généralement une seule phase liquide
pour un méme matériau, sauf pour I’hélium qui possede deux phases liquides.

Les phases gazeuses sont caractérisées par un désordre a toute distance. Une seule phase gazeuse
est possible par matériau.

Les phases plasmas sont caractérisées par un désordre a toute distance. Une seule phase
plasma est possible par matériau. Un plasma est un gaz de particules chargées (électrons et ions).
Il est obtenu par des décharges électriques dans des gaz a des températures comprises entre

quelques milliers et plusieurs millions de Kelvin.

A coté de ces grandes familles, il existe également les phases mésomorphes (phase
cristal liquide). Il existe des molécules anisotropes dont les axes sont paralleles (cristaux
liquides). La phase liquide, non isotrope, différe de la phase isotrope par I’arrangement des
molécules ; on peut la distinguer de la phase isotrope par ses propriétés optiques. La mésophase
est intermédiaire entre la phase solide et la phase liquide pour laquelle I’ordre a longue distance
est partiel. La phase métastable est un certain état observé dans des conditions ou 1’on
s’attendrait a observer un état différent. Par exemple, il existe des situations ou, partant d’une
phase liquide, il est possible de maintenir cet état en dessous de la température de solidification
de la substance considérée (1’eau par exemple) ; on aura alors un liquide surfondu qui correspond
a un état thermodynamique métastable. La courbe correspondant a la condition limite de
métastabilité est la spinodale. Si le liquide surfondu est de la silice, on pourra alors observer une
solidification du liquide, sous la forme d’un verre : c’est la transition vitreuse, état solide non
organisé donc non cristallin, aux propriétés thermodynamiques, mécaniques et optiques
spéecifiques, ne correspondant pas a un état thermodynamique en équilibre. Ces phases sont par

exemples des verres ou des gels.
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1.4.1. La regle des phases
C’est la loi qui relie la variance, le nombre de composés et le nombre de phases [8].

Elle a été établie pour la premiere fois par Gibbs en 1875. Les variables considérées sont la
température, la pression et les potentiels chimiques des constituants dans les phases. Plus tard,
ces derniers ont été remplacés par les fractions molaires et la relation a été étendue aux systémes
réactifs et aux systemes dont les variables intensives obéissent a des relations particuliéres ou
contraintes, tels que les systémes ioniques. D’autres parametres doivent é&tre pris en
considération pour calculer la variance des systémes soumis & un champ magnétique ou
électrique et des systemes divisés et colloidaux. Pour établir la relation de Gibbs, on considére le
cas supposé général, qui correspond a la présence de tous les constituants dans toutes les phases
et ces derniéres ont des compositions variables et différentes les unes des autres. Il est donc
Iégitime de penser que la relation généralisée est valable dans tous les cas de figure. Il suffisait

simplement de bien choisir les relations particuliéres entre les variables.

Lorsqu’une variable de composition est une constante imposée par le systeme étudié, la variance
se calcule par la relation de Gibbs sans contrainte. 1l en est de méme lorsque plusieurs variables
de composition sont constantes. Il y a donc tout lieu de penser que les contraintes imposées par
le systeme lui-méme ne doivent pas étre prises en considération dans le calcul de la variance.
Dans ces conditions, le probleme est de considérer ou pas, que le mélange azéotrope peut étre
traité comme un cas particulier pour lequel le calcul de la variance se fait par application de la
relation de Gibbs en faisant «geler I’'un des degrés de liberté», comme pour les systémes
isotherme ou isobare. Méme si I’on ne tient compte que des relations impliquant les variables de
variance, un autre probléme peut se poser ; il concerne la nature des relations particuliéres, en
I’occurrence prendre ou non en considération toutes ces relations, y compris celles qui sont
imposées par le systeme lui-méme, ou bien se limiter a celles qui découlent des conditions
particulieres de manipulation du systéme. Quand 1’une des variables de composition est
maintenue constante par le systeme lui-méme, lorsque les autres variables changent de valeur, il
convient de savoir comment se calcule la variance en tenant compte de cette contrainte. Ainsi, on
pourra chercher a comprendre dans le cas d’un mélange azéotrope, si I’égalité des fractions
molaires des constituants dans les phases (égalité qui découle du théoréeme de Gibbs-Konovalov)
doit étre prise en considéeration dans le calcul de la variance des mélanges de méme nature. Pour
des systemes ou toutes les phases ont des compositions constantes et égales entre elles, la
relation de Gibbs conduit, pour des raisons mathématiques, a une valeur de la variance plus

élevée que la valeur réelle : la relation de Gibbs admet des exceptions malgré le caractére genéral
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des hypotheses qui ont été a la base de sa démonstration. Il est aisé de vérifier que lorsque le
nombre de phases a compositions identiques est réduit a I’unité, on se trouve en présence d’un
systeme & @ phases a compositions différentes et variables ; ce qui correspond a I’hypothése de
I’établissement de la relation de Gibbs. Il est donc nécessaire de rechercher des conditions plus
générales sachant que deux phases de composition identique ne peuvent pas exister a 1’équilibre

en présence de plus qu’une troisiéme et ceci, quel que soit le nombre de constituants.
1.4.2. Variance d’un systéme

La variance d’un systéeme ou d’un matériau est le nombre de variables thermodynamiques
indépendantes sur lesquelles il est possible d’agir pour modifier 1’équilibre ; elle est bien
entendu, égale au nombre total de variables caractérisant le systeme diminué du nombre de
relations entre ces variables. Lorsque le systéme envisagé ne contient qu’un seul constituant, la
description de son état d’équilibre se fait par la connaissance de trois variables indépendantes
(par exemple T, P et n). De méme, si le systéme contient ¢ constituants, la description de 1’état
d’équilibre fait intervenir (c+2) variables indépendantes (T, P, ng, Ny, ..., nj, ... n¢) ou, ni est le
nombre de moles du constituant i. Pour décrire le diagramme d’équilibre lié¢ & un systéme donné,
on doit utiliser des variables intensives indépendantes (T, P, X1, X2, ..., X, ...X¢1) OU, Xi
représente la fraction molaire du constituant i. La notion de variance permet de répondre a une
question d’ordre expérimental : ainsi, lorsque le systéme est initialement a 1’équilibre, la question
est de connaitre le nombre de parameétres intensifs sur lesquels un expérimentateur pourra agir
simultanément pour que le systéme puisse atteindre un nouvel état d’équilibre. La variance
représente donc un nombre de degrés de liberté du systetme. Dans le cas d’un systéme
monophasique, ce nombre est égal a celui des parameétres de la liste T, P, X1, X2, ..., Xi, ...xc-1, SOit
(c-1) + 2 = (c+1) [9]. Si plusieurs phases sont en équilibre, il existe des relations entre les divers
parametres considérés. Dans tous les cas, la régle des phases de Gibbs permet de calculer la
variance f, c’est-a-dire, le nombre de paramétres intensifs indépendants a fixer pour atteindre un

¢état d’équilibre donné. Son expression générale est :

f=c-p+2 (1.53)

c represente le nombre de constituants indépendants dans le mélange (c = 1 pour un corps pur)

et ¢, le nombre de phases en équilibre dans ce systeme [9].
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Introduction

Dans tout applications industrielles telles la pétrochimie, 1’agroalimentaire et la
pyrotechnie, la connaissance des grandeurs thermodynamiques et des conditions d’équilibres
entre phases est primordiale et ce, afin de dimensionner et d’optimiser les processus industriels,
notamment les opérations de séparation telles la distillation et la cristallisation Néanmoins, la
détermination de telles grandeurs n’est pas du tout une tache facile, surtout lorsqu’on ne dispose
pas de données expérimentales. A cet effet, on fait appel a des méthodes dites prédictives
permettant d’évaluer les propriétés thermodynamiques des systémes considérés et de connaitre
les conditions de stabilité des phases [11,12] Les molécules poly-aromatiques représentent une
classe de substances techniquement intéressante [13], au vue de la tendance vers des besoins en
matieéres plus lourdes, en particulier dans 1’industrie pétrochimique. La précipitation des
composés aromatiques polycycliques pendant le processus dhydrocraquage est d'intérét
primordial. Ces molécules tendent a obstruer les échangeurs [11], d’ou I’importance de les

étudier.
I1.1. Enjeux de la chimie-informatique

La modélisation mathématique consiste a transformer un phénomene, simple ou
complexe, en une série d’équations ou modele. L’objectif est de pouvoir répondre a des
questions aussi bien qualitatives que quantitatives sur le phénomene étudié en recherchant des
solutions a ces équations. C’est un préalable a la simulation numérique qui consiste a résoudre
une version approchée de ces modeéles a 1’aide de programmes de calculs. La résolution de ces
équations permet d’obtenir voire méme de prédire des informations trés utiles, en particulier sur
des observations phénoménologiques. La modélisation engage des enjeux économiques
considérables.

Les prévisions météorologiques, la stabilité des réseaux de communication, le trafic routier,
I’architecture, les simulateurs de vols ou le nucléaire sont quelques exemples ou la modélisation
est trés utilisée. La chimie, science expérimentale par excellence, ne peut faire exception a ce
développement. En chimie, le calcul des grandeurs physico-chimiques, ’approche de la
réactivité chimique, la mise au point de nouveaux médicaments et 1’¢tude du comportement de
I’infiniment petit, sont quelques exemples qui justifient [’utilisation de telles techniques.
Néanmoins, toutes les approches théoriques, tous les concepts ne sauraient supprimer la
nécessité de I'expérimentation qui, par ailleurs, nourrit la modélisation avec laquelle elle
entretient un va- et-vient qui permet d'ajuster le contenu du savoir. La chimie, ce sont également

des outils, des moyens d'analyse et des méthodes ; elle bénéficie de I'apport d'outils conceptuels
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et d'approches théoriques : la formulation et la modélisation dont le but est d'améliorer les

capacités prédictives, en particulier du comportement des mélanges.
I1.2. Notions sur les solubilités

La solubilité dépend fortement de la nature des constituants en particulier, lourds, il est
donc particuliérement important de disposer d’informations sur ce type de constituants. La
représentation des propriétés thermodynamiques nécessite la prise en compte des interactions
binaires entre les divers constituants. Or, les études actuelles sur les melanges binaires
concernent surtout les systemes formés soit, de deux constituants légers, soit d’un constituant
lourd avec un constituant Iéger. Les données relatives aux mélanges formés uniquement de deux
composés a haut poids moléculaire sont trés rares a cause de la faible volatilité et du point de
fusion élevé de ces composés. Les valeurs des solubilités pour diverses molécules aliphatiques
mélangées a d'autres molécules de méme type ou a quelques aromatiques, foisonnent dans la
littérature. Mais, il y a pénurie de données de solubilité concernant les mélanges formés des
hétéro aromatiques, des HC halogénés, des esters, des cetones, des alcools, ou d'autres
substances lourdes, si ce n'est les quelques travaux de Haulait-Pirson et al. en 1987 [10], de
Domanska et al. [14], Djordjevic [15] ou McLaughlin [16].

