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Liste des symboles

La plupart des symboles utilisés dans ce manuscrit sont présentés dans ce paragraphe.

Alphabet latin

Symbole Signification Unité

A Energie de HELMHOLTZ totale J

a Energie de HELMHOLTZ molaire totale J -mol™!

a® Energie de HELMHOLTZ molaire totale d’exces J -mol~!

a; Paramétre a d’une équation d’état cubique du kg -m®-s72 - mol =2
corps pur ¢

a; Energie de HELMHOLTZ molaire du constituant J -mol~!
1 pur

App Paramétre d’interaction entre groupes de la mé- J-m™3
thode PPR78

Qm Paramétre a d’une équation d’état cubique des kg-m®-s72-mol™2
mélanges

aM Energie de HELMHOLTZ molaire totale de mé- J -mol~!
lange

AC Azéotrope critique —

ACPR Azéotrope critique & point de rebroussement —

AP Azéotrope corps pur —

AS Azéotrope point de selle —

Az Lieu des azéotropes homogénes —

Az Biazéotrope (ou azéotrope bigeéne) —

B Point de BANCROFT —

By Paramétre d’interaction entre groupes de la mé- J-m™3

thode PPR78

Suite du tableau page suivante.
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Symbole Signification Unité

b; Covolume du corps pur 4 m? - mol ™!

b Covolume d’un mélange m3 - mol ™!

cp Capacité calorifique molaire & pression constante J-mol™! . K1

Cy Capacité calorifique molaire & volume constant J-mol™t . K1

E Fonction d’excés des régles de mélange & compa- J -mol™!
cité constante

ELLV Equilibre liquide-liquide-vapeur —

ELV Equilibre liquide-vapeur —

fi Fugacité du constituant ¢ dans un mélange Pa

= Fugacité du constituant ¢ pur Pa

G Energie de GIBBS totale J

g Energie de GIBBS molaire totale J -mol~!

95 Energie de GIBBS molaire du constituant ¢ pur J -mol~!

g7 Energie de GIBBS molaire du constituant ¢ gaz J -mol™!
parfait

Gi Potentiel chimique du constituant ¢ dans un mé- J -mol™!
lange

GF Energie de GIBBS totale d’excés J

g? Energie de GIBBS molaire totale d’excés J -mol~!

g2 Energie de GIBBS molaire totale d’excés sous J -mol™!
pression infinie

géE Energie de GIBBS molaire totale d’excés sous J -mol™!
pression nulle

oM Energie de GIBBS totale de mélange J

gM Energie de GIBBS molaire totale de mélange J -mol™!

H Enthalpie J

K; Coefficient de partage du constituant ¢ : K; = —

kij Coefficient d’interactions binaires entre les mo- —
lécules ¢ et j

L, Phase liquide « —

L, Phase liquide a en équilibre liquide-liquide- —
vapeur

Lg Phase liquide —

% Phase liquide [ en équilibre liquide-liquide- —

vapeur

LPC Lieu des points critiques —

m Paramétre de l'équation d’état de SOAVE- —

REDLICH-KWONG ou de PENG-ROBINSON qui
tient compte de la taille de la molécule

N, Nombre d’AVOGADRO mol ™1

n; Quantité de matiére du constituant ¢ dans un mol
mélange

Ne Nombre de constituants dans un mélange —

P Pression d’un fluide Pa

P3C Point tricritique —

P, Pression critique Pa

Suite du tableau page suivante.
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Symbole Signification Unité

PCTI Point critique terminal inférieur —

PCTS Point critique terminal supérieur —

PHC Point hypercritique —

PRC Point de rebroussement critique —

PRCD Point de rebroussement critique double —

P? Pression de vapeur saturante du constituant ¢ Pa

Q Chaleur J

R Constante des gaz parfaits J-mol™! - K1

S Entropie J K1

Sc Entropie créée J K1

t Translation volumique dans une équation d’état m3 - mol ™!
cubique

T Température d’un fluide K

T Température critique K

Tepi Température d’ébullition du constituant ¢ K

U Energie interne J

v Volume molaire m3 - mol ™!

|4 Phase vapeur —

V Volume total m?

V* Phase vapeur en équilibre liquide-liquide-vapeur —

Ve Volume molaire critique m? - mol ™!

o Volume molaire total d’excés m> - mol ™!

v} Volume molaire d’un constituant ¢ pur m3 - mol~!

%1% Travail J

X Vecteur des fractions molaires des constituants —
d’un mélange

T Fraction molaire globale du constituant ¢ ou frac- —
tion molaire du constituant ¢ dans la phase li-
quide

Tiaz Fraction molaire azéotropique du constituant ¢ —

T, Fraction molaire du constituant ¢ dans la phase —
liquide « en équilibre liquide-liquide-vapeur

:L': 3 Fraction molaire du constituant ¢ dans la phase —
liquide (8 en équilibre liquide-liquide-vapeur

