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Nomenclature

Nomenclature

Lettres latines

a.j : Parameétre d’interaction entre les constituaetg.i

A : Parametre de Debye- Hiickel.
: Paramétre de Debye- Hiickel.

D :La constante diélectrique

D, : Constante diélectrique de I'eau

D, : Coefficients de distribution du 1-propanol @hanol)
: Charge électronique (1,60210C)

F : Fonction objective.

fi : Lafugacité

fi4: la fugacité d'une solution idéale.

F(I) : la forme simplifiée du terme de Debye-Hiickel
G : Fonction molaire de Gibbs.

G : fonction standard de Gibbs de I'ion j.
G™ : I'énergie libre de Gibbs du mélange .
G : I'énergie libre de Gibbs idéale.

G°® :I'énergie libre de Gibbs d’exces.

h . constantes empiriques.

| : Force ionique.

j :constantes empiriques.

Ks :la constante d'effet de sel.

m; : La molalité d'un soluté i.

M; : Molarité d’'un constituant i.

Ms : la masse molaire du solvant

n, : Nombre de mole de l'ion i.

N : Nombre de constituant.



Nomenclature

N : Le nombre de lignes d’équilibres liquidetlide.
N :nombre d'Avogadro (6,0225 £p

Ni : nombres de moles de produits injectes.

g : Paramétre de surface du constituant i.

ri : Paramétre de volume du constituant i.

R : Constante universelle des gaz parfaits.

S : Sélectivités

SD : Déviation standard.

S : l'aire des pics mesurés par le détecteur.

T : Température absolue.

Ui, j: Energie d’interaction entre les constituantsji et
V :Volume total de la solution

V, :Volume molaire partiel du non-électrolyte.

? : Volume partiel du non-électrolyte a dilutioniirié
.2 : Volume partiel du sel a dilution infinie

V; : Volume liquide du sel pur

X : Fraction molaire expérimentale

X(1) : Fraction molaire du phénol.

X(2) : Fraction molaire de I'eau.

x4 : Fraction molaire vraie de I'anion

X® : Fraction molaire calculée
x¢ . Fraction molaire vraie de cation

xs . Fraction molaire vraie du solvant

X.": Fraction molaire de I'eau dans la phase aqueuse

X" Fraction molaire du 1-propanol (ou éthanol) danshase aqueuse
X3 La fraction molaire du 1-pentanol dans la phageease

X1" : Fraction molaire de I'eau dans la phase organiqu

X, : Fraction molaire de 1-propanol (ou éthanol) danshase organique

X3 : Fraction molaire du 1-pentanol dans la phasaroqye



Nomenclature

z . Parametre UNIQUAC.

4 : Nombre de charge de l'ion i.

Lettres grecques

o; : polarisabilité de l'ion j

Bo : compressibilité de l'eau pure

Ve . Coefficient d’activité individuel des cations.
V2. Coefficient d’activité individuel des anions.

Vi . Coefficient d’activité du composant i.

. Coefficient d’activité asymétrique du constittan

V=< - Coefficients d’activités moyennes et rationrelle

: Fraction de surface du composant i.
Ha - potentiel chimique des anions.
He - potentiel chimique des cations.
Hi - potentiel chimique du constituant i.

u; : Potentiel chimique du constituant i pour un ématéférence.

MR - potentiel chimique a I'état standard

us : Moment dipolaire

P - Fraction de volume du constituant i.
€ : Constante diélectrique.

¢ Permittivité relative

Pmix - Masse volumique du mélange

Indices
C : Combinatoire.

Cal: Calculer.



- MNomenclawre

D-H: DEBYE- HUCKEL.

i : Composé.

j : Phase

k : Ligne d’équilibre.

R : Résiduel.

UNI : UNIQUAC.

v, . Valences des cations C et anions A

W : Water.

Exposants

c : Combinatoire.

DH : Debeye- Huckel.

E : Propriété d’exces.

E : Propriété d’excés asymétrique.

I Itération i.

R : Résiduel.

° " : Etat de référence.

z.: Charges électriques des cations C
z : Charges électriques des anions A

| : Phase aqueuse.

Il : Phase organique.
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L’étude des équilibrediquide-liquide’ pour une large variété des systemes a toujoursnété
théme de recherche majeur et d’'un grand intérétdédveloppement de méthodes efficaces
pour la corrélation ou la prédiction des donneésydilibre est essentiel pour la conception
des unités de séparation et I'optimisation des itiond de travail[1l], de nombreux travaux
de recherch§-5] ont considéré les systemes multicomposants canteles électrolytes afin
de comprendre leur comportement de phase, cal®ues propriétés thermodynamiques et

bien les représenter.

La thermodynamique des solutions d’électrolytesspds des caractéristiques originales du
fait de la présence d’especes chargeées et derldegthfférence entre les ions et les molécules
de solvant. En effet, la représentation des éqasib« liquide-liquide » de solutions
d’électrolytes est particulierement complexe de [@amature des phénomenes physico-
chimiques mis en jeu, dissociation partielle omptete des sels, interactions électrostatiques
entre les ions formeés, solvatations des ions .. teG@mplexité est encore augmentée dans le
cas ou la phase liquide est un mélange de sol@mis les caractéristiques électriques
peuvent étre fort différentes. De plus, lors dewal d’équilibres entre phases la présence de
sel dissous dans le milieu peut avoir une influangeortante sur les compositions des phases
en équilibre, influence que I'on appelleffet de sél. Il peut s'agir d'une augmentation ou
d'une diminution de la solubilité d'un nonélecrelygvec I'augmentation de la concentration

d'électrolyte ajouté ; Ces effets sont connus comsateng-in et salting-out, respectivement.

Pour I'ensemble de ces raisons, les modéles clesside calcul du coefficient d’activite,
(NRTL, UNIQUAC, ...) appelés modeles physiques, pgemettent pas de représenter de

maniere satisfaisante les équilibféquide-liquide€’ de solutions multisolvants- multisels.

Le modele UNIQUAC électrolyte (version étendue dodgle UNIQUAC) a donc été

spécialement congu pour le traitement thermodynaenide ces solutions. Il est basé sur
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I'hypothése que les électrolytes du systéme somipt&tement dissociés. Le calcul du
coefficient d’activité par ce modele comprend umte de « Debye-Huckel » pour prendre en

compte les effets électrostatiques. Ce terme reptésine étape d’une grande importance

dans le cadre général des solutions électrolytiqpaesil fournit une formule simple pour

calculer le coefficient d’activité en accord aves tésultats expérimentaux.

Le but principal que nous sommes fixé pour cettel@test d’apporter une contribution a la
connaissance des équilibres de phd$igside-liquide’ d’'un systéme binaire partiellement
miscible (phénol-eau) et deux systemes ternairespoenant des alcools, suite a l'intérét
croissant pour la séparation des composés qui farareazéotrope d’ébullition minimale tel
que le mélange (1-propanol + ed6)7], le systéme (eau + 1-propanol + 1-pentanol) a été

examiné ainsi que le systeme (eau + éthanol + fapel).

Cette étude concerne aussi l'influence de I'ajoaitcdrtains sels minéraux tel que NaCl et

KCI sur les systémes étudier.

Ainsi, notre travail consiste d’abord en la mestes données d’équilibres en présence et en
absence de sels; ensuite, les résultats obtemisusiisés pour ajuster les parametres
d’interactions des modeles thermodynamiques NRTLUBHQUAC envisagés pour la
détermination du coefficient d’activité et donc éder au calcul des compositions des phases
a I'équilibre.

Par ailleurs, la these comporte une introductionégde donnant une idée sur l'intérét du
theme, quatre chapitres et une conclusion générale

Dans le premier chapitre, nous commencons par lapes éléments nécessaires a la
description thermodynamique des solutions d'élgte® ainsi que la modélisation de ces

mémes solutions.

Dans le deuxieme chapitre nous présentons une desienéthodes qui permettent d’obtenir
des données expérimentales de solubilité de systdmaires et ternaires "liquide-liquide™
ainsi que les appareillages et les procédés deresestilisés.

Nous présentons dans le troisieme chapitre unlyssndes modeles thermodynamiques de
représentation des équilibres entre phases; apesir présenté desrappels
thermodynamiques sur les équilibres « liquide-ligub ; en premier lieu nous présentons
guelques exemples de tels équilibres relatifs armdémnges binaires et ternaires, afin de

montrer la variété de situations auxquelles ilsndm lieu. Ensuite nous examinons les
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modéles de coefficient d’activité et les méthodegsées ici pour décrire les équilibres entre
phases « liquide-liquide ».

Dans le chapitre IV, nous exposons nos résultdeuet discussions.

Le manuscrit se termine enfin par une conclusiarég@e et des prospectives pour un travail

ultérieur.
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I.1 Introduction

Les mélanges électrolytiques sont définis, d’'unenigre générale, comme un milieu
homogéene formé d’un constituant largement prédanti le solvant (souvent I'eau), au sein
duquel sont dispersées d’autres especes chimiqmmelées également électrolytes et
formant les solutés (acides, bases, sels). Cesespe dissocient, totalement ou partiellement
dans le solvant et forment d’autres espéces charg@pelées ions qui sont a l'origine de la
conductivité électrique des solutions électrolytisiu

Les phénoménes de dissociation rendent la repedgentdes propriétés d’équilibre des
solutions ioniques plus complexes, d’une part pajaél ne faut pas considérer seulement les
especes initialement introduites dans le mélangais noutes les especes effectivement
présentes ; d’autre part, parce que les déviatohisléalité de ces solutions dépendent de
plusieurs phénomenes physico-chimiques mis en geudifférents constituants du meélange,
tels que les interactions, & moyenne et courtearist s’exercant entre les molécules de

solvant, la formation de paires d” ions, etc.
[.2 Généralités sur les réactions en solution aguse

L’eau peut dissoudre plusieurs substances et debmuses réactions chimiques et

biologiques essentielles se produisent uniquenrentikeux aqueux.
[.2.1 Phénomenes de dissociation

L’eau a la remarquable propriété d’étre a la faisisante (formation d’ions a partir d’'un

électrolyte) et dissociante (les ions formés sligpiersés et indépendants).

D’une fagon générale, la réaction de dissociatian dlectrolyte C. A,- (cation-anion), dans

un solvant ayant une forte constante diélectritglejue I'eau, s’écrit sous cette forme :

V-CAV' A V+CZ+ + v- CZ- (Il)

«+ v sont les valences des cations C et anions A,.et zsont leurs charges électriques

respectives.
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La dissociation des électrolytes dans I'eau pendat #@ttale ou partielle ; plus I'électrolyte est
dissocié, plus il y aura d’espéces ioniques entisolet plus cette derniére est conductrice.

Habituellement, on distingue deux catégories diébdytes :

Les électrolytes forts dont les solutions sontgénéral, fortement conductrices. Ces
électrolytes sont totalement dissociés et sontndsiement des acides forts (HCI, HBr, ...),
des bases fortes (NaOH, KOH, ...) ou des sels sdyblaCl, ...).

Les électrolytes faibles dont les solutions soniblément conductrices. Ces
électrolytes sont partiellement ou faiblement digg&® et sont essentiellement des acides
faibles (les acides organiques comme l'acide agét{CHHCOOH)), des bases faibles (R)H

ou des sels quasi insolubles.

[.2.2 Phénomeénes de solvatation des ions

La solvatation correspond aux interactions énejgés qui S’exercent entre l'ion et
I'ensemble des molécules de solvant qui I'entoufenéractions ion-solvant).’énergie mise
en jeu lors de ces interactions est appelée éndmggisolvatation. Pour qu’'un soluté soit
soluble, il faut que I'énergie de solvatation déggakénergie de cohésion dans I'état ou le

soluté se trouve avant dissolution.

L’ensemble des molécules de solvant impliquées daasnteractions forme une coquille de
solvatation, les molécules de solvant voisines ides sont réparties dans une coquille
primaire de solvatation ; au niveau de cette ctguliés interactions entre les molécules de
solvant et des ions sont fortes. Les moléculesotieast sont alors assimilables a un dipéle
(interactions "ion-pGle")8].

D’'une maniere générale, la solvatation des iorferdifd’'un solvant a un autre et dépend des
propriétés simples de chaque solvant :

a) Le moment dipolaire fus) : un grand nombre de solvants sont constitués décumes
polaires, dans le cas de l'eau, les liaisons O-it polarisées et la molécule d’eau possede
un moment dipolaire permanent de 6,2%@C.m), ce qui est relativement élevé. Le caractére
polaire du solvant est a l'origine d’interactionsivant-soluté de type électrostatique. La
solvatation par interaction électrostatique esti@at plus énergique que le moment dipolaire

us du solvant est plus éley@,9].
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b) La permittivité relative (€): la plupart des solvants usuels ont une conduétivit
électrique faible ; ce sont des milieux diélectagulLes forces de Coulomb qui lieraient dans
le vide deux ions de charges opposées sont divisrda permittivité relative. Dans le cas de
l'eau, la valeur de &» est de 78,5 fois celles du vide. Les forces tefactions
électrostatiques entre ions sont donc tres atténaé@ points que ceux-Ci peuvent étre
considérés comme indépendants les uns des autrgmr@ alors de solvant dissociant. Dans
le cas contraire, c’est-a-dire lorsque x est plus faible, les ions restent associés paep
[8,9].

c) Les liaisons chimiquesoutre les interactions électrostatiques, il exddes certains cas
entre solvant et soluté, une aptitude & former ltlsons chimiques de type liaison
hydrogéne ou de type liaison de coordination (abmke de Lewis). Ces interactions sont

fortes et concernent les molécules de la coquillagre de solvatatiof8].
[.2.3 Electroneutralité

Les solutions ioniques sont toujours électriguemenitres puisque le nombre de charges
positives est toujours égal au nombre de chargegstinés. D’apres I'équilibre (1.1), la

condition d’électroneutralité est donnée par latreh :

ZV.+=ZV. (1.2)

I.3 Grandeurs électrolytiques
Ci-dessous, sont définies quelques notions utsis&ms le cas des électrolytes :
[.3.1 La fraction molaire

Les phénomeénes de dissociation des électrolytesirant de nouvelles expressions de la
concentration dans les solutions ioniques. Commes n'avons vu précédemment, un

électrolyte G.A,. peut se dissocier selon la relation :

v+mv' © v+CZ+ + V- CZ_ (I 1)
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Les fractions molaires correspondant aux espegeAL C et A sont appelées fractions
molaires vraies. Dans le cas d'une dissolutioalégtelles peuvent étre calculées a partir des
équations de bilan stoechiométrique. Ainsi, poursetvant S et un électrolyte ...
completement dissocié, les fractions molaires graies especes C, A et S s’écrivent de la

maniére suivante :

cn
Xc = —cca (1.3)
ns+nca(wc+va)
vANcA
Xy = ————— (1.4)
ns+nca(ve+vya)
ng
g = ———— 1.5
ST ngtnca(vetva) (1:5)

1.3.2 La molarité
La concentration en quantité de matiére ou mola¥it@ constituant i est définie comme le

nombre de moles de ce constituant par unité demalu

—_ i _ MiPmix __ XiPmix
My = = JiPnix _ Xifmix 0.6
J]7] 7 J7177]

V est le volume total de la solution gf,;, la masse volumique du mélange (kg)mla

concentration Ms’exprime en mole.florsque les masses molaires sont en kg.thole

[.3.3 La molalité
Pour I'étude des solutions d’électrolytes, beaucasm modeéles se basent sur des
concentrations en soluté exprimées en molalité.

La molalité d’'un soluté dans un solvard est définie par le rapport de son nombre de moles

sur la masse de solvant en kg.

my = Mo K (1.7)
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X; et Xs sont les fractions molaires du solutét du solvants. Ms est la masse molaire du

solvant en kg.

[.3.4 Force ionique

Comme on le verra par la suite (Modéle de DebyekElicla force ionique est une grandeur

liée a la contribution des interactions électrogtegs :

Il est possible également de définir cette foreegoe en fonction de la molalité (hombre de

moles par kg de solvant) ou de la concentration.

1.3.5 Coefficient d’activité moyen

Malgré des discussions récentes concernant I'&etd/un ion isolé, la mesure de l'activité
individuelle d’'un ion reste impossible a cause a@eilésence automatique d’'un contre ion.
Ainsi, les valeurs mesurées de I'activité sont smiides valeurs moyennes. C’est ainsi que

I'on utilise frequemment le coefficient d’activitdoyen[10]

vy lnys+v_Iny_
(wytvo)

(1.9)

Iny, =

1.3.6 Coefficient osmotique

Une autre grandeur spécifique est le coefficiemaigue. Il s’agit d’'une grandeur d’exces
[11]

Xs

@ = —In(ay)

()10

Yion Xion
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|.4 Théories de I'effet de sel

Plusieurs théorie§l2] ont été proposées dans la littérature pour exptique phénomene
complexe qui est I'effet de sel

[.4.1 Théorie de I'hydratation

D'aprés RothmunflL3] le salting out serait d0 & une attraction préfiége#a entre les ions et
les molécules d'eau selon le concept que chaquestoantouré de molécules d'eau et n'a pas
d'effet sur les propriétés solvantes du reste daul Ceci signifie que les nombres
d'hydratation déduits des expériences de saltihgeront indépendants de la nature du non —
électrolyte, ce qui n'est pas vrai. De plus, |'higpee de Rothmund ne permet pas d'expliquer
le salting in.

Kruyt et Robinson[14] ont introduit I'idée que les effets de sel pouifédénts non-
électrolytes pourraient croitre du fait que lesotkg de I'eau de la couche d’hydratation sont
orientés autour de l'ion. On peut concevoir uneraation préférentielle des molécules d'eau
autour d'un non-électrolyte polaire. Les ions dilgme signe auront tendance a augmenter la
solubilité du non-électrolyte, ceux de signe oppagg orientent les molécules d'eau
défavorablement, augmentent I'effet de salting out.

Ce modele ne peut aider a expliquer les variatdars les effets des différents sels sur les
solutés non polaires, mais permet d'expliquer quescpffets relatifs dans le cas d'une série de

solutés polaires.
1.4.2 Théories électrostatiques

La théorie de Debye et McAulajl5] relie l'effet de sel a l'influence de la constante

diélectrique du solvant sur les non-électrolytes.

Dans toutes les théories le solvant est traité cemmdiélectrique continu. On introduit une
relation linéaire entre la constante diélectriquendnon-électrolyte, son volume molaire

partiel et son moment dipolaire par I'expression:

h P; = .
=Dy 6; = 1000 Vi(Do —j) (1.11)
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4Nu2
9 KT

ou P, = (1.12)

Do: constante diélectrique de I'eau

6; : décrément diélectrique de la solution aqueusauddion-électrolyte
h et j: constantes empiriques

u : moment dipolaire

¥, : volume molaire partiel du non-électrolyte.

Ces theéories ne peuvent correctement rendre couigdevariations dans les effets de
différents sels et sont en défaut quand l'effemsmifeste par un passage du salting in au
salting out pour un non-électrolyte particulier.cCgexplique par le fait que ces théories ne
rendent pas compte de la possibilité d'une imptetaontribution a cet effet de forces d'autres

types.

1.4.3 Concept des forces de van der Waals

Les théories des interactions électrostatiqueseeunir ion et une molécule neutre font
intervenir des forces & courte portée. Ces foreg®nt en 1/ (r rayon de la molécule du
non-électrolyte). Ceci laisse penser que d'auynesstde forces de dispersion peuvent jouer
un role et méme étre responsables deffets spéetfides ions.

Linderstrom-Land16] a observé une corrélation entre les différencesatteng out des ions
et les variations de leurs réfractions molaireasRard Kortun{17] a suggéré que les forces
de Van der Waals pourraient étre responsablesltilngsen pour de gros ions. Une suggestion
plus spécifique sur le réle des forces de disperai@té étudiée réecemment par McDevit et

Long[18] qui proposent une équation paramétrique de ladorm
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A et B: paramétres qui dépendent de la nature deétextrolyte
C;: concentration molaire d'un ion |
z;: valence de l'ion j

o; : polarisabilité de l'ion j

Cependant la théorie laisse prévoir moins de spééitians les effets des différents ions que
ce qui est observé. Un résultat intéressant estlgyrévoit le salting in qui est observé

lorsqu'interviennent de gros ions, tels que les iétraalkyl-ammonium.

Elle parait cependant incompléte par le fait ger'e8éint compte des molécules d'eau déplacées
par les molécules neutres de soluté, mais non décales d'eau déplacées par les ions.