11.3. Interactions intermoléculaires

Aprés Johannes, Van der Waals a décrit en 1873 [17] des attractions gravitationnelles et a
montré que ces forces sont réellement dues aux interactions électromagnétiques entre les
molécules ; donc le résultat des polarités intermoléculaires. La prédiction du comportement des
molécules en solution dépend non seulement des attractions intermoléculaires, mais également
des types de polarités. Une molécule simple, en raison de sa structure, est caractérisée par les
forces de Van der Waals, résultat additif de différentes contributions polaires. Deux substances,
peuvent étre dissoutes I'une dans l'autre, non seulement si leurs forces intermoléculaires sont
semblables, mais en particulier, si la somme des forces en présence sont dans la méme direction.
Ceci, tenant compte des liaisons hydrogéne, des effets d'induction et d'orientation et enfin, des
forces de dispersion. Les forces de dispersion sont présentes dans toutes les molécules. Quelques
éléments atomiques attirent des électrons plus vigoureusement que d'autres et des dipdles
permanents sont créés quand les électrons sont partagés d’une facon inégale entre les différents
atomes dans une molécule. La polarité d'une molécule est liée a sa composition atomique, a sa
géométrie et a sa taille. L'eau et I'alcool sont des molécules fortement polaires, le toluéne 1’est
légérement et les hydrocarbures paraffinés tels que I’hexane, sont considérés non polaires ; les

attractions entre les molécules non polaires étant dues entierement aux forces dispersives .Dans
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les molécules polaires, les forces entre dipdles sont appelées les interactions de Keesom [18],
attractions symétriques qui dépendent des mémes propriétés physico-chimiques en chaque
molécule. Puisque les interactions de Keesom sont liées aux arrangements moléculaires, elles
sont dépendantes de la température. Les températures les plus élevées causent une augmentation
du mouvement moléculaire, donc une diminution des interactions de Keesom .Une molécule,
méme si elle est non polaire, sera temporairement polarisée a proximité d'une molécule polaire et
les dipdles induits et permanents seront mutuellement en attraction .Ces forces entre dipéles,
induites, sont appelées interactions de Debye [18], ne sont pas dépendantes de la température
comme celles de Keesom ; le dipdle induit est libre de tourner autour de la molécule non polaire
car les molécules se déplacent. Les effets d'induction de Debye et les effets d'orientation de
Keesom sont considérés comme étant semblables en termes de comportement a la solubilité et
sont désignés communément comme étant des d’interactions polaires, ou simplement des

polarités.
11.4. Méthodologie de calcul des équilibres entre phases

Pour les coefficients d'activité, les calculs s’effectuent en utilisant la convention symétrique
[19]. De cette fagon, la solubilité d’un corps dissous dans un solvant (mélange) est déterminée

selon une méthodologie basée sur un formalisme aisé de la thermodynamique.
11.4.1. Corps solide dissous dans un solvant ou un mélange de solvants

Moyennant les propriétés des corps purs, I’expression (Il.1) est généralement utilisée :

AH fus T ACp [Tm _T}rACp T

Ln(x. .):— 1-— |+ Ln —
i’ RT T R T R T (1.1)
m m

X; est la solubilité du corps i (fraction molaire), y; est le coefficient d'activité de i dans la

liquid i 1ffé
p %€ — Cselide ost |3 différence entre

solution, T, est la température de fusion de i, ACp =
les capacités calorifiques du liquide hypothétique pur et le solide pur a T, fonction linéaire de la
température ((Ac, = AA+AB(T -T°) ), AHpy est la chaleur de fusion du corps i et enfin, T%st la

température de référence arbitraire égale a 298.15 K
11.4.2. Equilibre liquide-vapeur

11 convient de considérer dans ce cas, le calcul de la température d’ébullition normale des
solutions aqueuses et le calcul de la pression de vapeur des solutions aqueuses saturées, en
considérant la phase vapeur idéale (pression modérée) donc, la pression de vapeur nulle a la
température opératoire [19].
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11.4.3. Equilibre liquide-liquide

Cela concerne le calcul des coefficients de partition du corps i dans un systeme biphasé.
Ces coefficients sont définis pour le systéme biphase alcool-eau par exemple, comme le rapport de
la concentration du corps dissous dans la phase riche en alcool, a sa concentration dans la phase
riche en eau. Le volume molaire et les fractions molaires de chaque phase sont nécessaires pour le

calcul. Les fractions molaires sont calculées a partir des équations d'équilibre:
| | 11 11
Xiyi =X 7 (11.2)
Pour le calcul du volume molaire, le mélange sera considéré comme étant idéal et la quantité du

corps i dissous dans le mélange de solvants est tres faible. Ainsi, aux dilutions infinies, 1’effet sur le

calcul du volume est négligeable.
11.4.4. Equilibre solide-liquide

Les diagrammes de phase solide-liquide a eutectique simple, sont déterminés par I'équation
établie par Prausnitz en 1969 [11] et exprimée par la relation (11.3)
Inx, +Iny, +(aH /RYUT —1/T," )=(AC /R)In(T, /T )]+ T, /T ~1)=0 13)

AHif,ACpif et Tif sont respectivement, la chaleur molaire de fusion, la capacité calorifique

molaire de fusion et la température de fusion, du composant i. yifest le coefficient d'activité du

composant i.
I1.5. Optimisation des paramétres d’interactions énergétiques

Des algorithmes d’optimisation mathématique adaptatifs ont été développés en aéronautique
et technologie des réacteurs et ce, pour des taches d'optimisation (Voegt et al., 1991), I’énergétique
(Axmann et Turan, 1994) et la technologie transformatrice (Axmann et al., 1996). Ainsi, il est aisé
d'adapter ces algorithmes a différentes problématiques, telles le domaine de la thermodynamique
chimique dans I’optimisation des paramétres d’interactions énergétiques utilisés en testant les
performances du modele UNIFAC, afin d'adapter ces paramétres aux données expérimentales, en

particulier du point de vue géomeétrie des molécules étudiées [20].
11.6. Analyse fonctionnelle et optimisation des processus chimiques

Les calculs des équilibres entre phases nécessitent des parametres décrivant les
interactions entre deux molécules différentes dans un mélange binaire [20]. Pour une meilleure
conception d’un processus physico-chimique, le comportement thermodynamique des mélanges

devrait étre établi sur la base de déterminations expérimentales. Cela permettra d’identifier les
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interactions énergétiques dans les mélanges multi constituants. Ces mesures sont géenéralement
onéreuses et difficiles a obtenir, d’ou dans certains cas la nécessité d’effectuer des calculs et une
analyse fonctionnelle moyennant des parameétres estimés, dont moins précis et moins significatifs
que ceux que I’expérimentation aurait fournis dans des conditions optimales. Cela a justifié donc
I’établissement des méthodes d’ajustements et de calculs estimatifs, comme le modele UNIFAC

élaboré depuis 30 ans.

Le modéle UNIFAC ne traite pas un systeme donné comme un mélange de constituants chimiques
mais plutot de groupes fonctionnels (Gmehling et Kolbe, 1988) [20].

La figure 1 illustre ce principe a travers le mélange binaire formé d’acétone et de diméthyléther ;
I'interaction énergétique entre les molécules est réduite a l'interaction entre les groupes fonctionnels
CH;, CH;0 et CH;CO qui forment I’essentiel des deux molécules. Leurs parameétres d'interaction
(tabulées dans la littérature) permettent les calculs d’équilibres entre phases et les ajustements
paramétriques de systemes non étudiés expérimentalement. 1l est ainsi possible de combiner
certains de ces groupes fonctionnels avec les supposés groupes principaux dans le mélange sur le
fait de considérer des paramétres communs d'interactions. Les différences entre les groupements
entourant un groupe principal peuvent étre traduites par différentes valeurs des parametres

géomeétriques R et Q, donc respectivement de volume et de surfaces des groupe
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Figure 1.1: Groupements fonctionnels présents dans le mélange (acétone + diméthyléther)

Cependant, dans le cas d’un réfrigérant contenant du fluor, il est difficile de définir les groupes
structuraux formant les substances. Un systeme détaillé de catégorisation a été développé par
Kleiber en 1995, en analysant une librairie de données ; il a montré qu'il n'était pas possible de
diviser les dérives du methane en segments de groupes ni méme de combiner certains de ces
groupes en groupes principaux. Ainsi, pour les réfrigérants, il existe actuellement neuf groupes

principaux additionnels [20].Afin de mieux restituer des données d'équilibres liquide-vapeur et
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liquide-liquide et des enthalpies d’excés, la méthode UNIFAC est utilisée, griace aux
modifications apportées par différents auteurs ces derniéres [21]. La différence principale entre
le modéle UNIFAC original et le modéle dans ses versions réside dans 1’extension des
paramétres  d'interactions des groupes, am,, dans la version originale, a un polynéme
quadratique:

amn = amn + ﬁmn*T + 5mn* T2 (II.4)

En outre dans les versions modifiées, les paramétres, R j et Q; sont ajustés pour obtenir une flexibilité
plus élevée, bien qu’un ajustement libre puisse mener malheureusement a des résultats non
raisonnables. Selon Bondi (1968), les valeurs de ces parameétres ont une certaine signification
physique, ils représentent ainsi le volume et la superficie d'un groupe structural ; les groupes
volumineux ont de ce fait, des valeurs importantes de R et Q [22, 23].A titre d’exemple, il ne
serait pas cohérent qu'un groupe -CClI,F ait des parameétres de taille plus faible que ceux du
groupeCCIF2.

Il importe d’obtenir des rapports raisonnables entre les valeurs de R et Q selon Bondi [23], et
toute contrainte doit étre intégrée dans tout calcul estimatif, en particulier dans les applications
industrielles. Selon Gmehling (1993), la forte non-idéalité entre les hydrocarbures cycliques est

liée aux paramétres de taille au niveau du groupe principal :
Q (cy-CH,) = 0.8635, Q(cy-CH) = 0.1071.

Cependant, si ces contraintes ne sont pas intégrées dans le programme de calcul, un algorithme
d'optimisation pourrait engendrer des valeurs peu raisonnables méme en utilisant une matrice de

données conséquente.

Afin de pouvoir déterminer les parametres d'interactions énergétiques entre groupes, les calculs

prévisionnels s’établissent en réduisant au minimum, une fonction objective.
11.7. Notions de redondance et de fonction objectif

Une méthodologie rend plus cohérente la synthése des procédés, aprés un traitement de
validation de mesures brutes par les lois thermodynamiques et statistiques et la réconciliation des
données est une technique qui permettra d’utiliser des données issues de l'instrumentation, les
lois de conservation (masse et énergie) couplées a des modeles thermodynamiques, pour
I'estimation des propriétés des mélanges, afin de fiabiliser les mesures et en extraire une
information précise et cohérente. Avec les outils informatiques actuels, les mesures issues de
I'instrumentation et les analyses de laboratoire peuvent étre réconciliées de telle sorte que les

bilans massiques (substance par substance) et énergétiques, soient satisfaits. La redondance est
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une notion essentielle de la réconciliation de données: c'est la source d'information utilisée pour
corriger les mesures. Pour qu'un systeme soit déterminé, un certain nombre de variables doivent
étre spécifiées: ce sont les degrés de liberté du systeme. Si le nombre de mesures dépasse le
nombre de degrés de liberté, le systtme devient redondant. Ainsi, il existe un lien direct entre
redondance et fonction objectif. Le choix d'une fonction objective doit tenir compte de certaines
conditions [20]:

1- Les incertitudes expérimentales et la qualité des données dont les déviations par rapport aux
valeurs théoriques doivent étre dans le sens de I’obtention de meilleurs paramétres et afin de les
adapter aux méthodes statistiques utilisées, telles les méthodes de contributions des groupes qui
nécessitent un effort mathématique conséquent et un modéle mathématique a appliguer,
complexe.

