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Introduction Générale




Pour la conception et l'optimisation des processus chimiques a haute pression,
et les opérations de séparation, les informations sur les équilibres entre phases a haute
pression et solubilités sont essentielles. La simulation de reservoirs de pétrole, la ré-
cupération assistée du pétrole, le captage et le stockage, le transport et le stockage de
gaz naturel, les cycles de réfrigération et les pompes a chaleur, et I'étude des proces-
sus géologiques sont d'autres exemples de la nécessité de 1’étude et la compréhension

des équilibres entre phases a haute pression.

L'intérét pour les applications anciennes et nouvelles des fluides supercri-
tiques, comme l'extraction, la formation de particules, I'imprégnation et la teinture, le
nettoyage, la réaction, la chromatographie de moulage par injection, extrusion, et de
fabrication de puces électroniques, ainsi que l'intérét dans les liquides ioniques et des
solvants "verts", conduit a une poursuite de l'augmentation du nombre de publica-

tions concernant haute les diagrammes d’équilibres aux hautes pressions.

Il existe plusieurs méthodes permettant 1’obtention d’informations sur les di-
grammes de phases de mélanges de fluides ; La mesure directe des données des équi-
libres entre phases demeure une source importante d'information mais qui reste diffi-
cile et colteuse. Il existe plusieurs articles rapportant les techniques expérimentales.
Ces informations sur les données expérimentales d'équilibre sont importantes, méme
si les modeles thermodynamiques sont utilisées pour calculer le comportement des

phases d'un mélange.

Les modeles thermodynamiques peuvent aider a réduire le nombre de données
expérimentales nécessaires pour un probléme de conception spéciale, mais tres sou-
vent, au moins une partie des points expérimentaux sont nécessaires pour ajuster les

parameétres d'interaction du modéle.

Des revues d’équilibres entre phases a haute pression ont été publiées par plu-
sieurs auteurs. Certains travaux portent sur des propriétés particuliéres telles la solubi-
lité de certaines substances dans le dioxyde de carbone supercritique, par exemple,
Bartle et al. pour les solides et les liquides, Gcli-Ustundag et Temelli pour les li-
pides, et Higashi et al. pour les composés a hauts points d'ébullition, ou pour un sys-
téme binaire spécifique, comme Diamond et Akenfiev sur le mélange (eau + dioxyde
de carbone). D'autres revues concernent les équilibres entre phases a hautes pressions

qui ont été publiées dans des périodes spécifiques. Par exemple, Knapp et al. couvrant
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1900-1980, Fornari et al. couvrant 1978-1987, Dohrn et Brunner portant sur 1988-
1993, et Christov et Dohrn couvrant les périodes 1994-1999, 1999-2004.

Une synthése des données publiées montre, qu’au cours des 25 derniéres an-
nées, une augmentation continue quasi linéaire des articles publiés par an en raison de

I'intérét que représentent pour les équilibres entre phases a hautes pressions.

Parmi les outils utilisés dans la compréhension des diagrammes entre phases a

hautes pressions, divers modeles et/ou équations d’état sont utilisées.

Les équations d'état permettent de caractériser I'état d'un fluide et constituent
l'outil de base de I'étude des propriétés de gaz ou de liquides purs, ou de leurs mé-
langes, voire méme des mélanges les plus complexes. L'équation d'état, dans sa forme
usuelle, est une fonction mathématique qui relie les variables d’état d’'un gaz: P, V, T

et n. Elle prend la forme générale suivante :

f(P,V,T,n)=0

L’avantage de cette derni¢re est son application dans un large intervalle de

température et de pression pour divers composés, du gaz léger aux liquides denses.

En 1873, van der Waals a proposé la premiére équation d’état capable de pré-
dire la coexistence liquide-vapeur. A partir de cette derniére, les équations d’état cu-

biques ont été le sujet fréquent de la recherche active.

Plusieurs équations d’état cubiques ont €té proposées pour décrire le compor-
tement de phases et les propriétés thermodynamiques des composés purs et de leurs
mélanges. A cause de leur simplicité et leur précision, les €quations d’état cubiques
sont les équations d'état les plus fréquemment utilisées pour la conception et 1’étude
des procédés chimiques a I’aide des ordinateurs. En effet, la précision des calculs des
équilibres liquide-vapeur dépend de la précision des calculs de pressions de vapeur
des composés purs et de la forme fonctionnelle des régles de mélange. L’approche des
équations d’état cubiques a €té appliquée avec succés aux systemes contenant seule-

ment les composés non polaires et [égerement polaires.



Les équations d’état cubiques peuvent décrire correctement les composés
purs. Un succes remarquable a été réalisé par plusieurs auteurs dans le développement
de la fonction généralisee dépendante du facteur acentrique et de la température du

parametre d’attraction.

Il existe une grande variété d'‘équations d'état de forme cubique incluant un
nombre plus ou moins important de parameétres. On mentionnera l'usage courant de
certaines d'entre elles en ingénierie pétroliére du fait de leur simplicité et de la rapidité
de calcul qui en découle :

« I'équation de Redlich-Kwong (Redlich et Kwong, 1949);

« I'équation de Soave-Redlich-Kwong (Soave, 1972);

« I'équation de Peng-Robinson (Peng et Robinson, 1976);

« I'équation de Peng-Robinson corrigée par Rauzy-Peneloux (Peneloux et al., 1982);

« I'équation de Peng-Robinson corrigée par Stryjek-Vera (Peneloux et al., 1982).

L'intérét des équations cubiques, appréciées par leur simplicité d'utilisation,

réside dans leur capacite a restituer correctement les équilibres liquide-vapeur.

L’objectif étant d’obtenir des résultats satisfaisants pour des mélanges avec un
nombre quelconque de constituants en utilisant des informations dérivées exclusive-

ment des constituants purs et des résultats expérimentaux de mélanges binaires.

Une régle de mélange performante doit permettre a I’équation d’état de prédire
correctement des équilibres liquide-vapeur de mélanges incluant des composés po-
laires, des composés formant des liaisons hydrogene, des substances trés différentes
physiquement ou chimiquement ou encore des mélanges électrolytiques.

Les régles de mélange affectent autant, si ce n’est plus, la qualité des résultats

que la forme de 1’équation d’état proprement dite.



Le gain obtenu au niveau des corps purs par I’apport de parameétres supplé-
mentaires au sein des équations d’état conduit généralement a une détérioration de la
représentation lorsque 1’on s’intéresse aux propriétés des melanges. Ceci explique
pourquoi, malgré leurs insuffisances constatées, les équations d’état cubique a deux
paramétres telle que 1’équation de Soave (1972) ou celle de Peng-Robinson (1976)

sont encore les plus employées pour la représentation des équilibres de phase.

Les équations d’état sont utilisées tout spécialement pour tenir compte de
I’influence du paramétre pression sur le comportement thermodynamique des corps

purs et des mélanges par 1’adjonction de régles de mélange.

On distingue trois types de régles de mélange : les régles de mélange internes,
externes et les régles de mélanges dites d’énergie d’excés (GF). Ces derniéres sont des
regles de mélange basées sur des expressions d’énergie libre de Gibbs. Les regles de
mélange externes combinent les propriétés critiques de chaque constituant sous la
forme de propriétés pseudocritiques du mélange global ainsi assimilé a un corps
unique. Leur utilisation étant moins fréquente en pratique, nous ne nous étendrons pas

sur ces regles.

Les divers paramétres de 1’équation sont corrélés aux paramétres analogues re-
latifs aux corps purs, et & chaque parametre correspond une regle de mélange de struc-
ture différente. En outre, chaque équation dispose de ses propres regles de mélange
internes. Pour les équations d’état de forme cubique dans lesquelles figurent les deux
parametres a et b liés respectivement aux termes d’attraction et de répulsion, on peut

employer les lois de composition dites classiques.

Les parametres d’interaction binaire kjj;, ajustés sur des données expérimen-
tales de mélanges a deux constituants, sont destinés a améliorer la qualité de restitu-
tion des équilibres liquide-vapeur des mélanges. Ces régles de mélange de type van
der Waals sont probablement les plus largement utilisées bien qu’elles soient limitées

aux mélanges non polaires ou faiblement polaires.

Dans le présent travail, nous nous proposons d’¢tudier les diagrammes de
phases a hautes pressions en termes d’équations d’état cubiques. Notre choix sest

porté sur des mélanges binaires. Ce mémoire est divisé en trois chapitres :
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a- Dans le premier chapitre, nous avons présenté toutes les équations d"état cubiques
dérivées du concept de van der Waals. Il s'agit des équations de Redlich-Kwong
(1949), Soave-Redlich-Kwong (1972), Peng-Robinson (1976), ainsi que des modifi-
cations, CPA, .....

b- Dans le second chapitre, nous avons passé en revue les principales régles de mé-
lange utilisées dans la littérature. Il s"agit des régles classiques (appliquées aux équa-
tions d’état) et celles appliquées aux modeles empiriques et/ou semi empiriques (mo-
deles denthalpie libre).

c- Le chapitre III comportera les diagrammes d’équilibres liquide-vapeur a hautes

pressions pour les systémes suivants :

CO; (1) + 1-Butanol (2)
CO; (1) + 1-Hexanol (2)
CO; (1) + 2-Propanol (2)
CO; (1) + Acétone (2)
CO; (1) + Acide acétique (2)
CO; (1) + Benzéne (2)
CO; (1) + Cyclohexane (2)
CO; (1) + Ethanol (2)
CO; (1) + Méthanol (2)
. CO; (1) + Acétate de méthyle (2)
. CO3 (1) + Naphtalene (2)
.CO; (1) + n-Hexane (2)
. N2 (1) + n-Nonane (2)
. N2 (1) + n-Pentane (2)
. n-Hexane (1) + 1-Propanol (2)

© o N o 0 bk~ w D PE
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. n-Hexane (1) + 2-Propanol (2)



17. n-Hexane (1) + Ethanol (2)
18. Propane (1) + Méthanol (2)
19. Propane (1) + Ethanol (2)
20. CO;, (1) + Styrene (2)

Les résultats obtenus a 1’aide des différentes équations d’état aux données ex-
périmentales disponibles dans la littérature ou mesurées par les membres de notre

groupe.

Nous terminerons ce mémoire par une conclusion générale.



Chapitre 1

Les équations d’état cubiques




.1 L’équation de van der Waals

La premiére équation d’état capable de prédire et représenter aussi bien les phases
liquides que gazeuses a été proposée par van der Waals en 1873. Bien que celle-ci ft
dérivée de maniére tres intuitive, elle permit de modéliser les comportements des
fluides correctement d’un point de vue qualitatif. Selon les hypothéses de van der
Waals, la molécule modélisée a un diamétre fini, ceci induisant qu’une partie de voO-
lume v n’est pas disponible pour les mouvements moléculaires. Ainsi, si nous consi-
dérons un systeme fermé a volume constant, la pression interne du fluide est produite
par les collisions des molécules contre sa paroi. Cependant, le volume disponible n’est
pas v mais v — b, ou b est une constante caractéristique de chaque fluide appelé le co-
volume (ou volume exclu). D’un autre coté, les attractions moléculaires ont tendance
a contrecarrer la pression par 1’augmentation de la vitesse entre molécules. La baisse
de pression est proportionnelle au nombre de molécules par unité de volume et inver-

sement proportionnelle au volume. Ainsi, la diminution de la pression dus aux attrac-

tions intermoléculaires est de (- a/v?). Il est ensuite admis que le volume disponible
(v — b) et la pression corrigée (P + a/v?) obéissent a la loi des gaz parfaits. (Sen-
gers J. V., Kayser R. F., Peters C. J., White Jr H. J. (2000). Equation of state for fluids
and fluid mixtures Vol5. IUPAC — Elsevier).