Tic Fraction molaire critique du constituant ¢ —

Ui Fraction molaire du constituant ¢ dans une phase —
vapeur

Y Fraction molaire du constituant ¢ dans la phase —
vapeur en équilibre liquide-liquide-vapeur

z Facteur de compressibilité molaire <z = ]]; : ;) —

Ze Facteur de compressibilité molaire critique —

ZRA Facteur de compressibilité molaire de RACKETT —




LISTE DES SYMBOLES

Symbole

Alphabet grec

Signification Unité

&

Fonction de la température dans le paramétre a —

d’une équation d’état cubique

Coefficient d’activité du constituant 4 —
Distance au plan tangent J -mol™!
Paramétre de solubilité de I'équation d’état : J¥/2.m=3/2
b = /ai/b;

Enthalpie molaire de vaporisation J -mol™!
Compacité —
Compacité liquide sous pression nulle —
Compacité critique —
Coefficient de compressibilité isotherme Pa~!
Potentiel chimique du constituant % J -mol™!
Coefficient de fugacité d’un corps pur ¢ —
Coefficient de fugacité du constituant ¢ dans un —

mélange

Facteur acentrique du constituant ¢ —
Constante intervenant dans le parameétre a d'une —
équation d’état cubique
Constante intervenant dans le paramétre b d'une —
équation d’état cubique

Indices et exposants

Signification

LLV
LV

MV

rés

Gaz parfait

Fluide pur

Athermique

Critique

Grandeur d’exceés

Grandeur d’écart au gaz parfait de méme température
et méme volume molaire que la grandeur réelle

Phase fluide

Fluide-fluide

Phase vapeur

Phase liquide

Liquide-liquide

Liquide-liquide-vapeur

Liquide-vapeur

Grandeur de mélange (& température et pression
constantes)

Grandeur de mélange (& température et volume
constants)

Résiduel (écart a athermicité)
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Introduction

L’étude effectuée au cours de ce travail de thése a pour but ultime la conception d’un mo-
déle thermodynamique puissant, permettant de prédire avec la plus grande précision possible les
comportements de mélanges extrémement complexes : les fluides pétroliers.

Pour y parvenir, il est nécessaire de mener de nombreuses études annexes telles que la détermina-
tion de 'expression théorique du modéle , la collecte du plus grand nombre possible de données
expérimentales relatives au comportement thermodynamique des fluides concernés par 1’étude
principale, le calcul précis des équilibres de phases a 'aide d’algorithmes performants et rapides,
la mise en ceuvre de procédures mathématiques efficaces de régression des parameétres du modéle,
etc.

Toutefois, au-deld de ces considérations, rien n’est possible sans une parfaite compréhension des
comportements que ’on cherche & modéliser. Il est donc nécessaire, pour mener & bien ce travail,
de s’intéresser en premier lieu aux bases théoriques de 1’étude du comportement des mélanges
thermodynamiques fluides.

Les équilibres thermodynamiques entre phases sont donc au centre de la problématique. Il
existe principalement trois différentes sortes d’équilibres observés expérimentalement avec les
systémes multiconstituants :

e les équilibres liquide - vapeur :

T
Phase A

vapeur Yireo Yy

Phase
P liqulde
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ou P désigne la pression des deux phases, T, la température des deux phases, x; est la
fraction molaire du constituant ¢ dans la phase liquide et y; est la fraction molaire du
constituant ¢ dans la phase vapeur.

e les équilibres liquide - liquide :

/\ T
Phase F 0

liquide B X

Phase
liquide o

avec xf', la fraction molaire du constituant ¢ dans la phase liquide o et xzﬁ

molaire du constituant 7 dans la phase liquide (.

, la fraction

e les équilibres liquide - liquide -vapeur :

T
Phase A
Yo

vapeur Yis e

Phase
liquide

Phase
liquide o

Pour qu’un systéme fermé polyphasique soit en équilibre, il est nécessaire :

— qu’il n’y ait pas d’échange de chaleur au sein du systéme. Ceci implique que la température,
qui est la force motrice du transfert de chaleur, soit uniforme dans tout le systéme.

— qu'il n’y ait pas d’échange de travail volumique entre les phases, ou autrement dit, que la
pression (la force motrice du transfert de travail volumique) soit uniforme dans le systéme.

— qu'il n’y ait pas d’échange de matiére entre les phases. Par conséquent, les potentiels chi-
miques p; (aussi noté g;) des constituants i (force motrice du transfert de matiére) doivent
étre uniformes dans tout le systéme polyphasique.

En résumé, les conditions d’équilibre entre les phases 11y, Ilo, ..., II,,, de compositions respec-
tives z1, 29, ..., Z, s’écrivent pour chaque constituant 7 :
i 114 (T,P,Zl) = M4 10 (T7P7Z2) = .. = W0, (T7P7Zn) (1)
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Cette condition nécessaire (mais non suffisante) d’équilibre est a la base de la compréhension
des diagrammes de phases. Elle explique par exemple pourquoi dans un diagramme de phases
isotherme d’un systéme binaire, un équilibre diphasique est représenté par une ligne d’équilibre
tandis que dans le plan (P, T'), le méme équilibre sera représenté par un unique point.