2- Difficulté de distinguer entre données expérimentales en quantité importante et celle en faible
quantite.

3- La fonction objective utilise des sommes de déviations quadratiques ; parfois il peut y avoir
quelques points expérimentaux incohérents, causés vraisemblablement par une augmentation
inadéquate d'un composant et qui peuvent influer grandement sur cette fonction objective. Dans
ces cas, le code de calcul essayera lors de cette minimisation de varier les parametres liés a ces
points incohérents et diminuer particulierement leurs déviations. En conséquence, les résultats
relatifs aux points supposés cohérents peuvent tendre vers le sens non souhaite et ce, de maniére
significative, car ils auraient une influence marginale sur la fonction objectif, d’ou le recours aux

pondérations.
11.8. Procédure de calcul

Dans le but de minimiser le maximum de la fonction de probabilité S avec des algorithmes
appropriés, 1’équation (11.5) peut étre utile dans le processus de minimisation de la fonction
objective tout en tenant compte de I’exactitude des données obtenues et de la fiabilité

expérimentale.

_ i[[ Ttrue,i _Texpj jz 4 ( Xltrue,i _ Xlexp,i jz
i=1 O O x
. ] (I1.5)
+( Ptrue,i — Pexpj j +[ Yitruei — Yiexpi j :|
o o,

N étant le nombre de données, Ttrue,i, Pexp,i, X1exp,i et Yexpi sont les valeurs obtenues

expérimentalement respectivement pour la température, la pression, la fraction molaire du
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liquide et la fraction molaire a I’état vapeur du composant 1. Ttrue,ia Pirue,ir X1true,i € Yiwruei SONt les
valeurs vraies de ces entités, inconnues au début. o, op et oy sont les écarts types des quantités
mesurées.

En utilisant des conditions d’équilibres appropriées et les équations conventionnelles donnant les
coefficients d’activité y et les enthalpies d’excés h® [24], I"utilisation des modéles statistiques, en
particulier UNIFAC modifié, les paramétres d’interactions énergétiques sont ajustés tenant
compte des paramétres géometriques et des propriétés des corps purs étudiés et ce, en réduisant

au minimum la fonction objectif de 1’équation (I1.6) [20]:

2
- P; cal — P ure g Nn hE _hEx
F = Z (ylj,cal - ylj,ture)2 —|—[ 1 |I:) 1.t + z h,cal _ h,exp
i j.ture

h ref

2 2
_'_i (7/1k,cal _71k,exp] +[72k,cal _yzk,expj
k

Y1k exp Y2k texp
(11.6)
Dans le cas du modéle NRTL [25] , la corrélation des coefficients d’activité est possible au
moyen de la fonction objectif exprimée par 1’équation (11.7).
Y1cale ~ Viex i
F — ,calc EXp
o (11.7)

n représente le nombre de points expérimentaux. y1 caic €t Y1.exp représentent respectivement, les
coefficients d’activité théoriques (calculés par le modele) du composant 1 et ceux obtenus
expérimentalement. Une méthode de relaxation pour la minimisation de 1’équation (II.6), est
utilisée dans les calculs d’optimisation. Cette méthode d'optimisation directe utilise une
recherche par étapes. Pour chaque étape d'itérations, un choix est effectué d’emblée quant a la
direction de la fonction objectif. Dans cette direction, l'algorithme entame la procédure de calcul
jusgu'a ce que I’on arrive a des valeurs minimales [20] ; le gradient négatif indiquera la direction
avec la descente en calcul la plus raide. Successivement dans un ordre cyclique, chaque paire de
parametres d'interactions, oijj, ajj est prise comme une seule variable et la fonction objective est
réduite ainsi, au minimum en fonction de ces variables. Ces méthodes de descente sont
caractérisées par un inconvénient, elles recherchent systématiquement le prochain minimum
local qui pourrait étre atteint ; plusieurs epreuves utilisant différents points de départ devraient

alors étre effectuées pour augmenter la probabilité d'atteindre le minimum global.
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11.8.1. Méthode du simplexe

L’intérét de cette méthode est la résolution directe de modéles physico-chimiques sans
passer pour autant, par la résolution d’autres problémes accessoires qui les lient. Cette méthode
proposée par Nelder et Mead en 1965, consiste en 1’évolution d’une fonction objective en (n+1)
points, mutuellement équidistants dans 1’espace de n variables indépendantes, qui forment les
sommets d’une figure géométrique appelée simplexe [4]. Le simplexe est un ensemble
d’itérations consistant a calculer les vecteurs de cette fonction objectif aux sommets d’un triangle
équilatéral, quand il s’agira d’une fonction a deux variables (n = 2) et d’une pyramide, en
considérant une fonction a trois variables (n = 3). La méthode exige une base réelle de données
pour les différentes valeurs recensées, qui permettront d’effectuer les différents calculs

envisages.
11.8.2. Opérations de base dans I’application du simplexe

Un calcul direct des coefficients d’activit¢ est réalisé en utilisant les paramétres
d’interactions originaux du modele UNIFAC dans ses deux versions, puis tenant compte de
I’évolution des écarts entre les points expérimentaux et théoriques, le code de calcul (simplexe
de Nelder et Mead [26]) est utilisé pour 1’ajustement des paramétres d’interactions entre
groupements constituant les molécules mises en contact.

L’ajustement des paramétres implique directement la recherche du minimum d'une fonction
objectif définissant 1’écart entre les valeurs experimentales et celles calculées par le modéle. Soit
la fonction objectif f (X},), représentée par le vecteur y, et soit un ensemble de vecteurs, y;...,
Vi+1, dans RN (k < n), indépendants au sens affine si les vecteurs y;-yi+1, Y2-Vis1--r Yi-Vi—1
sont linéairement indépendants. L’enveloppe convexe des (k+1) vecteurs de RN indépendants est
appelée un simplexe a k dimensions. On considerera trois points colinéaires ou indépendants au
sens affin. Le triangle est un simplexe a deux dimensions et la pyramide, un simplexe a trois
dimensions. L’idée est de maintenir un simplexe S dont les sommets sont représentés par la

relation (11.6)

{xj}j:l,...N+l’avec f(xl)S f(XZ) ----- < f(XN+1) (“'8)

Le centroide des N premiers sommets est représenté par le point X:

(ixjj 1.9
X j:lN (11.9)
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A chaque itération, X1 est remplacé par X(W), tel que :

* (11.10)
X ()= @+ 1) X = 1X s
Ce type de simplexe comporte quatre opérations de base :
1. Réflexion
p=1
X =2X —Xua (11.11)
2. Expansion
{ N T 2 .12
X+ *=3X"—2Xnn (11.12)
3. Contraction externe
_1 .13
( == (11.13)
3 . 1
X"==X —=X
2 2 N +1
4. Contraction interne
1
E (11.14)
{ . -
x-ixtx
11.9. Description thermodynamique de I'équilibre liquide-solide (E.L.S)
11.9.1. Conditions d*équilibre thermodynamique
Soit un systeme se composant de k constituants indépendants répandus dans f phases.
A I'équilibre, le systeme doit vérifier les conditions suivantes:
Condition d'équilibre thermique :
. (11.15)
T =T’=..=T"'=T
Condition d'équilibre mécanique :
(1.16)

p*=p/=..=p"'=P
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Conditions d'équilibre chimique:

a B f
H=H=—""=H
g=p=====p

. f 1.17)
My = By = ——— = Hy

11.9.2. Expression analytique du liquide

Avant I'établissement de I'expression analytique du liquide, considérons le diagramme de
phases représenté sur la figure 11.8. Ces deux branches constituent le liquidus qui est la courbe
au-dessus de laquelle, n'existe que du liquide. En revanche, le solidus est la courbe au-dessous de
laquelle n'existe que du solide. Le point E, intersection des deux branches du liquides avec le
solidus, est appelé point eutectique ; il est caractérisé par ses coordonnées eutectiques (T£et XE)
et en ce point, sont considérées trois phases (liquide + solide A pur + solide B pur).

La figure 11.8 comprend le domaine 1 (monophasé, liquide), le domaine 2 (biphasé, liquide +
A pur solide), le domaine 3 (biphasé, liquide + B pur solide) et le domaine 4 (biphasé, A pur

solide + B pur solide).

T4 A

v F v
Solidus

4

A XE B
>
0 X I

Figure 11.8 : Diagramme de phases d' systeme a eutectique simple

I est le lieu géométrique des compositions des solutions saturées par rapport au solide A pur, en
fonction de la température, ¢’est la courbe du liquides ou tout simplement, liquides par rapport a

A pur solide. I est le liquides par rapport a B pur solide.
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Pour connaitre la proportion des phases présentes en équilibre dans un domaine biphasé a une
température donnée, on utilise la régle des moments chimiques ou regle des leviers : soit M le
point figuratif d' mélange qui se compose de deux phases en equilibre (la phase solide
représentée par | et la phase liquide par J). Leurs compositions sont lues graphiquement tandis

que leurs gquantités sont calculées en utilisant:

- La regle des leviers:

Dans le cas ou la composition est exprimée en fraction molaire: ns.M'=n,. M’
Dans le cas ou la composition est exprimeée en pourcentage massique ms.M'=m,.M’
ou ng, N;, Mg et m; désignent respectivement, les nombres de moles et les masses des phases

solides et liquides en état d'équilibre.
- Le bilan de matiére :
Ng=nNs+ N

my=ms+m,
11.9.3. Courbes de refroidissement

La courbe de refroidissement représente I'enregistrement des variations de température en
fonction du temps :

La figure 11.9.A présente l'allure de la courbe de refroidissement pour une composition Xg =
0 (A pur) ou Xg =1 (B pur). La figure 2.9.B représente I'allure de la courbe de refroidissement
pour une composition Xg comprise entre 0 et X= (courbe de refroidissement) ou entre XF et 1

(courbe de refroidissement b).
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\
\w _
Vo refroicdiseement
\
\
\
\

N, Gueolide pur

dépot cu corps pur N\ ?

(AT-Ti) AN

du Liguidds

b
»

$ {mi)

Figure A, courbe de cefroidissement

dun corps pur

Figure 11.9 : Courbes de refroidissement [26]

refroidissement

refroidissement

\ :l du liguadle
rd

\ /
\
\
A
3 g
\  dépdt cu constibuant
\
S~ X ‘
./ rafroidizszment
N, des solides
N '_
. X
? 0\
Ny

transition eulectigue

»
B
Loy

Figure B. Courbe de refrosdissement d°un systéme
binatre pour (_J!\’f(g(}ik ol ,>:=<.'<'3<‘

Pour une composition Xg = XF, l'allure de la courbe de refroidissement est la méme que celle

du corps pur avec la différence que le palier se situe a la température eutectique.