(P+%)(v—b)=RT (. 1)

Ceci améne une équation d’état a deux termes pour la pression :

RT a
P:(v—b)_(ﬁ) (1.2)
. . RT
Partie répulsive :  Pp¢p = —
a
Partie attractive : Py = —z



correspondant respectivement aux contributions répulsives et attractives a la pression.
Bien que les termes originaux de van der Waals ne représentent pas quantitativement
les reelles forces répulsives et attractives, il est prouvé que le concept méme de sépa-
ration de ces termes dans les équations d’état est extrémement pertinent pour repré-
senter les propriétés des fluides. D’ailleurs, il s’agit de la pierre angulaire de la théorie

de van der Waals généralisée (Sengers et al., 2000).

L’équation originale de van der Waals a deux caractéristiques importantes qui la
rendent tres pratique a calculer. Premiérement, elle peut étre réécrite sous la forme
d’un polynéme du troisieme degré en volume (d’ou le nom d’équation cubique), donc
analytiquement facile a résoudre pour calculer les densités. C’est pourquoi le terme
« cubique » a été retenu dans les développements qui ont suivi. Deuxiémement, les
deux parameétres a et b peuvent étre ajustés sur des données expérimentales. 1ls peu-
vent également étre déterminés d’aprés les coordonnées du point critique du fluide

étudié défini par les deux équations définissant ce point caractéristique.

Au point critique, I’isotherme critique présente un point d’inflexion a tangente

horizontale. D’ou :

c

Aprés de simples manipulations algébriques, les valeurs des paramétres a et b
peuvent étre déduites et sont fonction de la température T, et pression P. critiques du

fluide considéré.

R2T?
=Q,—< . 4
a=a—p (1.4)
b= all: (1.5)
=0 _
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Les valeurs numériques des parametres adimensionnels Q,, Q,, et du facteur de

compressibilité critique étant :

27

Qa =27,

(1. 6)

L’équation de van der Waals permet d’obtenir une représentation correcte des
propriétés des fluides d’un point de vue qualitatif. En revanche, cette théorie implique
une prédiction du facteur de compressibilité critique constant quel que soit le fluide,
ce qui n’est pas le cas dans la réalité¢ (valeur moyenne de 0.263, cf. figure 1.1). Ainsi

le volume molaire en phase liquide est toujours surévalué.

0.45

0.40 —
. (0.263, 0.357)
035 -

0.30

0.25 —

0.20 —

0.15 — /

0.10 / \
005 // \

i M <
/
0.00 : . . ' [ , : : e

Fréquence

016 018 020 022 024 026 028 0.30 032 0.34 0.36
Z

Figure 1.1 : Distribution du facteur de compressibilité critique expérimental de plus
de 555 substances, (Ji et al., 1998).
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Apres van der Waals, plusieurs générations de chercheurs se sont donc appuyés
sur ses travaux et ont tenté de modifier son équation pour obtenir une meilleure repré-
sentation des propriétés volumiques, thermodynamiques et des equilibres de phase des
fluides.

Les équations d’état issues de la théorie de van der Waals peuvent étre divisées

en deux grandes familles :

Le premier type regroupe les équations d’état cubiques issues de la théorie de fluide
de van der Waals. Ces modeles conservent le terme répulsif de van der Waals et mo-
difient de facon empirique le terme attractif.

La seconde catégorie regroupe I’ensemble des équations basées sur les théories des
fluides et sur les résultats de la thermodynamique statistique. Ces équations, beaucoup

plus complexes par leur structure, reposent sur des bases théoriques plus rigoureuses.

De nombreuses modifications ont été apportées a 1’équation de van der Waals
pour améliorer le terme attractif. Le Tableau (l.1) en répertorie quelques unes parmi

les plus utilisées.
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Tableau 1.1 : Modification du terme attractif de I’équation van der Waals.

Equation

Terme attractif

Redlich-Kwong (RK) (1949)

Soave (SRK) (1972)

Peng-Robinson (PR) (1976)

Fuller (1976)

Heyen (1980)
(Sendler, 1994)

Schmidt-Wenzel (1980)

Harmens-Knapp (1980)

Kubic (1982)

Paterl-Teja (PT) (1982)

Adachi et al. (1983)

Stryjek-Vera (SV) (1986a)

Yu et Lu (1987)

Trebble et Bishnoi (TB) (1987)

Schwartzentruber et Renon (1989)

a
TOSV(V + b)
a(T)
V(V +b)

a(T)
V(V+b)+b(V—D>b)
a(T)

V(V + cb)

a(T)

VZ+ (b(T)+c)V —b(T)c
a(T)

VZ 4+ ubV + wh?
a(T)

V2 +Veb— (c—1)b?
a(T)

(V +c¢)?

a(T)
V(V+b)+c(V—>b)
a(T)

(V —=b)(V + b3)
a(T)

(V24 2Vb — b?)
a(T)
V(V+c)+b@BV+c)
a(T)

V24 (b+c)V — (bc+d?)
a(T)
V+c)(V+2c+b)

13



.2  Les équations d’état cubiques généralisées

Dans les années soixante-dix, 1’expression de 1’attraction dans les équations déri-
vées de van der Waals a été améliorée par différents auteurs afin de modéliser plus
fidelement les équilibres liquide — vapeur. Malgré toutes les améliorations apportées,
trois équations ont fait référence dans le domaine pétrolier : 1’équation de Redlich-
Kwong (RK) en 1949, puis de Soave-Redlich-Kwong (SRK) en 1972 et enfin celle de
Peng-Robinson en 1976. Nous présenterons ces trois modeles ainsi que leurs forces et

leurs faiblesses.

1.2.1 Equation d’état de Redlich-Kwong (1949)

Introduit en 1949, ce modéle tient compte de 1’évolution thermique du terme at-
tractif. Redlich établit qu’il n’y avait aucune base théorique particuliére mais plutot

une modification empirique du modeéle de van der Waals.

L’équation proposée par Redlich et Kwong (1949) est représentée par:

p=20 - (1.7)

v—b Tv(v+b) '

RZTCZ.S
=0, — 1.8
a a PC ( )
L’équation d’état de Redlich-Kwong peut s’écrire de la manicre suivante :
RT a(T)

P = - 1.9
v—>b v(v+hb) (1-9)

Avec :

14



a(T) = Qaﬁa(ﬂ) (1. 10)

Cc

a(T,) = (1. 11)

3~

et, comme pour I’équation de van der Waals le covolume b garde la méme expression

(cf. (1.5)).

Les parametres Q, et Q,sont déduits des spécifications critiques (c’est vrai pour

toutes les équations présentées par la suite) :

1
Qg = 0.42748 Qp = 0086640  Zo =< (1.12)

Exprimée en fonction du facteur de compressibilité, 1’équation de Redlich-

Kwong a une forme cubique en posant

A= aP ‘ B_bP
(rT)? ¢ RT
73— 724 (A—B—B2)Z—AB =0 (1. 13)

Démonstration de 1’équation (I1.13)

Equation de Redlich-Kwong :

RT a(T)
v—b v(v + b)

P =

_RTv(v+b) —a(v—>b)
~ (w=b)Ww?+vb)
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B RTv? + RThv — av + ab
"~ v3 4 bv2 — bv2 — b2y

Pv3 — Pb%?v = RTv? + RThv — av + ab
Pv3® —RTv? +av — RThv —Pb?v—ab =0 ......... (*)

On sait que :

ZRT

v=—7p

On replace v dans 1’équation (*) :

R3T3 R3T3 RT R?T?
Z3 —Z* +Z—a—-Z7

3 3 - b—ZRTb? —ab = 0

Divisant cette équation par :

R3T3
P2
On obtient :
772+ g 2P, (bp)zz r b=0
(RT)2” ~ RT RT RT3 Y T
Posant :
4= aP . B_bP
@&’z ¢ ~RT

On aboutit a 1’équation :

73—7°+(A—-B—-B*)Z—-AB=0

La prise en compte de I’attraction en fonction de la température augmente consi-

dérablement la précision des modélisations d’équilibres liquide — vapeur des molé-

cules simples. Afin d’illustrer ce propos, les courbes de pression saturante du méthane

calculées par Redlich-Kwong sont comparées aux valeurs expérimentales et a celles

estimées par 1’équation de van der Waals.
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Comme nous pouvons le remarquer sur la figure 1.2, le modéle de Rédlich-
Kwong est beaucoup plus adapté que le modele de van der Waals. Ce dernier est qua-
litatif, c'est-a-dire qu’il ne fait que rendre compte des tendances des variations de la
pression et des densités en fonctions de la température. Au contraire, le modéle RK
permet une modélisation plus précise : les valeurs des pressions et densités calculées
le long de la courbe de vapeur saturante sont proches des valeurs obtenues expérimen-

talement.

200

=y -

(2] (=23

o o
L

Temperature (K)
-
e
=]

T T T T T 80 T T T T T
80 100 120 140 160 180 200 0 100 200 300 400 500

Temperature (K) p(kgim 3)

Figure 1.2 : Modélisation de la vapeur saturante (gauche) et de des densités le long
de la courbe d’équilibre liquide vapeur (droite) du méthane avec les modéles van der
Waals (- — -) et Redlich-Kwong (—-), comparée aux données expérimentales (°)

(IUPAC).

Ce modele empirique basé sur la théorie de van der Waals a 1’avantage de consi-
dérer les forces attractives comme étant une fonction de la température. C’est la pre-
micre équation d’état qui permet de faire des modélisations quantitatives et
d’améliorer les calculs de pressions de saturation ainsi que la densité des liquides.
Toutefois, les erreurs statistiques du modéle sont importantes et il est limité aux molé-
cules simples. Ceci étant, ce modéle va ouvrir la voie pour de nouvelles améliorations
(plus de 110 equations seront basees sur R-K) portant notamment sur la thermo dé-

pendance de 1’attraction.
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1.2.2 Equation d’état de Soave -Redlich-Kwong (1972)

Parmi ce grand nombre d’améliorations basées sur le modele RK, celle de
I’ingénieur italien Giorgio Soave se détache particulierement. C’est le modele de
Soave-Redlich-Kwong (SKR). La fonction attractive (a/T°®) est remplacée par une
formulation beaucoup plus complexe faisant intervenir un nouveau parametre : le fac-

teur acentrique w (défini et introduit par Pitzer).

L’idée d’introduire le facteur acentrique dans la partie attractive de 1’équation
d’état a initialement été suggerée par Wilson (1960), mais il faudra attendre Soave

pour la populariser.

1.2.2.1 La notion de facteur acentrique

Les équations vues précédemment sont basées sur I’hypothese que les molécules
sont sphériques. Ceci est certes vrai pour les gaz rares comme 1’argon et le krypton ou
la molécule est constituée uniquement d’un seul atome, mais faux pour la plupart des
molécules notamment celles rencontrées dans les fluides géologiques comme les hy-
drocarbures (a I’exception du méthane), I’eau, le dioxyde de carbone. Le facteur acen-
trique de Pitzer permet de rendre compte de 1’écart a la sphéricité des molécules. La
définition du facteur acentrique vient d’une simple constatation : pour les gaz rares, la
pression de vapeur saturante réduite (BS*t = P/P.) vaut approximativement 0.1 pour
une température réduite (T, = T/T,) de 0.7. Ce sont des fluides simples monoato-
miques, alors que pour les autres gaz, P54t est inférieure a 0.1 pour T, = 0.7. Le fac-

teur acentrique, note w, est défini par la relation suivante :

w = loglo(Prsat)fluidesimpleTr=O.7 - 10810(Prsat)TT=0.7 (1. 14)

or, pour les fluides simples, P54t = 0.1 pour T, = 0.7, ainsi :
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w = _10g1o(Prsat)Tr=0.7 -1 (1. 15)

1.2.2.2 La fonction d’attraction de Soave

La fonction d’attraction de Soave faisant intervenir le facteur acentrique est appe-
Iée fonction a. Or, comme stipulé précédemment, le paramétre d’attraction ne dépen-
dait que de T, ou P., c'est-a-dire uniquement du point critique et non de la gamme de

température du domaine biphasique.