Elle n'explique pas le faible salting out observécaes ions Li
[.4.4 Concept de la pression interne

Le concept de la pression interne de Tanjifjra été utilisé dans des études récentes pour
relier les effets de sel aux autres propriétéssistions salines elles-mémes. EUR0] a
noté une relation dans l'ordre de croissance detsamions de volume lors de la dissolution
des sels et dans l'ordre de croissance du saltingel'acétate d'éthyle. Plus tard Geffcken
[21] et TammafR2] ont établi une corrélation similaire entre leseteffde sel et les effets
relatifs des sels sur la décroissance de la comipiktg de la solution.

Pour McDevit et Long23] les molécules neutres occupent un certain volunce@tmodifie
les interactions ion-eau, et de cette maniere singd auteurs calculent I'énergie libre de
transfert d'un électrolyte non polaire de I'eaueparl'eau salée et obtiennent une loi limite

pour la constante d'effet de sel K

=0 V=V
Ks — ViO s~ Vs
2.3 Bo RT

(1.14)

Valable seulement pour les molécules du non-élitero



Chapitre | : Aspects générale des solutions d’éléctytes

Bo : compressibilité de l'eau pure

2 : volume partiel du non-électrolyte a dilutioniimé
.2: volume partiel du sel a dilution infinie

V; : volume liquide du sel pur

Cette loi n'est applicable qu'aux non-€électrolytemés de petites molécules.

I.5 Représentation des solutions d’électrolytes esolvant unique
[.5.1 Les difféerentes approches de la modélisation

Le développement de la modélisation des solutib@lectrolytes s’est fait suivant plusieurs
approches que l'on peut classer en deux catégar&svoir une approche théorique et les
méthodes empiriques, bien que cette distinction adiitraire. Les méthodes empiriques
peuvent avoir une base théorique (le modele deePpar exemple) et les modeles dits
théoriques peuvent étre utilisés en incorporant ligsothéses et approximations qui les

rapprochent des méthodes semi-empiriques.

[.5.1.1 Les modéles théoriques

Dans ce type d’approche, les représentations agsigrés thermodynamiques reposent sur la
considération des forces d’interactions intermdices qui tiennent compte, notamment des
interactions électrostatiques. Ces modeéles utilides propriétés physiques propres aux
especes composant la solution telles que les ragoitues, les constantes diélectriques, les

moments dipolaires..., pour prédire les propriétésrosopiques de ces systemes.

Nous pouvons différencier deux grands types de tesd&éoriques, en fonction du type de

potentiel intermoléculaire utilisé :

e Primitif
Dans cette approche le solvant est considéré caunmeilieu continu caractérisé uniqguement
par sa constance diélectriguée modeéle primitif décrit donc les interactions @pulsions
(type sphere dures: forces résultantes de landistaninimale a laquelle des molécules
peuvent se rapprocher) et électrostatiques indpiadesce milieu continu sur les ions de la

solution sous la forme d’un potentiel d’'interactiongue distance.
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* Non primitif
Dans ce cas le solvant n'est plus considéré commenilieu continu mais comme un
ensemble de molécules qui vont interagir avecdns,ides termes supplémentaires sont alors

ajoutés.

La complexité mathématique de ces modéles les panibis difficiles a utiliser pour des
systéemes autres que des systemes binaires a @amisetvdes solutions peu concentrées. Des
simplifications ont donc été apportées mais callesestreignent leurs applications.

e Primitif
Les modeles primitifs les plus courants sont lesiéhes de Debye-Huckel et les modeles
MSA.

a) Modéle de Debye-Hiickel

Le modéle de Debye-Hickel (19224] représente l'interaction des ions entre eux par la
simple loi de coulomb. En effet les ions sont cdésés comme des charges ponctuelles dans
un continuum diélectrique et les principales fera@exercant au sein de ces solutions

reposent sur les attractions entre espéces desippeseés.

Le formalisme correspondant du coefficient d’a¢évimpose I'hypothése suivante : les écarts
a lidéalité des propriétés thermodynamiques a efodilution sont dus aux forces

électrostatiques entre les ions, seules les iriteracentre ions sont considérees.
Le coefficient d’activité s’exprime suivant le foatisme suivant :
Iny, = —Z.Z_ApyVT 10)

Avec :

Apn - le coefficient de Debye-Huckel associé au coeffitid’activité est, dans I'échelle des

_ |enN e? */2
Apn = \/% (DkT) 16)

molarités :
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e: charge électronique (1,602 10C)
N : nombre d'Avogadro (6,0225 £p
D : la constante diélectrique

T : température (K)

I: la force ionique dans I'’échelle des molarités

Dans I'échelle des molalités, les expressions pi&t@s deviennent :

Y 4m = ~Z4Z_ApgmIm (1.17)
Apum = ADH\/E 1.18)

Ce modele (loi limite de Debye-Hiickel) permet ugéednination prédictive des coefficients

d’activité de solutions d’électrolytes trés dilu¢smolarité des solutions doit étre inférieure
a 10° M).

L’équation de Debye-Hiickel a encore été modifiéendmbreuses fois notamment par la
prise en compte de terme empiriques.

-Z+Z_Apt mTm
Iy s = o 4 g, (.19)

De méme, pour les solutions plus concentrées (it@lken sel de la solution supérieure a

1mole/kg), I'équation de Debye-Hiickel étendue @ donnée par :

lny, , = 22 g ;o2 op o3 (1.20)
- 1+BDH,mSi Im
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Le modele de Debye et Hiickel s’avere donc uniquémdgpté a la description de systeme a
tres forte dilution, et si la loi limite est raremeapplicable telle quelle, elle représente le
comportement vers lequel doit tendre tout modekrntiodynamique cohérent a dilution

infinie.

b) Modéle MSA

Le modéle MSA (Mean Spherical Approximation) est mmodéle issu de méthodes de

thermodynamique statistique qui présente notamemnime avantage de prendre en compte
de facon explicite la taille des ions. Plusieunsians de cette famille de modeles existent, en
fonction du potentiel de paires utilisé et d’hypgestas supplémentaires telles que la variation

de la taille des ions en fonction de la concerdraén €électrolyte.

Dans ce paragraphe nous nous contenterons de dgoekues éléments concernant le
modele non primitif développé par Planche et Rd881)[25], ce modéle ayant ensuite été
modifié par Ball et col. (198526].

L’équation de base du modele est une expressitiaraergie libre dérivée de I'approximation

MSA appliqué a un potentiel de pairggrenant en compte trois contributions :

* une contribution des forces coulombiennes a lomligtance.
e une contribution des forces de répulsion a cousiaice.
* une contribution des interactions attractives, eucdntact, définie par un parametre

d’interaction W.

o+ gj
uij(rij) = oo pour rij < > (|21)
Y — Zizjez wij ,( o 0i+aj) 3 oitoj
uj (rll) = = Mmeorory + F—— 8" 1y > pourry; > — (1.22)
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[.5.1.2 Les modéles empiriques et semi-empiriques

La complexité des solutions d’électrolytes présentians les procédés industriels ne
permettant pas en général une bonne représentptiotes modéles théoriques. Des modeles
semi—empiriques dérivant de modeles théoriques etatieles empiriques ont été développés
parallelement. Ces modeéles sont généralement aanstr ajoutant au terme électrostatique
(souvent Debye-Huckel), des termes pour tenir ¢enge fagcon souvent implicite des

phénomeénes de solvatation.

Ces modéles se décomposent donc en une contribytiongue distance » (qui a forte
dilution tend vers la loi limite de Debye-Hiickel) ne contribution « courte distance ». lls
sont construits de différentes maniéres : dévelmame de type viriel ( Guggenheim, Pitzer),

modele de solvatation, modele de composition ©@dRTL, UNIQUAC..), équation d’état.

a) Modeéle de Guggenheim (1955)

Ce modéle est une extension du modéle de DebyedHiiticomprend en plus du terme de
Debye-Hitickel, un terme empirique représenté parexpansion du Viriel au second ordre,
tenant compte ainsi des interactions a courtertistantre les iong7].

Pour une solution contenant kg de solvant avec une molalit§ nf'enthalpie libre d'exces

GF s'exprime par la relation suivante :

GE ( GE
WsRT nwRT

) + Zc Zchamcma (|-23)
DH

Les indicesc et a correspondent aux cations et anions respectiveatdat est un parametre
binaire, ajustable a partir des données expérinental évalué a partir des caractéristiques
des iond28]. Son application est limitée a la représentationsidistions aqueuses contenant

un sel dans un domaine de concentrations ne dépaesa0,1 kg/mol de solvant.

b) Modéle de Pitzer (1973)
Ce modele peut étre considéré comme une reforronlai une extension du modeéle de
Guggenheim. En s’appuyant sur des bases théoritjuesntre que les parametres introduits

par Guggenheim représentant les interactions aealistance entre deux especes ioniques,
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dépendent de la force ionique de la solution dadempérature. De plus, il introduit un terme
du Viriel au troisieme ordre pour tenir compte d#gractions a courte distance entre trois

solutés distincts. L’enthalpie libre d’exces devien

GE
= F(I) + XA (Dmim; + Xk i jemym;my (1.24)

Avec F(I) la forme simplifiee du terme de Debye-HKegicet w; est la masse de solvant (kg),
tandis que m m, m¢ sont les molalités des ions i, j etAg.et ik représentent les parametres
d’interaction binairg29].

Contrairement aux parametrgs, la dépendance des paramefigsen fonction de la force
ionique est négligée. Ces deux types de paramstréssymeétriques et ajustables a partir des
données expérimentales, ils représentent les atiena a courte distance.

Cette équation a été utilisée avec succes poudrdiffs systémes de solutions aque{3gls
Cependant, le nombre de parametres a déterminkss gbarametres ternaires limitent la

capacité du modele dans le domaine de |'extrapaolati

c) Modéle NRTL-€électrolyte

Ce modéle a été développé a partir des modélesreasition locale, qui sont apprécies
pour leur capacité a représenter, entre autre pdgwiétés d'équilibres liquide-vapeur des
systémes non électrolytiques. Le terme de compositicale utilisé dans ce modéle, permet
de tenir compte des interactions a courte disteante les ions, les solutés moléculaires et les
molécules du solvant. Ce terme est une modificatiormodele NRTL31] (Non-Random
Two Liquids).

L'extension du modéle aux électrolytes a été p@pgar Austgefi32]. Il fait intervenir un
nombre important de parametres a ajuster, pour ¢enipte de toutes les interactions au sein
de la solution. Des hypothéses ont été émises gioplifier cette approche et réduire le

nombre de parameétres ajustables, comme c'est lanades travaux de Cruz et Bf#i3,34].

d) Modele UNIQUAC-électrolyte
Ce modele développé a partir de la théorie de csitipo locale[35], a été étend{B6,37]

pour représenter des solutions d'électrolytes famtsolution agueuse et en solvants mixtes.
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L'expression de l'enthalpie libre molaire d'excai intervenir un terme d'électrolyte pour
représenter les interactions a longue distance dursons, et un terme dérivé du modele
UNIQUAC pour représenter les interactions a codrs¢ance entre toutes les espéces au sein

de la solution.
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.
CHAPITRE || A
REVUE ET METHODES DE MESURES DES
EQUILIBRE « LIQUIDE-LIQUIDE »
J
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I.1 Introduction

Il existe difféerentes techniques permettant d’oisteies informations sur la composition des
equilibres entre phases, les méthodes de mesuvernge@étre différenciées par la maniere de
déterminer la composition des phafe®,39], an distingue alors les techniques synthétiques
et les techniques analytiques.

Pour les techniques synthétiques, la compositiabajeé du mélange est connue a priori,
permettant parfois a l'aide de bilans de matiéred’éguations d’états, de déterminer la
composition des phases a I'équilibre.

Dans le cas des technigues analytiques, la conqposies phases en équilibre est mesurée
via un appareil de mesure (spectroscopie, chromegbg...).

La maniére dont I'équilibre thermodynamique estiattest aussi un critere de différentiation
des techniques expérimentales, on distingue leBadés statiques pour lesquelles I'équilibre
thermodynamique est obtenu (en général par agitates phases) au sein d'une cellule
fermée et des méthodes dynamiques pour lesquitgslibre thermodynamique est obtenu
grace a, ou pendant, la circulation d’au moins de® phases du mélange ; en circuit ouvert,
I’équilibre est obtenu lors de la circulation démges jusqu’a I'unité de mesure, et en circuit
fermé, I'équilibre est obtenu par recirculationutaoins une des phases.

[1.2 Techniques expérimentales de mesures d’équilib "liquide-liquide"

Nous présenterons dans ce qui suit des informasionkes techniques expérimentales pour la
détermination des équilibres "liquide-liquide”. Cm les solubilités mutuelles des
composants de difféerents systemes peuvent diftergrlusieurs ordres de grandeurs, il n'y a
pas de méthode universelle d'analyse des phasésjulibre [40]. Les systemes binaires
peuvent étre traités sans l'utilisation de méthaaedytiques, ce qui tend a étre une exception
pour les systemes ternaires. Donc nous allons eenes méthodes pour la détermination
des équilibres "liquide-liquide™ dans les systerbamires indépendamment des systemes

ternaires.
[1.2.1 L’équilibre "liquide-liquide" des systémes binaires

Il existe différentes techniques expérimentalesngtient de déterminer les diagrammes de

phases de type (T, x), trois méthofles41] sont principalement utilisées :
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a) Méthode Analytique direct

Le mélange est placé dans un vase fermé en vems, \dve agitation pendant plusieurs

heures, et thermostaté a une température ou lensgsest démixé. L'agitation est ensuite
arrétée de maniére a obtenir deux phases bienatesitout en maintenant la température du
systéme constante. Apres décantation, I'équilibmeeeles deux phases est atteint et un
échantillon de chacune des phases est prélevélafttéterminer sa composition, le principe

de I'expérience est illustré par la Figure [4Q, 41].

{a) (h) i

Thermométre
P | g S
F i w, N
f f/ L
B
. =T |
Liquide __‘-}:\1 o "} ]
thermostatant —# = ~ :
« - > \\

Agitateur —

Figure Il.1: Cellule thermostatée pour mesurer les équilibigsite-liquide"[40]
(a) : mise en équilibre du syste(bg: séparation des phases.

Différentes techniques peuvent ensuite étre uddispour déterminer la composition des
phases : la chromatographie en phase gazeuseudeligpu la titration Karl-Fischer dans le
cas ou l'un des deux composants est lI'eau. D’aptmwiétés physiques comme l'indice de
réfraction ou la densité peuvent aussi étre emppdur une détermination analytique.

b) Méthode synthétique du point de trouble (turbidmétrie)

Le principe de cette méthode repose sur l'apparigibla disparition du point de trouble
résultant de la séparation des phases. L'apparitomta seconde phase est due soit a un
changement de température a composition constoite I'ajout dans

le systeme de I'un des deux composants a temp&auostante, deux techniques sont basées

sur l'apparition du point de trouble.
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La premiére consiste a déterminer la températureéparation de phase d'une solution de
composition connue, pour cela il suffit de placee wsolution homogene de concentration
connue dans une cellule thermostatée sous agitediostante. L'apparition ou la disparition
du trouble est observée en faisant varier la teatpes. Le principe de la manipulation est
illustré sur la Figure 11.240, 41]Le point de trouble peut étre observé visuellemeaits, afin
d'améliorer la caractérisation de la démixtion, tEshniques de détection optique ont été

mises au point.

Bouchon en
téflon

I'hermomeétre
3

Cellule
thermostatée Ampoule
Barreau

 aimanté

P

[—,_I . '/, “—‘—1 Aimant

g

«

Figure 1.2 : Méthode du point de troubjé0]

La seconde technique consiste a ajouter avec eg¢imicro-burette) une quantité connue de
'un des composants du systeme a température ntmgtesqu'a la formation du point de

trouble.

¢) Méthode Indirect / calorimétrique

Une derniere méthode consiste a mettre en évidard@Emixtion par calorimétrigl2,43] En
1995, J. Arnauts a proposeé lutilisation de la dalétrie différentielle a balayage de
température (DSC) pour déterminer les températigeseparation de phases. Cette technique
consiste a mesurer le signal thermique d’'un sys@dneomposition connue en réponse a une
élévation de température en fonction du temps. drap€rature de séparation de phases
correspond a la température a laquelle le signiariogétrique dévie de la ligne de base.

L’aire du pic obtenu correspond a I'enthalpie dessation de phase.
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[1.2.2 L’équilibre "liquide-liquide” des systemes ternaires

Les méthodes expérimentales les plus courammedigéas pour les mesures de solubilité
sont basées soit sur une méthode « statique-sintbét, soit sur une méthode « statique-
analytique » ; notre travail est basé sur cettaidex suivie d’analyses par chromatographie.

a) Méthodes analytiques directes

L'équilibre "liquide-liquide" pour les systémes t@mant trois composants ou plus peut étre
déterminé en pratique par la méthode analytiquectdir Dans ce cas, la procédure est la
méme que dans le systéeme binaire, d'abord le gelaétérogéne est mélangé intensément
pendant suffisamment de temps a température cdestapres la séparation complete des
phases, les échantillons sont prélevés pour ldgsana

Une combinaison de diverses méthodes physiqueshietiques est utilisée pour la
détermination analytique ; la chromatographie easphgazeuse ou liquide, ou d’autres
propriétés physiques comme l'indice de réfractioaodensité peuvent aussi étre employéees
pour une détermination analytique.

Un appareil sophistiqué pour étudier ['équilibreiquide-liquide” des systemes
multicomposants a été construit par Huemer dé4d]. Les principales caractéristiques de cet
appareil (voir figure 11.3) sont la mesure simultardes équilibres dans plusieurs cellules avec
la possibilité de travailler a une température assds du point d'ébullition normal du
mélange et des densités des phases conjuguées.

Hear: Ventilation
e BN
K_/ Sample \..__/ @H
B 7 capillaries
Z |
Sample
valves
Nitrogen

2| 2l
| [

— Equilibrium Nees” ok
cells Thermostat

"8’ Stirrers 3

Figure 11.3 : Détermination (extrait dgl0]) de I'équilibre "liquide-liquide" pour les systemes

multicomposants.
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b) Méthode de construction de la courbe d’équilibre

La méthode de titrage massique peut étre utili@e ponstruire les courbes de miscibilité
des systemes ternaires. Cette méthode consisteeq tivec un constituant ou méme un
mélange de constituants du systeme, un mélangadiple ou une solution de départ pour
obtenir respectivement un mélange monophasiqueti@o) ou biphasiqu@d5] (facilement
perceptible a cause du phénomene de trouble), cdenmentre la Figure 11.4. Les équilibres
de phases ont donc été déterminés par la méthogeidude trouble. Pour bien contréler la

température des échantillons des bains thermostatéstilisés.

Figure 1.4 : Détermination du diagramme de phases par laodétte titrage.

[1.3 Dispositif expérimental utilisé pour réaliser les mesures des équilibres "liquide -
liquide"

[1.3.1 Systeme binaire

Nous avons utilisé une méthode synthétique doptiftecipe repose sur I'apparition du point
trouble, d’ou le protocole expérimental consistgé@parer dans des tubes a essai des solutions
(eau — phénol) de concentration connue, le tube oiun thermomeétre digital et contenant
I'échantillon est plongé dans un bain marie (AssistWTE var 3185), tout en l'agitant
doucement jusqu’a dissolution totale du phénabbéention d’'une solution homogéne.

La séparation de phases est déterminée visuellendsnttant de I'apparition du point
trouble ; en se basant sur la méthode de refreiieat d’opalescence (The cooling
opalescence methodgcrite dan$46] ; le tube a essai est retiré du bain marie pour pnene

a la solution claire de se refroidir jusqu’a ceajubbserve une certaine turbidité (voir Figure

[1.5). A cet instant la température de la solutiest prise.
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Aprés refroidissement

— ! > 4

Ne— N
N S N
Solution claire Apparition du tuble

Figure 1.5 : Représentation schématique de I'apparition du teoub

Pour les mémes conditions, les mesures expérinesnsaint répétées plusieurs fois afin de
s’assurer du niveau de répétabilité des résultaseur relative maximale sur les grandeurs

mesurées a été estimée 4%.

[1.3.2 Systeme ternaire

Au cours de cette étude deux techniques ont étdogags pour réaliser les mesures des
équilibres entre phases. La premiére est équipée éhantillonneur qui nécessite de travail
a une pression supérieure a la pression a l'intéde la ligne de gaz vecteur, dans notre cas a
5 bars, par contre la seconde nécessite un pré@earia seringue et les mesures se font a la

pression atmosphérique.