Soit la phase liquide | en état d'équilibre avec la phase solide s (selon | (liquide) <s solide), a

la pression et a la température considérée, on exprime le critére d'équilibre thermodynamique

par I'égalité du potentiel chimique du constituant i dans les deux phases en équilibre :

o=

/LliG)’I + RT Ln ail = /LliG)’s + RT Ln ais

(11-18)

(11-19)

ou 1 et 1® sont les potentiels chimiques standard du constituant i dans les phases | et s.
al = a7sont les activités du constituant i dans chacune des deux phases. La relation (2-15)

permet d'écrire:

RLN a'_lI — lui(a'I _;ui®s
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Tel que :
- -
{3 PR |
AT ar =M o ! dp=Vi_
oT T2 oP T
L AP L AT
® —0 —Q
d| 25 __Hi dT+V'—dP (11-22)
T T? T

L'application de cette derniére relation aux phases liquide et solide, donne :

ol —o| —0,

_ g - (11-23)
dl A | B gV gp

T T? T

®:S —_@,s —_@,s 11-24
dl 4| g Vi g (120

T T2

La soustraction membre a membre des equations (11-23) et (11-24) donne:

@,I ©* R ®
ol i TH | H TH
T T T

ol es (11-25)
Vi Vi gp

A pression constante, cette derniere équation s'écrit:

_®,|

e _ @ (11-26)
dﬂ. H | H, ZHi T

T T

Et d'apres la relation (11-22):

d |n—s ﬁ@,l ﬁ@S
R— & - g LT
dt T (n-27)
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ﬁi@'l etﬁ?’S , les enthalpies standard du constituant i dans les phases liquide et solide, en
équilibre. Son application impose de faire un choix de I'état standard pour chaque phase:
-Pour la phase solide: I' standard est le corps i pur, solide a la température T de I'expérience
et sous la pression P du systeme. Puisque T est inférieure a la température de fusion du
constituant i, il en résulte que cet état est 1’état réel du constituant i en équilibre avec la

solution saturée:
pt = g (11.28)

ai®’S = a.is :1 (”29)

- Pour la phase liquide: I' standard du constituant i est le corps i pur, liquide a la température T

de I'expérience et sous la pression P du systeme. Puisque T est inférieure a la température de

fusion du soluté i(T < TY) état virtuel, nous aurons:

a0 =1 (11-30)
(1-31)

al =X,
La combinaison de ces deux derniéres relations donne:

. . [ (“'32)
limal =limy. 4 =lavecx —1
Ce qui revient a écrire:

) o |

Ilmyi =1 quand x -1 (11-33)

Considérons maintenant I'expression (11-20); la différence ( Hf"lHTQ'S ) désignée par
Ar H i (T), représente I'enthalpie de fusion du constituant i aux températures inférieures a
la température de fusion du constituant i, c'est donc, une enthalpie virtuelle, I'expression (11-20)

devient ‘équation différentielle du liquides dans le systeme eutectique simple:

dLna!  AeHi(T)
R T T (11-34)

A e H i (T) estune enthalpie virtuelle de fusion, car a T inférieure a la température de
fusion Te® ;| le constituant i ne peut exister sous la forme liquide. On est amené a envisager,

pour l'intégration de I'expression (11-32), trois cas a étudier.
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11.9.4. Equation d’équilibre solide-liquide et transition du premier ordre

D'apreés la loi de Kirchhoff, on a:

dAFHi(T):AFCp,i (11-35)
dT

ArCp ; représente la capacité calorifique virtuelle de fusion du constituant i. Cette derniére

n'étant pas obtenue expérimentalement sauf a la température de fusion T£%; . 1l convient alors

d'approximer.

ArCe (T)=AcCE(TS)) (11-36)
D' ou, I intégration de la relation (11-35) entre T et T2,
T T @ @ @
I _ Hi(T )JdAe :IT@ ArCEAT  ou encore: ApHi(T)=ArH® + ACY (T _TF,i)
(11-37)
En substituant AxH; (T ) dans I’équation (11-34), on obtient :
dLng, ©  ALCO
& _AeHE Sl 1)
dT RT2 RT 2 ' (11 -38)
L’intégration de cette derniére équation entre T et T, , donne :
' o e (T8 — o I1-39
n_ & __AHP(1 1) ACH{TE-T) ACH, | T (11-39)
a @) R (T T8 RT R T8

Comme aﬁ(TFin) :a~5(T§'?i ) =1 ,car les deux phases, liquide et solide, coexistent & la température

l

de fusion et tenant compte de la relation (11-30), I’expression (11-38) s'écrit:

1) . ® _
LnX!=—ﬁ 11 +AFC"" (T T)+ LnL —Lny!
R T T&

(11-40)
C' I'est équation dite 'exacte’ la courbe du liquide dans le systeme a eutectique simple [26].de
Si T >Ttr I’équation (11-41) devient :

L ARHE (1 1) AgHi(1 1\ (T&-T) T
Lny =— e — Ly n— |-Lny )
Xi R (T Té?i] R (T Ttr,ij|: T Te |~ (I1-41)

Fi
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11.9.5. Courbe du liquide selon Schroder
Soit la relation de Schroder [26]:
ArCE =0 (1-42)

L'expression (11-39) devient I'équation de la courbe du liquide selon Schroder [26].
lLny =———"—| ————|—Ln ]
X _ 7/ : (11-43)

11.9.6. Courbe du liquidus selon Malesinski

Malesinski [26] a constaté que de nombreuses substances satisfassent I'égalité suivante:

ArC2 =AeSP® (11-44)
Par conséquent, le renvoi a I'équation (11-18) se traduit par I'obtention de I'équation de la

courbe du liquidus selon Malesinski [26]:

| Fo,

Lny, =— R LnT@ —Lny:

F.i

11.9.7. Cas des systémes parfaits a eutectique simple
La solubilité idéale s'obtient pour chacun des cas précédents en posant que y; = 1.
Ainsi, les équations établies précédemment deviennent:

1. Courbe 'exacte’ la solubilité idéale

D D, @ __
iy = AeHP (1 1) ACH (T8 -T) | T .
1 R T lee?i R T TFG?i ( )

2. Courbe de la solubilité idéale selon Schroder [26]

Ln |—_ﬂ i_i
Xi = R T T2 (11 -47)

3. Courbe de la solubilité ideale selon Malesinski [26]

AS® T
— Ln
R T (11 -48)

Ln x| =—
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11.9.8. Transition de type lambda

H 'Y

{Iimol)

Figure 11.10 : Transition de type lambda [25]

La transition du type lambda se produit dans un intervalle de température [Ta, Tb] et non pas
a une température constante. On suit la méme démarche que précédemment (transition du

premier ordre), on obtient le cheminement suivant pour les différentes équations:

AH; = ij, T +]ECp. a7 - Tprﬁ,, AT +AH, —]Cp}.dT
Ta Ty Tt

.
AS = J'C_T_"dT ij'dT jp“ AT +AS; +j

T Ta
AH=[“ Cpf.dT+[ " Cpi.dT — [) Cp;. dT + AHF — [ cpk.dT

Asi_lCTp' AT + Ich AT - chp AT +AS/ TijTpiL.dT

Ta Ta T

On pose : ACp; = Cp} — Cp? et les équations (11-24) et (11-25) deviennent :

AH; = AH/ +j0p. Cps )dT - jACp. dT

Ta

Tb o
AS = AS! + I(MJdT jACp. -
T T

Ta T
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Nous obtenons ainsi la relation (I1-55):

(Cpi —Cps)

1 T¢ Ts
AGi = AH{" |1- — [+T.ACp;| Ln —+1—-— |+ [(Cpi —C dT T dT (I1.55
{T} p[nT+ T}j(p ps ) j (11.55)

f Ta
Pour

un composé présentant une transition du type lambda, on obtient 1’équation d’équilibre

liquide-solide :

f To To o
ny=-2HC L Lty acpy T T Lnyi—ij(Cpi—CpB)dT+£j(Cp'—CpB)dT
T RTTa RTa

R |T T R Ts T
(11-56)
2=—L f(cp —Cpe)aT+ L ij'—CpB)d
RT (11-57)
Remarque : Si T > Thb, on ne tient pas compte de la transition etA= 0. Pour un mélange
liquide idéal ( y=1) et en absence de transformations allotropiques (absence de transitions):
AqsH? i
Lnxf: i i_i ACp: Lnl T
: R \Tr T R Ty T (11-58)

Dans ce travail, on s’intéressera au cas ou il n' a pas de transformations allotropiques, d’ou

: R (T T R Ts
Agys H; est Ienthalpie standard de fusion du constituant i pur et Ty , la température de fusion
de ce constituant i pur [25].

AqsH?O i
Ln)d= f '(i—lijACp {L l -I_-l_—f—} Lnyi (11-59)
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Méthodes prédictives et calcul des équilibres entre phases

Introduction

Modeéle UNIFAC I’idée fondamentale d’un modéle de solution de groupes est d’utiliser
les données d’équilibre de phases existantes pour prédire les équilibres de phases des systémes
dont les données expérimentales ne sont pas disponibles. La Méthode nécessite une réduction
convenable de données de coefficients d’activités obtenues expérimentalement pour obtenir
des parametres caractérisant les interactions entre les paires de groupes structuraux dans les
systémes non électrolytes, et 1’utilisation de ces paramétres pour prédire les coefficients
d’activité pour d’autres systemes qui n’ont pas été étudient expérimentalement — mais
contiennent les mémes groupes fonctionnels. Une de ces méthodes est le modéle UNIFAC qui
a eté proposé par Fredenslund et al. (1975) et résulte de la méthode UNIFAC (Abrams et
Prausnitz, 1975), dérivée de la théorie de Guggenheim (1952) des mélanges liquides appropriés
a I’établissement d’une corrélation de contribution de groupes ou les variables indépendantes
importantes sont les concentrations des groupements fonctionnels plutét que celles des

molécules elles-mémes.

Comme toute méthode de contribution de groupes, le modele UNIFAC s’appuie sur le fait que
le nombre de composés chimiques est continuellement élévé tandis que celui de groupements

fonctionnels les constituants est beaucoup plus petit [27].
111.1.Le Coefficient d'Activité Fonctionnel Universel (UNIFAC)

La méthode est un systeme semi-empirique pour la prédiction d'estimation d'activité
de non-électrolyte dans les mélanges non-idéals. UNIFAC utilise le présent de groupes
fonctionnels sur les molécules qui inventent le mélange liquide pour calculer des coefficients
d'activité. En utilisant des actions réciproques pour chacun du présent de groupes fonctionnels
sur les molécules, aussi bien que quelques coefficients d'action réciproque binaires, on peut
calculer Il'activité de chacune des solutions. Ces renseignements peuvent étre utilisés pour
obtenir les renseignements d'équilibre liquides, qui sont utiles dans beaucoup de calculs

thermodynamiques, tels que le design de réacteur chimique et les calculs de distillation.