En 1972, Soave a introduit la fonction a suivante afin d’améliorer le calcul des
volumes des phases vapeur et liquide de certains fluides en vue de modéliser leurs

tensions de vapeur :

2
a(T,) = [1+m(1-T,)] (1. 16)
m = MO + le + Mz(l)z (I 17)
AVEC :
M, =048, M;=1574, M, =-0.176 (1.18)

La fonction m (cf. (1.17)) est donc uniquement dependante de la molécule consi-

dérée par le biais du facteur acentrique.

Exprimée en fonction du facteur de compressibilité, 1’équation de Soave-Redlich-

Kwong a la forme cubique :
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Z3-724+(A-B—-B)Z-AB=0 (I. 19)

La valeur de Q, reste inchangée (la méme que celle dans 1’équation de Redlich-
Kwong). L’équation de Soave-Redlich-Kwong conserve la méme valeur du facteur de
compressibilité critique (Z. = 1/3) qui reste donc trop élevée par rapport aux valeurs
expérimentales constatées.

Dans la mesure ou le terme attractif a été optimisé sur les phases vapeurs afin de
modéliser au mieux les tensions de vapeur, et qu’il intégre le facteur acentrique, la

pression des équilibres liquide — vapeur modélisée par SRK a une précision accep-
table.

La figure 1.3 présente la prédiction des pressions de saturation et des densités le
long de la courbe de coexistence liquide — vapeur pour 1’eau pure avec le modéle
SRK. Les parametres de 1’équation n’ont pas été ajustés : ils sont déduits des para-
meétres critiques expérimentaux de 1’eau (T, = 647.4K, P. = 221bar, w = 0.344 -
Assael 1996).
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Figure 1.3 : Modélisation de la pression saturante (gauche) et de des densités le

long de la courbe d’équilibre liquide vapeur (droite) de 1’eau pure avec le modele

SRK (—-), comparée aux données expérimentales (¢) issue de NIST.
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Nous pouvons clairement nous rendre compte que le modéle est inadapté pour la
phase liquide (densités élevées). En revanche, la phase vapeur est trés bien modélisée,

tout comme la pression de saturation.

Le modele de SRK est une amélioration importante du modéle de Redlich-
Kwong dans le sens ou il intégre une fonction attractive améliorée tenant compte de la
géométrie de la molécule. Les prédictions obtenues sont de précisions nettement supé-
rieures au modele RK. Ce modeéle, mis au point pour reproduire les tensions de va-
peur, est ainsi tres efficace pour le calcul des pressions de saturation et les volumes
gazeux pour beaucoup de molécules. De plus la résolution de cette équation est aisée
la rendant tres prisée dans 1’industrie pétroliére. En revanche, le calcul des volumes

molaires de la phase liquide n’est toujours pas vraiment satisfaisant.
1.2.3 Equation d’état de Peng-Robinson (1976)

En 1976, Peng et Robinson reprennent les travaux de Soave afin d’améliorer
I’équation SRK, notamment la prédiction des volumes en phase liquide. La forme de
la fonction a(T;.) reste identique a celle proposée par Soave, en revanche, la formula-
tion de la fonction faisant intervenir le facteur acentrique (équation 1.17) est diffé-
rente. Ceci est d0 au fait que Peng et Robinson ont optimisé cette fonction sur
I’ensemble de la courbe d’équilibre liquide — vapeur experimentale, tandis que Soave
le fit seulement au point critique et a la pression de saturation pour T,- = 0.7, selon les
valeurs du facteur acentrique. La formulation du terme a(T) de I’équation Peng-

Robinson est donnée par I’équation 1.20 :

2

R2T? T\%°
a(T) = 0.45724( P ){1 +m l1 — <7c) l} (1. 20)
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m = 0.37464 + 1.5422w — 0.26922w? (1. 21)

RT,
b =0.07780— (1. 22)

Cc

La nouvelle équation d’état proposée par Peng et Robinson en modifiant la dé-

pendance en volume de la partie attractive est la suivante :

p_ RT a(T)
“v—b v(w+b)+b(v—Db)

(1. 23)

Et sous forme cubique :

73— (1-B)Z*+(A—-2B—-3B*)Z—-(AB—-B*-B3)=0 (1. 24)

Le facteur de compressibilité critique de 1’équation Peng-Robinson (Z. = 0.307)
est mieux estimé que celui de Redlich-Kwong (Z, = 0.333), mais reste encore sures-

timer par rapport aux valeurs observées expérimentalement.

Reprenons 1’étude de la reproduction des propriétés PVT de I’eau pure le long de
la courbe de saturation. La figure 1.4 montre les pressions de saturation de 1’eau pure
et les densités a I’équilibre liquide — vapeur en fonction de la température calculées
avec 1’équation de Peng-Robinson et comparées a celle de Soave-Redlich-Kwong. La
méthode Peng-Robinson reproduit mieux la densité de la phase liquide que SRK, les

deux méthodes reproduisant trés bien la phase vapeur.
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Figure 1.4 : Modélisation de la pression saturante (gauche) et de des densités le
long de la courbe d’équilibre liquide vapeur (droite) de 1’eau pure avec les modeles
Soave-Redlich-Kwong (- — -) et Peng-Robinson (—-), comparée aux données expé-

rimentales (°) issue de NIST.

L’équation d’état cubique Peng-Robinson est 1’équation dérivée de la théorie de
van der Waals la plus aboutie. Elle intégre correctement la fonction d’attraction de
Soave tout en 1’ayant optimisée sur un domaine de pression de vapeur plus large. Les
volumes liquides sont mieux reproduits, notamment ceux des hydrocarbures. En re-
vanche, la densité de 1’eau en phase liquide reste mal reproduite. En effet, I’erreur
statistique sur les volumes liquides le long de 1’équilibre liquide — vapeur de 1’eau est

trois fois plus élevée pour 1’eau que pour le méthane.

Ceci est d0 aux hypothéses physiques de la théorie des équations de type van der
Waals qui considere les molécules soumises uniquement aux interactions attractives et
répulsives de van der Waals, hypothése valide pour la plupart des hydrocarbures Ié-
gers et des molécules non polaires et ne formant pas de liquide associé par liaison
d’hydrogene. Les propriétés PVT des molécules polaires comme 1’eau sont de ce fait
mal reproduites par les équations d’état cubiques et c’est pourquoi de nombreuses
modifications empiriques, détaillées plus loin, ont été élaborees, ou que de nouvelles

équations basées sur la physique statistique ont vu le jour.
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.3 Amélioration des équations d’état cubiques

Le principal défaut des équations d’état cubiques est qu’elles donnent de piétres
prédictions de volumes liquides, en particulier pour les liquides associés comme 1’eau.
Plusieurs corrections empiriques on été apportées afin de réduire 1’imprécision des
équations. Parmi ces nombreuses corrections, nous pouvons signaler celle de variation
du paramétre d’attraction a avec la température, et celle de Péneloux (1982) qui in-

troduisit les translations de volumes.

1.3.1 Variation du parameétre d’attraction a avec la température

Il peut étre essentiel de restituer avec précision les tensions de vapeur des consti-
tuants d’un mélange ; ainsi en est-il lors de 1’étude du fractionnement des hydrocar-
bures en « C4 » (butane, isobutane et buténe) dont les volatilités relatives sont voisines
de I'unité, et, dans ce cas, le choix d’une relation a(T) adéquate est plus important

que celui d’une regle de mélange améliorée.

Si I’on dispose, pour de tels constituants, de données expérimentales de tension
de vapeur précises, ou d’une expression P?(T) satisfaisante, alors il est possible de
faire correspondre, a chaque point de la courbe de tension de vapeur expérimentale
une valeur du paramétre d’attraction, et ensuite de corréler les résultats obtenus sous
la forme d’une loi a(T) plus précise que celle proposée par Soave, mais spécifique de
chaque constituant. Les principaux problémes qui se posent concernent I’extrapolation
de cette loi aux températures supérieures a la température critique, ou vers les faibles
températures, et sa généralisation éventuelle afin d’en prédire les paramétres ainsi

qu’il a été fait pour la relation (I.17) a I’aide du facteur acentrique.

L’extrapolation au-dela du point critique pose un probléme délicat : si 1’on adopte
deux expressions distinctes selon le domaine de température, il faut réaliser que les
calculs de I’enthalpie subiront une discontinuité si la dérivée da/dT n’est pas continue,

et il en sera de méme pour les capacités calorifiques si la dérivée seconde n’est pas,
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elle aussi, continue. Par ailleurs on ne peut, dans le domaine sur critique, s’appuyer
sur des données volumétriques qui sont, en tout état de cause, mal représentées par ces
équations. Il faut cependant noter que cette difficulté majeure ne se présente que dans
le cas de composés dont le domaine d’étude contient la température critique, ce qui

limite leur nombre.

En ce qui concerne I’extrapolation vers les faibles températures, on se heurte a la
rareté des données expérimentales permettant d’estimer les qualités des corrélations

proposeées.

Parmi les trés nombreuses expressions qui ont été proposées, on peut citer

guelques exemples.

Mathias et Copeman (1983) appliquent a 1’équation d’état de Peng-Robinson la

relation :

a1 = [1+ (1= yT) + (1 - T +e5(1 =) (1. 25)

qui se confonde avec la relation originales si les paramétres c, et c3 sont nuls ; c’est
ainsi qu’elle est, du reste, appliquée en région sur critique. Les valeurs des trois para-
meétres sont spécifiques de la substance considérée, et il n’en a pas été tenté de généra-
lisation. Bien entendu cette expression peut étre appliquée a I’équation de Soave-
Redlich-Kwong, ou a celle de van der Waals, les valeurs numériques des parameétres

étant différentes.

Stryjek et Vera (1986) tout en conservant 1’expression générale du terme

d’attraction :

2m2

a(T) = Qa&a(ﬂ) (1. 26)
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expriment le parametre a en fonction de la température réduite :

a =my+my(1+T.)(0.7-T,) (1. 27)

le paramétre m, étant calculé a partir du facteur acentrique, et le parameétre m; ajusté
sur les données experimentales (Proust et Vera, 1989) ; dans le domaine « sur cri-

tique », il est considéré comme nul.

L’application au calcul des tensions de vapeur d’un grand nombre de composés,
non polaires et polaires, donne de bons résultats ; il importe cependant que les valeurs
des coordonnées critiques et du facteur acentrique soient identiques a celles utilisées

par les auteurs.

1.3.2 Autres développements

Les équations présentées dans cette section sont des améliorations empiriques des
équations d’état cubiques généralisées précédentes et c’est pourquoi nous ne les dé-
taillerons pas. Toutefois, ces développements ne sont applicables que pour certaines
gammes restreintes en températures et en composés. De ce fait, ces équations sont trés
peu utilisées et apparaissent trés rarement dans les différentes revues d’équations

d’état applicables en industrie pétroliere.

1.3.2.1 Equation de Schmidt-Wenzel (1980)

Schmidt et Wenzel ont proposé une écriture généralisée pour I’ensemble des

équations d’état cubiques :
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RT a
P_

— — l. 28
v—>b v2+ubv+ wb? ( )

avecu+w=1etw = 3w

Dans cette équation, le facteur acentrique apparait explicitement. Lorsque le fac-
teur acentrique tend vers zéro, cette équation se résume a Redlich-Kwong, tandis que
s’il tend vers 0.3, elle revient a celle de Peng-Robinson. Cette équation permet de
représenter plus correctement les densités tout en conservant le caractére simple des
équations a deux parametres. La fonction décrivant les variations du parametre

d’attraction a en fonction de la température est identique a celle définie par Soave.

1.3.2.2  Equation de Harmens-Knapp (1980)

Cette équation est de forme similaire a celle de Schmidt et Wenzel et permet de
mieux reproduire les isothermes critiques et tensions de vapeur des corps purs (Dari-

don, 1992). Son expression est la suivante :

RT a
P_

= — 1.2
v—>b v?+cbv—(c—1)b? (1-29)

Ici, a, b et ¢ sont une fonction d’un coefficient (., représentant le facteur de
compressibilité critique calculé par 1’équation d’état et est li¢ au facteur acentrique
(les valeurs de ¢, étant toujours supérieures au facteur de compressibilité expérimen-
tal, conséquence nécessaire pour obtenir une bonne représentation des isothermes

critiques).