[1.3.2.1 Description de la premiere technique

Le dispositif expérimental utilisé pour réalises lmesures d’équilibres (ELL) entre phases
“liquide-liquide" est montré a la Figure I1.6. Cagbpareil est basé sur la méthode "statique-
analytique" similaire a celle décrite par LaugieRé&chon[47]. L’équilibre est atteint au sein
d’'une cellule d’équilibre présentée a la Figurd,llelle est composée d'un tube en saphir
maintenu entre deux brides en Hastelloy, présertarirés bonnes propriétés mécaniques.
Elle peut résister a des pressions jusqu’a 10 MRi#eg températures de 223 a 473 K. Le
corps de la cellule a la forme d'un cylindre doatvolume interne est d’environ 30 tm

(diametre intérieur = 25 mm). La partie supérieeseconnectée a une sonde de platine, a un
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capteur de pression, a une vanne de chargemeux eleax échantillonneurs ROLSIT48].

La partie inférieure est connectée a une sonddalime et a une vanne de chargement. Les
composés sont introduits par les vannes de chargensedes seringues.

L'agitation des phases pendant deux heures ar@weéde la cellule est assurée par un axe
d’agitation relié a un agitateur magnétique. Laipin est ensuite arrétée et le mélange est
laissé au repos pendant 24 heures de maniéere airob&eix phases bien distinctes. Apres
décantation, I'équilibre entre les deux phaseatésint.

La température de la cellule est imposée par un HAAKE B12 régulé a 0,05 K pres, sa
température est mesurée précisément par deux sdaddatine (Pt 100) calibrées a 0,015 K
pres sur le domaine de températures de 260 a 450Kpression du systeme est mesurée par
un capteur de pression.

Les échantillonneurs ROLSI™48] prélévent des échantillons de chacune des phases du
mélange et les injectent directement dans la ldjaralyse du chromatographe en phase gaz.
Toutes les analyses ont été réalisées plusielgsafmi de vérifier la répétabilité des mesures

de composition.

CPC

Moteur d’agitation

ROLS™

Ligne de transfert

Capteur de pressi

Cellule d’équilibre

Bain marit

Figure 11.6 : Dispositif expérimental utilisé pour les mesureSid’.
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Figure 11.7 : Cellule d’équilibre

Le systeme d’échantillonnageROLSI™

L’échantillonneur injecteur & commande pneumatiR@L.SI™ [48] (voir figure 11.8) est
constitué d'un capillaire de 0,1 mm de diamétreérieur, débouchant d'un cbété dans la
cellule d’équilibre et de l'autre dans une chamtrexversée par le gaz vecteur du circuit
chromatographique. Il permet de prélever, & voloetéa la pression de travail, des
échantillons de tailles ajustées entre 0,01 etqyesl milligrammes et de les transférer vers le
chromatographe. L'extrémité débouchant dans I'éilfiameur est obturée par une pointe,
solidaire d'un soufflet métallique, pressurisée darl'air comprimé sous environ 4 bars.
Cette faible pression qui s’applique sur la sup&rfdu soufflet, bien supérieure a celle de la
surface interne du capillaire, est largement saifis pour maintenir la pointe en appui sur le
capillaire. Un systeme de chauffage incorporablesda corps méme de I'échantillonneur
permet une vaporisation instantanée des écharttilliiquides ou permet d'éviter la
condensation de I'échantillon vapeur. Ainsi, graceet échantillonneur, nous pouvons étre
certains que I'équilibre thermodynamique ne sesagmturbé dans la cellule d’équilibre, en
effet la taille des échantillons est de I'ordreld@ S5yl comparée au volume de la cellule >20

Cne,
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Figure 11.8 : L'échantillonneur injecteuROLSI™ a commande électromagnétique

11.3.2.2 Description de la deuxieme technique

Un appareillage a été spécialement mis en place ptfactuer de nouvelles mesures
d’équilibres entre phases, il est basé aussi s& mméthode "statique-analytique”, la
composition globale du mélange est déterminée mpesures de masses, les différents
composés sont introduits par volatilité croissasdes une cellule d’équilibre équipé d'une
sonde de platine, une vanne de chargement et dmuxes de prélévement, l'une pour la
phase aqueuse et I'autre pour la phase organique.

Par la suite le mélange est agité a I'aide d’agiadimanté pendant au moins deux heures au
sein de la cellule d’équilibre, pour une bonne neisecontact des phases liquide alors que la
température est maintenue constante a l'aide dutharmostaté (voir Figure 11.9), régulé a
0.05 K preés.

La température et la pression au sein de la ceolg mesurées a intervalles de temps
réguliers, de I'ordre de quelques secondes. Cala permet de visualiser la stabilité de ces
parametres.

Apres repos pendant 24 heures a la pression at@iogpé et a 298,15 K, le systeme est a
I'équilibre, chacune des phases est prélevée del'diune seringue et analysée au moyen du
chromatographe en phase gaz afin de déterminesolepositions des composés. Plusieurs

échantillonnages successifs de chacune des phasgesefectués afin de vérifier la
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répétabilité des analyses et définir un écart tyjpesque les compositions des deux phases

ont été déterminées, nous pouvons procéder a laurened’'un nouvel équilibre
thermodynamique.
Cette étape nécessite des soins particuliers afpprbcher au mieux la composition globale

gue I'on souhaite étudier.
[1.4 Produits chimiques

Les produits chimiques utilisés dans ce travail étét fournis comme suit : 1-propanol et
I'éthanol par Prolabo avec une pureté de 98 % iapentanol par Sigma Aldrich avec une
pureté +99 % vol. Les produits chimiques ont étdisas sans aucune purification
complémentaire, I'eau ultra pure a été préparéaldowent dans le laboratoire en utilisant
I'équipement commercial (Millipot¥, modéle : Q5).

La densité a été mesurée par le densimétre Antam (aodéle DMA 5000) avec une
précision certifiée (+ 1.10g.cni®) et les indices de réfraction ont été mesuréstiésamt un
refractométre Anton Paar (ABBEMAT WR) (+ 430 Les propriétés physiques des
composés sont comparées avec les données detlittd#0] et sont rassemblées dans la
Table 1.1

Tableau Il.1: Propriétés physiques des composés purs a 293ct3.&m

Composé N° CAS p /kg.m-3 Indice de réfraction /n

ce travail Litératur€ | ce travail Litératur&
Eau 7732-18-5 0.9981 0.9982 1.3330 1.3329
1-propanol 71-23-8 0.8036 0.8035 1.3851 1.3850
1-pentanol 71-41-0 0.8146 0.8144 1.4098 1.4101
Ethanol 64-17-5 0.7851 0.7849 1.3592 1.3594
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Téte de régulation thermique

Sonde de température

| Cellule d’équilibre

Vanne de préléveme

- Agitateur mécanique

Bain thermostaté

Figure 11.9 : Secondlispositif expérimental utilisé pour les mesuredslLd’.

[1.5 Mesure de la composition par chromatographie B phase gazeuse

La chromatographie est une méthode d’analyse pbrg$itnique qui impose la séparation

des composés qui doivent étre a I'état gazeux.iAiasalyse des composés liquides ou
solides, a température ambiante, doivent pouvoi éportés a I'état de vapeur par

chauffage.

La technigue s’applique a I'ensemble des compoagsux ou susceptibles d’étre vaporisés
par chauffage sans décomposition. Elle permet dmsalyse de mélanges éventuellement
trés complexes dont les constituants peuvent diff¢lune facon considérable par leur nature
et leur volatilité[50].

Le chromatographe utilisé dans cette étude estatgqua PERICHROM, modéle PR-2100 ;

cet appareillage permet d’effectuer des mesuradeaet fiables pour de faibles quantités de
constituantg51, 52].

La séparation entre les constituants s’effectusean d’'une colonne HAYSEP P (2.5 m de

long, 60/80 mesh, 1/8” pouce). Le débit du gazewcthélium) est de 20 mi/min.
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Le chromatographe que l'on utilise (voir figurelD) possede deux détecteurs en série qui
délivrent tous deux un signal électrique qui petg €orrélé par étalonnage a la quantité de
composé qui les parcourt. Le premier est un TCDe(flal Conductivity Detector) et le
second un FID (Flame lonization Detector). Le TCampare la conductibilité thermique
d’'un courant de gaz vecteur seul (cellule de réf&ag avec le courant de gaz vecteur qui
parcourt la colonne de séparation, ce dernier éhatgé de véhiculer les échantillons a

analyser.

Les réponses de ce détecteur sont visualiséesaBtsaas via le logiciel WINILAB 11l (ver

4.0, Perichrom, France). L'intégration de l'inteédsnesurée par les détecteurs en fonction du
temps permet, a l'aide d'un étalonnage préalabldadeéponse des détecteurs avec les
différents composeés a analyser, de détermineruastigés échantillonnées et de calculer les

compositions.

Principe du chromatographe

gaz comprimé
He ou H2 ou N2
4 > N
.. Ventilateur
GC

Figure 11.10 : Représentation schématique du chromatographe strdenvironnement
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I1.6 Partie analytique
[1.6.1 Les conditions chromatographiques

Les conditions opératoires du chromatographe oihtdéterminées aprés divers essais, en
utilisant différents types de colonne sous difféesrconditions chromatographiques

(Débits du gaz vecteur, température du four, teatpée de détecteur...etc.) dans le but de
garantir la meilleure séparation des systémes dieétaomme le montre les Figures I.11 et

[1.12; tandis que les conditions opératoires sénapitulées dans le tableau suivant :

Tableau 11.2 : Conditions opératoires du chromatographe Perichidodéle 2100

Gaz vecteur Hélium
Débit du gaz vecteur [ml/mn] 20
Température du four [K] 513.15
Type de colonne HAYSEP P
Température du détecteur 518.15
Température d’injecteur 518.15
Eau
organique (20.02.09) 4 - PR2100 Signal 2
150
1254
1-pentanol
- 1007 1-propanol
£
754
50
254
075 15 225 3
<> Minutes

Figure 11.11 : Chromatogramme sur TCD représentant I'analyse éalnmantillon de la phase
organique
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Eau

10004

mV

2504

1-propanol 1-pentanol

ol L\ v A/\v et ¥

T T
075 5 225

Minutes

Figure 11.12 : Chromatogramme sur TCD représentant I'analyse éalnmantillon de la phase
aqueuse

11.6.2 L'étalonnage du chromatographe en phase gamse

L'étalonnage de la réponse des détecteurs est tgffe@d l'aide de seringues
chromatographiques aux conditions ambiantes, détege de la réponse du détecteur (TCD)
pour les différentes especes est effectué en amjecles volumes connus de composeés purs.
Différentes quantités de composés sont injectéas achromatographe, via l'injection de
différents volumes de composés (liquides), nousnawveérifié que les volumes injectés
correspondent et encadrent les valeurs des quamitdevées lors des échantillonnages a
partir de la cellule d’équilibre. Une fois que lérie des points (Ni, Si) est obtenue nous
établissons une relation qui correle l'aire des piesurées par le détecteur aux nombres de
moles de produits injectés, cette relation corredpau facteur de réponse du détecteur

chromatographique avec le composé étudié.
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[1.6.2.1 L’étalonnage du TCD avec l'eau :

L’étalonnage de la réponse du détecteur avec kshweffectué par injections de différentes
quantités de composé via des seringues chromatugegs, une relation polynomiale du
second ordre est utilisée pour corréler la réepahsd CD aux différentes quantités d’eau
injectées pour un large domaine de quantités (frigure 11.13). L'écart relatif maximal

observé (voir figure 11.14) est de 0.8 % pour deargités d’eau injectées de 1718
6+10° moles.

9,0E+03

8,0E+03

S=2E+08 N - 383.
7,0E+03 R2=0.9998

6,0E+03 -
5,0E+03 1
4,0E+03 1

3,0E+03

Surface des pics (S)

2,0E+03

1,0E+03 1

0,0E+00 ‘ ‘ ‘ ‘ ‘
0,0E+00 1,0E-05 2,0E-05 3,0E-05 4,0E-05 5,0E-05 6,0E-05

Nombre de moles d'eau injectées (N)

Figure 11.13 : Courbe d’étalonnage du TCD avec de I'eau

Déviation (%)
o
©O00
e00
CX N
@ 00
[ole)
foYe <o}

-3 ‘ " ‘ " "
0,0E+00 1,0E-05 2,0E-05 3,0E-05 4,0E-05 5,0E-05 6,0E-05

Nombre de moles d'eau injectées (N)

Figure 11.14 : Ecarts relatifs sur le nombre de moles d’eagciides pour I'étalonnage du
TCD.
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[1.6.2.2 L’étalonnage du TCD avec 1-pentanol

La courbe d’étalonnage correspondante apparait figuee 11.15.Dans ce cas aussi, une
relation d'un polyndme d’ordre deux a été utiligtiples quantités injectées. Les écarts entre
les quantités du 1-pentanol déterminées par iojectt celles déterminées a partir de la
corrélation de la réponse du détecteur sont préseamt Figure 11.16, I'écart relatif maximal

bY

observé est de 0.7 % pour des quantités injece@s1®°® a 1*10° moles.

4,5E+03
4,0E+03 1
S=4E+08 N - 18.19
3,5E+03 R?=0.9999
D
o 3,0E+03
RS}
[o8
¢ 2,5E+03-
©
(0]
8 20E+03
3
1,5E+03 -
1,0E+03 1
5,0E+02 -
0,0E+00 ‘ T ‘ ‘
0,0E+00 2,0E-06 4,0E-06 6,0E-06 8,0E-06 1,0E-05
Nombre de moles de 1-Pentanol injectées (N)
Figure 11.15: Courbe d’étalonnage du TCD avec le 1-pentanol
3
2 i
< 11
S
i) ° °
= [ () @ ® .
20 ° S 8
o 8 ° 8 °
° ° [ 8 !
-1 4
-2
-3

0,0E+00 1,0E-06 2,0E-06 3,0E-06 4,0E-06 5,0E-06 6,0E-G@¥E-D6 8,0E-06 9,0E-06 1,0E-05
Nombre de moles de 1-Pentanol injectées (N)

Figure 11.16 : Ecarts relatifs sur le nombre de moles de 1graitinjectées pour
I'étalonnage du TCD.
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[1.6.2.3 L’étalonnage du TCD avec I'éthanol:

2,0E+03

1,8E+03

1,6E+03 S= 3E+08N - 12.53]
R?=0.9995

1,4E+03
1,2E+03
1,0E+03

8,0E+02

Surface des pics (S)

6,0E+02
4,0E+02

2,0E+02

0,0E+00 T T T T T T T
0,0E+00 1,0E-06 2,0E-06 3,0E-06 4,0E-06 5,0E-06 6,0E-060E-D6 8,0E-06

Nombre de moles d'Ethanol injectées (N)

Figure 11.17 : Courbe d’étalonnage du TCD avec I'éthanol

3
2,
4 °
X
< )
.50_ @
3 ® ]
Z )
[a]
_1_
)
® )
_2_
-3

0,0E+00 1,0E-06 2,0E-06 3,0E-06 4,0E-06 5,0E-06 6,0E-060E-D6 8,0E-06

Nombre de moles d'Ethanol injectées (N)

Figure 11.18 : Ecarts relatifs sur le nombre de moles de l'étthénjectées pour I'étalonnage
du TCD.
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[1.6.2.4 L’étalonnage du TCD avec 1-propanol:

3,5E+03

+ .
3,0E+03 S=3E+08 N + 10.4

R?=0.9999

2,5E+03

2,0E+03

1,5E+03

Surface des pics (S)

1,0E+03

5,0E+02 1

0,0E+00 ‘ ‘ r r r r r ‘ ‘
0,0E+00 1,0E-06 2,0E-06 3,0E-06 4,0E-06 5,0E-06 6,0E-0BE-D6 8,0E-06 9,0E-06 1,0E-05

Nombre de moles de 1-Propanol injectées (N)

Figure 11.19 : Courbe d’étalonnage du TCD avec 1-propanol

Déviation (%)
o
)
oo
)
e
oo
eeeo oo

-2

-3 T ‘ ‘ r
0,00E+00 2,00E-06 4,00E-06 6,00E-06 8,00E-06 1,00E-05

Nombre de moles de 1-Propanol injectées (N)

Figure 11.20 : Ecarts relatifs sur le nombre de moles de 1-&wop injectées pour
I'étalonnage du TCD.
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Les Figures 11.13 a 11.20 montrent bien la quaties étalonnages effectuer lors de cette étude.

[1.6.3 Etalonnage avec dilution les composés a fdds concentrations

Afin de mesurer les trés faibles quantités d’eadestl-pentanol, pour mener a bien notre
étude, une technique d’étalonnage spécifique peantede quantifier de faibles quantités de
composés a da étre mise au point. En effet I'edpeette étude est de quantifier de faibles
teneurs d'eau et de 1-pentanol dilué dans des gedamle 1-propanol a I'équilibre
thermodynamique.

Les dilutions ont été établies dans des pilulieiifferents diluants ont été essayés, pour
injecter les plus faibles quantités d’eau et deedtpnol que I'on souhaite quantifier. La
répétabilité et la reproductibilité des étalonnagéablis a partir de I'injection de faibles
quantités de meélanges liquide issues de dilutionscessives avec des seringues
chromatographiques ont été satisfaisantes, lestaigs sont présentés sur les figures 11.21 a
11.24.

1,0E+03

9,0E+02

S =1E+08 N- 57.00
R?=0.9967

8,0E+02
7,0E+02 -
6,0E+02

5,0E+02 1

Surface des pics (S)

4,0E+02
3,0E+02

2,0E+02

1,0E+02 ‘ r r ‘ ‘ r r
0,0E+00 1,0E-06 2,0E-06 3,0E-06 4,0E-06 5,0E-06 6,0E-060E-D6 8,0E-06

Nombre de moles d'eau injectées (N

Figure 11.21 : Courbe d’étalonnage du TCD avec I'eau
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Déviation (%)
o
()

0,00E+00 1,00E-06  2,00E-06  3,00E-06 4,00E-06 5,00E-06 OB@  7,00E-06  8,00E-06

Nombre de moles d'eau injectées (N)

Figure 11.22 : Ecarts relatifs sur le nombre de moles d’eagciides pour I'étalonnage du
TCD.
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Figure 11.23 : Courbe d’étalonnage du TCD avec le 1-pentanol
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Figure 11.24 : Ecarts relatifs sur le nombre de moles de 1graitinjectées pour
I'étalonnage du TCD.
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[11.1 Rappels thermodynamiques sur les équilibres liquide-liquide”

[11.1.1 Potentiel chimique et fugacité

L'enthalpie libre molaire partielle est appeléeggédlement « potentiel chimique » et désignée

par le symbole u :

1 (a—G) (I11.1)

ani T,P,njil-
La fugacité est définie & partir de la variatiootieerme du potentiel chimique :
du; = R.T.d(Inf) (111.2)

Le potentiel chimique s'écrit alors :

w,(T,P) = i + R.T.In (]’f—) (111.3)

Ou p; est le potentiel chimique du constituant i pouétat de référence.

L'énergie de Gibbs de mélange peut donc s'expeméonction des fugacités :

GM=G-Y;n. 1 =R.T.Zni.ln% (I11.4)

Le rapport des fugacités en mélange et dans tetaeférence du constituant i est appelé

activitéa; :

a =L (111.5)

De sorte que I'énergie de GIBBS de mélange s'expainsi par la relation :

GM =R.T.Y n;.Inq; (111.6)
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Lewis [53] définit la fugacité d'une solution idéale pardéation suivante :

fi*=fx (I11.7)

Il est bien entendu équivalent de dire qu'en smhutdéale, l'activité d'un constituant i est
égale a sa fraction molaire. Ainsi, I'énergie dBES de meélange d'une solution idéale
s'écrit:

GMid = R.T.¥ n;.Inx; | (@)

I11.1.2 Grandeurs d'exces et coefficient d'activité

Les termes qui décrivent la différence entre lesppétés du mélange réel et celles du
mélange idéal sont appelées grandeurs d'excési, Aérergie de GIBBS d'excesfest

définie par :
GE =G -G (111.9)

Pour un mélange réel, le coefficient d'activiéest introduit pour permettre de mesurer

['écart a l'idéalité :

y, =21 = 4 (111.10)

R xeff

L'activité d'un constituant i peut étre donc skécri

a;, =vYi X (“lll)

L'équation (l11.6) peut étre réécrite et fait aptre I'énergie de GIBBS d'excé$ :

GM=Yn;-R-T-In(y;x)) =GE+Y¥Xn;-R-T-Iny; (111.12)
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GE=Yn;,-R-T-Iny; (111.13)
Des modeles permettant le calcul de I'énergie d@G&Imolaire d'excés ou le coefficient
d'activité ont été développés, ils sont appelésodéaies de coefficient d'activité » ou
« modeéles d&f ». Parmi ces modeéles, deux seront présentés dans suit :

* Le modeéle NRTL (Non-Random, Two-Liquid);
* Le modéle UNIQUAC (UNIversal QUAsi-Chemical).