L’un des aspects non négligeables de mon travail de thése a donc consisté & étudier en grand
détail, les nombreuses illustrations de 1’équilibre multiphasique sur des systémes binaires soumis
& des conditions de température et de pression trés variées. Toujours dans le but de comprendre
les phénomeénes physiques et les procédures de calcul de ces phénomeénes & partir d’'un modéle
thermodynamique, 1’étude approfondie de la stabilité des phases, étroitement liée & la notion
d’équilibre, fut entreprise. La condition d’uniformité des potentiels chimiques étant satisfaite, il
faut alors s’assurer que les phases en présence soient stables pour définir un état d’équilibre.

Une fois ce travail préliminaire effectué, il fut alors possible d’entamer le développement du
modéle de contributions de groupes PPR78 en ajoutant quatre nouveaux groupes & la méthode,
groupes permettant, en association avec les précédents, de représenter tous les fluides pétroliers
(ou presque).

Voici donc le plan de I’étude qui suit :

e le premier chapitre intitulé « La classification de VAN KONYNENBURG et SCOTT » pré-
sente la méthodologie utilisée pour étudier le comportement thermodynamique global des
systémes binaires. La classification quasi-exhaustive de ces comportements est présentée en
détail.

e dans un second chapitre, « De I’équation d’état de VAN DER WAALS au modéle PPR78 »,
I’état de ’art des équations d’état cubiques est discuté, de ’équation originelle, celle de VAN
DER WAALS, jusqu’aux modéles sophistiqués récemment mis au point. Les bases théoriques
du modéle PPR78 sont posées, en particulier I’établissement des régles de mélanges choisies.

e le modéle étant explicité, le comportement des systémes binaires et 1’évolution des dia-
grammes de phases ayant été présentés, on peut alors exposer dans le troisiéme chapitre,
nommé « Calcul des diagrammes d’équilibre de phases », les procédures de calcul utilisées
pour construire les différents diagrammes de phases et effectuer les calculs d’équilibre au
sens large, a partir du modéle PPR78. La premiére partie de ce chapitre est consacrée a
I’étude de la stabilité thermodynamique qui tient une place primordiale dans le calcul des
diagrammes.

e le quatriéme chapitre, « Extension du modéle PPR78 par ajout des groupes dioxyde de
carbone, azote, sulfure d’hydrogéne et sulfhydryle » présente la procédure mise en ceuvre
pour développer le modéle de contributions de groupes PPR78. Celle-ci se base sur I'étude
des équilibres entre phases des systémes binaires. Cette extension passe par I'ajout de
quatre groupes supplémentaires qui viennent compléter les groupes déja présents dans la
méthode et ainsi permettre ’étude des fluides pétroliers.

e enfin, le modéle PPR78 est utilisé de maniére purement prédictive pour représenter les
mélanges multiconstituants de type fluide pétrolier. Un large apergu des capacités prédic-
tives du modéle est proposé dans un cinquiéme chapitre intitulé « Modélisation des fluides
pétroliers & partir du modéle PPR78 ».

— 17 —



INTRODUCTION




CHAPITRE |

La classification de Van
Konynenburg et Scott

Introduction

En 1968, Peter Henry VAN KONYNENBURG, sous la direction de Robert L. SCOTT, présente
dans son manuscrit de thése [1] une étude des équilibres entre phases fluides des mélanges binaires
a partir de I’équation d’état de VAN DER WAALS. Pour chacun des systémes étudiés, il porte une
attention toute particuliére au lieu des points critiques binaires ainsi qu’aux lignes triphasiques
et azéotropiques.

A partir de ses observations, il tente de classer les mélanges binaires suivant leur comportement
en tragant dans le plan (Pression, Température) les lignes critiques, azéotropiques et triphasiques.
Cette étude lui permet de distinguer principalement cing catégories de mélanges binaires qu’il
appelle : type I, type 11, type III, type IV et type V.

Bien que la plupart de ces types aient déja été expérimentalement identifiés dans le passé
(voir I'historique des chapitres 6 et 7 de [2]), 'originalité du travail de VAN KONYNENBURG
et SCOTT [1,3,4] est de proposer pour la premiére fois une classification & peu prés exhaustive
des mélanges binaires a partir de certains phénomeénes censés les caractériser.

L’équation de VAN DER WAALS utilisée pour calculer les différents types n’a pas été choisie
par hasard. R. L. SCOTT explique [3] que cette équation présente deux gros avantages : d’une
part, elle est qualitativement trés intéressante puisqu’elle permet de représenter presque tous les
phénomeénes d’équilibre de phases possibles, d’autre part, son formalisme relativement simple
permet une résolution analytique des équations. Son inconvénient majeur reste bien entendu sa
faible capacité a bien représenter quantitativement ces mémes phénomeénes.

Il est & noter que les diagrammes qui seront déclarés de type VI par la suite, bien que déja connus
en 1968, n’apparaissent pas dans la classification. Ceci vient du fait que I’équation de VAN DER
WAALS ne permet pas de les représenter [3,4].
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CHAPITRE 1. LA CLASSIFICATION DE VAN KONYNENBURG ET SCOTT

A la suite de ce travail, la classification de VAN KONYNENBURG et SCOTT a été universel-
lement adoptée par la communauté des thermodynamiciens des fluides [5], [6, chap. 12]. Par
ailleurs, certaines tentatives de modification de la classification originale, par 'TUPAC (Interna-
tional Union of Pure and Applied Chemistry) notamment [7], n’ont jamais vraiment abouti.