De plus, Harmens et Knapp proposent également une extension empirique a deux

parametres (m, et m;) de la formule de Soave :
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a(r) = |1 +mo(1 = T) = my (1- Tlr)r (1. 30)

1.3.2.3 Equation de Patel-Teja (1982)

L’équation d’état de Patel et Teja est sans doute la plus appliquée, présentée sous

la forme :

RT a
P_

“v—b vw+b)+clc—b) (I-31)

Comme on I’a noté plus haut, le facteur de compressibilité critique imposé a
I’équation d’état, (., differe de la valeur expérimentale ; il est relié au facteur acen-

trique par la relation :

{. = 0.329032 — 0.076799w + 0.0211947 w? (1.32)

Par I’intermédiaire des conditions critiques, les autres paramétres dépendent de

. ; on leur applique les relations habituelles :

RZ 2
a(T) = Qy——a(T,) (1. 33)
P
RT,
b=0Q, (1. 34)
c
RT,
c=Q, 2 (1. 35)
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Q,, est la plus petite racine positive de 1’équation :

QO+ 2 —-30)0%+3020,-¢3=0 (1. 36)

Q, et Q. se calculent par les relations :

Q. =302 +3(1—-20)0, +092 +1—3¢, (1.37)

0, =1-3¢, (1. 38)

La variation du parameétre d’attraction avec la température est controlée par une
relation identique a celle proposée par Soave (cf. équation (1.16)), dont le parametre

m est lié au facteur acentrique (pour les substances apolaires) :

m = 0.452413 + 1.30982w — 0.295937 w? (1.39)

L’équation d’état proposee par Heyen se distingue par le fait que le covolume b
varie avec la température ; il est ainsi possible de représenter les volumes molaires du
liquide saturé avec une bonne précision ; cependant Trebble et Bishnoi (1987) ont
récemment montré qu’une telle variation pouvait induire des incohérences au niveau

du calcul des capacités calorifiques.
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1.3.3 Translation de volumes

Le principe de cette amélioration est de corriger le volume liquide calculé sans
affecter sur I’ensemble du champ PVT les calculs faits sur la phase gazeuse. La clef
cette méthode est de remplacer le volume molaire v dans I’équation cubique choisie

par le volume molaire translaté v' défini par la relation (1.40) :

v =v+c(T) (1. 40)

Dans cette relation, ¢(T) est la correction qui dépend uniquement du fluide et de
la température. Pour calculer le volume molaire a une température et pression donnée,
I’équation est d’abord résolue pour v, puis la relation (1.40) est ensuite appliquée pour
obtenir le volume corrigé. Etant donné que la translation de volume n’affecte pas la
forme des isothermes dans le plan P — V, cette correction n’affecte pas le calcul des
pressions de vapeur, et c(T) doit étre ajusté uniquement sur les volumes en phase
liquide le long de 1’équilibre liquide vapeur. C’est principalement I’équation de Peng-

Robinson qui est choisi comme équation de base aux translations de volume.

L’expression (1.41) suivante est celle donnée par Péneloux et al. (1982).

P RT aa(T) (1. 41)
v'—=b" v'?4+2v'b —b"?

v'=v+4+c b'=b+c paramétre de Péneloux : c/b (1. 42)

La figure 1.5 représente 1’équilibre liquide-vapeur et la courbe de pression satu-
rante de I’eau pure obtenue avec le modele de Péneloux. Les parameétres T, et P. sont
la température et la pression critiques expérimentales (647.4K, et 221bar) non ajus-

tées.
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Pression (bar)

Le facteur d’acentricité est pris égal a 0.326 et le paramétre c¢/b = 0.256 (Pfohl
et al., 1998). L’erreur statistique moyenne sur I’ensemble des volumes liquides est de
10% ce qui est deux a trois fois plus faible qu’avec le modéle de Peng-Robinson.
Bien que I’amélioration empirique de Péneloux soit remarquable, la prédiction de la
phase liquide dense n’est toujours pas fidéle aux données expérimentales en ce qui

concerne 1’eau pure.
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Figure 1.5 : Modélisation de la pression saturante (gauche) et de des densités le
long de la courbe d’équilibre liquide vapeur (droite) de I’eau pure avec le modele Pé-

neloux, comparée aux données expérimentales () issue de NIST.

1.3.4 Equation Cubic Plus Association « CPA »

L’équation d’état CPA de Kontogeorgis et al. (1996) est la synthése des équa-
tions d’état cubiques et de la SAFT.

En terme d’énergie totale de Helmholtz, 1’équation d’état CPA se présente de la fagon

suivante :

vdw association
A_A A4 (1. 43)
RT RT RT
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Cette derniére relation montre bien que la CPA résulte de la somme d’un terme
physique et d’un terme associatif. La partie relative aux interactions de van der Waals
est décrite par 1’équation d’état cubique de Soave-Redlich-Kwong (SRK) détaillée
dans le premier chapitre, cependant, nous pourrions tout aussi bien utiliser une autre
équation telle que 1I’équation de Peng-Robinson. Ceci étant, afin de suivre la démarche
de Kontogeorgis et al. (1996), nous conservons dans la partie physique 1’équation
SRK. Le terme associatif est tiré de la SAFT mais il a été simplifié et modifié pour

pouvoir étre utilisé conjointement avec 1’équation cubique.

Kontogeorgis et al. (1996) présente 1’équation CPA sous la forme P = f(V,T,x)

comme toute équation cubique :

p= RT a +RT z[l 1]6Xa
" v—b vw+b) vpa X, 210p (1. 44)

Nous reconnaissons dans le premier terme I’équation SRK, et le second terme re-
latif & I’association vient des travaux de Huang et Radosz (1990) sur le mod¢le SAFT.
Si le fluide n’est pas associé, alors la variation de la fraction molaire de molécules non
liées par rapport a la densité du fluide est nulle, et de ce fait ’équation se résume a

celle de SRK.

L’équilibre liquide — vapeur et la courbe de pression de vapeur saturante ainsi ob-
tenus sont représentés sur la figure 1.6 et comparés avec ceux donnés par le modéle de
Peng-Robinson. Les mesures expérimentales de 1’eau pure sont issues du logiciel
Nist-Steam calculant les propriétés thermodynamiques a partir de la base de données
expérimentales standard de référence de I’International Association for the Properties

of Water and Steam (IAPWS -1995).
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Figure 1.6 :  Densité liquides et gazeuses (g/cm®) de ’cau pue le long de la courbe
d’équilibre liquide vapeur et pressions de saturation en fonction de la température

(°C) calculées avec le modele CPA (—-) et Peng-Robinson (— — —) et comparées aux

données expérimentales de Nist-Steam (o).

Le point remarquable est le progres réalisé par 1’équation d’état CPA en terme
de reproduction de la phase liquide par rapport a une équation d’état cubique comme
Peng-Robinson. Ceci est la preuve que la prise en compte de I’association a un intérét
non négligeable dans la modélisation des fluides aqueux notamment la phase liquide.
Les volumes liquides sont bien reproduits jusqu’a 310°C. De méme, les volumes en

phase gazeuse sont aussi bien reproduits.
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Chapitre 2

Les regles de mélange
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Les équations d’état ont été¢ développées initialement pour les fluides purs puis
étendues pour les mélanges. Cette extension nécessite 1’introduction de régles de mé-
lange permettant le calcul des parameétres de melange en fonction de ceux des corps
purs. En général on utilise les regles de mélange de van der Waals pour la prédiction
des propriétés thermodynamiques des mélanges, cependant 1’utilisation de ces regles
ne fournit pas de bon résultats pour les systemes complexes. Pendant ces dernieres 25
années un effort a été fait dans le domaine pour des regles de mélange pour la repré-
sentation des équilibres entre phases pour les mélanges contenant des constituants
polaires. De nombreuses régles de mélange existent et celle utilisée dans ce travail est

la « régle de mélange quadratique ».

1.1 Les regles de mélange classiques

D’une manicre générale, on associe aux €équations d’état décrites plus haut les

régles de mélange dites « classiques » :

a= ZZ AijXiX; (1.1)

L j
b= Zbixl- (11.2)
i

avec .

a;; = ,/aiiajj(l — kl]) avec kjl = kl] (”3)

Dans les expressions qui précedent, les termes a;;, b; représentent les parametres

des corps purs ; le calcul des termes binaires a;; met en jeu un parametre k;;, appelé

jo
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parameétre d’interaction, déterminé a partir des données expérimentales d’équilibre de

phases.

Si la combinaison d’une équation d’état cubique et des régles de mélange clas-
siques permet une représentation correcte des mélanges apolaires ou faiblement po-
laires, il n’en va pas de méme pour les mélanges polaires ou fortement dissymé-
triques. De maniére a lever, au moins partiellement, cette limitation, il fut proposé
d’appliquer au covolume b une régle de mélange quadratique analogue a celle en
usage pour le terme d’attraction a. A priori, les regles de mélange classiques ne doi-
vent étre appliquées qu’aux systémes non polaires, et aprés détermination du para-
meétre d’interaction binaire, ou aprés avoir vérifié que ce dernier pouvait étre tenu

pour nul.

1.2 Variation du paramétre d’attraction avec la composition

Comme nous I’avons souligné, la régle de mélange classique relative au para-
metre d’attraction (cf. (IL.1), (IL.3)) ne peut étre appliquée aux mélanges polaires, dits
« dissymétriques ». Plusieurs modifications, qui reposent sur une variation du para-

metre d’interaction avec la composition, ont été€ proposées.

Ainsi Panagiotopoulos et Reid (1986) propose une variation linéaire :

kij = ki + (kj; — ki;)x; aveckj;=0 (11.4)
dont on remarquera que, dans un systéme a n constituants, elle n’est pas invariante si
on permute les composés i et ;.

Adachi et Sugie (1986) évitent ce défaut en écrivant :

kij = kl,] + lij(xi —X]) avec k]’l = kl,j llji = _ll] 'kl{i = lii =0 (“5)
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Stryjek et Vera (1986) présentent la variation de k;; sous la forme :

pour un systeme binaire ces deux derniéres relations sont équivalentes.

Enfin Schwartzentruber et Renon (1989) introduisent trois parametres par bi-

naire :

ml-jxl- - mﬁx

L (% + %) (11.7)
]

y y Y ml-jxl- +mjl-x-

Ces reégles de mélange, comme ’ont montré Michelsen et Kistenmacher (1990a)
posseédent un défaut fondamental. Si on applique, par exemple, le modele d’Adachi et
Sugie, et que 1’on considére un mélange ternaire contenant deux constituants (d’indice

2 et 3) identiques, c'est-a-dire tels que :

a, =a3

k§3 =ly3 = 0:"13 = kiz'l13 =l

alors les résultats du calcul du paramétre a relatif au mélange, et donc de tout calcul
utilisant 1’équation d’état, vont dépendre des proportions relatives des composés 2 et
3. On ne peut donc appliquer ces modeles a des mélanges complexes (fluides pétro-

liers) contenant souvent des composés tres voisins.

Il existe un autre probléme posé par ces modéles : celui de « la dilution » : par
application des relations (11.1), (11.3) (11.4) a (11.7) on constate que les termes dépen-
dant de x; ou x; deviennent négligeables si le nombre de composés augmente consideé-

rablement.
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En définitive, on ne peut recommander I’application de ces régles de mélange,
malgré la flexibilité indiscutables qu’elles apportent dans la corrélation de données
binaires. On notera cependant que des alternatives ont été proposées (Mathias, 1992)
qui permettent d’éviter les défauts que nous venons de signaler. Elles restent cepen-

dant parfaitement empiriques.