[11.1.3 Conditions d'équilibre entre phases

A température et pression fixées, la condition ulléaye entre phases se traduit par la
minimisation de l'enthalpie libre du systefbd]. Une conséquence de cette condition est :

dGrp =0 (1n.14)
Considérant un mélange réparti entre deux phast¢g, les variations élémentaires d'énergie
de GIBBS de chaque phase sont liées aux potentigtiques de chaque constituant dans ces
deux phases :

dGrp = X uf - dnf + Z;uf - dnf =0 (15)

Et compte tenu de la relation exprimant les bidesnatiére :

dGrp = Zi(u?‘ - uf) ~dnf =0 (111.16)

A I'équilibre, le potentiel chimique de chaque stitnant a la méme valeur dans chaque

phase :

uf = u? (11.17)

Compte tenu de l'expression (ll.3), la conditio¥adilibre peut étre écrite a partir des

fugacités:
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f<=fF (111.18)
Ou encore
a® =af (11.19)

L'activité étant reliée a la composition grace aefficient d'activité, I'expression (111.19)

devient :

e v)® = (0 y)P (11.20)

[11.1.4 Outils thermodynamiques pour les systemesenfermant des espéces ioniques

Le potentiel chimique d’'une espéce ionique est gir@deur thermodynamique nécessaire
pour les équilibres de phases ; pour le cas d'orj,ibégalité des potentiels chimigues dans
chaque phase s’écrira :

GP+RTIN(X it )=G2+RTIn(x? 1) (In.21)
Ou:
Xt Wexp{%jzxf %% (BR)

Puisque la fonction standard de Gib@% est fonction de la composition du solvant, alors

Gjl n'est pas égal 53,-2 et donc il est nécessaire de connaitre la vanad® G; pour

pouvoir calculer la distribution de lion j entresl deux phases. Ceci est la différence
fondamentale entre les cas sans électrolytes etéeetrolytes. Cependant dans ce travail, les
especes ionigues ont tendance a rester dans la phasuse et leur migration vers la phase
organique n’est pas trés importante. Par conségiaritmme suggéré par Sander ef3d],

on peut supposer I'énergie libre de Gibbs exprievééonction des fractions molaires, comme

indépendante de la composition de la phase solZad. a 'avantage de rendre le processus
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de calcul de I'équilibre de phases plus maitrisanthématiquement, vu que le terme
exponentiel de I'équation (l11.22), peut étre ngglipour aboutir au critere classique suivant :

XK =XH° (1.p3

La condition d’électroneutralité dans chaque phdgie étre satisfaite dans le calcul des
équilibres "liquide-liquide" avec électrolytes maj®our ce cas spécifique, elle est
implicitement remplie puisque les espéces ioniquessent pratiguement dans la phase

aqueuse et il n'y a pas d’autres réactions créamouvelles especes ioniques.

[11.2 Représentation des équilibres liquide-liquide

D’aprés Alders[55], on appelle phase la partie physiguement homogéame slsteme
thermodynamique. Les diagrammes d’équilibre entmasps, ou diagramme de phases

délimitent les régions monophasiques et polyphasigiun systéme donné.

[11.2.1 Systemes binaires

On peut représenter I'équilibrdu systemeau moyen d’'un diagramme rectangulaire, on
représentant la température a laquelle une solu@mromposition donnée passe d'un état
monophasique homogéne a un mélange de deux phasieles en équilibre. Il existe trois

types de diagrammes de phafgds57]

[11.2.1.1 Diagramme avec une température critique @ solution supérieure (Type |)

La température de solution critique supérieure lastempérature maximale au-dela de

laquelle les composés sont totalement misciblesty@e de séparation de phase est illustré
sur la figure 11.1 pour le systeme (Hexane-anijifas].

La température de séparation de phase a une fratidaire quelconque est aussi appelée
point de trouble. La courbe ainsi obtenue représdéphveloppe de phase des équilibres
"liquide-liquide” ; pour un couple (T, x) situé eessous de la courbe, deux phases liquides
sont en équilibre et pour les couples (T, x) sitaésdessus de cette courbe, la solution est

homogene et ne présente qu'une seule phase liquide.
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UCST

!
1
|
:
R
1
2

:
X

Figure Ill.1 : Diagramme de phases du systéeme (Hexane-anjsgé)

[11.2.1.2 Systéme avec une température critique de solutionférieure (Type Il )

Pour ces systemes, il existe une température deiaolcritique inférieure au-dessous de
laquelle les deux composés se meélangent en toutgsorions. L'allure typique du
diagramme de phases est illustrée par le systeipmpglamine —eau]58, 59], sur la figure
[ll.2. La courbe obtenue ici est l'inverse du type ici l'augmentation de température
provogue la séparation de phase "liquide-liquide".

8(°C)

50

25

-10-

| T T
0 0,25 0.5 0,75

Fraction molaire de dipropylamine

Figure Il.2 : Diagramme de phases du systeme (dipropylamine H=2ju

63



Chapitre 1l : Thermodynamique des équilibres entrephases

[11.2.1.3 Systéme avec des températures critiquesedsolution supérieure et inférieure
(Type III)

Ce systeme rassemble les propriétés des deux pypsentes précédemment, le diagramme
d’équilibre liquide-liquide peut étre « fermé » mEsenter comme dans le cas du systéeme

(tétrahydrofuranne- ea{§0], deux points critiques ainsi que le montre larfiglil.3.

8(°C) ’7

150 4
125 —
100 —

75

I
0,25 0,5 0,75

Fraction molaire de tétrahydrofurane

Figure 111.3 : Diagramme de phases du systeme (tétrahydrofureae }f60]

[11.2.2 Systemes ternaires

Le comportement de phases des systemes ternaue£ipe représenté, a température et
pression constantes par un diagramme ternaireiaqu@ss du type de celui que I'on utilise
pour décrire les procédés de distillation et da&otion "liquide-liquide'61,62].

La représentation se réalise sur un triangle égudben utilisant le fait que la somme des
trois hauteurs issues d’'un point intérieur est tamte. On exprime alors la composition du
systéme par rapport a une propriété qui se conggobalement ; en générale, on utilise des
fractions molaires ou des pourcentages en poidsr peprésenter les différentes
concentrations. On peut ainsi représenter les liBops liquide-liquide a température et
pression données, et l'allure du diagramme va difpean tout premier lieu des solubilités
réciproques des constituants, pris deux a {&dix

Treybal[63] propose une classification des diagrammes t@sair
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Type | : le mélange ternaire présente un systéemasrgi avec une lacune de miscibilité.
Type Il : le mélange ternaire comporte deux systehieaires a miscibilité partielle ;

Type Il : les trois systémes binaires sont pddmkent miscibles.

La majorité des systemes étudiés sont du type ll.oua Figure Ill.4 montre quelques

exemples de diagrammes possibles

Figure Ill.4 Les principaux types des systemes terngé8p

[11.3 Modeles thermodynamiques

Pour décrire les différents systemes non électslybordés au cours de ce travalil, les
modéles thermodynamiques NRTB1] et UNIQUAC [35,64] sont utilisés. Ces deux

modeles, qui présentent I'avantage notable de kpmy aux mélanges contenant des
constituants polaires ou non polaifg], reposent sur le concept de composition locale
énoncé et appliqué par Wilson en 1968]. Il tient compte, dans son modéle, des effets de
différence des tailles moléculaires et des foragsrinoléculaires. Des fractions de volume
locales de solution sont utilisées. Ces fractionat diees aux ségrégations locales de

molécules provoquées par les différentes énergiggr@ction entre les paires de molécules.

[11.3.1 Le modele NRTL
Le modele NRTL (Non Random Two Liquids) fut dévgiépen 1968 par RENON et
PRAUSNITZ [31]. L'expression de I'énergie de Gibbs d’exces repsge le concept de
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composition locale introduit par Wilson en 19@56], ce concept précise que, dans un
meélange, autour d’'une molécule i sont réparties mesecules de méme nature i mais
également de nature différente j. L'organisation aes molécules n’est pas forcément
identique : par exemple, des molécules polaireaianir tendance a se regrouper et a exclure
des molécules apolaires. Ainsi, une compositioralldcsera notéejxou j est le centre
d’attraction.

Le coefficient d’activitéy; du composé i d’'un mélange a p constituants, $’écri

Iny; = Zjoa TjiGji%j m _ %Gy L721 Xr Ty Grj 11.24
ny; = m -~ j=1ym o~ o \lij T m ( . )
Yi=1 Guxi Y121 Gijxg Y124 Gijxg
o 2909 _ Ag;;
Y R-T R-T
Avec . —
Ty =0
G:: = e(—“ij'fij)

ij

Ag;; est un parametre ajustable représentant I'éneigieraction entre les especes i etjj, x
est la fraction molaire du constituant ief;est un parametre empirique qui caractérise la
tendance des especes i et j a ne pas s'assenddarisgment.
L’expression de I'énergie de Gibbs d’exces estlaamte :
Tjit Gji%j

p
E _ P Zj=

LR (I11.25)

Cela signifie que pour représenter les donnéesriexpétales, il est nécessaire d’ajuster trois
parameétres par systeme binaire :

Agij = 9ij — 9jj

Agji = 9ji — Gii

X o= X

ij=%ji
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La valeur du parametre est généralement fixée, peut étre égal a 0.2, 0.3 ou 0.5 selon les
constituants du mélange, dans le cas des mélamigisep ce parametre sera pris égal a 0.3
[31]

[11.3.2 Le modele UNIQUAC

Le modéle UNIQUAC (Universal Quasi Chemical) prapgeu de temps apres le modele
NRTL, il a été établi par Abrams et Prausnitz e5L$85], puis repris par Maurer et
Prausnitz en 197864] est également basé sur le concept de compodiiicaie [66].
Toutefois, il exprime le bilan énergétique de I'gidon de mélange en tenant compte de la
taille et de la forme des molécules par linternaédi, dans I'expression du coefficient
d’activité, d'un terme dit « combinatoire » ou iniennent les paramétres de volume et de
surface moléculaires. De méme, dans le calcul mesaictions moléculaires, on tient compte
de la surface des molécules, et des fractions @ques, pour définir un terme dit

« résiduel ». On aboutit aux relations :

gE — gE,combinatoire + gE,résiduel (|||.26)
Ou bien : Iny; = Inyf + InyF? | (B17)
Avec : =% g 4 _2iy oyl (I11.28a)
. ny; = nxi zqinwi i i jXjltj .
—_—
0,7

~——
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@; et 0; Les fractions de volume et de surface de la nugdcexprimées en fonction des
parametres structurauk et gi qui dépendent respectivement du volume et de facides

molécules selon :

_ _TriXi
0= 5o (111.29a)
qiXi
=g (111.29b)
li =§ (ri—q) — (-1 (111.29¢

Avec:
r; . Parametre de volume.
q; . Parametre de surface.
z =10 : Le nombre de coordination.

7;; . Parameétre ajustable pour chaque systemédina

Tj; = exp — (%) (111.29d)

L’argument a l'intérieur de I'exponentiel est cei gast connu comme étant le parametre

d’interaction entre j et i et on peut écrire :

— (Uji-Uy)

i RT (“296)

R : Constante universelle des gaz parfaits.
T : Température (K)

Généralement ces parametres sont déterminés agemtilonnées expérimentales d’équilibre.
Le modéle UNIQUAC donne le plus souvent de bonregmésentations des équilibres
“"liquide-vapeur" et "liquide-liquide” pour les sgstes binaires, ternaires et méme

quaternaires.
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[11.3.3 Extension du modele UNIQUAC pour les systems d”électrolytes

Le modele développé par Debye et Hiickel en 1223 est un modele qui se base sur les
eéquations fondamentales de I'électrostatique. DEsexpressions de type Debye et Hiickel le
coefficient d’'activité d’une espéce i s’exprimefenction de la force ionique (1) du milieu, de
la constante diélectrique du solvant)(Bt de la température (T).

Cependant, le modele de Debye et Hiickel est un lmodeprésentant un intérét que dans le
cas des fortes dilutions, par contre il a été déndoque tout modele devait tendre, a dilution
infinie, vers le comportement du modéle de Debydiiekel. C’est ainsi que la quasi-totalité
des modéles développés contient un terme de DeligkeH complété par des expressions

diverses pour tenir compte des autres interactions.

[11.3.3.1 Extensions simples du modéle de Debye ldtickel (1923)

a) Sander et col (1986) (UNIQUAC Electrolyte)

Le modele UNIQUAC-électrolytes développé par Samdaol.[36, 37]est une extension du
modele UNIQUAC non électrolyte, dans I'expressianl@nthalpie libre d’exceés, le terme
correspondant a I'équation UNIQUAC modifiée est ptété par un terme de type Debye-
Huckel[24], qui tient compte des interactions « long-rangavec des modeles décrivant

I'énergie libre d’excé&F, tels que UNIQUAC qui représentent les interactienshort-

range ». Donc la fonction d’excés asymétrique p&drire :

G E.:Gg'_H +GUEN; (”|30)

Go : Terme de Debye- Huckel.

Giw : Terme "UNIQUAC".

Et la relation entre les fonctions d’exces syméiet asymétriques peut s’écrire :

Gt
UNI GUNI Z x; In y; UNI @8L)
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ou yﬁu",ﬁ,’l est le coefficient d’activité a dilution infiniealculé selon le modéle UNIQUAC, de

I'lon dans I'eau.

Le coefficient d’activité d’'un solvant n et dedlfi dans le mélange liquide peut s’écrire :

Ny, =Inyg ™™ +Inyy +Inyg (82)

yr?_H est le terme de Debye- Huckel.
yr(,: , yﬁ sont, respectivement, les contributions combinasoet résiduelles utilisées dans le

modele UNIQUAC.

Le terme de Debye-Hickel est donné par I'expoessuivantd67]:

- 2AM nds
In yP~H (1 +byl - -2In +bﬁj. (111.33)
" bd, b\/I_ : )
M,,: La masse molaire du solvant n.
| :Laforce ionique.
d, : La densité du solvant pur.
d; : La densité du solvant calculé comme suit :
dg = _Ms (11.33a)

x; : La fraction molaire du solvant libre de sel.

s =Y XM, estlamasse molaire du mélange liquide.
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| =%(Zmz?} (11.33b)

Z : Le nombre de charge.

M : La molalité de I'ion définie auparavant.

Les constantes A et b sont données comme suit ;

1.32775%10°dY?
A (I11.33c)
1/2
=500 -

b) Kaewsichan et col (2001) (UNIQUAC Electrolytes)

Contrairement a Sander et cf6, 37] Kaewsichan et col[68] ont pris en compte des
électrolytes et non des ions seuls. Cependanteisembles anion-cation constitués d’au
moins un ion en faible concentration, ces hypothése traduisent par I'estimation de

parametres de surface d’électrolytes.

feXe 4, 2efe (111.34)

c
ZC’ Zc’xcl z:a’ Za’xa/

Hzac,zc“ = 0,4

OuY ¢ et >4 sont les sommations sur tous les cations et aniesgectivement.

Le parametre de surface d’'une paire d'igpg ..« est calculé suivant la relation :

Azatzc® = Zaqc t Zcqq “-65)

Ainsi les coefficients d’activité résiduels des somsont reliés aux coefficients d’activité

résiduels correspondant aux paires d’ions pardioe :
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nye = = Iny® + 2= Iy, (111.36)

ZagtZc

ZagtZc

Pour résoudre I'équation, les auteurs ont supposéqur chaque paire d’iopd” est égal &

vk, ainsi :
NYpaze = Iny" = Inyg" (ar)

L’équation ci-dessus représente donc la relatiameele coefficient d’activité d’'une paire

d’ions et celui d'un ion seul, ainsi on a :

iy = L[| = in(re?), (11.38)

0
Yar0yq/¢ zcar

* 0 ,4c 2ca *
Iny;R =3, [—] = In(yg"). (11.39)

Der ezalc,zca'

Ou les parenthéses indiquent des moyennes etidasi@ties d'interaction du modeéle sont

déterminés par la régression des données expédlasnt
[11.3.4 Ajustement des parametres d’interactions
[11.3.4.1 Estimation des parametres d’interaction pur le systeme binaire

Le modéle UNIQUAC contient des parametres qui dutivétre estimés en utilisant les

données d’équilibre expérimentales en minimisanegample la fonction objectif suivante :

F :sz:l(ijj)l —(ijj)”Jf (111.40)

72



Chapitre 1l : Thermodynamique des équilibres entrephases

(yj X; )' et (yj X| )” : Les activités du constituant j dans les phas#dl) respectivement et ceci

pour chaque ligne d’attache i ou la sommation @wstis nombre suffisant de celles-ci.

La fonction F est minimisée par I'intermédiaire wéuprocédure de recherche séquentielle
développée par Nelder et Mefdd], cette méthode est une extension de la méthode du

Simplex.

[11.3.4.2 Estimation des parametres d’interaction pur les systemes ternaires
Les parametres d’interaction binaire des modele$QUMC et NRTL sont ajustés a partir
des points expérimentaux et calculés de manieram@niser une fonction qui est basé sur la

composition des deux phad@8] selon I'expression suivante :

2

. ¢
F =%} Z?=1 Yo (xl]k - xijk) (1n.41)

Ou N représente le nombre de lignes d’équilibrgsidie-liquide ; x et Xsont les fractions
molaires expérimentales et calculées ; i, j et frésentent respectivement le composé, la
phase et la ligne d’équilibre.

La qualité des corrélations est mesurée par leukcde I'écart type en utilisant la formule

suivante :

C 2
iik—x: -
RMSD = j ’,§=1< ?:@?:W) (111.42)
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CHAPITRE IV

RESULTATS ET DISCUSSION
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IV.1 Résultats expérimentaux
Les résultats issus des mesures expérimentaledugfés concernant le systeme phénol-eau
ainsi que les systéemes ternaires : eau + 1-propatgbentanol et eau + éthanol + 1-pentanol

sont présentés pour les cas : sans et avec l'urides sels (NaCl, KCI) considérés.

IV.1.1 Systeme phénol - eau sans sel

Le diagramme de phasg, k) a été déterminé pour le systeme phénol; kesurésultats sont
présentés dans le tableau IV.1 ou on peut condsatestte variation de la miscibilité de I'eau
et du phénol avec la température ainsi que le radatiigure IV.1. Cette derniére présente la
courbe binodale ; les deux arcs de la courbe blacskarejoignent en un point ou les deux
phases en équilibre sont identiques : il s’agipdunt critique, il lui correspond la température
critique de dissolution supérieure d’'une valeuBd8.35 K ; cette valeur est assez proche des
différentes valeurs rapportées dans la littéragtigui sont de 339.15 R'1], 339.35 K[72] et
341.35 K[73], ce qui démontre la fiabilité de la procédure expéntale utilisée dans ce

travail.

Tableau IV.1 : Composition du diagramme de phases du systemanopfid - eau (2)

T (K) X (1) X (2) T (K) X (1) X (2)
299.15 0.0172 0.9827 340.05 0.1132 0.8867
313.65 0.0204 0.9795 339.85 0.1171 0.8828
315.15 0.0212 0.9787 339.45 0.1289 0.8710
322.65 0.0243 0.9756 336.35 0.1644 0.8355
329.15 0.0301 0.9698 333.05 0.1871 0.8128
334.75 0.0397 0.9602 328.75 0.2108 0.7891
336.45 0.0429 0.9570 322.85 0.2324 0.7675
339.05 0.0574 0.9425 314.55 0.2630 0.7369
339.85 0.0703 0.9296 304.55 0.2899 0.7100
340.05 0.0869 0.9130 288.95 0.3246 0.6753
340.35 0.1080 0.8919 288.55 0.3261 0.6738
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380
@ Systéeme:Phénol(l)-Eau(2) I
360 -
340 o 00 0 Wy
N4 ° 0
3204 ° ’
(o 8 °
9
300 4 o
]
280 . , . , . , . ,
0,0 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5
X (1)

Figure IV.1 : Diagramme d’équilibre du systeme phénol (1) - €ju (

IV.1.2 Systeme phénol — eau - Sel

L’eau et le phénol sont deux composés renfermagtdapement OH qui tend en général a
induire une bonne affinité entre les constituards lps liaisons de type "hydrogene" qui
peuvent s'établir, par conséquent, il est intémrgsgéexaminer I'effet que peut produire la

présence de sel sur cette affinité.