Le modéle UNIFAC a été dabord publié en 1975 par Fredenslund, Jones et Prausnitz, un
groupe de chercheurs de construction mécanique chimiques de I'université de Californie. Par

la suite eux et d'autres auteurs ont publié une large gamme de papiers UNIFAC, en étendant les
capacités du modele; cela a été par le développement de nouveaux ou la révision de parameétres
modeles UNIFAC existants. UNIFAC est une tentative de ces chercheurs de fournir un modele
d'équilibre liquide flexible a la plus large utilisation dans la chimie, le produit chimique et

traiter des disciplines de construction mécanique [27].
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I111.1.1.Partie combinatoire

Dans la méthode UNIFAC, la contribution combinatoire relative au coefficient
d’activité est représentée par une équation analogue a celle du modele UNIQUAC. Seulement
les propriétés des constituants purs sont introduites dans cette équation. Elle est donnée par

I’équation suivante :

comb _ (D 1 e (D

Invy; lr1X—1 += 524 In— 5 +1; — X Z Xjl; (1. 1)
]

Les paramétres r; et g; sont calculés par la sommation des parametres de volume de groupe et de

surface, Rg et Qx.

=Y v DR, et = e v Qi (111 2)

Ou (i) n k , toujours un entier, est le nombre de groupements de type k dans une molécule i.
Les paramétres de groupe Ry et Qk sont obtenus a partir du volume de groupe de van der Waals
et les aires de surface Vx et Ak donnés par Bondi (1968) :

Ry = Vi /15.17 et Qi = Ayi/(2.5.10%) (111. 3)
Les facteurs de normalisation 15.17 et 2.5.109 sont ceux donnés par Abrams et Prausnitz
(1975). lls sont dérivés par rapport au polymethylene.

La contribution combinatoire au coefficient d’activité dépend uniquement des tailles et formes
des molécules présentes. Pour des molécule a chaine large, ri/gi — 1, et dans cette limite,

I’équation (III. 4) se réduit a I’équation de Flory-Huggins utilisée dans la méthode ASOGI[27].

Inycomb = ln%— -q; + ln—+l (p‘Z] Xjl; (111 4)

1 1
111.1.2.Partie résiduelle

La partie résiduelle du coefficient d’activité, équation est remplacée par le concept de

solution de groupes. Au lieu de I'équation (III. 5) nous écrivons

InyR =g, [1 In(%;6; ;) — Z(E:Skik)] (IIL.5)

InyR = Ziev [In Iy = nr| (111 6)
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Ou I’k est le coefficient d'activité résiduel du groupe k en solution, et Fk(i) est le coefficient
d'activité résiduel du groupe k dans une solution de référence contenant uniquement les
molécules du type (i). Dans I'équation (IIL. 6)le terme I'(") est nécessaire pour atteindre la
normalisation ou le coefficient d'activité y; tend vers l'unité quand x — 1.

Le coefficient d’activité pour le groupe k dans une molécule i dépend de la molécule i dans
laquelle k est placé. par exemple, T pour le groupement COH dans 1’éthanol se référe a une
solution contenant 50% de groupement COH et 50% de groupement CH3 a la température du
mélange, alors que Gk (i) pour le groupement COH dans le n-butanol se réfere a une solution

contenant 25% de groupement COH, 50% de groupement CH2, et 25% de groupement CH3.

OmVim
InTy, = Q [1 — (T OmV, ) — T ﬁ] (111.7)

(i)id

La méme relation est obtenue pour T,

Dans I’équation (1.7), 8, est la fraction de surface du groupe m, et les sommations portent sur
tous les groupes.

gm est calculé de la méme maniére que celle donnant &;.

_ OmXm

B Zn 6rlXI'l

Ou X, est la fraction molaire du groupe m dans le mélange, son expression est la suivante :
®

O (111 8)

Vi Xj
Xy = ————— (111.9)
% Zn Vi X

Les paramétres d’interaction any, et amn entre les groupes m et n sont donnés par:
Umn~—Unn dmn

\an =exp — [T] =exp — (T) (IH 10)
Unm~—Umm dnm

Vi = €XP — [ | = exp — (22m) (1L 11)

OU Unm €t umm représentent les énergies d’interaction entre les groupes n et m, d’une
part, et m et m, d’autre part. Les paramétres d’interaction de groupe anm et amn (deux parametres
par mélange binaire de groupes ) sont les parametres qui doivent étre évalues a partir des
données expérimentales des equilibres de phases. Il est a signaler que anm, est exprimé en Kelvin
et que anm amn. Les parameétres a,m et ann ont été obtenus & partir d’une base de données

utilisant une large gamme de résultats expérimentaux.

La contribution résiduelle au coefficient d’activité [équations (III.7) et (II.8) ] dépend des

surfaces de groupes et des interactions de groupes. Lorsque toutes les surfaces de groupes sont
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égales, les équations (III.7) et (II1.8) sont similaires a celles utilisées dans la méthode
ASOG [28] .

111.2.Modifications du modéle UNIFAC

Un point essentiel a été considéré dans ces modifications: 1’effet de proximité. En 1983,
Kehiaian [29] a montré la relation liant la constitution d’un groupe et ’effet de proximité. Les
paramétres énergétiques d’interactions de groupes ont une valeur constante; elle est
indépendante de la nature des composés seulement si les groupes présents sont dans
I’environnement intramoléculaire. La majorité des environnements sont constitués de chaines
de segments d’hydrocarbures aliphatiques (groupes CH, et CH3). La proximité de deux ou de
plusieurs groupes identiques ou différents dans la molécule change les paramétres énergétiques.
Si I’on considere deux groupes polaires sur le méme atome de carbone ou sur I’atome adjacent,
ces derniers n’auront pas les mémes propriétés, comme dans le cas ou ils étaient séparés par
plusieurs atomes de carbone. Si par exemple, le glycol est défini comme étant constitué de
deux groupes d’alcools adjacents, on constate une large déviation entre les résultats
expérimentaux représentants les propriétés des phases et ceux calculés par les modeéles
statistiques. Dans cet exemple particulier, le probléme a été solutionné par I’ajout d’un nouveau

groupe glycol.

Les modifications apportées sur le modéle UNIFAC original sont principalement de deux
types: modification de la partie combinatoire et calcul des paramétres d’interactions binaires

entre groupes, en fonction de la température.
111.2.1.Modification de Larsen (modéle de Lyngby)

Les modifications du modele UNIFAC réalisées par Larsen et al. [30] sont plus récentes
et elles incluent des modifications de la partie combinatoire et une expression en fonction de la
température, pour les paramétres d’interaction any,. Les travaux effectués par Sayegh et Vera
[31] ont montré que dans certains cas, le terme correctif de Stavermann-Guggenheim (équation
I11.2) donne des valeurs d’entropies d’excés combinatoires, négatives. L’expression

combinatoire utilisée dans le modéle UNIFAC modifiée par Larsen devient :

L

In(y{) =In (&) +1- % (1I1. 12)
i

Donohue et Prausnitz en 1975, ont montré qu’une modification empirique de la fraction
volumique dans le terme de Flory, permettait d’obtenir de meilleurs résultats pour la prédiction

des coefficients d’activité a dilution infinie [32] :

( )
L )
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P (111 13)
i Z] xj_r}p]

p; est relatif au parameétre de volume r ; de la molécule et varie avec le type de molécules

étudiées. Kikic et al ont fixé sa valeur a 2/3:

2/3
xl-ri/
w; =

(IIL. 14)
27,

2/3

La partie résiduelle suit la méme démarche de calcul que le modéle original sauf que Larsen et
al. [30] utilisent trois paramétres pour décrire I’effet de la température sur les paramétres

d’interactions, d’ou:
To
Amn = Apma + Anm2 (T —To) + Apms (Tln (?) +T-— TO) (III. 15)

Amn = Anm.a + anm.Z(T - TO) + Anm.3 (Tln (%) +T - TO)
T

Ym = €exp (1ll. 16)

Dans ces expressions, T° est fixée & 298.15 K. La relation (III. 15) a été établie en considérant
que le terme a,m est relié a une fonction d’intégration de Gibbs:
AQnm = @nmk (111.17)

Ou k est la constante de Boltzmann. Dans ce modéle, le coefficient d’activité résiduel du

groupe k ainsi que la fraction surfacique du groupe m dans le mélange, sont définis par:

Z 0, k
Inl = =0, [1-1 Z Yol—) =/~ .1
m m
Z
Xm?Qm
Oy = —— (I11. 19)
anann
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Apres simplification, la relation (III. 19) nous rapproche de I’équation (II1.12).

D’ou:

2 Qm = 7o (111. 20)

T 25109

111.2.2.Modification de Weidlich et Gmehling (modele de Dortmund)

La modification de la partie combinatoire a apporté des corrections aux propriétés de
Van der Waals ; le terme ¥, devient dépendant de la température. Quelgues investigations
[32] ont introduit dans la partie combinatoire un coefficient de (3/4), déterminé par une
optimisation simultanée des coefficients d’activité a dilution infinie pour toute une variété de
mélanges binaires alcane/alcane, alcane/alcool et alcool/alcool. Thomas et Eckert [33] ont

obtenu des résultats similaires. L’équation représentant la partie combinatoire devient alors :

In(yf) =in (%l) +1- (::—ll —5¢q; (ln (;21) - 9% + 1) (1. 21)
Avec
xiri3/4
Wi = m (I11. 22)
J*'

Les auteurs ont introduit une relation donnant les parametres d’interaction groupe a groupe, en
fonction de la température, suivant une équation polynomiale de degré 2. L’équation (I11.14)

devient:

A = Ama + AT + anm.3T2> (111. 23)

Yom = ex

nm p ( T
L’identification des parametres anmz, amz2, 8nms a été conduite en méme temps que celle des
parametres Ry et Qx des groupes fonctionnels. Par conséquent, les parametres Ry et Qk ne sont

pas calculés a partir de parameétres moléculaires.
111.3.Modele du réseau rigide

En 1978, Kehiaian [34] a introduit le modele du réseau rigide, (qui est) considéré comme
une version genéralisée du modéle quasi-chimique de Guggenheim, en terme de contribution de
groupes, donc la mise en évidence des interactions surface-groupe dans I’approximation zéro.
Le calcul des coefficients d’activité suit la méme procédure que celle du modele UNIFAC ou le
terme combinatoire suit directement 1’expression établie par Flory et Huggins [35] ; les écarts a
I’idéalité sont d’origine entropique a cause des différences du volume molaire des molécules

dans le mélange:
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@.
Inys=ln—+1—-— (111. 24)

X; représente la fraction molaire du composé i. La fraction moléculaire de volume @; est définie

par :

XiTi
(Z)i =
2 X

(111. 25)

Avec r; le volume de Van der Waals du composé i, défini par rapport & un segment standard. En

utilisant la version modifiée de Kikic, la fraction volumique devient:

o= D (111. 26)