Comme nous 1’avons vu précédemment, le domaine d’application des équations
d’état cubiques combinées aux régles de mélange classiques se limite aux systémes
apolaires ou faiblement polaires. C’est pourquoi ces 25 derniéres années ont vu le
développement d’une nouvelle approche qui consiste a intégrer dans les régles de mé-
lange des équations d’état les modéles d’énergie de Gibbs d’excés (g£). Cette ap-

proche a donc conduit & I’apparition de nouvelles régles de mélange.

11.3  Régles de mélange déduites de I’enthalpie libre d’excés (g £)

Leurs auteurs ont pris en compte des modéles bases sur le calcul de coefficient
d’activité (enthalpie libre d’excés) et des modeéles par équation d’état. En effet les
premiers sont adaptés au traitement des corps polaires et/ou non polaires a basse pres-
sion, tandis qua les équations d’état ne donnent des résultats satisfaisants que pour des

corps apolaires mais sans limitation de pression. Ainsi, ils ont écrit que :

g, (T,P > ) =g (T,P - ) (11.8)

et
v = b quand P — oo.

Cette régle de melange a été présentée par Huron et Vidal (1979) :

E
azb[zxi%—gf] (1.9)
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Le parameétre A est caractéristique de I’équation d’état appliquée, les valeurs du

parametre /A sont données dans le tableau 11.1.

Tableau 1.1 : Valeurs du parametre A de la régle de mélange de Huron-Vidal.

Equation A
van der Waals 1
Redlich-Kwong In2 =~ 0.6931
Soave-Redlich-Kwong In2 = 0.6931
V2

Peng-Robinson In(1 +v2) = 0.6232

2

La régle de mélange definie par Huron et Vidal a été appliquée a de nombreux
systéemes contenant des constituants polaires avec de bons résultats. Cependant, les
valeurs de I’enthalpie libre d’excés sous pression infinie et a faible pression ne sont

pas les mémes. C’est 1a le principal défaut de cette régle.

Michelsen (1990) a repris le concept de la régle de melange Huron-Vidal, puis il
a choisi de calculer le paramétre a en déterminant 1’enthalpie libre d’excés pression
de référence nulle. Pour cela, il a utilisé I’équation cubique SRK. Ainsi, il a déterminé

I’enthalpie libre d’exces sous la forme suivante :

g b;
= Doxin () +a(@ - ) xa(@) (11.10)
l L
avec

La fonction g est fonction de «, elle est donnée par :
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Uy + 1
q(a)=—ln(u0—1)—1—aln< Ou ) (1.12)
0
ou u, est le volume réduit de la phase liquide du mélange a la pression nulle :
Vo
=— 11.13
Ug b ( )

L’idée de Michelsen était alors de remplacer la fonction g donnée par 1’équation

(I1.12) par I’approximation linéaire :

q(a) = qo + g1 (11.14)

La régle de melange MHV1 s’écrit alors :

a=b<leb ( +RTleln( ))) (11.15)

La valeur numérique de g, est — 0.593 pour I’équation d’état cubique SRK,
—0.53 et —0.85 pour les équations d’état cubiques Peng-Robinson et van der Waals

respectivement.

Une autre version de MHV1 a été proposée par Michelsen et Dahl (1990), elle
consiste a choisir une fonction g(a) du second ordre afin d’obtenir de meilleurs résul-

tats.

q(a) = qo + 1 + g,a* (11.16)
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Nous aboutissons a I’équation de second degré suivante :

01 (a = Z xiai) +qz (az — Z xl-al?) = % + Z x; In (b%) (11.17)

L

avec:
q1 = —0.4780 et g, = —0.0047 pour I’équation d’état Soave-Redlich-Kwong.

q1 = —0.4347 et g, = —0.003654 pour I’équation d’état Peng-Robinson.

Cette seconde version de la méthode proposée par Michelsen et Dahl est désignée

sous le nom de « méthode MHV2 ».

Les deux méthodes « MHV1 et MHV2 » fournissent des corrélations et des pré-
dictions raisonnables pour les mélanges fortement non-idéaux. Cependant, elles ne
permettaient pas d’exprimer le second coefficient du viriel comme une fonction qua-
dratique de la composition (alors que cette forme est prédite par la thermodynamique

statistique).

Wong et Sandler (1992) ont conservé les regles de mélanges classiques obtenues
par le développement du viriel. Cependant, comme pour la regle de mélange Huron-
Vidal I’égalité des enthalpies libres d’exces, suivant les approches par équation d’état
et par coefficient d’activité permet d’obtenir une autre relation entre le parametre
d’attraction a et le covolume molaire b. De Ia, on peut aussi écrire & partir de

I’énergie d’Helmholtz :

Afos(T,P = o0,x) = AL(T,P - ,x) (11.18)

En revanche, les auteurs ont considéré que 1’énergie libre dépendait moins de la

pression que I’enthalpie libre. Ainsi, ils ont écrit :
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AJ(T,P — 0,x) = A;(T,P = 1 Bar, x) (11.19)

En effet, la relation fondamentale de la thermodynamique s’écrit :
GE(T,P,x) = AE(T,P,x) + PvE (11.20)

Ils ont considéré qu’a basse pression le produit PvE est négligeable devant AE.

Par conséquent, ils ont obtenu :

Afos(T,P — o0,x) = AE(T,P - o0,x) = AE(T,P = 1 Bar,x) = GE(T,p = 1 Bar,x) (11.21)

Ainsi, apres avoir exprimé ’énergie libre de mélange, nous aboutissons aux

regles de mélange de Wong-Sandler :

X 2 X% ( RT)
b= (11.22)

1+A§" i X l(bﬁéT)

b Z @, A (11.23)
a= X —+— :
i Y

l

Ou A est une constante qui dépend de 1’équation d’état utilisée. Pour les équations
d’état Soave-Redlich-Kwong et Peng-Robinson le parametre /A est égal a —0.693 et

—0.623 respectivement, et AE est la fonction d’Helmholtz d’excés a pression infinie.

Et

b—— ZZxxJ
l'J'
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avec

(b= 7). - %[(b o) + (b %)]_] (1-ky) (1.24)

Ou k;; est un paramétre d’interaction binaire pour le second coefficient de viriel, il

peut étre ajusté sur des données expérimentales.

Il est a noter que ces regles de mélange conduisent en général a de tres bons résultats,
souvent meilleurs que ceux obtenus a partir des regles de mélange « MHV1 et
MHV2 ».
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Chapitre 3

Modelisation des equilibres entre
phases aux hautes pressions a 1’aide
des équations d’état
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Dans le présent chapitre, nous présentons 1’essentiel des résultats obtenus dans le
cadre de ce travail. Il s’agit de la modélisation, a I’aide des équations d’état Soave-
Redlich-Kwong et Peng-Robinson, des équilibres liquide-vapeur de différents me-
langes binaires. Les résultats obtenus ont été comparés aux données expérimentales

rapportées par divers auteurs.

Dans un premier temps, nous présentons quelques notions de thermodynamique

relatives aux équilibres entre phases et des méthodes de calculs.

I11.1 Conditions thermodynamiques des équilibres liquide—vapeur

Entre 1875 et 1876, J. W. Gibbs, professeur de physique mathématique de
I’Université Yale (USA), publia dans les « Transaction of the Connecticut Academy
of Sciences » une série d’articles intitulés : « de 1’équilibre des substances hétéro-

génes ». Dans ces articles, Gibbs divulguait les principes des équilibres des phases.

La plus grande partie du domaine de 1’équilibre des phases est régie par deux re-
lations théoriques fondamentales. La premiére est la régle de phase, qui définit I’allure
générale du diagramme des phases, la seconde est la formule de Clapeyron qui déter-

mine la pente des courbes de ce diagramme. (Hadj-Kali, M. K., 2004).

I11.1.1  Degré de liberté

Il est nécessaire, pour définir complétement un systéme, d’indiquer les valeurs
numériques d’un certain nombre de variables, que 1’on choisit par exemple parmi la
pression, la température, 1’énergie interne, ’entropie et les concentrations des diffé-
rentes phases. Parmi les variables, on distingue les variables extensives (qui dépen-
dent de la masse) et les variables intensives dites variables d’état. Un équilibre entre

phase ne dépendant pas des quantités réelles des diverses phases en présence, on ne
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tiendra compte que des variables intensives, comme la température, la pression et la

concentration pour le décrire.

On peut faire varier un certain nombre de ces variables de maniere indépendante,
mais les valeurs des autres sont déterminées par les valeurs choisies et par les condi-
tions thermodynamiques d’équilibre. Alors, le degré de liberté ou variance du systéme
est défini par le nombre de variables d’état qu’on peut faire varier de maniere indé-

pendante sans modifier le nombre de phases. (Hadj-Kali, M. K., 2004).

I11.1.2 Laregle de phase

La régle de phase proposée par Gibbs fournit une relation générale entre le
nombre v de degré de liberté¢ d’un systéme, le nombre de phase ¢ et le nombre de

constituants C. Elle exprime qu’on a toujours pour un systéme non réactionnel :

v=C+2-9¢ (111.1)

Par exemple, pour un systeme binaire (C = 2) en équilibre liquide — vapeur (¢ = 2),
la regle de phase indique que la variance est égale a : v = 2. Ceci signifie que 1’on
peut faire varier de maniére indépendante deux variables d’état sans modifier
I’équilibre des phases. Ces variables sont en général choisies parmi la température, la

pression et la composition. (Hadj-Kali, M. K., 2004).

111.1.3 Laformule de Clapeyron et expressions dérivées

La formule de Clapeyron est une expression quantitative de la loi de le Chatelier
du déplacement de I’équilibre appliquée aux systémes hétérogenes. Elle a été propo-

sée par Clapeyron en 1834, et placée sur une base thermodynamique solide par Clau-
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sius en 1864. En effet, par une démonstration simple, on établit I’expression thermo-

dynamiquement exacte de la pression a saturation sous la forme :

dPs®  AH
dT — TAV

(111.2)

Ou : AH est la chaleur latente correspondante au changement de phase, AV la va-

riation de volume correspondante et PS¢ |a pression saturante.

Dans le cas de la transformation liquide — vapeur, plusieurs approximations sont
possibles. Ainsi, en négligeant le volume du liquide par rapport a celui de la vapeur, et

en supposant que cette derniére se comporte comme un gaz parfait, on peut écrire :

dT  RT?

(11.3)

L’une des relations les plus importantes fournissant cette variation pour des tem-
pératures nettement inférieures a la température critique est 1’équation empirique

d’Antoine, de la forme :

logPsat:A—i (111.4)
T+C '

Ou : T est la température donnée en °C et A, B, C des constantes empiriques relatives
a un constituant donné. Cette relation traduit la linéarité de la dépendance entre le
logarithme de la pression de vapeur saturante et I’inverse de la température corrigée
par la constante C pour une plage limitée de température. Lorsque la plage de tempé-
rature est tres grande, des correlations plus complexes sont utilisées. (Hadj-Kali, M.
K., 2004).
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I11.1.4 La condition d’équilibre liquide — vapeur

Pour chaque constituant i du mélange, la condition d’équilibre thermodynamique
entre phase est donnée par 1’égalité des potentiels chimiques des phases qui se réduit,
par définition de la fugacité, a I’égalité des fugacités dans chaque phase pour chaque

constituant. Dans le cas d’un équilibre liquide — vapeur :

i =ft (111.5)

Le probleme fondamental est de relier ces fugacités aux compositions de chacune des
phases. Si on néglige les effets dus aux forces de surface, gravité, champ électrique ou
magnétique. Alors, la fugacité d’un constituant dans un mélange ne dépend que de la
température, la pression et de la composition de ce mélange. On exprimera les com-

positions de la va peur et du liquide par les fractions molaires y; et x; respectivement.