IV.1.2.a Systeme phénol — eau - NaCl

Les résultats expérimentaux résultant de la préselec NaCl a différents pourcentages

massiques de 0.5, 1, 1.5 et 2 % sont présentésneanit :
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Tableau IV.2.a: L’effet de NaCl (0.5 % en masse) sur les valeussaenpositions du

diagramme de phase du systeme : phénol (1) - @au (2

T (K) X (1) X (2) T (K) X (1) X (2)
288.55 0.0147 0.9852 347.15 0.1155 0.8845
303.65 0.0165 0.9834 347.65 0.1256 0.8743
313.05 0.0185 0.9814 346.45 0.1558 0.8444
317.35 0.0202 0.9797 345.6 0.1688 0.8312
324.45 0.0230 0.9770 343.65 0.1898 0.8101
327.55 0.0244 0.9755 340.85 0.2115 0.7885
336.05 0.0314 0.9685 334.00 0.2470 0.7520
339.15 0.0341 0.9658 332.65 0.2504 0.7496
342.25 0.0451 0.9548 321.95 0.2913 0.7087
345.25 0.0544 0.9455 317.25 0.3107 0.6892
345.75 0.0745 0.9254 304.55 0.3465 0.6534
346.15 0.0805 0.9194 296.75 0.3651 0.6348
346.65 0.0891 0.9108 288.35 0.3909 0.6090

Tableau IV.2.b : L'effet de NaCl (1 % en masse) sur les valeursodespositions du

diagramme de phase du systeme : phénol (1) - @au (2

T (K) X (1) X (2) T (K) X (1) X (2)
287.75 0.0138 0.9862 354.05 0.1564 0.8436
299.15 0.0146 0.9854 353.35 0.1760 0.8240
299.65 0.0147 0.9853 352.35 0.1849 0.8152
309.65 0.0166 0.9834 346.85 0.2352 0.7648
330.85 0.0233 0.9767 341.75 0.2589 0.7415
333.15 0.0261 0.9739 340.85 0.2602 0.7398
339.15 0.0305 0.9695 332.95 0.3006 0.6994
346.15 0.0390 0.9609 323.65 0.3290 0.6709
347.75 0.0434 0.9566 320.95 0.3429 0.65711
348.55 0.0499 0.9501 317.55 0.3515 0.6485
350.85 0.0689 0.9311 316.75 0.3529 0.6470
351.75 0.0756 0.9244 293.95 0.4319 0.5681
352.65 0.0959 0.9040 288.45 0.4502 0.5498
353.85 0.1239 0.8760
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Tableau IV.2.c: L'effet de NaCl (1.5 % en masse) sur les valeess@bmpositions du

diagramme de phase du systeme : phénol (1) - @au (2

T (K) X (1) X (2) T (K) X (1) X (2)
298.15 0.0143 0.9857 361.85 0.1164 0.8836
300.65 0.0143 0.9857 363.05 0.1325 0.8675
308.15 0.0154 0.9846 364.55 0.1859 0.814p
317.25 0.0175 0.9825 361.15 0.2233 0.7767
326.95 0.0203 0.9797 349.55 0.2708 0.7294
337.85 0.0259 0.9741 336.65 0.332] 0.6679
345.75 0.0334 0.9666 326.85 0.3729 0.6272
348.75 0.0392 0.9608 323.65 0.3839 0.61611
351.55 0.0433 0.9567 313.35 0.4199 0.5800
354.35 0.0554 0.9446 306.35 0.4460 0.5539
356.75 0.0743 0.9257 305.55 0.4519 0.548]1
359.05 0.0921 0.9079 298.65 0.4697 0.5308
360.35 0.1050 0.8950

Tableau IV.2.d : L'effet de NaCl (2.0 % en masse) sur les valees@bmpositions du

diagramme de phase du systeme : phénol (1) - @au (2

T (K) X (1) X (2) T (K) X (1) X (2)
290.15 0.0129 0.9871 365.05 0.1019 0.8982
298.75 0.0136 0.9864 366.35 0.1244 0.8760
300.75 0.0139 0.9861 367.05 0.1350 0.8650
328.35 0.0194 0.9806 368.15 0.1604 0.8396
344.55 0.0275 0.9725 368.55 0.1779 0.8225
350.25 0.0336 0.9664 367.05 0.2089 0.79111
352.65 0.0383 0.9617 362.45 0.2689 0.731p
353.45 0.0402 0.9508 350.05 0.3216 0.6784
356.55 0.0446 0.9554 346.15 0.3386 0.6614
356.95 0.0464 0.9536 344.15 0.3482 0.6518
359.85 0.0556 0.9444 328.45 0.4229 0.5771
361.85 0.0677 0.9323 320.05 0.4543 0.5457
363.65 0.0762 0.9238 302.55 0.5329 0.4672
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IV.1.2.b Systeme phénol — eau - KCI

Les résultats expérimentaux résultant de la présaete KCl a différents pourcentages

massiques sont présentés dans les tableaux suivants

Tableau IV.3.a : L'effet de KCI (0.5 % en masse) sur les valeurs @@mpositions du

diagramme de phase du systéme : phénol (1) -2au (

T (K) X (1) X (2) T (K) X (1) X (2)
293.55 0.0156 0.9844 345.05 0.0973 0.9027
302.65 0.0166 0.9834 346.15 0.1322 0.8678
316.95 0.0204 0.9796 345.25 0.1439 0.85611
325.45 0.0239 0.9761 344.45 0.1621 0.8379
333.35 0.0302 0.9698 340.85 0.1867 0.81383
338.65 0.0380 0.9620 336.25 0.2153 0.7847
340.65 0.0431 0.9569 330.45 0.2398 0.7602
342.95 0.0542 0.9458 322.65 0.2682 0.7318
343.95 0.0703 0.9297 316.45 0.2849 0.715p
344.75 0.0811 0.9189 307.65 0.3152 0.6848

Tableau IV.3.b : L'effet de KCI (1% en masse) sur les valeurs despositions du

diagramme de phase du systeme : phénol (1) - @au (2

T (K) X (1) X (2) T (K) X (1) X (2)
298.25 0.0153 0.9847 348.65 0.1608 0.8392
305.15 0.0164 0.9836 346.95 0.1845 0.8155
325.65 0.0222 0.9778 344.35 0.2040 0.7960
338.05 0.0312 0.9688 340.15 0.2283 0.7717
343.45 0.0408 0.9592 333.55 0.2542 0.7458
346.75 0.0510 0.9490 328.05 0.2735 0.7265
347.65 0.0627 0.9373 323.15 0.2930 0.7070
349.35 0.0830 0.9170 313.95 0.3173 0.6827
349.95 0.1086 0.8914 308.15 0.3311 0.6680
349.45 0.1254 0.8746 300.65 0.3511 0.6480
349.15 0.1473 0.8527
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Tableau IV.3.c : L'effet de KCI (1.5 % en masse) sur les valeursagspositions du

diagramme de phase du systeme : phénol (1) -Zau (

T (K) X (1) X (2) T (K) X (1) X (2)
296.15 0.0141 0.9859 356.25 0.1116 0.8884
301.35 0.0157 0.9843 353.15 0.1641 0.8350
313.15 0.0178 0.9822 351.25 0.1866 0.8134
329.15 0.0230 0.9770 348.05 0.2157 0.7843
333.25 0.0254 0.9746 343.65 0.2335 0.7665
338.65 0.0298 0.9702 340.15 0.2553 0.7447
344.15 0.0377 0.9623 328.65 0.2960 0.7040
347.35 0.0439 0.9561 323.15 0.3115 0.6885
348.35 0.0485 0.9515 315.65 0.3331 0.6660
350.95 0.0609 0.9391 304.75 0.3618 0.6382
354.75 0.0825 0.9175 290.15 0.3952 0.6048

Tableau 1V.3.d : L'effet de KCI (2.0 % en masse) sur les valeurs ampositions du

diagramme de phase du systeme : phénol (1) - @au (2

T (K) X (1) X (2) T (K) X (1) X (2)
294.65 0.0142 0.9858 356.35 0.0802 0.9198
302.05 0.0149 0.9851 359.15 0.1240 0.8760
304.45 0.0153 0.9847 360.35 0.1396 0.8604
310.25 0.0162 0.9838 359.35 0.1559 0.8441
324.35 0.0199 0.9801 357.75 0.1742 0.8258
330.05 0.0222 0.9778 354.75 0.2052 0.7948
337.15 0.0264 0.973 348.95 0.2396 0.7604
340.95 0.0292 0.9708 340.45 0.2749 0.7251
347.65 0.0363 0.9637 327.75 0.3207 0.6793
350.45 0.0402 0.9598 324.75 0.3277 0.6723
352.45 0.0443 0.9557 316.85 0.3502 0.6498
354.95 0.0697 0.9303 294.45 0.4030 0.5970

Les diagrammes de phases constituent une donnéespendable pour ['étude

thermodynamique des systemes binaires, en effetléar de la température critique permet
de définir le domaine de température dans lequehénol est totalement miscible dans I'eau
sur toute la gamme de concentratiarn=Q-1) ; tous les résultats obtenus expérimentaiéme

en présence des sels ont donné les diagrammessdibitité montrés a la figure 1IV.2 :
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Figure IV.2 : L'effet de sel sur le diagramme d’équilibre duteyse phénol (1) - eau (2)

a) NaCl ; b) KCI

Toutes les courbes montrées dans la Figure 1V 2firoeent que I'addition des sels NaCl ou
KCI ont une influence certaine sur la solubilitéghénol dans I'eau et donc sur la miscibilité
de ces deux constituants provoquant une élévatola dempérature critique de solution et
une région hétérogene plus élargie d’ou des frastau phénol dans la phase organique plus
importantes et ce pour chaque température, I'agecdtte région devient encore plus
importante avec I'augmentation du pourcentage masgiu sel tandis que la fraction molaire
du phénol dans la phase aqueuse diminue, ce phéeaséconnu sous le nom de « Salting
out »[23,74,75]

IV.1.3 Etude des systémes ternaires

Deux systemes ternaires ont été étudiés (eau edapol + 1-pentanol) et (eau + éthanol + 1-
pentanol) a 298.15 K, nous présentons en prengierldis résultats issus des deux méthodes
utilisées dans cette étude pour le systeme(g&au 1-propanol (2) + 1l-pentanol (3), La
composition des lignes d’équilibrest présentée dans les tableaux 1V.4.1 et IV.4.2 et
graphiqguement sur les figures IV.3 et IV.4. Desaissde reproductibilité donnent

I'incertitude absolue sur le titre molaire des casgnts en tres faible concentration.

Il faut signaler que nous avons étudié 'effet @éempérature sur I'équilibre "liquide-liquide™

de ce systeme par la technique équipée d'un édbantur. Une analyse des courbes
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binodales sur la figure IV.3 nous montre que loestzutempérature passe de 298.15 a 323.15
K et sous une pression de 5 bars, la région d'imiilgé est nettement favorisée, c’'est-a-dire

la quantité du 1-propanol nécessaire pour sol@bilisau et le 1-pentanol diminue lorsque la

température s’éleve, ce qui a été aussi observéGpanadzadeh et d76] sur d’autres

alcools. Nous avons conclu que l'influence de tapgérature étant trés faible sur les valeurs
de solubilité pour ce systeme, nous pouvions limitgtre travail a I'étude de I'effet de sel

seulement.

Tableau IV.4.1: Composition des lignes d’équilibre "liquide-liquidgu systéeme:

eau (1) + 1-propanol (2) + 1-pentanol (3) aPbars

Phase Aqueuse Phase Organique
X4 X2 X3 X4 X3 X3'
T=298.15K
0.9880 0.0076 0.0043 0.378 0.086 0.535
0.9800 0.0159 0.0040 0.415 0.161 0.424
0.9710 0.0255 0.0037 0.468 0.227 0.306
0.9940 0.0010 0.0045 0.351 0.014 0.635
0.9820 0.0142 0.0042 0.406 0.146 0.448
0.9750 0.0208 0.0040 0.439 0.197 0.364
0.9770 0.0192 0.0039 0.426 0.188 0.386
0.9650 0.0316 0.0036 0.505 0.252 0.243
T=323.15K
0.9690 0.0278 0.0034 0.526 0.247 0.226
0.9890 0.0007 0.0105 0.365 0.011 0.624
0.9920 0.0046 0.0036 0.381 0.066 0.553
0.9820 0.0144 0.0035 0.464 0.169 0.366
0.9880 0.0082 0.0036 0.425 0.111 0.464
0.9750 0.0215 0.0034 0.474 0.226 0.299
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Tableau 1V.4.2 : Composition des lignes d’équilibre "liquide-liquid#u systéme :

eau (1) + 1-propk(2) + 1-pentanol (3) a 298.15 Ket P = 1 bar

Phase Aqueuse Phase Organique
X4 X7 X3 X4 X3 X3'
0.9952 0.0000 0.0048 0.3749 0.0000 0.6251
0.9872 0.0081 0.0047 0.4171 0.1110 0.4719
0.9780 0.0179 0.0042 0.4651 0.1907 0.3447
0.9682 0.0262 0.0056 0.4989 0.2382 0.2629
0.9806 0.0141 0.0054 0.4407 0.1505 0.408¢
0.9760 0.0182 0.0057 0.4603 0.1813 0.3584
0.9573 0.0369 0.0058 0.5460 0.2631 0.1909
1-propanol

10

Eau 1-pentanol

10 20 30 40 50 60 70 80 90

Figure IV.3: Diagramme de phases du systeme : eau (1) + 14pob(# + 1-pentanol (3)
A 298.15K; 323.15KetP =5 bars
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1-Propanol

oo

o4
Em

10

Eau

1-Pentanol

Figure IV.4 : Diagramme de phases du systeme eau (1) + 1-prof@noll-pentanol (3) a

T=298.15K et P = 1atm

Une comparaison des résultats obtenus avec les méthodes montre que l'isotherme de
solubilité est un peu sensible aux variations deréssion pour la phase organique comme le

montre la figure suivante.

1-Propanol

Eau EIA +Pentanol
10 20 30 40 50 60 70 80 90

Figure IV.5: Diagramme de phases du systeme : eau (1) + 1#pob(#) + 1-pentanol (3)
aT=298,15 KA 5 bars; 1bar
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Nous continuons la présentation de nos résultgig@rarentaux, la composition des lignes
d’équilibre du systeme eau (1) + éthanol (2) + ttaeol (3) a 298.15 K et sous pression

atmosphérique est présentée dans le tableau I8t 4&phiquement sur la figure 1V.6.

Tableau 1V.4.3 : Composition des lignes d’équilibre "liquide-liquiddu systéme
eau (1) + éthanol (2) + 1-pentanol (3) a T = 29&1d P = 1atm

Phase aqueuse Phase organique
xll le X3' X1” in X3"
0,9952 0,0000 0,0048 0.3749 0,0000 0.6251
0,9676 0,0269 0,0055 0,4127 0,0911 0,4962
0,9495 0,0445 0,0060 0,4332 0,1306 0,4362
0,9241 0,0692 0,0067 0,4558 0,1835 0,360¢€
0,9220 0,0715 0,0065 0,4622 0,1975 0,3404
0,9108 0,0819 0,0073 0,4709 0,2124 0,3167
0,8981 0,0933 0,0086 0,4934 0,2351 0,2714

100 20 30 40 S 60 70 8 9D

Figure IV.6 : Diagramme de phases du systeme eau (1) + éthgnollipentanol (3)
aT=298.15K et P = latm
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Le diagramme triangulaire est le mode de repréSentde plus courant des systéemes
ternaires pour délimiter le domaine diphasiquepdint de vue applications la connaissance
de cette région est essentielle dans les procédeéstriels car elle est le siege des variations
liées aux conditions opératoires du procédé. Lagrdmmes de phases des deux systemes
étudiés montrent le cas le plus fréquent, ou I'es thélanges binairdsau- 1-pentanol]
présente une lacune de miscibilité (diagramme ge ty[77, 78]. 1l en résulte dans leur
diagramme ternaire un domaine de démixtion limégyme courbe binodale ; sur ces figures,
le soluté est miscible en toutes proportions aeedillant et le solvant, mais ces derniers ne
sont pas totalement miscibles; donc, si a un rngéldm@térogene eau-1-pentanol, on ajoute du
1-propanol (ou éthanol) celui-ci agira comme umdiars solvant » et en quantité suffisante,

favorisera la formation d’'un mélange homogene.

Les valeurs des coefficients de distribution dudppnol (ou éthanol) Det des sélectivités S

ont été calculées a partir des équations suivantes

Ou x est la fraction molaire expérimentale; leddad 1 et 2 correspondent respectivement a
'eau et au 1-propanol (ou éthanol) ; les exposatitll correspondent respectivement a la
phase aqueuse et organique. Les valeurs de laigédedoivent étre supérieures a 1 et la

séparation est d’autant plus compléte que ce fadegéparation est élefé9].

L’évolution des coefficients de distribution et dsélectivités en fonction de la fraction
molaire en 1-propanol (ou éthanol) dans la phasewse est tracée sur la figure IV.7. Les

meilleures sélectivités sont obtenues avec le panol.
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Figure IV.7 : Evolution des coefficients de distribution et dékestivités en fonction

de la fraction molaire en 1-pmopla(ou éthanol) dans la phase aqueuse

IV.1.4 Systeme quaternaire eau (1) + 1-propanol (2) 1-pentanol (3) + Sel

Nous avons donné, dans les tableaux IV.5.a etlhyl&s compositions correspondant a I'effet
de NaCl et KCI sur le systéeme : eau (1) + 1-propé&jo+1-pentanol (3) et les compositions
des lignes d’équilibre correspondantes. Les résultbtenus ont permis de tracer les
diagrammes de phases présentés sur les figure®iVWa9 de facon a bien connaitre I'allure

des courbes en présence des sels.
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Tableau IV.5.a L'effet de NaCl sur la composition des lignesglidibre "liquide-liquide"

du systéme eau (1) + 1-propanol (2) + 1-pentanch (B= 298.15 K et P = latm

Phase aqueuse Phase organique
XJ_I le X3I XJ_” X2” X3”
5% NacCl
0.9966 0.0000 0.0034 0.3523 0.0000 0.64771
0.9902 0.0067 0.0031 0.3633 0.1207 0.5161
0.9840 0.0134 0.0026 0.3971 0.2150 0.3879
0.9793 0.0184 0.0023 0.4281 0.2725 0.2994
0.9861 0.0109 0.0029 0.3943 0.1899 0.4154
0.9735 0.0244 0.0021 0.4623 0.3257 0.212¢
0.9938 0.0026 0.0035 0.3444 0.0537 0.6019
10% NacCl
0.9977 0.0000 0.0023 0.3107 0.0000 0.68943
0.9928 0.0053 0.0019 0.3410 0.1367 0.5223
0.9896 0.0089 0.0016 0.3655 0.2204 0.4141
0.9858 0.0127 0.0015 0.3799 0.2812 0.3384
0.9836 0.0152 0.0012 0.3892 0.3280 0.2827
0.9831 0.0158 0.0012 0.3937 0.3635 0.2429
0.9956 0.0023 0.0022 0.3195 0.0682 0.6123
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Tableau IV.5.b L’effet de KCI sur la composition des lignes d’déide "liquide-liquide” du
systeme : eau (1) + 1-propanol (2) + 1-pentano&(B)= 298.15 K et P = 1atm

Phase aqueuse Phase organique
X4 X7 X3 X4 X2 X3'
5% KClI
0.9959 0.0000 0.0041 0.3624 0.0000 0.637¢
0.9938 0.0027 0.0035 0.3654 0.0505 0.5841
0.9887 0.0076 0.0037 0.3905 0.1239 0.4855
0.9827 0.0141 0.0032 0.4168 0.1976 0.385¢6
0.9771 0.0199 0.0031 0.4447 0.2545 0.3008§
0.9739 0.0234 0.0027 0.4661 0.2906 0.2434
0.9719 0.0261 0.0020 0.4822 0.3258 0.192(
10% KCI
0.9970 0.0000 0.0030 0.3355 0.0000 0.6645
0.9953 0.0022 0.0025 0.3411 0.0527 0.6062
0.9913 0.0061 0.0025 0.3574 0.1303 0.5124
0.9872 0.0105 0.0023 0.3859 0.2083 0.4054
0.9845 0.0136 0.0019 0.4031 0.2665 0.3303
0.9810 0.0173 0.0017 0.4144 0.3120 0.2737
0.9790 0.0195 0.0015 0.4253 0.3563 0.2184
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1-Propanol
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10 20 30 40 50 60 70 80 90