Xjx;r;

Le terme résiduel ou d’interaction ne fait appel essentiellement qu’aux parametres
géométriques. Ce terme a été établi a partir de la théorie quasi-réticulaire de Guggenheim. Pour

un mélange binaire constitué¢ des composés 1 et 2, le terme résiduel s’écrit:

Inyf = q;. (1= €)% (%) (111.27)

€, deésigne la fraction de surface du constituant i dans le melange, elle est liée a g;, surface

moléculaire relative du composé i, par :

g = Xiqi

_ (111 28)
2 %4;

g1, représente le terme énergétique, il est 1ié a 1’enthalpie libre molaire d’inter-échange g , de

la paire de surfaces (s, t) par I’expression:

1
812 = _Ez 2(0%1—“52) (X —X¢z) (111. 29)
S t

asi, o designent les fractions de surface de type s et celle de type t, sur une molécule de type i,
tel que i est égale a 1 ou 2 pour un mélange binaire. Ces fractions sont définies comme étant le
rapport des surfaces de Van der Waals de type s ou t, sur la surface relative totale de la
molécule du type i:

o= % tel que : X=Sit. (111. 30)

La fraction de surface, a s;, de type s dans le systeme est donnée par :
Xg=g1. & | +X5p. &, (111. 31)
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Les surfaces totales g; et les volumes r; ont été calculés a partir des incréments de surface g et
de volume r¢ des différents groupements proposés par Bondi [36] et normalisés par rapport a la
surface et au volume du méthane par Kehiaian [34]. La dépendance de la température avec le

paramétre d’inter-échange, g s, est exprimée en fonction de deux constantes Cs; et Cs;» :

gst(T)
RT

TO est la température de référence, elle est égale a 298.15 K. Les deux constantes exprimées

TO
= CSt,l + CSt,Z [? - 1] (IH 32)

dans les relations (111.33) et (111.34) désignent les coefficients énergétiques d’inter-échange

pour le contact.

ggt
CSt,l = W (III 33)
hg
Cseq = R_Tto (111. 34)
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Introduction

Dans ce chapitre, nous présenterons les données caractéristiques concernant les composés
étudiés. Nous nous sommes intéressés aux diagrammes de phases formés de deux familles de
composés, les n-alcanes a longue chaine et les polyaromatiques polycycliques. La connaissance du
diagramme de phases permet le calcul des coefficients d’activité des constituants. Contrairement a
I’équilibre liquide-vapeur, qui peut é&tre determiné a température constante en variant
convenablement la pression, 1’équilibre liquide-solide ne peut étre étudié de maniere isotherme. Les
mesures se font par conséquent a pression constante, le plus souvent sous la pression
atmosphérique. Dans ces conditions, les coefficients d’activité sont calculés a chaque composition
pour une température différente. Afin de les ramener a une seule température et d’en tirer des
valeurs utiles du point de vue théorique, il faudra alors également connaitre les enthalpies de
mélange. Pour une analyse encore plus détaillée des diagrammes de phases liquide-solide, les
enthalpies de mélange devraient étre connues en fonction de la température, c'est-a-dire que les
capacités calorifiques d’excés seraient nécessaires. S’il 1’on disposait de ces données
calorimétriques, il serait alors en principe, possible d’établir une relation entre les diagrammes des
équilibres liquide-vapeur et liquide-solide a I’aide des fonctions enthalpie libre, enthalpie et

capacité calorifique d’exces.
IV.1. Propriétés physico-chimiques des constituants étudiés

Dans le tableau 1V.1, nous présentons la provenance et la pureté des composés étudiés. La
pureté a été veérifiée par la mesure des températures de fusion des corps purs. Nous avons utilisé
d’une fagon générale, des paraffines les plus pures sans opérer de purification supplémentaire. 1l en

est de méme de l'aromatique étudié.

Tableau 1V.1: Origine et pureté des composés utilisés [37,38].

Composeé Pureté (%) Origine
Indole >99 Acros
n-eicosane >99 Avocado
n-tetracosane >99 Merck
n-pentacontane >97 Fluka
Biphenyl 98 ACros
n-heneicosane 99 Alfa Aesar
n-hentriacontane >99 Fluka
n-hentetracontane >99 Fluka
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Les propriétés physiques des composés a haut poids moléculaire sont en regle générale, peu
connues. Dans le tableau V.2 sont rassemblées les températures et les enthalpies de fusion et de
transition dans la phase solide (si elle a lieu) des composes étudiés. La connaissance de ces
propriétés est nécessaire pour calculer les coefficients d’activité des composés a partir de la courbe

de solubilité.

Tableau 1V.2: Propriétés de changement de phase des corps purs étudiés

Composés Tt AHT (kimol)| Ty (K) | AHY (kI/mol)
Indole 325.52° 12.150° - -
n-eicosane 310.05° 68.805° - -
n-tetracosane 324.10° 51.350° 321.60° 29.175°
n-pentacontane 364.95° 195.340° 318.75° 27.340°
Bipheny 341.40° 18.784¢ i i
n-heneicosane 312.50° 48.258¢ 304.40¢ 16.145¢
n-hentriacontane 341.30° 81.864 334.70° 27.528°
n-hentetracontane 355.10° 176.170° - -

(©):[37], (d):[38].
IV.2. Principe et procédure de mesure
IV.2.1.Appareillage D.S.C

Le développement des méthodes thermiques d'analyse peut étre retracé jusqu'aux experiences
de le Chatelier [39] en 1887.1'amélioration des techniques et des matériaux au cours des années a
permis le passage de (I'Analyse Thermique Différentielle, ACD en frangais et Differential
Scanning Calorimetry, D.S.C en anglais). L'A.T.D caractérise un effet thermique essentiellement
par la température a laquelle il se produit, tandis que la D.S.C procede, en plus a la détermination
de la quantité de chaleur associée. Le passage de I'A.T.D a la D.S.C s'est effectué tres

progressivement.

Le premier appareil d’A.T.D. «quantitative» est di a Boersma [40] .il a repensé la structure d'un
dispositif d'A.T.D classique dont il a rendu les chemins thermiques reproductibles .Ceci dans un

domaine de température ou le transfert de chaleur s'effectue essentiellement par conduction (100a
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800K), ouvrant la voie a une mesure de la quantité de chaleur via un étalonnage. Calvet [41-42] a
prouvé qu'il était possible d'utiliser le « microcalorimétre différentiel Calvet »en programmation de
température, créant ainsi un appareil d'analyse calorimétrique différentiel. Les vitesses de chauffe et
le domaine de température étaient trés réduits. Le premier appareil moderne d'Analyse
Calorimeétrique Différentielle (ACD) a été imaginé par O’Neil [43-44] et Hakl [45] et sa
commercialisation a été assurée par Perkin —Elmer, sous le nom original (marque déposé) de «
Differential Scanning Calorimetry » qui est abrégé sous la forme d.s.c d’autres sociétés ont mis sur
le marché des instruments de caractéristiques et de performances analogues basés sur des principes

différents, décrit ci-dessous.

]

-<+— chauffage

naceiie

00000000000, .

thermococupies

0000000 00000TIT000000

E=E nickel

E3 ceramique

Figure 1V.1 : Appareil ATD de Boersma [42].

IVV.2.2. Principe des appareils de D.S.C

IIs sont constitués de deux dispositifs calorimétriques distincts, mais aussi identiques que
possible .L 'un recoit I'échantillon examiné dans la partie «références », un matériau dont on sait
qu'il reste inchangé au cours du temps dans le domaine de température étudié .Ces deux dispositifs

sont placés dans le méme environnement thermique et physicochimique :
-Température

-Liaisons thermiques avec I'extérieur

-Nature et pression gazeuse

Il est donc raisonnable d'admettre que la différence de quantité de chaleur par unité de temps (le
flux de chaleur ou la puissance) échangée entre chaque dispositif calorimétrique et I'extérieur sera
nul, si le dispositif calorimétrique contenant I'échantillon. Le montage différentiel permet d'éliminer
de la mesure qui est da a I'appareillage, et de ne conserver que ce qui revient a la capacité thermique
apparente de I'échantillon (cf.81.1.3.8) .Ceci reste vrai si la température T de I'ensemble devient

une fonction du temps ,et en particulier , si elle suit la loi:

T=To+p.t, Avec:

47

r——
==



Modélisation et interprétation des résultats
To: température initiale (K)

B: vitesse de chauffe (K.s™ 1)

t: temps (3)

par définition , un appareil de D.S.C est un calorimétre différentiel , qui permet la détermination de
la différence de quantité de chaleur échangée entre le four et les cotés produit et référence , lors
d'un programme de chauffe Trois grandes familles d'appareils de D.S.C sont disponibles
commercialement .llIs appartiennent & plusieurs types caractérisés par des modes différents de
mesure de la puissance ou de la quantité de chaleur : a compensation, a flux adiabatique
.Indépendamment de leur mode de fonctionnement , I'appellation générique de ces appareils est
D.S.C selon les recommandations de I'lCTA[46-47]. lIs travaillent dans le domaine de température

ou les échanges de chaleur s'effectuent principalement par conduction, c'est —a-dire de 100 a 800 K.
IV.2.3. D.S.C a compensation de puissance

Un appareil D.S.C a compensation de puissance est constitué de deux micro-fours [48] placés
dans le méme environnement isotherme, 1’un des fours regoit un échantillon en cours d'étude et
l'autre un matériau inerte dont on sait qu'il n'a aucune transformation dans le domaine de
température exploré. Ils sont enformés dans des creusets métalliques pour chauffer simultanément
les deux fours a la méme vitesse P, ils recoivent une puissance électrique W1 et W, respectivement.

Cette différence de puissance est le signal calorimétrique Ay= W1 -W,.
IV.2.3.1. Réalisation

Dans la figure 1V.2 sont schématisés les micro-fours de I'appareil, commercialisés par la
societé Perkin-Elmer sous le nom de D.S.C (Differential scanning Calorimeter) ils sont placés dans
un environnement a température constante : un bloc métallique balayé par un courant gazeux inerte
(He).
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Chaque micro-four recoit un dispositif de mesure de sa température (Sonde Pt) un élément

chauffant .Ce montage est décrit en détail dans des brevets [49-50].
La régulation programmation [51] de la température est explicitée dans la figure 1V.3.

Son réle est d'assurer I'egalité de la température des fours avec la température de consigne T, en

ajustant la puissance envoyeée dans chaque four.

\[ Programme
Four deT
produit S
AW W
Ampli Ampli Calcul
AT T moyen T moyen
R W
1 Four [
référence ’
-7,/? -
I référence I produit

Figure 1V.3 : Principe de la régulation

La réalisation mécanique d'un micro-four avec une mesure précise de sa température n'est pas
facile .les tres faible dissymeétries entrainent une dérive de I'appareil, corrigée par un circuit

spécialisé [52].