Le but de ce chapitre est de donner un apergu exhaustif de cette classification et d’expliquer les
principes généraux utiles a la compréhension du comportement thermodynamique des systémes
binaires. Toutes les figures représentées ont été calculées & partir de programmes mis au point
au cours de cette these.

I.1 Cartes d’identité des mélanges binaires

Afin de comprendre la maniére suivant laquelle VAN KONYNENBURG et SCOTT ont classifié les
mélanges binaires, il convient tout d’abord d’effectuer quelques rappels sur la régle des phases
de GIBBS.

I[.1.1 La régle des phases de GIBBS

La variance d’un systéme thermodynamique peut étre définie de la sorte :

‘Définition : Variance‘

La variance v, aussi appelée nombre de degrés de liberté, est le nombre de variables
intensives propres a l'une des phases?®, qu'il est nécessaire de fixer pour définir |'état
intensif de chacune des phases, c'est-a-dire pour que toutes les autres variables intensives
de chacune des phases en équilibre prennent une valeur définie (généralement unique, mais
pas toujours).

La variance est une grandeur positive ou nulle.

a. ce qui exclut les variables intensives globales si le systéme est polyphasique.

Corrolaire : La variance est la différence entre le nombre de variables n, caractérisant 1’état
intensif de chacune des phases, et le nombre de relations mathématiques n, liant ces variables :

V=N, — Ny (L.1)

Afin de comprendre le sens physique de la variance, on considére un systéme binaire & I’équilibre
liquide-vapeur :

Phase vapeur :

Pression et température : P et T'.
Fractions molaires : y1, yo = 1 — y1.
Enthalpie molaire : hg.
Entropie molaire : sq.
Energie de GIBBS molaire : gg, etc.
Phase liquide :

Pression et température : P et T'.
Fractions molaires : x1, z9 = 1 — 7.
Enthalpie molaire : hr,.
Entropie molaire : sp.
Energie de GIBBS molaire : gy, etc.
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Ce systéme peut étre décrit a partir de n, = 4 variables intensives des phases, par exemple P,
T, xz1, la fraction molaire du premier constituant dans la phase liquide, 1, la fraction molaire
du premier constituant dans la phase gaz. Toutes les autres grandeurs peuvent s’exprimer en
fonction de ces quantités : les fractions molaires du second constituant dans les phases liquide et
vapeur : 9 = 1 —z1, y2 = 1 — y1, U'enthalpie molaire de la phase liquide : hz(T,P,z1), I'entropie
molaire de la phase gaz sq(T,P,y1), etc.

L’équilibre entre les deux phases est traduit par deux équations et s’écrit en terme de potentiel
chimique :

H1,L = W1,G et oL = U2,G

Le potentiel chimique de chaque constituant peut s’exprimer comme une fonction de T', P et de
la composition. Les deux relations écrites ci-dessus sont donc des relations entre les variables T,
P, z1 et y1. Ces 4 variables sont donc soumises & n, = 2 relations.

La variance du systéme vaut finalement : v = n, — n, = 2. On doit donc fixer deux variables
intensives parmi T, P, x1, y1, S, Sa, hr, hqg, etc. pour caractériser 1’état intensif du systéme
binaire diphasique liquide-vapeur.

Application au cas des systémes multiconstituants polyphasiques

e Considérons un systéme de n constituants au sein duquel 7 phases sont en équilibre.

L’état intensif d’un tel systéme peut étre représenté par n, = 2+ m(n — 1) variables : la pression
P, la température T et (n — 1) fractions molaires ' pour chacune des 7 phases.

e Par ailleurs, la condition d’équilibre entre phases impose 'uniformité des potentiels chimiques
i i des constituants ¢ (pour ¢ € [1;n]) dans les phases K (pour K € [1;7]) :

Wil = Hi2 = ... = [lix, pour i € [1;n] (I.2)

soit un total de n(m — 1) relations. Les potentiels chimiques étant exprimables en fonction des
n, variables intensives des phases précédemment mentionnées, ces n(m — 1) relations lient donc
ces n, variables.

On note r, le nombre de relations supplémentaires auxquelles les n, variables sont susceptibles
d’étre soumises (relations liées & une éventuelle azéotropie, & un état critique, etc.).

Le nombre de relations mathématiques liant les variables intensives des phases est donc :

n,=(m—Ln+r

e En vertu de I'équation (I.1), la variance d’un systéme multiconstituant et polyphasique vaut :

‘V:2+n—7r—r‘ (1.3)

L’équation (I.3) constitue la régle des phases de GIBBS.

Exemple :

Considérons un systéme binaire (n = 2) critique. Au niveau d’un point critique, deux phases
en équilibre ont fusionné de sorte qu'’il n’en reste plus qu’une (7 = 1); le point critique impose
également l'existence de deux relations supplémentaires entre les variables intensives T, (tem-
pérature critique), P, (pression critique) et x; . (fraction molaire critique du constituant 1) a
travers I'annulation des dérivées seconde et troisiéme de 1’énergie de GIBBS molaire par rapport

n—1
1. On rappelle que : z,,xk =1 — Z Ti, K, avec T Kk, la fraction molaire en constituant ¢ dans la phase K.
i=1
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0? 03
a la composition : (—g) =0et (—g) =0 donc r = 2.
9ry ) p p 9ry ) p p

La variance d’un tel systéme est donc v = 1.