Figure IV.8 : L'effet de NaCl sur le diagramme de phases dtesye : eau (1) + 1-propanol
(2) + 1-pentanol (3) & T =298.15 K et P = 1atm,0% sel A :5% NaCl,o :10% NaCl

o 1-Propanol

I
oA
o oo

oA D

0h

Eau

1-Pentanol

Figure IV.9 :L’effet de KCI sur le diagramme de phases dugsyst:eau (1) + 1-propanol (2)
+ 1-pentanol (3) & T =298.15 K et P = 1atm,0% selA :5% KCI, o0 :10% KCI
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IV.1.5 Systeme quaternaire eau (1) éthanol (2) - 1-pentanol (3) - Sel

Nous avons mesuré la composition des lignes diégeiken présence du NaCl et KCI. Les

résultats apparaissent dans les tableaux suivants :

Tableau IV.6.a: L'effet de NaCl sur la composition des lignesali#ibre "liquide-liquide™
du systeme : eau (1) + éthanol (2) + 1-pentanch (B 298.15 K et P = 1atm

Phase aqueuse Phase organique
xll le X3' X1” in X3"
5% NaCl
0,9966 0,0000 0,0034 0,3523 0,0000 0,6477
0,9902 0,0067 0,0031 0,3633 0,1207 0,5161
0,9840 0,0134 0,0026 0,3971 0,2150 0,387¢
0,9793 0,0184 0,0023 0,4281 0,2725 0,299
0,9861 0,0109 0,0029 0,3943 0,1899 0,415¢8
0,9938 0,0026 0,0035 0,3444 0,0537 0,601¢
10% NacCl
0,9978 0,0000 0,0022 0,2996 0,0000 0,7004
0,9673 0,0303 0,0024 0,3244 0,1495 0,526(¢
0,9454 0,0520 0,0026 0,3456 0,2275 0,4269
0,9280 0,0690 0,0030 0,3922 0,2819 0,325¢
0,9166 0,0799 0,0035 0,4227 0,3107 0,2666€
0,9020 0,0931 0,0049 0,4497 0,3296 0,2207
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Tableau IV.6.b : L'effet de KCI sur la composition des lignes d’ddurie "liquide-liquide™
du systeme : eau (1) + éthanol (2) + 1-pentanch (B 298.15 K et P = 1atm

Phase aqueuse Phase organique
xll le X3' X1” in X3"
5% KClI
0,9962 0,0000 0,0038 0,3480 0,0000 0,652¢
0,9814 0,0148 0,0038 0,3451 0,0603 0,5946
0,9601 0,0359 0,0040 0,3670 0,1353 0,4971
0,9350 0,0608 0,0043 0,4067 0,2120 0,3814
0,9113 0,0825 0,0062 0,4457 0,2561 0,2982
0,8928 0,0989 0,0083 0,4862 0,2837 0,2301
0,8842 0,1052 0,0106 0,4955 0,2930 0,2115
10% KCI
0,9971 0,0000 0,0029 0,3241 0,0000 0,6754
0,9837 0,0134 0,0029 0,3205 0,0664 0,6131
0,9652 0,0320 0,0029 0,3448 0,1392 0,516(
0,9431 0,0538 0,0031 0,3713 0,2278 0,4004
0,9257 0,0710 0,0033 0,4081 0,2736 0,3183
0,9111 0,0843 0,0046 0,4388 0,3032 0,2581
0,9053 0,0899 0,0049 0,4552 0,3207 0,2241

L’allure des courbes de miscibilité en présencesids, pour le systeme : eau (1) + éthanol

(2) + 1-pentanol(3),est montrée sur les figured et 1V.11.
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Figure 1V.10 :L’effet de NaCl sur le diagramme de phases dtesys :
eau (1) + éthanol (2) + 1-pentanol (3) a T = 29&K1& P = 1atm
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Figure IV.11 :L'effet de KCI sur le diagramme de phases duésyst:
eau (1) + éthanol (2) + 1-pentanol (3) a T = 29&K1& P = 1atm

D’aprés les figures IV.8 a IV.11 nous pouvons catest que les deux sels ont la méme
influence sur les diagrammes d’équilibre "liquiduide” des systémes ternaires en
comparaison avec les diagrammes du systeme bimaingrés a la figure IV.2, provoquant
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une phase hétérogene plus large en présence desisml une phase organique plus riche en

1-pentanol et une phase aqueuse plus riche ereeaqulus il n’y a pas de changement de la
forme de la courbe de démixtion.

Ceci peut étre expliqué par un déficit de molécalesu autour des molécules organiques,
causées par la présence des espéces ionique§ da peut expliquer cela en raison de la
polarité de I'eau qui lui permet de dissoudreaiag types de composés tel que le chlorure de
sodium et le chlorure de potassium qui sont pratigent insoluble dans I'alcool pur (solvant
nettement moins polaire que I'eau) et dans lesastdvapolairef80]. La figure IV.12 illustre

de facon schématique un solide ionique en traiseddissoudre dans I'eau.

/
|
" - . T
- 3 T \
\\\\\\ n/7
/i\

Figure IV.12 : Phénomeéne de d’hydratation d’un soluté par leaules d’eau dans une

solution saline, (figure extraite de la référef®@j)

Les ions N& et CI, rangés réguliérement au sein du cristal, se sépaous I'action des
molécules d’eau et se mélangent a ces dernierespre s’entourent d’'un certain nombre de

molécules d’eau (figure 1V.13): c’est le phénomélteydratation (ou de la solvatation) des
ions.
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Hydratation de I'ion sodium Na Hydratation de l'iohlorure CI

Figure IV.13 : L’hydratation des ions sodium et des ions chlopaeles moléculeg’eau

Deux sortes d’hydratations : ionique et hydrophsdelistinguent selon I'affinité de la surface
avec l'eau ; dans le cas de I'hydratation ionidas,molécules d’eau s’orientent a proximité
des ions sous linfluence des forces coulombienrds, polarisation et des liaisons
hydrogenes, I'environnement local autour des i@gesserre. Pour les surfaces hydrophobes,
l'interaction directe avec I'eau est peu importatee molécules d’eau ne pouvant développer
des liaisons hydrogéenes avec les groupements sleftace (figure 1V.14), elles s’organisent

differemment de maniére a optimiser les liaisordrbgenes entre elles.

Figure 1V.14 : Interactions électrostatiques entre un soluté poktiles molécules d’eau
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IV.2 Comparaison de I'effet des deux sels

Dans cette partie sont compareés les effets deesglsndrés par les deux composés NaCl et
KCI sur I'équilibre "liquide-liquide" du systemenaire (eau-phénol) (figure IV.16) ainsi que
les systemes ternaires (eau + 1-propanol + 1-pehtéigure 1V.15) et (eau + éthanol + 1-

pentanol) (figure IV.17)

1-propanol
140

09 / \ 01

07 / 03

06 /

04/

706>< (08

of g !

Eau ' 08 08 o7 06 05 04 03 02 o1 0 {-pentanol

Figure IV.15 : Comparaison de I'effet de NaCl et KCI sur le daagme de phases du
systeme : eau (1) + 1-propanol (2) + 1-pentanoa(B =298.15 K et P = 1latm,: 0% sel,

0:5% NaCl, x : 10% NacCl, - : 5% KCIA :10% KCI.
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Figure 1V.16 : Comparaison de I'effet de NaCl et KCI sur le daagme d’équilibre du
systeme Phénol (1) - Eau (2): a) 0.5% ; b) 1.@%1,5% ; d) 2.0%.
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3] Ethagol
thag
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Figure IV.17 : Comparaison de I'effet de NaCl et KCI sur le deagme de phases
du systeme : eau (1) + éthanol (2) + 1-pentanch (B 298.15 K et P = 1atm,: 0% sel,
0 : 5% NaCl,x : 10% NaCl, - : 5% KCIA :10% KCI.

On observe que la région hétérogéne pour tous/stérases étudiés est plus grande avec NacCl
comme sel que KCI, donnant donc un effet de sed phportant. Ceci est en concordance
avec les travaux rapportés ddB84,82] ou les résultats sont tres similaires. Donc out pe
conclure que le ‘salting out’ est plus importane@aWNaCl que KCI, confirmant les résultats
rapportés dan§23, 83]. Cette différence peut étre expliquée en se basantesrayon et
I'énergie d’hydratation. En effet bien que les déans aient le méme niveau dans la premiere
couche d’hydratation, ils peuvent plus ou moingniment retenir les molécules d’eau, ils
sont responsables de différents degrés de liaisamobéne dans leurs environnements

entrainant une augmentation ou une diminution dériecturation de I'ea[84].

Pour les cations monovalents (N&t K), bien gu’ils possédent le méme nombre de charge,
ils différent par leur taille : le Ngposséde un petit rayon ionique mais un rayon d#tation
plus large que K[85] d’oli une énergie d’hydratation de 407 kJ/mol desrions N& et 324
kJ/mol pour les ions K86].

Par ailleurs une classification des ions qui dée des interactions fortes avec les

molécules d’eau et favorisent la structuration’dau sont nommés ions cosmotropes’,(Li
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Na"), tandis que les ions qui favorisent la déstrattan de I'eau sont des ions chaotropes (
K", CS)[87,88].

IV.3 Résultats théoriques

Dans cette partie, sont présentés tous les résoltdenus par le biais de la modélisation des
équilibres de phases liquides, sans et en préstggeels. A priori les résultats obtenus a
partir des mesures expérimentales ont été explqgigsr déterminer les parameétres

d’interaction en utilisant le modele UNIQUAC poer dysteme binaire et les modeles NRTL

et UNIQUAC pour les systemes ternaires, par cambtee étude pour les systémes contenant
le sel est limitée a l'utilisation du modele UNIQQAelectrolyte.

IV.3.1 Parametres d’interaction pour le systeme phol-eau

Toutes les valeurs obtenues a partir des mesunedrimentales sur le systeme binaire
phénol-eau ont été exploitées pour déterminer &ampetres d’interaction nécessaires au
calcul du coefficient d’activité en utilisant le oede UNIQUAC, les valeurs sont présentées

dans le tableau V.7

Tableau IV.7: Parameétres d’interaction du modéle UNIQUAC pouwysteme : phénol (1)- eau (2)

T (K) a2 (K) &1 (K)

299.12 -260.86 558.59
300.51 -262.04 556.58
303.09 -263.41 551.60
305.47 -269.48 569.31
308.05 -271.07 565.19
310.43 -275.87 574.77
315.00 -285.62 595.20
318.00 -289.74 598.34
322.97 -299.26 614.89
325.11 -301.71 612.96
328.09 -304.78 612.90
330.49 -309.33 618.05
333.07 -311.92 615.75
335.47 -318.36 625.56
337.22 -321.33 624.15
337.84 -323.73 628.63
338.83 -323.08 621.84
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La dépendance en température des parametres émeegél; est présentée sur la figure
IV.18. Dans ce graphe on trouve également les dendiéponibles dans la littérat5s]

1400 4 | Paramétre d'intéraction du systé|
Phénol(1)-Eau(2)

a , Expérimentale
—e—a, Expérimentale

1 | —=—a,Selon Dechema
1000 a,, Selon Dechema

@

1200+

800

600 Pl S i iad

400

200

2004 m— a

BA 44 g

-400 T T T T T T T T

280 300 320 340 360
T(K)

Figure IV.18 : Dépendance en température des parametres d'interadti systeme :

phénol (1)- eau (2) dans le cadre du modele UNIQUAC

On peut constater que la concordance entre lesafgembles de valeur est excellente, ce qui

implique que les valeurs obtenues expérimentalentesmd ce travail sont trés fiables.

Ces resultats peuvent étre exploités pour défsivariations des deux parametr@g a.caet
@eau-phénol €N fonction de la température. Les deux fonctisnat quasi-linéaires et sont

exprimées comme suit:

Aphenol—cau = —1.629 - T + 228.68 (IV.3)

Geau_phenot = 1.908 + T — 14.75 (IV.4)

Ces expressions sont tres importantes et utilexlizs permettent d’avoir les valeurs des
parametres d’interaction disponibles a une tempggatdonnée, évitant des mesures

expérimentales.

La représentation des données expérimentales flas aalculées au moyen du modéle
UNIQUAC est montrée a la figure 1V.19, on peut Vaicilement que la concordance entre les
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différents ensembles de valeurs est assez encamtagece qui démontre la capacité du
modéle UNIQUAC a calculer les données d'équilibee phases d’un systeme totalement

non-électrolytique.

40!

380

360

344 r. .-ﬁlL

3
g [ "u
[l P ° [ ]
9 ® ..o - "a
o, m
300 5 $':.E
280
10 20 30 40 0
X(1) %

Figure IV.19 Diagramme de phases du systeme: phénol (1)- eau (2)

(m) Données expérimentales) (UNIQUAC (ce travail), &) UNIQUAC (Dechema)

IV.3.2 Parametres d’interaction pour le systeme phaol-eau-sel

Les parameétres d’interaction sont ajustés a pdetrdonnées d’équilibre « liquide-liquide»

en présence de sel a l'aide du modéle thermodynawnigyNIQUAC. Comme proposé par
Oscarson89], le modele ne prend en compte que les interactiomares ; les parametres
d’interaction sont divisés en trois groupes : moléanolécule, ion-molécule et cation-anion,

les résultats sont indiqués dans les tableaux stsiva
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Tableau 1V.8.a : Variation des parametres d’interaction avec la &nmapre (phénol-eau-0.05% NacCl)

a | 288.5| 291.5| 296.8 | 303.6 | 304.5| 313.11| 317.3| 322.04| 324.37| 327.4| 329.8| 332.6

app | -224 | -228 | -236 | -245 | -247 | -265 | -273| -276 | -279 | -285| -291 | -290
a3 365 148 456 | -19.8 | 38.7| 97.1 | 186 | 105.4| 61.9 | 207 |109.3|139.6
a4 | 883 622 | 1349 | 377.3|245.4| 177.1| 659 | 484.1 | 106.8 | -29.1| 1423|636.4
a1 501 505 518 | 526.8 |527.8| 566.2 | 580 | 573.6 | 572.2 | 584.1|597.3| 579.9
&3 | -60.4 | -93.6 | -77.0 | -181.9|-38.0| -80.6 | -171| -223 | -327.7| -279 | -316 | -308
&4 | -23.6 | -8.1 |-108.2| -3.5 | 22.3| -45.9 | -123.| -65.5 | -167.5| -261 | 4.49 | 162.7
a1 | -55.1| -70.2 | 1.0 175 | 36.8| 76.1 | -289| -49.6 | -8.09 | 5.2 | 35.8|-70.2
8 | 67.1 | 47.3 | 194.7| 0453 | -136| -2.6 | 0.49| -3.11 | -221.6| 5.4 [68.02|121.7
ags | -418.4| -658.7| -314 | -333 |-5.17| -83.9 | -47.7| -264 | -46.7 | -709 | -276 | -345
a1 | -91.0| 23 | -93.4 | 185.5|746.4| 354.5| -195| 103 | 1218 |140.2| -116 | 519.9
a2 | -11.6 | 551 | -55 | 87.1 |-12.4| 0.160| 14.6| -51.5 | 93.10 | -174 | 189.3|257.9
a3 | 249 | -28.1| -25.1 | -82.0 | -122| -276 | -749| -29.9 | -139 |110.6| -121 | 43.6

Tableau 1V.8.b : Variation des paramétres d’interaction avec la t&nafore (phénol-eau-1% NaCl)

a; |287.6] 294 | 299.4 305 | 309.6315.2|317 |320.9323.9(327.3 | 331.1332.9

ap | -188| -192| -211| -207 | -221 | -233 | -231 | -222 | -249 | -260 | -242 | -259
a3 | 335 |614.9] 173 |328.6|140.3|680.9/162.8| 215 |217.2| 311.4|521.2|104.9
&4 | 25.5] 59.9| 125 | 292 |128.7|574.1| 5.22 |411.3|155.9/1055.1{ 496.5| 62.15
a1 | 438 |426.6| 464 | 432 |461.3|484.2| 469 |438.5/502.7| 535.2|470.6|508.1
&3 | 40.7| 307 |-11.5| 72.8| -103 |109.7| 6.76 | -11.9|257.4| 72.4 | -152 | -121
&4 | -445| -10 | -179| -152 | -630 | -2.4 | -692 | 75.77| -82.3| -37.4 | 50.9 | -564
a1 | 251 |212.6/-16.9| 260 | 174 |121.2|296.8|125.6|152.3|-212.9| -112 | 296.2
ag | -224| -233 | -24.0|-66.5| -39.8| -31.4| -241| -414 | -184 | -311.7| -418 | -115
ags4 | 107 [490.8| 47.2|-51.0| -6.7 | -5.3 | 328 [354.8| -249 | -97.0 | 272.8| -0.76
a1 | 269 |378.5| 149 | 182 | 91.9 | 88.3 | 215.3|580.2| 380.1| 31.66 | 276.2| 196.6
ap | 62.3| -150 | -38.5| -5.7 |53.72| -32.9| 80.4 |68.94| -127 | 52.54| 38.7 | 54.9
a3 | 358 | 64.9| -639|13.98|310.5| -289 [ 639.1| 10.44| 282 | 914.8|202.2| -13.4
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SuiteTableau IV.8.b :

9 339.1 | 341.6| 345.9 348.2 3503 351.6 352.6 352.8.33%3

ap | -281 | -170 | -171 | -219 | -79.0 | -23.7 | 250.5| 86.01| 36.3
a3 | 101.6| -410 | 135.8| 337.8| -9.9 | -5.16 | 432.4| 434.7| 30.7
aa | 71.47| 88.2 | 624 | 204.7| -28.3 | 119.6| 166.3| 595.2| 294.1
a1 | 549.4| 292.2| 292.3| 366.7| 133.7| 70.2 | -130 | -39.2| -3.01
3 | -223 | -129 | -649 | -284 | -82.7 | -239 | -470 | 250 | -7.39
a4 | -33.8| -342 | -339 | -207 | -303 | -264 | -137 | -277 | -16.4
ag1 | 139.7| 356.4| 593.5| 200.2| 242.9| 122.9| 512.6| 728 | 8.23
ag2 -69 | -658 | -523 | -219 | -318 | -257 | 387 | 686 | -127
dga | 335.7|729.4| 477 | -98.4 | -208 | -112 | -208 | -480 | 165.9
a1 | 500.2| 82.9 | -83.9| 111.2| 698.1| 211.5| 192.5| 211.6| 168
ap | -171 | -148 | -181 |-265.4| -5.5 | 5.83 | -157 | -307 | 7.09
43 531 | 671.6| -47.2|1184.9 86.6 | 90.61| -131 | -427 | 12.7

Tableau IV.8.c : Variation des paramétres d’interaction avec la &majpire (phénol-eau-1.5% NaCl)

q 298.2 | 300.5| 305.1 308.% 3133 3172 323.5 326.9 .633845.7| 348.§

ap | -160 | -172 | -165 | -158 | -200 | -221 | -188 | -198 | -244 | -289 | -258
a3 | 78.6 | 187.7| 367.7| 64.4 | 219.3| 897.4| 183.1| 820 | 609.2| 113 | 244.8
a4 | 8.60 | 379.2| 386.8| 24.8 | 199.1| 264.1| 557.7| 217.7| -99.6 | 809.2| 571.7
&1 | 377.4|390.7| 371.6| 356.6| 15.8 | 479.9| 380.9| 388 | 484.9| 564.8| 466.1
&3 | -502 | -76.4 | -65.6 | -88.5| -56.8 | 165.4| -409 | -69.1| -93.2 | -84.6 | 159
&4 | 129.4| -0.38 | 338.3| 411.7| -1119| 6.13 | -471 | -316 | -130 | -161 | -32.4
a1 | 49.2 | 854 | 71.6 | -131 | 246.7| -221 | 315.2| 434.2| -29.2 | 198.5| 319.7
dg2 | 258.8| -33.3| -10.1| 259.6| -114 | 3.31 | 30.9 | -243 | 97.0 | -8.5 | -169
ags | 411.8| -440 | -407 | -1250| 17.08| 137.1| 107.1| 164.4| 833.1| -80.4 | -40.9
a1 | 69.27| 273.5| 254.5| 25.6 | 158 | 190.7| -18 | 410 | 207.6| 529.3| 549
a, | -25.4|124.1| 3.37 | -52.5| 81 -71 | -266 | 105.4| -72.6 | -30.2 | 15.1
a3 | -155 | 2.56 | 1423 | 518.6| -19 | 51.7 | 451.7| 372.6| -56.7 | -245 | -50.5
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SuiteTableau IV.8.c :