Dosch [53] a proposé d'utiliser un transistor comme four et capteur de température. En effet,
lorsqu'il est alimenté a intensité constante i, la puissance dissipée w dépend de la tension
collecteur émetteur Vg avec W= i Ve .Cette tension est controlée par I'intensité du courant fourni a
la base.la température du transistor est mesurée par la tension de la diode base émetteur Vge . 1l est
alors possible d'asservir deux transistors identiques a la méme loi de température et de connaitre la

différence de puissance absorbée [54].

Une autre solution, plus simple, est d'utiliser comme élément chauffant du micro four, une
résistance dont il est possible de mesurer simultanément la température. Des réalisations [55-56]

utilisent des résistances de platine ayant les propriétés recherchées.

1VV.2.3.2 Appareil a flux et a compensation
Un autre modéle de D.S.C. a compensation de puissance est représenté dans la figure IV.4

Le constructeur intégre un fluxmetre entre la plaque chauffée par un four et le support des
creusets. Ces fluxmétres portent aussi une résistance electrique.
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nacelle

fluxmetre
| | | I
/7

resistance

Figure IV.4 : D.S.C a compensation (Documentation Seiko)

Si un fluxmetre détecte un écart de température AT entre la nacelle et la plaque, l'intensité envoyée
dans la résistance rétablira AT =0. La différence de puissance fournie a chacun des deux creusets

est ainsi déterminée.

Les appareils de D.S.C. a compensation peuvent fonctionner dans le domaine de température [57]
de 77 a 1000 K.

1VV.3. D.S.C. a flux de chaleur

Un appareil de D.S.C. a flux de chaleur [40] est constitué d'un four contenant un échantillon en
cours d'étude et un matériau inerte, dit de référence, enfermés dans des creusets métalliques. Un
programmateur régulateur asservit la température du four a une loi déterminée. Le plus souvent

une loi linéaire est imposée : T= Ty+ pt.

Le principe de fonctionnement est celui d'un calorimétre(ou microcalorimétre) différentiel a flux
de chaleur. En régime établi, le signal électrique délivré par les thermocouples, est proportionnel a
la différence des températures produit et référence. Il est donc proportionnel, a la différence de la
puissance échangée entre chaque creuset et le four. Dans ce cas, il faudra corriger le signal pour

obtenir la thermogenese.
4.3.1. Réalisation

La mesure des températures de chaque nacelle peut s'effectuer avec des thermo- couples
massifs, (réalisés directement avec des métaux sous forme de plaque et de fils pour TA Inst) ou bien
déposés par vaporisation sous vide sur un support isolant (Mettler), ou bien encore de sondes platine

déposés sur un support isolant (Linseis D. S.C.- L63).

Il est aussi possible de trouver un systéme de fluxmeétres, réalisés par dépdt sous vide de métaux,
qui permet la mesure de la différence des flux de chaleur échangés entre le four et chacun des
creusets au cours d'un programme de chauffe ; les équations correspondantes sont détaillées dans le

chapitre suivant.
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IV.4. Caractéristiques des constituants étudiés

Le choix des substances a été¢ dicté par le souci d’une analyse plus fondamentale des
diagrammes de phases et également par des contraintes expérimentales. En effet, la plupart des
composés se caractérisent par leur température de fusion élevée et la sensibilité du calorimétre
diminue aux hautes températures. Toutes les mesures ont été effectuées a des températures
supérieures aux points de fusion des composés considerés. Méme si le calorimetre peut étre utilisé a
haute température, les mesures y conduisent donc a des résultats moins précis. Par conséquent, les

binaires formés de composés a des températures de fusion tres élevées n‘ont pas été considéres.

IV.4.1. Les alcanes normaux

Ces alcanes sont des hydrocarbures (formés uniquement de carbone et d’hydrogene) de
formule générale (CyHans2). Ils appartiennent a la série aliphatique, c¢’est-a-dire que leur squelette
carboné ne comporte pas d’enchainement cyclique. Ils sont saturés, car leur structure ne présente
que des liaisons simples. Ils existent en abondance a 1’état naturel dans les matic¢res organiques
fossiles: le gaz naturel et le pétrole. Leur réactivité chimique est essentiellement de nature
radicalaire, a I’exception de I’action des réactifs trés fortement €lectrophiles. Cette faible réactivité
globale les a fait désigner autrefois sous le nom de paraffines (parum affinis : de faible affinité). lls
sont gazeux jusqu’en Cq, liquides de Cs a Cyq, puis au deld, les alcanes a longue chaine auxquels

nous nous intéressons, sont solides a la température ordinaire.

Une propriété remarquable des alcanes linéaires est la variation de leur température de fusion
en fonction de la condensation en carbone de la chaine: pour les premiers termes et jusqu’en Cig,
l'alcane a nombre pair d’atomes de carbone fond a quelques dizaines de degrés plus haut que son
homologue immédiatement inférieur a nombre impair de carbone. L’explication de cette absence de
monotonie des points de fusion de ces alcanes se trouve dans la conformation des chaines carbonées
qui, étant en zigzag, s’arrangent mieux dans le réseau cristallin (donc fondent plus haut) lorsque les
groupes méthyle terminaux (n pair) sont en opposition, par suite d’une augmentation des forces
intermoléculaires d’association. Les températures d’ébullition, par contre, qui ne sont pas soumises
dans I’état liquide et 1’état gazeux, aux mémes interactions spécifiques, suivent une évolution
monotone en fonction de la condensation en carbone. Les isomeéres ramifiés bouillent plus bas que

les linéaires. Insolubles dans 1’eau, les alcanes sont eux-mémes de bons solvants lipophiles.
1V.4.2. Les hydrocarbures aromatiques polycycliques (HAP)

Les HAP sont formés d'au moins deux cycles aromatiques fusionnés; on en distingue des non
polaires constitués de carbone et d’hydrogéne et des polaires ayant dans leur structure également
des atomes de soufre, d’oxygene ou d’azote. La stabilité de ces molécules dépend de 1’arrangement

des cycles (angulaires, linéaires ou groupés) et de leur polarité.
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Figure 1V.5: Structure du biphényl et de I’indole

IV.5. Thermogrammes obtenus dans le cas d’un corps pur

Dans le cas d’un corps pur, le début d’apparition du pic désigne la température de fusion. A
titre d’exemple, sur la figure IV.6 est représenté un thermogramme du n-pentacosane; le premier pic

correspond a la transition solide-solide.

Transition

solide-solide

Fusion

Endothermique ---->

T T T T T T T T T T
40 50 60 70 80 90

Température / °C

Figure 1V.6: Allure générale d’un thermogramme de transition solide-solide et de fusion

(cas du n-pentacosane pur)

IV.6. Cas des mélanges

IV.6.1. Préparation des échantillons

Les fractions des différents mélanges binaires sont préparées soigneusement en suivant les

étapes suivantes:

-Pesée : pour chaque fraction du mélange, on pése soigneusement (avec une précision de 107) la

masse nécessaire de chaque constituant (= 5 mg).
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-Fusion : on porte a fusion le mélange jusqu’a une température supérieure de 5°C a celle

correspondant a la fusion de I’aromatique.
-Cristallisation : juste apreés fusion et agitation, on refroidi le mélange en utilisant l'azote liquide.

-Broyage : aprés cristallisation, on procede au broyage du mélange bien homogénéisé dans un

mortier d'agate.
1V.6.2. Etalonnage de I’appareil

L’étalonnage du DSC s’effectue en déterminant la constante de calibration, K, en utilisant

I’indium comme produit de référence et en appliquant la relation:

AH, (théorique)
AH, (pratique)

K =

La constante de calibration est la moyenne des K; consignés dans le tableau 1V.3:
K= (0,989 + 1,006 + 0,986)/3 = 0,993

Tableau 1V.3: Résultats issus de I'étalonnage du DSC

Echantillon Origine | Etalonnage | Etalonnage | Etalonnage
(Indium) Aldrich 1 2 8
AH;, .. (J/9) 28,45 28,75 28,28 28,85
Ki - 0,989 1,006 0,986

Le calorimétre différentiel a balayage (annexe) a été utilisé dans les conditions opératoires:
-Vitesse de chauffe: 0.8°C/mn
-Atmosphere inerte
-Débit de I'azote pur: 20 mi/mn (1,4 bars)
-Température initiale: 20°C
-Température finale: 90°C
-Précision: £ 0.1°C

-Sensibilité; 0.002 mW
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IV.7. Systémes etudiés

Nous nous sommes intéressés a modélisation d'une série de systémes précurseurs binaires,

formés d'un hydrocarbure aromatique polycyclique, le biphényl ou I’indole et de n-alcanes:
1) Indole (1) + n-eicosane (n-Cy) 2

2) Indole (1) + n-Tetracosane (n-Cyy) 2

3) Indole (1) + n-pentacontane (n-Csp) 2

4) Biphényl (1) + n-heneicosane (n-Cy1) 2

5) Biphényl (1) +  n-hentriacontane (n-Cas) (2)

6) Biphényl (1) +  n-hentetracontane (n-Cy;) (2

I1VV.8. Evolution des compositions eutectiques

Les données expérimentales rapportées sur les figures 1V.7 et 1V.8 concernent les équilibres
liquide-solide des systemes formés du biphenyl en solution dans le n-C21, n-C31, n-C4let des
systemes formés d’indole en solution dans le n-C20, n-C24, n-C50 .

350
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Figure IV.7 : Diagramme de solubilité du biphényl en solution dans un n-alcane:

m nC-21 e n-C31, o n-C41
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Figure 1V.8 : Diagramme de solubilité de I’indole en solution dans un n-alcane:

m n-C20 e n-C24, o n-C50

Tous les systemes donnent des diagrammes a eutectique simple. Les températures eutectiques sont
leégerement inférieures a la température de fusion de l'alcane. Globalement, I'abaissement eutectique
de la température se place dans une gamme de plusieurs Kelvin. Cependant, les concentrations
eutectiques varient régulierement avec la longueur de la chaine aliphatique. Les figures 1V.9 et
IV.10 illustrent cette évolution, pour les deux séries homologues étudiées. Plus la chaine est

longue, plus la fraction eutectique (Xg) est importante.
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Figure 1V.9 : Evolution de la composition en biﬁhényl du point eutectique, Xg, en fonction de la
longueur de la chaine du n-alcane, Nc.
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Figure 1V.10 : Evolution de la composition en indole du point eutectique, Xg, en fonction de la
longueur de la chaine du n-alcane, Nc.

IV.9. Proprietés thermodynamiques des systemes étudiés

Les paramétres d'interaction entre les groupes " aromatique”, " aliphatique™ et ™ —NH " des
modeles UNIFAC modifié, ont été utilisés de maniere a représenter correctement les propriétés
thermodynamiques des systemes {biphényl + n-alcanes} et {indole + n-alcanes}. A cet effet, nous

()
(%)
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avons utilisé la totalité des données de solubilités des six systemes binaires mesurés. Les valeurs
des parametres géométriques, volumes et surfaces relatifs des groupements fonctionnels sont

données dans 1’annexe.

Dans le cas du modele UNIFAC modifié, les parametres des auteurs ont été utilisés sur les
données d'équilibre liquide-solide. Les résultats obtenus sont présentés dans le tableau 1V.4. Les

parametres d'interactions énergétiques sont pris en compte.