Corrolaire n’1 : Variance maximale d’un systéme.
La variance sera maximale si le nombre de relations supplémentaires r est minimal, c¢’est-a-dire
nul et si le nombre de phases m du systéme est minimal, c’est-a-dire égal & 1. Par conséquent :

Vmax =N + 1 (1.4)

Cette équation renseigne sur la dimension de I’'espace nécessaire a la représentation du diagramme
de phases complet d’un systéme renfermant n constituants.

Ainsi, pour un corps pur, n = 1 et vpmax = 2, Uintégralité du diagramme de phases devra étre
représentée dans un espace a deux dimensions, par exemple (P, T'); pour un systéme binaire,
n = 2 et vpax = 3, le diagramme de phases global devra étre représenté dans un espace a trois
dimensions, par exemple (P, T, 1) (ot x1 désigne la fraction molaire du constituant 1 dans I'une
des phases) etc.

Corrolaire n"2 : Nombre maximal possible de phases d’un systéme.

De l'équation (I.3), on déduit que le nombre de phases en présence sera maximal lorsque la va-
riance v sera minimale c’est-a-dire égale & zéro et lorsque le nombre de relations supplémentaires
r sera minimal, c’est-a-dire nul. Par conséquent :

Tmax = 1 + 2 (L.5)

Cette relation nous apprend donc qu’un corps pur (n = 1) peut au maximum donner naissance
a un équilibre triphasique ; un systéme binaire (n = 2) peut au maximum engendrer un équilibre
tétraphasique, etc.

Le tableau I.1 ci-aprés décompose le calcul de la variance pour différentes solutions unaires et
binaires (i.e. & un et a deux constituants).

Remarque importante :

La variance peut étre vue comme le nombre de variables intensives a fixer pour complétement
définir I’état intensif d’une solution. Autrement dit, la variance indique la nature du lieu sur
lequel se situe le point représentatif de la solution dans U'espace (T, P, 1, ..., Tp—1).

Pour illustrer cette remarque, prenons l’exemple d’une solution binaire diphasique liquide-
vapeur. Celle-ci posséde une variance égale a4 2 (n = 2, 7 = 2, r = 0). Cela signifie qu’il faut fixer
deux variables intensives des phases pour caractériser complétement 1’état intensif de la solution
liquide-vapeur.

Comme expliqué précédemment, la solution peut étre représentée par 4 variables intensives des
phases, par exemple : P, T, x1 et y; liées par deux relations entre les potentiels chimiques des
constituants dans chacune des deux phases. Deux variables parmi ces quatre doivent donc étre
fixées. La valeur des deux autres dépend alors de celle des deux premiéres. Autrement dit, sur
ces quatre variables, deux d’entre elles peuvent étre exprimées en fonction des deux autres; par
exemple : x1(P, T) et y1(P, T).

Par conséquent, le lieu de toutes les solutions diphasiques liquide-vapeur d’un systéme binaire
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peut étre représenté par des surfaces (ou nappes) d’équations x1 (P, T) et y1(P, T).

La figure 1.1 ci-aprés montre les nappes z1(P, T)) (en rouge) et y;(P, T') (en vert) dans I’espace
(P, T, x1) d’'un systéme binaire donné. Ces nappes représentent les états intensifs de la phase
liquide en équilibre avec la phase vapeur pour le binaire considéré. Elles délimitent le domaine
diphasique qui est compris entre ces deux nappes.
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FIGURE I.1 — Surfaces z1 (P, T') (en rouge) et y1 (P, T') (en vert) représentatives des états intensifs
des phases liquide et vapeur en équilibre d’'un systéme binaire.

Remarque :

La variance est donc la dimension des lieux représentant les états intensifs des phases dans
Vespace (P, T, 21, ..., Tp—1).

Il faut cependant rester prudent sur la signification de la variance. Par exemple, dans le cas d’un
équilibre diphasique, elle n’indique en aucun cas la dimension du lieu représentant toutes les
solutions diphasiques (qui sur la figure 1.1 correspond au volume compris entre les deux nappes).
Prenons un autre exemple : celui du corps pur (n = 1) en équilibre liquide-vapeur (7 = 2).
L’intégralité du diagramme de phases du corps pur peut étre représentée dans un espace de
dimension vV, = 2. La variance d’un constituant pur en équilibre diphasique est v = 1. Ceci
parait évident lorsque 'on observe la courbe de pression de vapeur dans le plan (P, T). En
revanche, dans le plan (P, v) (v = volume molaire), le domaine diphasique est une surface
comprise entre une courbe de bulle et une courbe de rosée. La variance indique que le lieu des
états intensifs du liquide en équilibre avec la vapeur est de dimension 1. Autrement dit, la variance
renseigne sur la dimension du lieu des points de bulle et des points de rosée qui forment deux
courbes dans le plan (P, v) ce qui correspond bien & une variance égale a 1. Cette différence entre
les représentations dans les plans (P, T') et (P, v) vient du fait que P et T sont des grandeurs
intensives communes aux deux phases, contrairement a v.
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Conséquence : les lieux caractéristiques des solutions de variance 3 sont des volumes, ceux des
solutions de variance 2 sont des sufaces. Une solution de variance 1 est représentée sur une ou
plusieurs courbes et une solution de variance nulle est représentée par un ou plusieurs points.