& |351.4|354.2| 356.7| 359.1| 360.3| 361.1| 363.1

ap | -24.7| 89.9 | -106 | 553.7| -302 | -271 | -369
a3 | 95.6 |10005| 114.9| 403.1| 373.5| 933 | 3.87
a4 | 61.5 | 777.8| 113.3| 373.9| 170.4| 8.04 | 939.7
a1 91 | -20.7 | 168.7| -205 | 488.3| 436.5| 785.7
a3 154 | 1704 | -114 | -846 | 932.8| -198 | -200
&4 | 41.6 | -518 | -51 |-1572| -65.9| -124 | -355
a1 106 | 11053| 196.8| 2378 | 349.4|1415.9 942.9
ag2 | -157 | -205 | -66 | -999 | -420 | 185.1| -354
aga 227 | 424.9| 96.4 | 3074 | -199 | -82.6 | -795
a1 74.3 | 2373 | 195.4| 853.3| 58.2 | 1060 | 614.1
aup | -557 | -380 | 4.28 | -731 | -452 | -313 | -101
a3 | 441.1| 157.6| 16.29| -1978| -136 | -23.9 | -2253

Tableau 1V.8.d :Variation des parameétres d’interaction avec la &majre (phénol-eau-2% NacCl)

a; |302.7|308.3|314.1| 320.2| 323.2| 328.1| 334.3| 340.1| 344.6| 350.3|353.2| 356.8

a;p | -124| -156 | -151| -174 | -180 | -203 | -228 | -229 | -245 | -257 |-228 | -260
a3 | 33.5(-0.17|591.9/80.37(218.6{ 218.4| 127.1| -39.1| 158.4|172.7|-684 | -72.4
as | -145(854.7| -321|279.9|122.2/ 670.5| 183.8| 516 | 1201| 2060(-218 | 1188
a1 [321.7|371.6] 368 |374.4/378.8{416.4|460.4| 465.3| 486.2| 504.8(403.8| 482.1
a3 |-98.6| -106 | 79.36| -119 | -214 | -326 | -220 | -65.3| 229 |403.7|-306 | -256
s |-80.2|-40.6|12.39| 159 | -454 |16.96| -66.2| -36.7| -335 | 17.69(-1280| -54.4
ag1 |-24.6| -166 | -187 | -22.5| -55.3| -133| -85 |163.2| 30.7 | 9.59 |378.1| -29.6
ag2 |-97.2| -264| 3.36 | -285| -202 | -140 | -245| 11 | -203| -165 |-332 | -224
ags |33.04|-33.5(440.2| -137 | -170 | 1324| -362 | 14.9 | -100 | -623 |-68.6 | -202
a1 | 700 |879.5|-10.4| 74.2 | 965 | 928.6{945.2| -87.3| 420 |220.7(-2.53 | 177
g | -207 |174.9| -276 | -365 | -223 | -265| -329 | -75.9| -38.6|198.6(-35.8 | 69.2
a3 | 3.20| -187| 0.66 |102.3| -374 | 160.9| -75.6| 14.3 | -69.5| -680 | 703.5| -208

104



Chapitre IV : Résultats et discussion

SuiteTableau 1V.8.d :

ez} 359.9| 361.9 363.% 3648 3665 367.2 3q7.9

ap | -184 | -78.4| -158 | 339 | 204 | -9.87 | -42.1
a3 | 64.4 | 148.6| -72.9| -338 | 1538 | -42.5 | -855
al4 720 | 126.7| 893.4| -126 | 2750 | 182 |-1712
a1 304 | 150.1| 248.7| -154 | -112 | 40.84| -60.4
a3 | -119 | -188 | -26.3 | 51.66| 2607 | 4.24 | -1415
4 | 57.5| -923 | 49.99| 292 | -467 | -2.16 | 113.9
ag1 | 459 | -56.2| -16.7 | 341 | 1996 | 30.97| 340.5
ag2 | -143 | 169.7| -140 | -220 | 163. | -38.4 | -696
ags | -5.76| -289 | 36.12| -159 | -239 | 7.01 | 482.7
a1 1.11 | -96.9 | -68.6 | 61.34| 149 | 134 | 980.9
as; | 172.5| -57.8 | -159 | 80.53| -612 | 13.97| -724
a3 | -234 |-1190.| -169 | -180 | -380 | -2.7 | 97.6

Tableau 1V.9.a : Variation des parametres d’interaction avec lap@mature (phénol-eau-
0.5%KCl)

aj
307,7/310,8| 313,1| 316,9| 320,4| 322,7| 325,2| 328,8| 330,5| 333,3| 336,1| 338,4

a;p | -269| -273 | -276 | -279 | -287 | -288 | -292 | -291 | -299 | -299 | -296 | -177
a3 (367,9/193,9] 112 | 87,3 |165,5] 175 | 29,8 | -179|178,6| 8,8 | -275| -438
a1s | 891,3| 1754|929,9| 874,4| 544,7/507,1| 957,9| 377,7) 839,6| 131 |428,6|248,9
a1 [9590,8| 589 |593,2|588,5605,1| 599,2| 599,9| 583,9| 603,2( 593,7| 570,5| 299,5
&3 |-2,01| -183| -125|-72,1| -85 | 32,4| -111 | 127,6| -83,4| -187 | -369 | -403
&4 |-3,26| 0,11 |-65,6|-94,8| -162 | 52,1 |-39,6| 60,5| -6,9 | 27,3 | -397| 7,6
ag1 |199,6| 64,66/ 96,6 | 0,286 20,9 | 205,6| -72,5| 6268|291,2| 20 | 1368|726,4
a2 | 57,6 |-25,7| 23,7 | -210| 10,8 | 166,6{219,9| -8,4 | 9,48 | 5,88 | -86,2| -821
ags (880,1| -340 | -474| -318 | -730 | -389 | 676 [-1880| -185 | -271 | -207 | 432,9
ay1 |152,1|23,63] -50 | 210 | 28,6 | 53,4 | -145| 2285|159,7| 742,1| 5385| 544
a |19,1| 77,3 | 37,8|216,7| 17,9 | 22,3 |334,7/100,9 -6,7 | 3,7 | -7,9 | -98,5
a3 | -8,3 |55,43| 4,53 | 64,4 |-44,9|-81,9| -456 | -106 | 49,05| 48,6 | -474 | -456
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SuiteTableau IV.9.a

aj
340,4| 342,9| 343,7| 344,5| 345 | 3455

a» | -51,1| -165 | -87,7 | -101 | 15,33 | 24,2
a3 | 3298 | 1179 | 1,48 | 1400 | 192 | 186,1
as | 2452 112903| 2,1 | 843,8| 205,6| 93,9
&1 | 132,1| 271 | 146,8| 158,6| 24,68| 15,8
a3 1,68 |-1113| -11,3 | 80,6 | -46,9 | -56,3
a4 | 1803 | 1206 | -18,5| -536 | -199 | -169
ag1 | 9413 |20949| 10,2 | 2077 | 333,3| 116,8
ag2 | -706 | 197,9| -557 | -83,2| -50 | 44,47
aga | 199,5|34488| -5,7 | -770 | 56,2 | -5,17
a1 | 3172 | 5671 | 102,4| 204,1| 389,5| 153,9
asp | 931 | -914 | -258 | 46,8 | -170 | -404
a3 | -784 | 2296 | 13,1 | -300 | -122 | 41,7

Tableau IV.9.b Variation des paramétres d’interaction avec la &maure (phénol-eau-
1%KCl)
a; |300,5/304,9|308,1|310,8| 314 |318,1|323,1| 325,6|328,1| 330,8| 333,6| 338,1

o | -251| -255| -257 | -259 | -263 | -256 | -273 | -283 | -282 | -285 | -298 | -300
a3 | 5,67 | 66,6 |118,9 99,7 | 96,5 | 216,4| 92,5|105,1| -68,1|114,4|-56,5|179,6
a4 [697,3|893,6/ 1091 | 1050|654,9| -228 | 973,2| 897,5| 880,5| 514,4| 852,2| 1092
&1 |565,5|562,8|553,4/553,1| 556,5 520,5| 565 |591,7{572,2|574,9| 610 |601,3
&3 |-12,2|-55,7|1299,9(-24,2| 52,6 | -621| -119| -32 | -389| -7,6 | -184 | 48,8
a4 | -309| -182|-38,1| 54,8 65,35/ -31,5| 6,93 |-28,1| 93 | -105| 23,4 |-34,6
1 | 92,7 -15 | 89 | -49 | -14,3| 3,33 |16,24| -55,5|-27,4| -35,5| -148 | 3,34
ag> |108,3| -208 | -305 | -120 | -144 | -215| -308 | -161 | -107 | -286 | -251 | -247
dgs |-15,9| -154| -192 | -261 | -158 | 383,1| -213 | -117 | -158 | 52,6 | -170 | -177
a1 | 43,5| 54,1 | 87,3 |116,6| -65,7(413,6| 29,36| 119,7| 401 | 853,7| 46,4 | -100
a; |201,4|-13,2|1112,7{154,9| -174 | -456 | -93,8| 84,4 | 241,6| 242,7|47,37| 44,1
a3 | 2365| 57,7 | -467 | 240,6| 74,4 |47,57|118,7| 45,3 | -720| -118 | -77,4| 140,7
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SuiteTableau IV.9.b

3 340 | 3435 344,2 346,56 347,648,7|349,1| 349,4 3496

ap | -304 | -246 | -271 | -211 | -142 | -116 | 171,7| 26,8 | 28,5

a3 | 123,3| 51,1 | 278,6| -24,8 | 92,21| -50 | 168,7| 112,1| 39,83
a1s | 932,7| 986,3| 506,5| -51,8 | 600,1| 151,5| 24,93| -63,3 | 53,64
a1 | 606,7|434,8| 491,2| 349,3| 229,7| 188,7| -74,2| 34,4 | 29,1

&3 | -110 | -397 | -60,2 | -199 | -85,7 | -158 | -631 | -84,3 | -25,8
&4 | 280,5| 153,5| 16,47| -101 | -29,1| 8,44 | -218 | -402 | -34,3
a1 | -1,11| 3,06 | 181,5| 3,68 | 129,4| -5,03 | -2,87 | 281,2| 324,8
dg2 | -227 | -514 | -353 | -432 | -410 | -358 | -210 | -78,3 | -28,9
ags |-177,1| 48,9 | 620 | -163 | -10,7 | 6,98 | -75,7 | 150 | 10,99
a1 | 296,1| 209,8| 901 | 925,9| 127,6| 958,8| 141,6| 315,1| 364

a2 76,6 | 20,84| 217,9| -55,5| 20,05 17,8 | -171 | -171 | -227
a3 | -15,6 | -24,4| -17,5| 75,99| 22,8 | -58,1| 0,783| 4 -95,9

Tableau IV.9.c Variation des parametres d’interaction avec la tmaure (phénol-eau-
1.5%KClI)

% 296 (301,2|304,7| 308 | 313 |315,7{319,4| 323 |325,7|328,5| 333,3| 338,6

a;p | -231| -238| -238 | -243 | -259 | -257 | -264 | -265 | -271 | -275| -279 | -284
a3 |236,7|237,8/118,3| 39,8 | 77,4 | -18 |189,2| 83,4 |-49,4|15,17|132,1| 226
a4 | 1307| 1058|957,5| 1050| 1088 | 1231 | 860,4| 1051 | 819,8| 665,6| 988,8| 604,2
&1 | 520 |534,4/518,3(520,5|567,5| 547,5| 563,2| 549,4| 564,7| 566,8| 564,7|561,9
&3 | -1,6 | -297 | -32,2|227,3| 8,18 | 23,8 | 88,4 |21,64| -364 | -216 | -267 | -306
&4 | -775]-301| -212 | -579 | -61,8| -375| -289 | 126,5| 107,5| -92,4|212,7|121,8
ag1 |-32,4| 4,05|29,48/16,05| -138 | 6,05 | -13,2| -3,59| -14,4| -58,9| 11,18| -2,93
dg2 |-40,4| -118| -245| -170| -295|-74,6|-72,6| -274 | -134 | -148 | -10,6| -124
ags | -378| -116 | -182 |500,5| -321 | -171 | 99,04| -394 | -76,2| -183 | -15,4| -35,7
a1 |-14,3|175,9/52,01142,8| 54,9 |181,6| 195 | 6,03 | 156,8| 53,8 | 265 | 1354
as; [191,5|377,9106,01162,9|104,3{587,7| 394,6| 54,73| -67 | 81,9 |122,4| -130
a3 | 1942| -124|-35,2(-39,1| -336 | -828 | -17/5|110,4| 917 | -196 | 16,9 | 2954
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SuiteTableau IV.9.c

3 340,1 | 343,7| 347,3 348,4 3509 353 354,7 35p,3

ap, | -288 | -304 | -277 | -252 | 40,4 | -187 | -38,3 | -25
a3 | 126,1| 40,9 | 244,6| 15,61| 360,3| 81,34| 68,8 | 0,75
as | 969,5| 787,8| 851,4| 1114 | 623,6| 430,4| 131,4| -40,1
a1 569 | 604,7| 507,8| 438,3| 23,3 | 293,2| 96,27 | 75,71
&3 | 70,72]182,5| -45,9| -70,9 | -264 | 302,8| -2,48 | -1030
a4 | 14,19 52,04| 252,7| 107,4| -1,73 | 86,24 | -215 | 27,8
ag1 | 76,62| 21,54| 21,75 16,07| 322,8| 107,5| 13,26 | -3,03
dg2 | -227 | -250 | -128 | -371 | -342 | -331 | -209 | -22
ags | 68,8 | -260 | 176,8| -2,29 | -5,52 | -164 | -75,7 | 153,4
a1 | -23,4| -68 | 144,3|-22,44| 42,1 | -44,9 | 562,7 | 544,5
a2 -65 | -187 | -34,6 | -14,1 | -228 | -149 | 374,9| 9,16
a3 | -172 | -192 | -384 | 198,3| -280 | 39,13| 4,23 | 31,85

Tableau 1V.9.d Variation des parameétres d’interaction avec la &mafure (phénol-eau-
2%KClI)

a; [294,7|298,7] 302 | 304,94 310,2|313,7| 316,8| 320,3| 324,3| 329,9| 333,4| 337,1

a;p | -221|-230| -232 | -241 | -246 | -250 | -251 | -252 | -247 | -260 | -264 | -281
a3 [68,94| 47,91132,1| 50,3 |87,65|90,03|43,23|27,02| 122,4| 55,63| 47,25| 114,5
a4 | 1051|822,2/905,7|815,8| 838,9(625,2| 1210| 1232 | 1401| 956 |650,5| 836,2
a1 |9507,2|528,7|522,8|549,5| 549,5| 549,1| 543,9| 534 | 509 |529,8|529,2|576,7
&3 | -326| -350 | -130 | -247 | -158 | 64,49| -78,5|-62,8| -11,3| -138 | -1,79| -191
&4 |30,27| -221| 58,4 | 24,9 |66,08| 56,9 | 13,6 | -3,18| -27 | -110|17,43| 70,6
a1 |-11,6|-12,4|-10,9|-9,23|-6,32| -26,1|16,71|11,77| -3,45| 15,4 | 61,25| -4,87
ag2 [5,297| -126 | -112 | -165 | -20,3| -178 | -246 | -255 | -373 | -203 | -213 | -85,1
agsa | -334| -345|103,4| -272 | -305 | -131 | 55,39| -114 | -95,9| 208,8| -124 | -147
a1 |48,22|183,6|230,1|38,76| 11,44|774,4|145,9| 49,5 | -29,7| -10 | -246| 13,5
as; | 10,7 |132,1{201,2| -136 | -77,6|249,8| 50,4 | 119,5| 145,5| 137,3| -280 | -51,1
a3z | -47 | -184|-3,38| -226 | -85 | -294|50,29| -250 | -102 | -290 | 168,1| -433
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SuiteTableau I1V.9.d

a; |340,8(344,5/347,5/348,8/350,4|352,3|354,8|356,1|357,8/359,1|359,7

a;p | -283 | -294| -282 | -315| -272 | -275| -234| -199 | -111 | -46,8| 23,23
a3 84,23 7,09 | -30 |145,5/228,2|-97,3| -133 | 126,6| -108 | -241 | 53,52
ans | 725,7{ 1771| 1466 | 3833|646,4| 533,4| 1052| 205,3| 1006|99,19|133,5
&1 |566,6/587,4/ 536 |649,6| 497 [500,4| 384 |309,8|161,8| 79,979,005
&3 |-24,7|-7,31|73,51{20,65|20,24| -70 | -215| -136 | -6,21| -112 | -141
a4 [-92,9| 3,54 (29,35 2,1 [98,92(78,59|-79,6| -306 | 2,62 | -500 | 3,73
ag1 |-37,9(-17,8| 9,01 | 3,59 |13,57| 2,07 | -32,6|-49,9(161,4|126,2|147,5
dg2 | -272 | -276 | -354 | -195 | -244 | -287 | -240 | -190 | -174 | -225 | 7,925
agsa | -150 | -175| -141 |242,8|204,1| -369 | -87,1| -12,5| -22,5| 15,64/ 13,16
a1 |230,7( -15 | 71,2 |39,35(289,5|22,23| -22,3|402,4| 5,8 |-1,84|26,85
asp |67,63[372,7/197,1|455,8|89,38| -143 | -31,8|106,1| 91 |28,01|-35,7
a3 | -289 | -319-32,2(-18,5|1,117|{ -57,8| 15,9 | -34,4|90,91| 55,34| -15,4

Ces résultats sont aussi exploités, pour obtemicderrbes d’équilibres pour les différents
pourcentages en sel, nous montrons par la figu9lles courbes d’équilibre calculées pour

le systéme phénol- eau- en présence du KCI.
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Systéme: phénol(1)-eau(2)-0.5% KJ
Les paramétres dinteraction
dépendants de la température
= Données expérimentales.
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Figure IV.20 : Courbes d’équilibre calculée pour le systeme phéau- KCI.
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(parametres dépendant de T) a) 0.5 % ; b) 1.0 P4.5% ; d) 2.0 %.
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IV.3.3 Parameétres d’interaction pour les systéemestnaires

Le logiciel Simulis de Prosim (Toulouse, France)t agilisé avec les modeéles
thermodynamiques UNIQUAC et NRTL pour corrélers lelonnées expérimentales
d’équilibre « liquide-liquide » ; les paramétresusturels de volume; et de surface g
adaptés au modéle de contribution du groupe UNIFRER0ling et al[90] et de Prausnitz et
al.[91] figurent dans le tableau IV.10

Les valeurs des parametres d’interactions des deodeles ainsi que I'écart type sont

données dans les Tableaux IV.11 et IV.12

Tableau IV.10: Les parametres structurels du modele UNIQUAC

r q
Eau 0.9200 1.4000
1-propanol 3.2499 3.1280
1-pentanol 4.5987 4.2080
Ethanol 2.1055 1.9720

& Poling et al[90]

® Prausnitz et a[91]

Tableau 1V.11 : Parametres d’interactions binaire du modéle UNIQUIES systemes

ternaires
Systéme ternaire j Au; [J.mol"] Au; [J.mol] RMSD
12 -636.04 1472.92 0.0044
Ea“ff?p;ﬁgfopla(‘g;" @13 15061.10 -880.06
23 -1211.80 219.91
12 -1955.59 3537.70 0.0035
Eau (1) + éthanol (2) +| 13 5241.73 -570.78
1-pentanol (3) 23 145.34 -61.14
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Tableau 1V.12 : Parametres d’interactions binaire du modele NRT4 slestémes ternaires

Systéme j Agi[J.mol"l | Ag;i[J.mol'] o RMSD
12 3186.94 39.29 0.3 0.0052
'%%“ & ereln't";rr?(fla(g;’ 13 15442.14 1252.26
23 -3251.95 -3709.30
12 2213.70 4342.38 0.3 0.0019
Eau (1) + éthanol (2) 13 15573.96 1107.68
+ 1-pentanol (3) 23 425.96 1664.94

Quel que soit le modele utilisé pour la corrélatites données d’équilibre « liquide-liquide »,
un bon accord entre les valeurs expérimentalessetéisultats obtenus par les deux modeles
est observé au regard de la moyenne des écattifsraiasi que la représentation des données
calculées par UNIQUAC et NRTL (figure IV.21 et N2Rindiquent que les deux modeles

donnent des corrélations satisfaisantes.