Si la pression est faible et le mélange idéal (peu d’interactions entre les molécules

présentes dans le mélange), 1’équation (II1.5) se simplifie en loi de Raoult :

yiP = x;P} (111.6)

ou P est la pression totale, y;P représente la pression partielle du constituant i dans la
phase vapeur et P? la pression de vapeur saturante du constituant i ; une fonction de la

température T que I’on peut calculer par la loi d’Antoine. (Hadj-Kali, M. K., 2004).

48



I11.2  Azéotropie

L’azéotropie caractérise le comportement d’un mélange non idéal dans lequel les
interactions intermoléculaires provoquent la formation d’un mélange pour lequel les
compositions des deux phases liquide et vapeur sont égales : x; = y;. Sa température
d’ébullition est bien définie et soit superieure a celle des constituants initiaux du mé-
lange (azéotrope a température de bulle maximale) soit inférieure (azéotrope a tempé-

rature de bulle minimale).
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Mélange idéal

benzéne - toluéne

Mélanges homogénes

Azéotrope Tmin
X=y
déviation/Raoult [+]
eau — éthanol,
éthanol — hexane

P = const. P = const.
T 73
Vapeur courbe de Vapeur
Ts rosée T(y)

Ta 260

Ya

Azéotrope Tmax
X=y
déviation/Raoult [-]
chloroforme - acétone,
eau — acide nitrique
P = const.

Vapeur

Liquide
Xazéo Xa; YA
T = const.
Liquide

i Vapeur

XA, YA

XA

courbe de 4
bulle T(x) 5
Liquide X E Y Liquide '
z XaA; YA Xazéo Xa, YA
T = const. T = const.
P g P
iquide =] I :
P°, |Liquide '
Ps i |
X Y i
Vapeur : Vapeur 5
z Xa; Ya Xazéo XA: YA
YA YA
XA Xazéo Xa
Xa Ya X =1-—Xa
Figure I11.1 : Représentation des équilibres liquide — vapeur homogénes d’un me-

lange binaire A-B.

Historiquement, on a classé les azéotropes en fonction de leur déviation vis-a-vis de la

loi de Raoult :

[-]: Si I’énergie d’interaction entre les molécules différentes E, gest supérieure a

I’énergie d’interaction entre les molécules semblables E,, ou Egg, alors le mélange

peut montrer une déviation négative de la loi de Raoult [-] (qui conduit généralement

a I’apparition d’un azéotrope a température de bulle maximale ; le signe [-] signifiant

que c’est un azéotrope a pression de bulle minimale). D’un point de vue de la struc-
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ture du mélange, la formation de liaisons hydrogenes prédomine sur leur rupture. EX.
eau — acide nitrique, chloroforme — acétone, eau — acide formique.

[+] : Au cas contraire E gz < E44 ou Egg, le mélange montre une déviation positive
[+] (qui conduit généralement a I’apparition d’un azéotrope a température de bulle
minimale ; le signe [+] signifiant que c’est un azéotrope a pression de bulle maxi-
male). D’un point de vue de la structure du mélange, il y a rupture et/ou formation de
liaisons hydrogénes entre les constituants. Ex. eau — éthanol.

[0] : Dans le cas ou ces énergies d’interactions ont des valeurs proches, le mélange ne
montre pas de déviation et il y a peu de chance de voir apparaitre un azéotrope. Le
mélange est alors zéotropique. D un point de vue de la structure du mélange, il n’y a

pas ou peu de rupture et/ou formation de liaisons d’hydrogeénes entre les constituants.

Mélanges hétérogénes

hétéroazéotrope Tmin azéotrope homogéne Tmin
X=y Avec zone hétérogene
déviation/Raoult [+] X =y ; déviation/Raoult [+]
eau — hexane, eau — 2 butanone
eau — n-hexanol
P = const. P = const.
T T
Vapeur Vapeur

Tazéo
Taze’o

Ya Ya

XA Xazéo XA

Xa YA Xg=1—=Xa

Figure I111.2 : Représentation des équilibres liquide — vapeur hétérogenes d’un mé-
lange binaire A-B.
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111.3 Présentation du logiciel SPECS

111.3.1 Contexte et développement

Il est primordial pour un laboratoire de thermodynamique de posséder des outils
de modélisation. En effet, par ce moyen, le chercheur pourra prédire ses données,
ajuster ses résultats et comparer avec d’autres auteurs. Le logiciel SPECS est un pro-
gramme pour les calculs de séparation et d’équilibre de phase, il possede une interface
conviviale. Il intégre différents modeles thermodynamiques et des algorithmes utilisés

pour effectuer des calculs d’équilibre de phase pour divers systémes.

Les calculs sont basés sur des algorithmes originaux rapides et robustes dévelop-

pés dans le centre CERE (Center for Energy Resourses Engineering, DTU Universi-
ty).

111.3.2 Présentation du logiciel

La fenétre principale se présente sous la forme suivante :
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|Fi|e Edit Input & Calculation Oil Characterization  Settings Help

I olwle] 2] 2] 8] eloo] ool [oo] 2] 2] =] ] 5| @)

#1: WL = SRK - AMR - Acentic factor Cunent
Task:

#1: P-gp Diagram

0 Current
| 300 Kelvin I 1 am e

Project #1

+ Components .
Vapous Fressure | Nares | DIFPR Corcaions | UNIAC | CPA_FPaancters | - S21€in Lse
aD33E;
Models Constants | PC-SAFT Congtarts | Constarts 2 | Conetants 3 | Constarts 4

For a new component, you must select at least the constants and Save
Tasks parameters that are needed by the selected thermodynamic modsl(s)
and task(s).

—p—om uts Short Name of Component
Critical Temperature [K]

Critical Pressure [ztm]

z|+[:[z]e] —

<default> j Molecular Weight og/kmol]

Wethane
Ethane

Hint: To make a block selection in a text file, hold down [ctr] while selecting with the mouse, | --- Welcome to SPECS --- A

Figure 111.3 : Fenétre principale SPECS.

Ainsi, nous pouvons sélectionner les composeés, atteindre leurs propriétés thermody-
namiques et éventuellement les modifier. L’utilisateur peut ajouter de nouveaux com-
posés. L’étape suivante consiste a choisir le type de calcul que 1’on souhaite réaliser

(prédiction ou ajustement) ainsi que les différents modeéles.

111.3.3  Organigramme et structure du logiciel

Le programme SPECS fonctionne avec un grand nombre d’équations d’état et des
modeles d’exces, y compris les modeles originaux développés et corrélés au sein du
centre CERE, comme I’équation d’état CPA pour les mélanges des composés assO-
ciés/non-associés (G. Kontogeorgis) et le modéle UNIQUAC étendu pour les mé-

langes contenant des électrolytes (K. Thomsen). Au cours des chapitres 1 et 2, nous

53



avons présenté

les différents

modeéles qui sont

L’organigramme suivant présente les principales dispositions du logiciel.

SPECS
SOFT

Banque de données
Corps purs

Prédiction et ajustement
v (Diagrammes P-xy et T-xy,
SLE, PT-flashes...)

\ 4

Equations d’état

A 4

A 4

introduits dans SPECS.

PC-SAFT

Fonctions ALPHA
Facteur acentrique
Mathias Copeman

Soave-Redlich-Kwong
Soave-Redlich-Kwong + CPA
Peng-Robinson
Adachi-Lu-Sugie
Schmidt-Wenzel-Leibovici

Figure 111.4 :

Bien entendu, nous pouvons effectuer les calculs de point de bulle, de rosée, de

Regles de mélange
Quadratique
Huron Vidal
MHV1
MHV?2
Wong Sandler

Organigramme du logiciel SPECS.

flash multiphasique, d’enveloppe de phases.
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111.3.4 Exemples et résultats

Ils se présentent selon la forme suivante :

1755 SPECS - #1-Pj1-Thm1- Pory Diagram-T#

File Edit Input & Calculation Qil Characterization Settings Help

[ 2112 &) 1] 1] elo]] oo 2]oo] 5 2] =) | & @) |

I Kehvin | T am auonde;t #1: L = 5RK - OMR K - Acentic factor cTu;Li._m #1: Py Diagram m
hd —
— | #1-P(jL-Thmd - P-xy Diagram-T#L [=e]=@]|=]
T = 333.150 K; THE COMPONENTS ARE Co2 AND Styrene -
Components T
3 x(1) ¥{1)
[MPa)
M 0.509010E-02 0.000000 0.000001 E
0.519425E-02 0.000013 0.020000
Tasks 0.530276E-02 0.000026 0.040000
0.541589E-02 0.000040 0.080000
0.553394E-02 0.000054 0.080000 i
* O_Utm 0.565724E-02 0.000083 0.100000
0.578616E-02 0.000085 0.120000
0.592107E-02 0.000102 0.140000
0.806242E-02 0.000115 0.180000
= - 0.621047E-02 0.000137 0.180000
ﬂililﬁl 0.636634E-02 0.000156 0.200000
0.653000E-02 0.000176 0.220000
El Tets | B ro |[0-670223E-02 0.000137 0.240000
0.688390E-02 0.00021% 0.280000
#Pril-Thm'- Py DagramePELOE |10, 7075628-02  0.000243 0.220000
0.727830E-02 0.000268 0.300000
0.749293E-02 0.000254 0.320000
0.772058E-02 0.000322 0.340000
0.796247E-02 0.000351 0.360000
0.822000E-02 0.000383 0.380000
0.849472E-02 0.000416 0.400000
0.878842E-02 0.000452 0.420000
0.910313E-02 0.000481 0.440000
0.944119E-02 0.000532 0.480000
0.980531E-02 0.000577 0.480000
0.101986E-01 0.000625 0.500000
0.106247E-01 0.000677 0.520000
0.110880E-01 0.000734 0.540000
0.115935E-01 0.000785 0.560000 -
4 »
Hint: To make a block selection in a text file, hold down [ctrl] while selecting with the mouse. |Output directory: C:\Program Files (x86)\ Cere\Specs v5.62\Userfiles Y

Figure 1115 :

Fenétre de résultats.

Les propriétés des composés purs, les modeles choisis et les valeurs des para-

meétres sont rappelés a la fin du tableau de résultats, ainsi que les différents résultats

du calcul d’équilibre (pression, température, composition, etc.).

Puis avec ce logiciel, nous pouvons également faire apparaitre les résultats sous

forme de graphique. La figure 111.6 montre un exemple de calcul prédictif concernant

le systeme CO, + styréne pour une température de 333.15 K.
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[42] SPECS - #1-Prjl-Thm- P-

File Edit Input & Calculation Ol Characterization Settings  Help

0O Bﬂ‘ln @ﬂﬂ ﬁl"l“kiil ChrlDelelGrpl B | E ﬂ M@

#1: WL = 5RK - BMR/K - Acentric factor Curerit
Task.

I 333,15 Kelvin I 1 am Cunen.t t#1: P-sy Diagram
Model:

Project #1 —
rojec j W #1-Prjl-Thml- P-xy Diagram-P21.plt E\ = |@

COH’]QOHENS P,y DIAGRAM OF Co2(1) ond Styrene(2), T = 333.150 K

Models

Tasks

+ Quiputs =

J

HONELY

=1
o
=
=l Test I —
E]| ety B Fiats o
#1-Pri1-Thm1- P-xv Diagram-P#1 ot %
o
o
i3
o
o 1 1 1 L J
G n.2 0.4 6 0.8 1
MOLE FRACTION x(13.y(1)
Hint: To make a block selection in a text file, hold down [ctr]] while selecting with the mouse, |Output directary: C:\Program Files (x86]\Cere\Specs v3.62\Userfiles /4

Figure 111.6 :  Exemple de résultat graphique : systéme CO, + styrene

111.3.5 Conclusion

Nous avons utilisé SPECS pour réaliser tous les travaux de modeélisation qui sui-
vent : Ajustement des données mélanges, détermination des parameétres d’interactions

binaires puis restitution des résultats.

Les modeles retenus pour 1’étude de nos données sont :

e Soave-Redlich-Kwong et Peng-Robinson pour les équations d’état.

e Lesregles de mélange quadratiques.