On désigne par z1, la composition du constituant 1 dans une phase.

Nature de 7w | r | Variance v | Type de représentation | Exemple(s)
la solution dans l’espace (P, T, )

Corps purs : n=1

Solution 110 2 Surface S/L/)V
monophasique
Solution 210 1 Courbe P(T) LV, SV,
diphasique SL
Solution 21 0 Point -
de BANCROFT 2
Solution 112 0 Point L=V
critique
Solution 310 0 Point SLV
triple 3

Systémes binaires : n = 2

Solution 110 3 Volume S/L/)V
monophasique
Solution 210 2 Surface LV,
diphasique 21,o(P,T), z18(P, T) LL
Solution 310 1 3 courbes : x1 o[P(T)], LLV,
triphasique 21,8/ P(T)], x1,[P(T)] SLV
Solution 410 0 4 points a mémes 71" et P SLLV
tétraphasique
Solution 1|2 1 Courbe z1 .[P(T)] Ly, = Lg,
critique L=V
Solution 2|1 1 Courbe z1 4. [P(T)] -
azéotropique
Solution
azéotropique 113 0 1 seul point -
critique
Solution Lo,Lg=1V,
critique 311 0 2 points & mémes T et P Lo = LgV
terminale 4

TABLE 1.1 — Variances de diverses solutions

2. solution associée & un point de BANCROFT.
3. solution associée & un point triple.
4. solution associée a un point critique terminal.
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I[.1.2 Représentation du comportement global des systémes binaires

Dans son manuscrit de thése [1], P.H. vAN KONYNENBURG prouve qu’'une excellente représen-
tation des binaires peut étre obtenue dans un espace & deux dimensions bien que la régle des
phases de GIBBS impose en toute rigueur, une représentation dans un espace a trois dimensions
pour ce type de systémes. C’est la naissance de diagrammes synthétiques permettant une re-
présentation globale du comportement des systémes binaires. Nous les appellerons par la suite
diagrammes d’équilibre de phases globaux® (ou D.E.P.G. en abrégé).

L’idée de VAN KONYNENBURG est d’utiliser le plan (Pression, Température) ¢ et de n’y re-
présenter que les lieux de variances 0 et 1, qui témoignent de ’ensemble des caractéristiques du
systéme binaire et qui permettent, comme nous le verrons par la suite, de se faire une idée trés
précise de son comportement. C’est en particulier grace a ce type de représentation que VAN
KONYNENBURG et SCOTT parviennent a élaborer leur classification [1,3,4].

C’est pourquoi, de tels diagrammes s’apparentent a de véritables cartes d’identité des systémes
binaires.

Remarque importante n°1 :

Bien que VAN KONYNENBURG et SCOTT |[1] aient initialement choisi de représenter les D.E.P.G.
dans le plan (Pression, Température), il est & noter que ce type de diagrammes peut étre repré-
senté dans n’importe quel autre plan dont ’abscisse et I’ordonnée sont des variables intensives
représentatives des phases.

On peut par exemple choisir I'un des plans suivants pour représenter les diagrammes d’équilibre
de phases globaux : (Température, Composition); (Pression, Composition); (Volume molaire,
Composition), (Pression, Volume molaire), etc.

Remarque importante n°2 :

Bien que l'on se contente souvent de représentations dans le plan (Pression, Température) pour
les diagrammes d’équilibre de phases globaux, il est en toute rigueur nécessaire, comme l'indique
la régle des phases de GIBBS, d’utiliser deux diagrammes pour accéder a la totalité de 'infor-
mation : on peut par exemple utiliser conjointement le plan (Pression, Température) et le plan
(Température, Composition). Ces deux plans réunis sont équivalents a l'utilisation de 1'espace
de représentation (Pression, Température, Composition) pour remonter au comportement du
systéme binaire.

Eléments principaux représentés sur les D.E.P.G.

Les éléments qui doivent impérativement étre représentés (s'ils existent) sur ces diagrammes sont
les suivants :

e lieu(x) des points critiques binaires (liquide-liquide, liquide-vapeur, etc.),
e points critiques des corps purs,

e lignes triphasiques (liquide-liquide-vapeur, solide-liquide-vapeur, etc.),

e ligne azéotropique,

e point critique terminal,

e azéotrope critique,

5. M. CisMONDI et M.L. MICHELSEN parlent de Global Phase Equilibrium Diagrams dans 8]
6. Bien qu’en réalité, Johannes Petrus KUENEN, de ’école Hollandaise, ait déja initié cette pratique dés 1894.
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e courbes de pression de vapeur saturante [pour les D.E.P.G. dans les plans (Pression, Tem-
pérature), (Pression, volume molaire), etc.],

e point de Bancroft.