1-propanol
140
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08/ (01

mg
o

08+ (02

>
>§Xb>

077 (03

05+ (05

03/ 0.7

/ , \

Eau ' 08 08 07 06 05 04 03 02 01 0 1-pentano|

Figure IV.21 : Diagramme de phase du systeme: eau (1)+ 1-profand(pentanol (3)
aT=298.15K et P = latmy) Données expérimentalesh J UNIQUAC, (1) NRTL
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Ethanol

140

DX
Ag 08/ (02
A
o
X0
A y (04
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Figure IV.22 : Diagramme de phase du systeme: eau (1)+ éthandli{ggntanol (3)

aT =298.15K et P = latmp)Données expérimentalesh { UNIQUAC, () NRTL

IV.3.4 Parametres d’interaction pour les systemesupternaires

Les données expérimentales d’équilibre « liquideile » en présence du sel ont été
corrélées a l'aide du modeéles thermodynamiques WMQ électrolyte, les valeurs des
paramétres d’interactions ainsi que I'écart typat sadiquées dans les Tableaux V.13, 1V.14,
V.15 et IV.16.

Tableau 1V.13 : Parametres d’interactions binaire du modéle UNIQUxQr le systeme

quaternaire eau (1) +1-propanol (2) +1-pentanot(BaCl(4)

5%NacCl 10%NacCl

j Au; [3.mol'] | Auy; [3.mol'] [ RMSD | Au; [3.mol'] | Au; [3.mol'] | RMSD
12 1922,07 -360,64 2101,06 -215,77

13 2798,34 247,29 3303,44 329,44

14 418,4 418,4 0.0051 418,4 418,4 | 0.0035
23 -1000,34 1400,46 -1292,89 2111,13

23 -1101,18 1507,43 -1234,06 1962,54

34 418,4 418,4 418,4 418,4
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Tableau 1V.14: Paramétres d’interactions binaire du modele UNIQU#Qr le systeme

guaternaire eau (1) +1-propanol (2) +1-pentanot(BCI(4)

5%KCI 10%KCI

j Au; [3.mol'] | Au; [3.mol"] | RMSD | Au; [J.mol'] | Au; [J.mol"] | RMSD
12 2011,08 -372,64 2064,66 -271,48

13 2856,84 262,41 3145,35 343,55

14 418,4 418,4 0.0051 418,4 418,4 | 0.0021
23 -1067,24 1397,22 -1356,38 1807,01

23 -1101,18 1507,43 -1221,13 1977,15

34 418,4 418,4 418,4 418,4

Tableau IV.15 : Parametres d’interactions binaire du modele UNIQUp®Qr le systeme

guaternaire eau (1) +éthanol (2) +1-pentanol (Ba€l(4)

5%NaCl 10%NacCl
j Au; [3.mol'] | Au; [3.mol'] | RMSD | Au; [3.mol'] | Au; [J.mol'] | RMSD
12 4103,80 -1367,80 2610,66 -836,72
13 3229,01 143,42 3862,38 145,09
14 418,4 418,4 | 0.0056 418,4 418,4 | 0.0092
23 -902,86 93,30 -81,73 999,25
23 329,15 669,98 856,23 99,05
34 418,4 418,4 418,4 418,4
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Tableau IV.16 : Parametres d’interactions binaire du modele UNIQUpaQr le systeme

guaternaire eau (1) +éthanol (2) +1-pentanol (BICK4)

5%KCI 10%KCI

j Au; [3.mol'] | Auy; [3.mol'] | RMSD | Au; [3.mol'] | Au; [J.mol'] | RMSD
12 1581,02 -222,16 2423,91 -593,20

13 3167,76 257,43 3569,24 291,55

14 418,4 418,4 0.0047 418,4 418,4 | 0.0037
23 -739,31 2184,32 -343,87 1822,35

23 359,89 665,66 225,68 418,50

34 418,4 418,4 418,4 418,4

Pour comparaison, nous avons tracé dans les méguassf IV.23 et IV.24 nos données
expérimentales et les valeurs calculées par le lmnddNIQUAC, qui donne des corrélations

satisfaisantes.
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1-propanol
140

09+ 01
A 08/ 02
o 07 03
o
;D 06 04
o
A
Apg 05 05
Eau
04/ (06
ni
03/ 0
&
3] 08
02 L)
o & (08
£
Oﬁ B !
Eau ' 08 08 07 06 05 04 03 02 [ 01-pentanol
1-propanol
E 1J0
"D
A 09/ (ot
A
a
. 08 / 02
Eau
07 03
06 / 04
05+ \ 05
04/ (08
A
03 / o7
@
0 2} (08
A
01 °*
IN
of§ & !
Eau 1 09 08 07 06 05 04 03 02 01 °1-pentan0l

[b]
Figure IV.23: Diagramme de phase du systeme quaternaire: eal{djopanol(2) +
1-pentanol (3) + NaCl (4), a T =298.15 K et P tm,a
o données expérimentaleA;UNIQUAC ; [a] : 0.5 % NaCl, [b] :1% NacCl
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Figure 1V.24: Diagramme de phase du systeme quaternaire: eattignol (2) +

[b]

1-pentanol (3) + NaCl (4), a T =298.15 K et P #mla

o données expérimentaled;UNIQUAC ; [a] : 0.5 % NaCl, [b] :1% NaCl
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IV.4 Traitement empirique des données expérimentate

La fiabilité des données expérimentales obtenuesg Pwe vérifiée par l'application des
corrélations d’Othmer-Tobig92], Bachmar{93] et Hand[94] représentées par les équations
(IV.1), (IV.2) et (IV.3) respectivement.

1—x” 1—xl
In|—2)=a+bln|— (IV.1)
x3 xl

11
M =atb (x—§> (IV.2)

3 "
n(2)=a+bin(2) (IV.3)

xll xl )

Ou X est la fraction molaire d'eau en phase aquetlsesxk la fraction molaire du 1-pentanol
dans la phase organiqué; et X', sont les fractions molaires du 1-propanol (ou éhattans
la phase aqueuse et organique respectivemenk, sogit des constantes.

11
1-x
Othmer et Tobias ont constaté que le tracé desunsatmnjuguée{%) en fonction de
X
3

I
1-x
( ,1> en coordonnées logarithmiques aboutit a une droitée pour l'interpolation et
X

1

I'extrapolation. Cela nous donne une indicatiomadgualité des données.

11

3 en fonction de

En outre, Bachman et Hand montrent respectivemeatles tracés de

X 11 1
(—?) et de(%) en fonction de(xz) doivent conduire a des lignes droite aussi.
x1 3

oI
X1

Les parametres des corrélations sont indiqués temgableaux V.17 et 1V.18 et sont

eégalement présentés dans les figures 1V.26 a I\p@8r le systeme eau (1) + 1-propanol (2)
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+ 1-pentanol (3) ; des lignes droites sont obtenocela signifie la bonne cohérence de nos

résultats expérimentaux.

Tableau 1V.17 : Constantes des équations de Bachman, Othmer-Tetbitend du systeme
eau (1) + 1-propanol (2) + 1-pentanol (3)

Concentration Corrélations
du sel Bachman Othmer-Tobias Hand
a b R a b R a b R
0 % 1.013| -0.0121 1 |0.8595|3.9436|0.9602( 1.1693| 4.0962| 0.9896

5% NaCl | 1.0079-0.0084 1 |0.9287| 4.43 | 0.9345 1.2538|4.92609 0.99104

10 % NaCl | 1.0079-0.0075 1 | 0.8624|4.3129| 0.965| 1.2082 5.0929| 0.9922

5 % KClI 1.0108 - 0.0102 1 | 0.8746|4.1204| 0.9624| 1.1838| 4.4633| 0.9919

10 % KCI | 1.0086-0.0082 1 | 0.8741 4.2802|0.9617| 1.225| 4.9843 0.9906

Tableau 1V.18 : Constantes des équations de Bachman, Othmer-Tetbitend du systeme
eau (1) + éthanol(2) + 1-pentanol (3)

Concentratior Corrélations
du sel i
Bachman Othmer-Tobias Hand
a b R’ a b R a b R
0% 1.0948 | -0.0636 0.9994€.4127|1.6849| 0.923 | 1.3086 2.7777| 0.9885

5% NaCl | 1.0081 | -0.0085 1 0.9201.3882| 0.9335| 1.2443| 4.8696| 0.9889

10 % NaCl | 1.0525| -0.0411 0.9999.5101| 2.0828| 0.8977| 1.214 | 3.0566 0.9894

5 % KClI 1.0589 | -0.0452 0.999®.5524| 2.1957| 0.8897| 1.2454| 2.9043| 0.9955

10 % KCI | 1.0594 | -0.0454 0.99970.496 | 1.94950.8826| 1.2208| 3.0001| 0.9971
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Figure IV.25: corrélations de Bachmaour le systeme : eau (1) + 1-propanol (2)
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Figure 1V.26: corrélation d’Othmer-Tobias pour le systeme : @u 1-propanol (2)

+ 1-pentanol (3) + sel (4)
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Figure IV.27: corrélation de Hand pour le systéme : eau (1)propanol (2)

+ 1-pentanol (3) + sel (4)
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Conclusion générale

La connaissance des données physico-chimiques restl@ment essentiel en génie des
procédés, notamment celle des équilibres entreephgshénomenes importants pour la
conception et la simulation de beaucoup de procddéséparation comme la distillation et

I'extraction liquide-liquide.

L’objectif de ce travail était d’obtenir des doneéxpérimentales adaptées a la représentation
des équilibres liquide-liquide d’'un systéme bingjphénol- eau)]95] et de deux systemes
ternaires (eau + 1-propanol + 1-pentanfdp] et (eau + éthanol + 1-pentanol), des
modifications de la solubilité du phénol et 1-paaiadans I'eau consécutives a I'addition
d’un sel a la solution ont été observées, ce phénenest nommé « salting-out » lors d’'une
diminution de solubilité ou « salting in» lors d&1 augmentation de solubilité, I'étude
physico-chimique de ce phénomeéne a permis de ticugielques renseignements sur les
interactions entre ions et molécules neutres etasstructure de I'eau en tant que solvant de

solutions électrolytiques et ce dans le cadre galting out ».

Le « salting out » peut étre expliqué par un détiel molécules d’eau autour des molécules
organiques, causé par la présence des especgsgdasmiu sel, suite a la polarité de I'eau qui
lui permet de dissoudre certains types de compteégue le chlorure de sodium et le

chlorure de potassium qui sont pratiquement indelidans l'alcool pur (solvant nettement

moins polaire que I'eau) et dans les solvants agsla

La charge et la taille des ions jouent un role irtgd pour déterminer l'effet de sel, les
cations monovalents Naet K', bien qu’ils possédent le méme nombre de chariges,
différent par leur taille : le Naposséde un petit rayon ionique mais un rayon d#tgtion

plus large que Kd'oll un salting-out plus élevé.

Au cours de cette étude, une méthode synthétige atilisée pour le systeme binaire dont le
principe repose sur I'apparition du point trouliteur les systemes ternaires un appareillage a
étée spécialement développé et mis en place poectaér des mesures d’équilibre « liquide-

liquide » entre phases, il est basé sur une métkastatique-analytique ». L’'analyse des
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échantillons s’effectue par chromatographie en @hgazeuse, la nécessité d’'acquérir de
bonnes données d'équilibres « liquide- liquide » msportante, mais il est également
indispensable de pouvoir les représenter avecgiodécau moyen de modeles adaptés et d’étre
ainsi capables de calculer les équilibres entresghaans toutes les conditions d’utilisation,

pour cela les modéles thermodynamiques UNIQUARRTL sont utilisés.

Enfin, la fiabilité des résultats expérimentauxevtts a été vérifiée par I'application des
corrélations d’Othmer-Tobias, BachmeinHand, se sont montrées un excellent garant.

Plusieurs perspectives a ces travaux peuvent @tisagées. Le dispositif expérimental
permettant d’établir les diagrammes de phases g&&emnses « liquide-liquide » qui a été
développé au laboratoire est une initialisationpdersuite des mesures sur des nouveaux
systemes.

Nos outils de modélisations (ajustement des paraset’intéractions, recalcule des
compositions d’équilibre) ont montré des faillegiedses pour la phase organique du
systéeme binaire ( phénol- eau) qui requierent await ultérieur conséquent, des pistes sont a
I'étude pour l'utilisation d’autre modeles thermodynique qui permet de mieux corréler les
données expérimentales mesureées.

Des études complémentaires ouvrent également dgsgotives d’emploi d’autres sels

minéraux et I'étude de leurs influencent sur liéqee thermodynamique.
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Annexe 1

Le serveur de propriétés thermodynamiques Simulis&hermodynamics

1. Présentation du progiciel Simulis Thermodynamic®

Simulis® Thermodynamics est un composant logiciet le role de serveur de calculs de
propriétés physico-chimiques et d'équilibres eminases, développé par la société Prosim
SA. A travers la technologie COM, propriété de M&dsoft, on peut accéder a Simulis®
dans différents environnements sous Windows sugpbce middleware : ce sera une macro
complémentaire dans MSExcel, une toolbox dans MABLoA un module "pluggable" dans
tout autre programme nécessitant des propriétésqhghimiques.

Simulis® Thermodynamics met a la disposition degémeurs et des développeurs de
logiciels des modeles de propriétés physico-chiesget les routines de calculs associées .
Ces calculs peuvent étre intégrés dans tout tygeplication de portée plus large (calcul
d'équipement, modélisation de systéme, etc.) assaiasi la cohérence et la qualité des
calculs effectués. Il permet spécialement :

- D'accéder au calcul de tout type de propriétésatesfert (chaleur spécifique, viscosite,...),
thermodynamiques (enthalpie, facteur de compreééihi.) ou d'équilibre entre phases (LV,
LL, LLV, formation de sels) sur les systemes modinstituants.

- D'accéder a une bibliotheque de modeles thernardiques (équations d'état, coefficients
d'activite...).

- D'accéder a la base de données DIPPR riche dalpli700 constituants.

- De satisfaire au standard CAPE-OPEN (1.0 et sthpdard d’interopérabilité logicielle en
simulation des procédés permettant ainsi d’utilisermodeles thermodynamiques développés
dans Simulis® au sein de tout simulateur compa@A’E-OPEN (ProSimPlus®, Pro-II®,
BelsimVali®, INDISS®, gPROMS®...)

- De proposer des services de visualisation graghides propriétés, d’exportation sous

format excel, de tracé de diagrammes ternaires...
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2. Bref apercu de I'objet COM Simulis® Thermodynamcs
Simulis® Thermodynamics est un composant logiceant le role de serveur de calculs de
propriétés physico-chimiques et d'équilibres thetymamiques entre phases. Ce composant

fait partie de la gamme Simulis® composée aujowridie :

Simulis® Conversion, un environnement de gestiangtandeurs et de conversion d’unités.
Simulis® Properties, un serveur de propriétés desscpurs incluant lui-méme Simulis®
Conversion.
Simulis Thermodynamics®, un composant constituéri@me de :
* Simulis® Properties, et tout ce qui lui est associé
e Thermodynamics, un ensemble de pres de 40 modeenadynamiques (équations
d’état, modéles de coefficients d’activité) plus & modeles de calculs de flash /
d’équilibre entre phase
* Binaries, une base de données de parametres dbtitar binaires
« Parameters, une interface avec les parametres éboaes numériques de résolution

des équations (principalement basées sur un digogile Newton Raphson)

3. La base component plus et le vecteur PUR

La base de données Component Plus contient lesrigtésp de nombreux cOomposeés
chimiques dont toutes les substances d'importarthesirielle. Pour chacun de ces composeés
chimiques, elle propose plusieurs propriétés inéfues constantes (masse molaire,
température critique, pression critique...) et desfficients des corrélations qui permettent
d'atteindre 15 propriétés dépendantes de la tempér@haleur spécifique, tension de vapeur,
viscosité liquide...). Ces propriétés sont stock#&ss un espace mémoire qui n’est qu’un
vecteur appelé explicitement ‘PUR’. Ce dernier @it toutes les données
thermodynamiques de corps purs citées ci-desdassées par grandes familles

La derniére case ‘propriétés utilisateurs’ estdae®e mémoire que nous utilisons pour stocker

les parameétres moléculaires de I'équation SAFT.

4. La résolution des équilibres entre phases dansn&ulis® Thermodynamics

Deux types de méthodes existent pour calculerdesiléres entre phases. La premiere fagon
d'aborder le probleme est dite « hétérogéne » mes$iste a appliquer aux deux phases en
présence des modeles différents : les fugacitgshase liquide sont calculées a partir d'un

état de référence, qui est caractérisé par le cpygpsdans les mémes conditions d'état
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physique, de température et de pression. La losdkgions idéales est corrigée en utilisant
un modele d'enthalpie libre d'excés ou de coefficid'activité (NRTL, UNIQUAC,

UNIFAC..). Les fugacités en phases vapeur sont tgaaelles calculées par une équation
d'état (gaz parfait, SRK, PR,...). Ces méthodes stiligées pour représenter I'hétérogénéité
du systeme traité et sont classiquement appelétisodes "hétérogenes”. Leur application
couvre plutét le domaine des basses pressionsust nappelons qu'elles ne satisfont pas la

continuité existant dans la zone critique enttati"eapeur et I'état liquide.
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Annexe 2

Publications
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RESUME

Toutes les substances ont des propriétés qui #isglient les unes des autres, il est utile et
en général indispensable de les connaitre. Poar dalmeilleure approche est de réaliser des
mesures de haute qualité au moyen de techniquesiergntales dans un domaine ou leurs
performances sont adaptées et optimales.

Dans ce travail, un nouvel appareil a été propdeé, mesures expérimentales d’équilibres
« liquide-liquide » ont été effectuées sur diffésesystemes impliquant 'eau et des composeés
possédant un groupe hydroxyle « OH ».

Le choix de ces systemes a été motivé par le tetggnéralement les composés hydroxylés
tendent a avoir une bonne miscibilité avec I'eaeci@eut étre expliqué par la similitude des
forces intermoléculaires caractérisées par la poesede la liaison hydrogene. En
conséquence, il est intéressant d’examiner l'imfigede cette affinité par la présence du sel.
Les résultats expérimentaux ont été également emplgpour ajuster les parameétres
d’interaction des modéles thermodynamiques telNIQWAC et NRTL.

Dans cette étude les résultats pour les systeraasp{@nol), (eau- 1-propanol- 1-pentanol) et
(eau- éthanol- 1-pentanol) ont été considéeréfanth sans puis en présence des sels NaCl et
KCI.

La fiabilité des données expérimentales obtenut® avérifiée avec succes par I'application

des corrélations d’'Othmer-Tobias, Bachman et Hand.

Mots clés :

Equilibre liquide- liquide, Effet de sel, Miscili#i, Liaison hydrogéne, Coefficient d’activite.
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ABSTRACT

All substances have the properties that distingthieim from each other; it is useful and often
necessary to know them. To do this, best appraath perform high quality measurements

using experimental techniques in an area where peeiormances are adequate and optimal.

In this work, new equipment was designed and huplt experimental measurements of
“liquid-liquid” equilibrium were performed for difent systems involving water and

different compounds having the hydroxyl group "OH".

The choice of these systems has been motivateebfatt that, generally these compounds
tend to have a good miscibility with water. This ynlae explained by the similarity of
intermolecular forces characterised by the preseft¢sdrogen bonding, consequently, it is
interesting to examine how this affinity is influed by the presence of salt.

The experimental results have also been used tostadpe interaction parameters of
thermodynamic models such: NRTL and UNIQUAC.

In this study the results for the systems (watbenol), (water- 1-propanol- 1-pentanol) and
(water- ethanol- 1-pentanol) were considered bathout and with the presence of salts
NaCl and KCI.

The reliability of the experimental data obtainealsvsuccessfully verified by applying the
Othmer-Tobias, Bachman and Hand correlations.

Key words:
Liquid-liquid equilibrium, salt effect, activity @fficient, UNIQUAC, NRTL.
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