56



I11.4 Calculs des équilibres liquide — vapeur a I’aide des équations
d’état cubiques

Pour pouvoir effectuer les calculs a I’aide des équations d’état choisies, il est né-
cessaire d’appliquer les critéres d’équilibres entre phases. Pour cela, on peut procéder

de deux manieres :

e Calcul éclair « flash » : Dans ce cas, la température et la pression sont don-
nées. Le calcul se fera pour les compositions des deux phases (s’il s’agit
d’équilibres diphasiques) ou celles des trois phases (s’il s’agit d’équilibres tri-

phasiques).

e Calcul du point de bulle ou du point de rosee : Dans ce cas, la température et
la composition de 1’une des phases sont données. On calcule alors la pression

d’équilibre et la composition de 1’autre phase.

Dans le cadre de ce mémoire, nous avons effectue, pour tous les systemes, le cal-
cul éclair puisqu’il permet de restituer les diagrammes d’équilibres liquide-vapeur

binaires pour tout ’intervalle de composition.
Les systemes binaires étudiés sont rapportés dans le Tableau (111.1).

Pour chaque systeme étudié, nous avons donc appliqué les équations Soave-
Redlich-Kwong et Peng-Robinson (les équations utilisées nécessitant un certain

nombre de parameétres (M, Ty, T, Pc, ®)).

Dans une premiere étape, les calculs ont été effectues avec kj; = 0 afin de veérifier

la capacité des équations a prédire les diagrammes liquide-vapeur sans correction.
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Nous avons constaté que pour un certain nombre de mélanges étudiés, le

coefficient ki; = O était suffisant pour représenter les diagrammes (P-x-y).

Pour les systémes, ou cela s’est avéré insuffisant, nous avons introduit, dans

une seconde étape, une valeur appropriée pour Ki.

Les résultats obtenus a 1’aide des deux équations cubiques sont rapportés
dans le Tableau (111.2), pour les valeurs de kj;, et graphiquement sur les Figures (I11.7)

a (111.26), pour les diagrammes (P-x-y).

Le comportement du systéme binaire CO, (1) — acétone (2) (Figure 111.10) est
bien représenté ce qui indique que les deux équations, relativement simples du point
de vue mathématique, sont suffisantes pour modéliser ce type de systemes.

Les diagrammes isothermes des systéemes binaires CO; (1) — 2-propanol (2)
(Figure 111.9) et CO; (1) — acide acétique (2) (Figure 111.11) sont bien reproduits par
les deux équations, nous remarquons que pour un certain intervalle de composition
nous ne possedons pas de données expérimentales, ce qui ne nous permet pas de
commenter le comportement de ces systemes dans cet intervalle de composition. Pour
ces deux systémes les valeurs du kj; sont positives et faibles.

Pour le mélange binaire CO; (1) — 1-hexanol (2) (Figure 111.8), la prédiction
des courbes est globalement satisfaisante. Cependant, nous constatons qu’au voisi-
nage du point critique, les pressions sont surestimées. Le kj; est positif et ne varie que
faiblement avec la température.

Le comportement des mélanges binaires CO, (1) — benzéne (2) (Figure 111.12),
CO; (1) — cyclohexane (2) (Figure 111.13) et CO; (1) — n-hexane (2) (Figure 111.18) est
généralement bien prédit par les deux équations. Pour ces systemes, le coefficient
d’interaction binaire varie peu avec la température.

Les mélanges binaires CO; (1) — éthanol (2) et CO, (1) — méthanol (2) sont
illustrés par les Figures 111.14 et 111.15 respectivement. Une bonne représentation de
ces systemes est obtenue. Les valeurs du coefficient d’interaction binaire restent posi-
tives et faibles.
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Dans le cas du mélange CO, (1) — styrene (2) (Figure 111.19), nous remarquons
que les deux équations réalisent de trés bonnes prédictions y compris dans le domaine
critique. Pour ce systeme le ki; est faible et peu dépendant de la température.

Pour le mélange binaire CO, (1) — acétate de méthyle (2) (Figure 111.16), ce
systeme est parmi les systémes les moins bien représentés. Il présente des écarts par
rapport aux valeurs expérimentales. Les valeurs du kj; sont élevées et diminuent lors-
que la température augmente.

Les Figures 111.7 et 111.17 des mélanges binaires CO, (1) - 1-butanol (2) et CO,
(1) — naphtaléne (2) montrent que ces systemes ne sont correctement représentés
qu’aux hautes températures. Néanmoins, aucune comparaison n’a pu étre faite pour
les régions proches de I’état critique. Le kj; est faiblement dépendant de la tempéra-
ture.

Pour les mélanges binaires N (1) — n-nonane (2) (Figure 111.20) et N, (1) — n-
pentane (2) (Figure 111.21), nous observons des écarts par rapport aux valeurs expeéri-
mentales. Nous observons, également, que pour un certain intervalle de composition,
les courbes sont discontinues, ce qui peut s’expliquer par le fait que les deux équa-
tions sont incapables de représenter correctement le comportement de ces systemes
dans cet intervalle de composition et de pression. Pour ces deux systemes le kj; décroit
Iégerement lorsque la température augmente.

Les diagrammes isothermes des mélanges binaires n-hexane (1) — 1-propanol
(2), n-hexane (1) — 2-propanol (2) et n-hexane (1) — éthanol (2) présentés sur les Fi-
gures 111.22, Figure 111.23 et Figure 111.24 respectivement sont bien reproduites par les
deux équations. Les valeurs de kj; sont toujours positives et tres peu dependantes de
la température.

Les données expérimentales pour les mélanges binaires propane (1) — éthanol
(2) et propane (1) — méthanol (2) (Figure 111.25 et Figure 111.26) ne sont pas correcte-
ment reproduites par les deux équations.

En résumé, pour quasiment tous ces cas, nous avons constaté que les valeurs
de kj; sont relativement faibles et positives. Ces valeurs de ki varient trés peu en fonc-
tion de la température. Elles peuvent donc étre utilisées pour corréler ou prédire les

mémes diagrammes d’équilibres liquide-vapeur a d’autres températures.

Signalons néanmoins que les meilleures corrélations sont observees pour les

systemes contenant le dioxyde de carbone. La principale raison étant que les pressions
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mesurées sont relativement modérées et les faibles interactions présentes dans ces

mélanges.

Pour les autres systemes, aux pressions plus importantes (> 15 MPa) ou pré-

sentant de fortes interactions en solution (particulierement des associations), la repro-

duction des diagrammes (P-Xx-y) s’est faite de maniére qualitative pour certains inter-

valles de composition.

Ces résultats peuvent étre expliqués, d’une part, par le fait que les données

obtenues sont trés proches de 1’état supercritique ou les composés se comportent

comme des « fluides », et d’autre part, par les limitations théoriques des équations

utilisées dans les conditions de hautes pressions.

Tableau I11.1 :

Systémes binaires traités par les équations d’état cubiques.

Systéme

T[K]

P [MPa]

Référence

CO; (1) + 1-Butanol (2)

333.15-353.15

5.00-12.00

H. I. Chen, H. Y. Chang, P. H.
Chen, J. Chem. Eng. Data 47
(2002) 776-780

CO; (1) + 1-Hexanol (2)

324.56-431.82

8.00-19.00

O. Elizalde-Solis, L. A. Galicia-
Luna, S. I Sandler, J. G.
Sampayo-Hernandez, Fluid Phase
Equilibria 210 (2003) 215-227

CO; (1) + 2-Propanol (2)

293.20-333.10

1.10-8.10

A. Bamberger,
Chem. Thermodyn.
685-700

G. Maurer, J.
32 (2000)

CO; (1) + Acétone (2)

291.15-313.13

0.87-7.39

Chang Chiehming J., Chiu kou-
Lung, Day Chan-Yih J.of Super-
critical Fluids. 12 (1998) 223-237

CO; (1) + Acide acétique (2)

313.20-353.20

1.10-11.10

A. Bamberger, G. Sieder, G.
Maurer, Journal of Supercritical
Fluids 17 (2000) 97-110

CO; (1) + Benzéne (2)

273.15-303.15

0.82-6.31

G. I. Kaminishi, C. Yokoyama, S.
Takahachi, Fluid Phase
Equilibria, 34 (1987) 83-99

60




CO; (1) + Cyclohexane (2)

273.15-303.15

0.76-5.80

G. I. Kaminishi, C. Yokoyama, S.
Takahachi, Fluid Phase
Equilibria, 34 (1987) 83-99

CO; (1) + Ethanol (2)

291.15-313.14

1.16-7.92

Chang Chiehming J, Chiu Kou-
Lung, Day Chang-Yih, Journal of
Supercritical Fluids 12 (1998)
223-237

CO; (1) + Méthanol (2)

291.15-313.14

0.56-7.72

C. Chiehming, J. Chiu Kou-Lung,
D. Chang-Yih, Journal of Super-
critical Fluids 12 (1998) 223-237

CO, (1) + Acétate de méthyle (2)

308.15-328.15

7.40-88.40

S. Schwinghammer, M.
Siebenhofer, R. Marr, J. of Super-
critical Fluids 38 (2006) 1-6

CO; (1) + Naphtaléene (2)

372.45-430.65

0.10-20.56

R. A. Harris, M. Wilken, K.
Fischer, T. M. Letcher, J. D. Raal,
D. Ramjugernath, Fluid Phase
Equilibria 260 (2007) 60-64

CO; (1) + n-Hexane (2)

273.15-303.15

1.06-6.10

G. I. Kaminishi, C. Yokoyama, S.
Takahachi, Fluid Phase
Equilibria, 34 (1987) 83-99

N2 (1) + n-Nonane (2)

344.30-543.40

1.10-49.75

G. Silva-Oliver, G. Eliosa-
Jimenez, F. Garcia-Sanchez, J. R.
Avendafio-Gomez, J. of Supercri-
tical Fluids 42 (2007) 36-47

N2 (1) + n-Pentane (2)

344.30-447.90

0.29-35.47

G. Silva-Oliver, G. Eliosa-
Jimenez, F. Garcia-Sanchez, J. R.
Avendafio-Gomez, Fluid Phase
Equilibria 250 (2006) 37-48

n-Hexane (1) + 1-Propanol (2)

483.15-513.15

2.08-4.34

B. Chul Oh, Y. Kim, H. Yong
Shin, H. Kim, Fluid Phase
Equilibria 220 (2004) 41-46

n-Hexane (1) + 2-Propanol (2)

483.15-503.15

2.10-4.54

J. Seo, J. Lee, H. Kim, J. Chem.
Eng. Data 48 (2003) 856-859

n-Hexane (1) + Ethanol (2)

473.15-503.15

1.81-5.56

J. Seo, J. Lee, H. Kim, Fluid
Phase Equilibria 182 (2001) 199-
207

Propane (1) + Méthanol (2)

313.55-343.21

0.28-2.58

S. Nam Joung, H. Yong Shin, H.
Seok Kim, K. Yoo, J. Chem. Eng.
Data 49 (2004) 426-429
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S. Nam Joung, H. Yong Shin, H.

Propane (1) + Ethanol (2) 313.58-349.78 | 0.37-1.03 | Seok Kim, K. Yoo, J. Chem. Eng.
Data 2004, 49, 426-429
M. Akgiin, D. Emel, N. Baran, N.
A. Akgn,
CO; (1) + Styrene (2) 333.15-348.15 | 6.00-13.42

S. Deniz, S. Dinger, J. of Super-
critical Fluids 31 (2004) 27-32
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Tableau I11.2 :  Parameétres k;; obtenus a 1’aide des équations d’état SRK et PR.