Les enveloppes de phases a composition donnée” qui représentent le lieu des points de bulle
et de rosée de composition donnée, peuvent également étre incluses sur les D.E.P.G.8.

I.2 Représentation des diagrammes de phases globaux

A titre d’exemple, un D.E.P.G. est représenté ci-aprés dans 'espace (Pression P, Température
T, Composition x1).

Température T

350
300

50 —|

40 —|

30 —|

Pression P

20 —|

FIGURE 1.2 — Représentation d’un diagramme de phases global dans I'espace (P, T, z1). Cy et Cy :
points critiques des corps purs 1 et 2. P{(T) et P5(T') : courbes de pression de vapeur saturante
des constituants purs 1 et 2. Az : ligne azéotropique du mélange binaire {1 — 2}. LPCpy et
LPCypp : lieux des points critiques liquide-vapeur et liquide-liquide du mélange binaire {1 — 2}.
PCT : point critique terminal des lignes triphasiques. 3¢ : lignes triphasiques liquide-liquide-
vapeur.

L’utilisation d’un espace a trois dimensions pour représenter les D.E.P.G. est peu courante car
peu pratique. On lui préfére généralement 1'utilisation de projections dans deux plans de I'espace,
dont la lecture est bien plus facile et qui permettent de conserver la totalité de 'information du
graphe en trois dimensions.

Par exemple, le diagramme de la figure 1.2 dans l'espace (Pression P, Température T, Compo-
sition z1) peut étre troqué contre une projection dans le plan (Pression P, Température T') et
une projection dans le plan (Température 7', Composition z1) comme illustré par la figure 1.3.

7. appelées également isopleths en anglais
8. La variance de ces systémes est v = 1 [avec m = 2 (2 phases) et » = 1 (composition constante)]
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Ainsi, par lecture des deux projections (P, T') et (T, x1) de la figure 1.3, on peut retrouver toute
I'information (P, T, x1) contenue dans la figure 1.2.

60.0 ~ T T T T
TPlbar 500.0

LPC,

] TTIK

40.0

300.0 b

20.0 3¢

A
%PCT K x

0.0 T T T _D 100.0 T T T T T T T T T T _D
100.0 300.0 500.0 0.0 1.0

FIGURE 1.3 — Projections d'un D.E.P.G. dans les plans (P, T') et (T, x1). C1 et Co : points
critiques des corps purs 1 et 2. PJ(T) et Py(T) : courbes de pression de vapeur saturante des
constituants purs 1 et 2. Az : ligne azéotropique du mélange binaire {1 —2}. LPCpy et LPCyy, :
lieux des points critiques liquide-vapeur et liquide-liquide du mélange binaire {1 — 2}. PCT :
point critique terminal. 3¢ : ligne triphasique liquide-liquide-vapeur.

Sur ces diagrammes, seuls les équilibres monovariants (v = 1) et non-variants (v = 0) sont
reportés car ils représentent les principales caractéristiques du systéme binaire. Par conséquent,
les détails concernant les équilibres diphasiques ne peuvent pas y étre lus. Pour y accéder, on peut
par exemple effectuer des coupes isothermes ou isobares et tracer pour celles-ci les diagrammes
de phases complets.

T T T T T
(a) TPlbar (b) TPlbar
14.5 ' T
> P§(To)
X1,¥1
125 T
300.0 1.0

FIGURE 1.4 — Représentation d’une coupe isotherme a T' = T sur un D.E.P.G.(a) et du dia-
gramme de phases isotherme correspondant (b). P7(T") et Py(T) : courbes de pression de vapeur
saturante des constituants purs 1 et 2. Az : ligne azéotropique du mélange binaire {1 — 2}. B :
point de BANCROFT du mélange binaire {1 — 2}.

C’est ce qu'illustre la figure 1.4. La sous-figure 1.4(a) représente une partie du D.E.P.G. dans
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le plan (P, T) de la figure 1.3(a). Sur la sous-figure 1.4(b), le diagramme de phases complet est
représenté. On constate que seules certaines caractéristiques de ce diagramme peuvent étre dé-
duites du D.E.P.G.; en 'occurrence, ’azéotrope et les points d’attache des corps purs en 1 =0
et r1 = 1.

Les courbes de pression de vapeur saturante sont associées aux constituants purs et corres-
pondent & des compositions égales a 0 ou 1. Leurs représentations dans le plan (7, 1) sont donc
des droites verticales d’équations x; = 0 pour le constituant 2 et 1 = 1 pour le constituant 1.
Pour cette raison, les courbes de pression de vapeur saturante ne figurent que dans le plan (P, T')
des D.E.P.G.

Pour des raisons similaires, les points de BANCROFT qui, on le rappelle, matérialisent I'inter-
section entre deux courbes de pression de vapeur saturante dans le plan (P, T') ne sont pas
représentés dans le plan (7, z1).

L’équilibre triphasique quant a lui, est représenté par trois courbes dans lespace (P, T, x1)
(chaque courbe représente I'une des trois phases en équilibre). Pour une température donnée, les
trois phases en équilibre ont trois compositions différentes (dans le cas général) mais obligatoi-
rement la méme pression. C’est pour cela qu’on le représente par une seule courbe dans le plan
(P, T) tandis que dans le plan (7, x1), on le représente par trois courbes.