Tableau 1V.4: Prévision des solubilités avec les modeles UNIFAC, Ay, dans le cas des

mélanges riches en aromatique et Ay, dans le cas des mélanges riches en n-alcane.

Larsen et al. Gmehling et al.

Ay (%) Ay (%) Ay1 (%) Ayz (%)

Biphényl (1) +nC21 (2)  2.14 23.92 5.39 6.13
Biphényl (1) +nC31(2)  3.56 25.85 8.19 7.18
Biphényl (1) +n C41 (2) 10.80 35.82 2.36 2.86
Indole (1) +nC20 (2)  8.34 33.42 6.29 8.45
Indole (1) +nC24 (2)  5.52 23.68 11.66  16.33
Indole (1) +n C50 (2)  6.32 21.55 935  11.05
Tous les systemes 6.86 29.10 7.94 10.37

Sur la figure V.8 sont représentées les solubilités du systeme {indole + n-eicosane} avec les deux
versions du modele UNIFAC modifié. Les résultats obtenus montrent que ce systéme est
considérablement non idéal et que les déviations a la courbe de solubilité idéale sont positives
(valeur positive des logarithmes des coefficients d’activité). Les estimations données par le modele

de Gmehling se situent sensiblement au dessus des valeurs expérimentales.
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(e): Modéle UNIFAC version Gmehling et al. (paramétres des auteurs)

(A): Modéle UNIFAC version Larsen et al. (paramétres des auteurs)

(-): Modéle de la solution idéale.

Figure 1V.11: Equilibre solide-liquide du systeme biphényl (1) + n-C21 (2)
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Figure 1V.12: Equilibre solide-liquide du systéme biphényl (1) + n-C31 (2)
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Figure 1V.13: Equilibre solide-liquide du systeme biphényl (1) + n-C41 (2)

360

355 4
350 4
345 -
340 -
335 |

330

Température/K

325

320 +

315 4

Indole

Figure 1V.14: Equilibre solide-liquide du systéme indole (1) + n-C20 (2)
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Figure 1V.15: Equilibre solide-liquide du systéme indole (1) + n-C24 (2)
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Figure 1V.16: Equilibre solide-liquide du systeme indole (1) + n-C50 (2)

Ces six systemes a eutectique simple, présentent des déviations plus au moins importantes par
rapport a I'idéalité, en particulier pour le systéme n-C50/indole, attribuée aux interactions que
présente le groupement —NH présent dans la structure de 1’indole. Le modéle UNIFAC modifié
dans ses deux versions permet une bonne restitution des données expérimentales, tout

particulierement pour le systeme n-C21/biphényl (voir les figures de 1V.11a IV.16).

Coefficient d'activité

0,0 0,2 0,4 0,6 0,8 1,0

(w) vy expérimentale
(e) y obtenu avec les parametres de Gmehling et al.
() y obtenu avec les parametres de Larsen et al.

Figure IV.17: Représentation des coefficients d'activité biphényl (1) + n-C21 (2).
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La courbe (A)sur la figure 1V.17 montre que les coefficients d'activité du n-C21 dans le mélange n-
C21/biphenyl et calculés par le modéle UNIFAC modifié par Larsen et al., ont la méme allure que
la courbe expérimentale. Cela confirme la supériorit¢ du modele de Larsen qui fournit une

estimation des coefficients d'activité du n-alcane assez proche des valeurs expérimentales (2.14%).

Tableau 1V.5 Ecarts quadratiques moyens, or (%), entre les valeurs expérimentales des températures et

celles calculées par les modeles.

Systéme Idéale Larsenetal.  Gmehling et al.
ot (%) or (%) ot (%)
Biphényl (1) + n C21 (2) 4.01 1.23 3.97
Biphényl (1) + n C31 (2) 3.01 0.92 3.71
Biphényl (1) + n C41 (2) 1.50 1.31 3.99
Indole (L) + n C20 (2) 2.02 0.98 3.81
Indole (L) + n C24 (2) 1.29 0.69 2.62
Indole (1) + n C50 (2) 1.56 0.71 2.34
Tous les systemes 2.58 1.05 3.66

Les écarts relatifs entre les valeurs expérimentales et calculées des températures de
précipitation sont rapportés dans le tableau IV.5. La qualité des estimations obtenues avec les
parameétres des auteurs ne semble pas dépendre de la longueur de la chaine des n-alcanes. Cette
observation concerne les deux versions du modele UNIFAC modifié. Les estimations fournies par
le modele de Larsen sont raisonnables (1.05 %) et tout a fait acceptables pour une méthode
prévisionnelle. Les estimations obtenues a lI'aide du modele de Gmehling (3.66 %) sont éloignées

des résultats expérimentaux.

Les écarts obtenus avec les deux versions du modéle UNIFAC modifié montrent que
I'application de ces modeéles ne peut pas reproduire le méme comportement pour tous les systéemes.
Cela peut étre expliqué par 1’une des limites de ces modeéles prédictifs, établis a partir de molécules

de faible taille. Ces résultats confirment ceux publiés par Hafsaoui et al. [8].




CONCLUSION GENERALE

CONCLUSION GENERALE

La modélisation des équilibres entre phases ne peut avoir lieu sans les données sur les
propriétés thermodynamiques des composés constituant les mélanges. Ces données sont

également nécessaires afin de développer des modeles thermodynamiques les plus adéquats.

L'objectif de cette étude visait a modéliser des équilibres liquide — solide de mélanges
binaires constitués d’alcanes lourds linéaires et d’aromatiques polycycliques, et a évaluer les

performances de modeles a contribution de groupes, tel que le modele UNIFAC modifié.

Nous avons abordé la modélisation de ces systémes a l'aide des modéles basés sur le
concept de contribution de groupes. Deux versions de la méthode UNIFAC (Larsen et al. et
Gmehling et al.) ont été utilisées pour restituer les données expérimentales.

Nous avons conclu que ces méthodes prévisionnelles sont capables d'estimer de fagon
assez satisfaisante, les propriétés thermodynamiques des systémes formés par un
polyaromatique en solution en n-alcane. La version du modéle UNIFAC proposée par Larsen
et al. conduit a des estimations acceptables méme lorsque les paramétres proposes par ces

auteurs sont déterminés a partir des données concernant des molécules de faible taille.

Les six systemes etudiés sont a eutectique simple. Pour chaque systeme, la température
eutectique est légérement inférieure a la température de fusion de laliphatique pur et la
fraction eutectique (Xg) augmente avec ’augmentation du nombre d’atomes de carbone de
I’aliphatique (Nc). Néanmoins, I'écart global obtenu avec l'ensemble des résultats est nettement

supérieur a celui obtenu en traitant les systemes individuellement.

Pour I’application des deux versions de la méthode UNIFAC (Larsen et al. et Gmehling
et al.), I’étude du comportement des mélanges formés du biphényl, ou de I’indole en solution
dans les n-alcanes a révélé une forte déviation positive a 1’idéalité, en particulier pour les
systemes contenant I’indole, attribuée aux interactions que présente le groupement —NH
présent dans la structure de I’indole. Il convient de remarquer que les deux modéles prédictifs
reproduisent d’une manicre trés satisfaisante les valeurs expérimentales. Le modele UNIFAC
proposée par Larsen et al. semble fournir les meilleures estimations. La variation du nombre
d’atomes de carbone de la chaine aliphatique n’a pas une influence sensible sur les écarts
quadratiques sur la température et les déviations relatives sur les coefficients d’activité. Les

écarts sont relativement faibles et ne dépassent pas 3.99 %.
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CONCLUSION GENERALE

La modification du modéle UNIFAC proposée par Gmehling et al. a donné des
prédictions moins satisfaisantes. La contribution du terme combinatoire aux coefficients
d’activité est la différence principale entre les deux versions du modéle. Le modeéle de Larsen
et al. est basé sur la théorie de Flory-Huggins alors que et Gmehling et al. ont considéré
I’expression de Staverman-Guggenheim, telle qu'elle a été utilisée a 1’origine dans le modéle
UNIFAC. Dans le cas des mélanges formés d’un aromatique polycyclique et d’alcanes a
longue chaine considérés dans cette étude, les deux versions du modéle conduisent a des
estimations différentes du terme combinatoire. Celui-ci impose la partition entre les termes

combinatoires et énergétiques des coefficients d’activité.

En perspectives, il serait intéressant d’¢largir cette étude a des chaines aliphatiques
ramifiées et des molécules polycycliques de différentes polarités, et de tester par la suite des
modeles a contribution de groupes (ASOG, DISQUAC, ...).
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ANNEXE: Découpage des molécules et parameétres geométriques et

d'interactions des modeles testés

Tableau Al.1: Découpage des molécules en groupements fonctionnels (UNIFAC original)

Composé Version Lyngby Version Dortmund

Biphényl 10ACH, 2AC 10ACH, 2AC
Indole 4ACH, 3AC, 1CHNH 4ACH, 3AC, 1CHNH
n-C21 19 CH,, 2CH3 19 CH,, 2CH3;
n-C31 29 CH,, 2CH3 29 CH,, 2CH3
n-C41 39 CHy, 2CHj; 39 CH,, 2CH3
n-C50 48 CH,, 2CH3 48 CH,, 2CH3

Tableau Al.2: Volumes et surfaces des groupes fonctionnels étudiés (UNIFAC Lyngby)

Groupe principal | m/n | Groupe fonctionnel Rk Qx
n-Alcane CH, 1 CH3 0,9011 | 0,8480
2 CH, 0,6744 | 0,5400
3 CH 0,4469 | 0,2280
4 C 0,2195 | 0,0000
Aromatigue ACH | 5 ACH 0,5313 | 0,4000
6 AC 0,3652 | 0,1200
CHNH 9 CHNH 0.9795 | 0.6240

Tableau Al.3: Paramétres d'interactions énergétiques (UNIFAC Lyngby)

m n Amn (K) an Cmn (K-l)
1 5 62,88 -0.2493 1.1030
5 1 -1,447 | -0.5638 -1.6120
1 9 |248.00| -1.8000 0.9722
9 1 |149.50 1.3360 0.0000
5 9 29.25 -0.1847 -2.1930
9 5 [188.90 0.9741 8.7320




Tableau Al.4: Volumes et surfaces des groupes fonctionnels étudiés (UNIFAC

Dortmund)

Groupe principal | m/n | Groupe fonctionnel Rk Qx
n-Alcane CH, 1 CH3 0.6325 | 1.0608
2 CH2 0.6325 | 0.7081
3 CH 0.6325 | 0.3554
4 C 0.6325 | 0.0000
Aromatigue ACH | 5 ACH 0.3763 | 0.4321
6 AC 0.3763 | 0.2113
CHNH 9 CHNH 1.3680 | 0.7268

Tableau A2.5: Parametres d'interactions énergétiques (UNIFAC Dortmund)

m n Amn (K) an Cmn (Kl)
1 5 114.20 0.0933 0.0000
5 1 16.070 | -0.2998 0.0000
5 9 139.67 | 0.03769 0.000
9 5 105.63 | -0.6067 0.000
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