63

333.15 0.0790 0.0819
343.15 0.0900 0.0921
353.15 0.0950 0.0999
324.56 0.0911 0.0909
353.93 0.0713 0.0679
397.78 0.0646 0.0629
431.82 0.0519 0.0477
293.20 0.1217 0.1258
313.20 0.1193 0.1172
333.10 0.1152 0.1213
291.15 0.0000 0.0000
298.16 0.0000 0.0000
303.13 0.0000 0.0000
308.15 0.0000 0.0000
313.13 0.0000 0.0000
313.20 0.0089 0.0209
333.20 0.0085 0.0189
353.20 0.0121 0.0219
273.15 0.1011 0.1008
283.15 0.0989 0.0976
298.15 0.0975 0.0958
303.15 0.0956 0.0942
273.15 0.1421 0.1384
283.15 0.1385 0.1354
298.15 0.1361 0.1332
303.15 0.1340 0.1309
291.15 0.0264 0.0346
298.15 0.0386 0.0451




303.12 0.0559 0.0626
308.11 0.0762 0.0708
313.14 0.0869 0.0929
291.15 0.0000 0.0119
298.16 0.0343 0.0376
303.18 0.0368 0.0474
308.15 0.0395 0.0475
313.14 0.0549 0.0591
308.15 0.3421 0.2549
318.15 0.2633 0.2456
328.15 0.2979 0.2509
372.45 0.0846 0.0846
403.85 0.0865 0.0883
430.65 0.0901 0.0923
273.15 0.1149 0.1116
283.15 0.1075 0.1055
298.15 0.1061 0.1043
303.15 0.1045 0.1023
344.30 0.1566 0.1589
423.50 0.0901 0.1152
473.40 0.1189 0.1201
508.10 0.1159 0.1176
543.40 0.1166 0.1181
344.30 0.0544 0.0531
377.90 0.0501 0.0497
398.30 0.0481 0.0478
422.70 0.0456 0.0432
447.90 0.0449 0.0421
483.15 0.1300 0.1199
493.15 0.1270 0.1169
503.15 0.1110 0.1211
513.15 0.1200 0.1155
483.15 0.1290 0.1199
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493.15 0.1250 0.1169
503.15 0.1210 0.1159
473.15 0.1520 0.1459
483.15 0.1611 0.1489
493.15 0.1645 0.1239
503.15 0.1598 0.1349
313.55 0.0499 0.0499
327.95 0.0449 0.0449
343.21 0.0619 0.0619
313.58 0.0489 0.0489
333.99 0.0539 0.0539
349.78 0.0729 0.0729
333.15 0.0456 0.0445
338.15 0.0511 0.0507
343.15 0.0508 0.0502
348.15 0.0503 0.0497
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Figure I111.7 :  Modélisation VLE du systétme C0,(1) + 1- butanol(2) en utilisant
les deux EoS cubiques. ——: SRK; ———: PR. (o A o) : valeurs expérimentales pour
différentes températures.
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Figure 111.8 :  Modélisation VLE du systéeme C0,(1) + 1- hexanol(2) en utilisant
les deux EoS cubiques. ——: SRK; — — —: PR. (o A o 9) : valeurs expérimentales
pour différentes températures.
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Figure I11.9 :  Modélisation VLE du systeme C0,(1) + 2-propanol(2) en utili-
sant les deux EoS cubiques. ——: SRK ; ———: PR. (o A o) : valeurs expérimentales
pour différentes températures.
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Figure 111.10:  Modélisation VLE du systeme C0,(1) + acétone(2) en utilisant
les deux EoS cubiques. ——: SRK; ———: PR. (o A o ¢ ) : valeurs expérimentales
pour différentes températures.

67



18

16

0O 313.2K
A 333.2K
O 353.2K

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

X1 Y1

Figure 111.11 : Modélisation VLE du systeme C0,(1) + acide acétique(2) en
utilisant les deux EoS cubiques. ——: SRK ; ———: PR. (o A o) : valeurs expérimen-
tales pour différentes températures.
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Figure 111.12:  Modélisation VLE du systeme C0,(1) + benzene(2) en utilisant
les deux EoS cubiques. ——: SRK; — — —: PR. (o A o 9) : valeurs expérimentales
pour différentes températures.
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Figure 111.13 : Modélisation VLE du systéme C0,(1) + cyclohexane(2) en utili-
sant les deux EoS cubiques. —— : SRK; ———: PR. (o A o 0) : valeurs expérimen-
tales pour différentes températures.
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Figure 111.14 :  Modélisation VLE du systeme C0,(1) + éthanol(2) en utilisant
les deux EoS cubiques. ——: SRK; ———: PR. (o A o ¢ ) : valeurs expérimentales
pour différentes températures.
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Figure 111.15: Modélisation VLE du systeme C0,(1) + méthanol(2) en utilisant
les deux EoS cubiques. ——: SRK; ———: PR. (o A o ¢ ) : valeurs expérimentales
pour différentes températures.
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Figure 111.16 :  Modélisation VLE du systeme C0,(1) + acétate de méthyle(2)
en utilisant les deux EoS cubiques. ——: SRK; ———: PR. (o A o) : valeurs experi-
mentales pour différentes températures.
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Figure 111.17 :  Modélisation VLE du systeme C0,(1) + naphtaléne(2) en utili-
sant les deux EoS cubiques. ——: SRK ; ———: PR. (o A o) : valeurs expérimentales
pour différentes températures.
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Figure 111.18 : Modélisation VLE du systeme C0,(1) + n— hexane(2) en utilisant
les deux EoS cubiques. ——: SRK; — — —: PR. (o A o 9) : valeurs expérimentales
pour différentes températures.
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Figure 111.L19:  Modélisation VLE du systeme C0,(1) + styrene(2) en utilisant
les deux EoS cubiques. ——: SRK; — — —: PR. (o A o 9) : valeurs expérimentales
pour différentes températures.
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Figure 111.20 :  Modélisation VLE du systeme N,(1) + n—nonane(2) en utilisant

les deux EoS cubiques. ——: SRK; ———: PR. (o A o ¢ ) : valeurs expérimentales
pour différentes températures.
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Figure 111.21 :  Modélisation VLE du systeme N, (1) + n-pentane(2) en utilisant
les deux EoS cubiques. ——: SRK; ———: PR. (o A o ¢ ) : valeurs expérimentales

pour différentes températures.
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Figure 111.22 :  Modélisation VLE du systeme n- hexane(1) + 1- propanol(2)
en utilisant les deux EoS cubiques. ——: SRK; ———: PR. (o A o ) : valeurs expé-

rimentales pour différentes températures.
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Figure 111.23:  Modélisation VLE du systeme n- hexane(1) + 2- propanol(2)
en utilisant les deux EoS cubiques. ——: SRK; ———: PR. (o A o) : valeurs experi-
mentales pour différentes températures.
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Figure 111.24 : Modélisation VLE du systeme n— hexane (1) + éthanol (2) en
utilisant les deux EoS cubiques. ——: SRK; ———: PR. (o A o 0) : valeurs expéri-
mentales pour différentes températures.
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Figure 111.25: Modélisation VLE du systéme propane (1) + éthanol (2) en
utilisant les deux EoS cubiques. ——: SRK ; ———: PR. (o A o) : valeurs expérimen-

tales pour différentes températures.
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Figure 111.26 : Modélisation VLE du systeme propane(1) + méthanol (2) en
utilisant les deux EoS cubiques. ——: SRK ; ———: PR. (0 A o) : valeurs expérimen-
tales pour différentes températures.
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Conclusion
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Les équations d’état jouent un rdle central dans la prédiction des équilibres entre
phases des systémes a deux ou plusieurs constituants. Les recherches relatives aux
comportements de phases, a partir des équations d’état, ont permis une meilleure
compréhension de I’ensemble des capacités des équations d’état et ont fourni un aper-
cu des conséquences du comportement intermoléculaire sur les équilibres entre phases

des systémes binaires ou a plusieurs constituants.

La premiére équation d’état cubique a été proposée par van der Waals en 1873.
Elle a été suivie par de nombreuses autres équations d’état dites cubiques, dont celles
de Redlich-Kwong (1949), Soave-Redlich-Kwong (1972) et Peng-Robinson (1976).
Par la suite, de nombreuses équations, avec des fondements plus théoriques, ont été

proposeées.

La grande utilit¢ d’une équation d’état est sa capacité a prédire les équilibres
entre phases des mélanges binaires ou a plusieurs constituants. En effet, une équation
d’état utilisée pour les fluides purs peut étre valable pour les mélanges. Dans ce cas,
un recours aux regles de mélange et regles combinées qui relient les propriétés des

composeés purs a celles du mélange est a effectuer.

Dans le cadre de ce travail, nous avons présenté, dans un premier temps, les prin-
cipales équations d’état cubiques. Nous avons, également, mis 1’accent sur leurs per-

formances quant a leurs applications éventuelles aux équilibres entre phases.

Parmi ces nombreuses équations, nous avons appliqué les équations d’état de
Soave-Redlich-Kwong et Peng-Robinson afin de modéliser les diagrammes
d’équilibres liquide-vapeur a hautes pressions pour divers systémes binaires dont les

données expérimentales sont rapportées dans la littérature.

A ces deux équations d’état, les régles de mélange classiques ont été appliquées.

Pour certains systémes binaires étudiés, les calculs ont été effectués en conside-

rant kij # 0 afin de corréler les diagrammes d’équilibres liquide-vapeur (P-x-y).

77



Les faibles valeurs de kj sont des fonctions indépendantes de la température;
Elles peuvent, par conséquent, étre utilisées pour prédire les mémes diagrammes

d’équilibres liquide-vapeur a d’autres températures (extrapolation).

Les valeurs des paramétres d’interaction kijj, de 1’équation d’état Peng-Robienson,
sont, par ailleurs, comparables a celles obtenues a I’aide de 1’équation d’état cubique

SRK pour les mémes systémes.

La prédiction des diagrammes d’équilibres liquide-vapeur nous a permis de mon-
trer que les équations SRK et PR étaient capables de prédire, correctement, les
courbes d’ébullition et de rosée, sur tout 1’intervalle de composition (y compris au

voisinage de x; = 0 et X, = 1) pour cette catégorie de systémes aux hautes pressions.

Pour les systémes possédant des diagrammes de phases proches de 1’état supercri-
tiques, une reproduction qualitative est néanmoins observée pour les deux équations

état.

Les résultats obtenus, dans ce travail, sont d’une importance particuliére aussi
bien du point de vue fondamental, pour la compréhension des équilibres entre phases
et des interactions moléculaires, que pratique puisque les ingénieurs des industries
pétroliere et chimique ont un réel besoin dans leurs travaux d’équations d’état dont les

capacités prédictives sont importantes particulierement aux hautes pressions.
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Résume
L’objectif de ce travail est la modélisation des équilibres entre phases a hautes pressions a
I’aide des équations d’état pour différents systémes binaires.

Les calculs ont été effectués en utilisant deux équations d’état cubiques (Soave-Redlich-
Kwong et Peng-Robinson) dérivées de 1’équation de van der Waals ainsi que les régles de
mélange quadratiques.

Les valeurs des coefficients d’interaction binaire (kj) ont été optimisées afin d’obtenir une
représentation correcte des diagrammes P-x-y.

Les résultats obtenus dans ce travail concordent avec les données expérimentales, 1’équation
d’état Peng-Robinson s’est révélée plus efficace.

Mots clés : Equations d’état, modélisation, pression, propriétés thermodynamiques.

Abstract

The goal of the present work is modeling the fluid phase equilibria of mixtures at high pressures.

In the first part, we presented the most known and used cubic equations of state derived from the vdW
equation of state such as cubic equations of state and the ones with a molecular basis (equations of
state for molecules in chains or equations of status containing associated fluids). Additionally, the
main mixing rules used in literature have been reported in detail.

The calculation of (P-x-y) at high pressure for several binary mixtures have been performed using two
cubic equations of state: Soave-Redlich-Kister and Peng-Robinson. The quadratic mixing rules has
also been used. The results were compared with experimental data reported by various authors.

For all investigated systems, using the optimized values of binary interaction parameters kj;, the (P-x-
y) diagrams were well represented using both equations of state with quadratic mixing rule.

Keywords: Equation of state, modeling, pressure, thermodynamic properties.
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