Sur la figure 1.5 ci-aprés, on illustre le fait qu’a un point LLV de la ligne triphasique dans le
plan (P, T') correspondent trois points V', L, et Lg dans le plan (T, z1, y1).

*
1

B
TP/bar TT/K

v
H

TK X1,¥1
0.0 T T T T T D 100.0 T T T
100.0 200.0 0.0 1.0

FIGURE L5 — (a) extrait du D.E.P.G. de la figure 1.3 au niveau de la ligne triphasique et coupe
isobare & P = Py. (b) Diagramme de phases isobare & P = Py. P{(T) et Py(T) : courbes de
pression de vapeur saturante des constituants purs 1 et 2. LPCpy : lieu des points critiques
liquide-liquide du mélange binaire {1 —2}. PCT : point critique terminal des lignes triphasiques
liquide-liquide. 3¢ : ligne triphasique liquide-liquide-vapeur.

Les lieux des points critiques et les lignes azéotropiques sont tous deux représentés par une
seule courbe dans chacun des plans possibles pour le D.E.P.G.
A titre d’exemple, on peut regarder la figure 1.6(b) qui montre un point critique dans un dia-
gramme de phases isotherme (P, z1, y1). Sa représentation sur le D.E.P.G. dans le plan (P, T') est
montrée sur la figure 1.6(a). Pour obtenir un D.E.P.G. dans le plan (P, z1), il suffit de reporter
le point critique de la sous-figure (b) ainsi que tous les autes points critiques (21, P.) existant.

Les points critiques terminaux (PCT) qui sont représentés par un seul point dans le plan
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I I I TPlbar (b) I I I TPlbar
40.0 T = T0

40.0

20.0

X1,¥1

To 400.0 500.0 © 1.0
FIGURE 1.6 — (a) extrait du D.E.P.G. de la figure 1.3 au niveau du lieu des points critiques
liquide-vapeur et coupe isotherme a T" = Ty. (b) Diagramme de phases isotherme & T = Tj,.
P3(T) et P5(T) : courbes de pression de vapeur saturante des constituants purs 1 et 2. LPCry :
lieu des points critiques liquide-vapeur du mélange binaire {1 — 2}. L = V : point critique a
T = Ty du mélange binaire {1 — 2}.

(P, T') sont représentés par un seul point dans le plan (7, z1) : un point critique résultant de la
fusion entre deux phases LL ou LV. Ce point critique est associé & un point représentatif de la
seconde phase en équilibre avec la phase critique.

Ceci peut étre vu sur la figure 1.7 ci-aprés. Le Diagramme de phases isobare & la pression du
PCT a été représenté sur le volet (b) de la figure. Il montre la phase critique (Lo = Lg) en
équilibre avec une phase vapeur (V).

V1 *1,e
T ! T
P/bar : T/K
260.0 .
1
1
7 :
1
Vv
220.0
180.0
P = PPCT
- ri(r) ] : —
TK X1,Y1
0.0 T T T T T —D 140.0 T T T —>
100.0 200.0 0.0 1.0

FIGURE 1.7 — (a) extrait du D.E.P.G. de la figure 1.3 au niveau du PCT de la ligne triphasique
et coupe isobare & P = Ppcor. (b) Diagramme de phases isobare & P = Ppor. P (T) et Py (T) :
courbes de pression de vapeur saturante des constituants purs 1 et 2. LPCpy, : lieu des points
critiques liquide-liquide du mélange binaire {1 — 2}. PCT : point critique terminal des lignes
triphasiques liquide-liquide. 3¢ : ligne triphasique liquide-liquide-vapeur.

Enfin, on notera que les points critiques des corps purs se situent sur les verticales d’équations
x1 =0 et z; = 1 dans les plans dont I'abscisse est z1 [(T, z1), (P, z1), etc.].
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[.3 Diagrammes de type I

Les systémes binaires possédant un comportement de type I vérifient les critéres suivants
[1,3,5] :

e il n’existe qu'une seule ligne critique liquide-vapeur sur les D.E.P.G. de type I,

e le lieu des points critiques binaires est continu et est attaché aux points critiques des deux
COorps purs,

e une ligne azéotropique peut également survenir sur ces diagrammes.

Les formes du lieu des points critiques (LPC') peuvent étre trés variées. Dans le plan (P, T'), on
le trouve parfois monotone (croissant ou décroissant), il admet parfois un extremum en pression
(souvent un maximum, plus rarement un minimum), il peut également admettre un extremum
en température (souvent un minimum, trés rarement un maximum). Enfin, dans certains cas,
moins courants, il peut combiner plusieurs de ces caractéristiques (par exemple, le D.E.P.G. dans
le plan (P, T') peut posséder a la fois un maximum et un minimum en pression).

I[.3.1 Lieu des points critiques monotone entre les points critiques des corps
purs dans le plan (P, T)

Plusieurs configurations sont envisageables suivant la position relative des courbes de vapeur
saturante (type A, B ou C) (voir annexe 1.12). Comme le montre la figure 1.8, le lieu des points
critiques liquide-vapeur peut étre croissant ou décroissant dans le plan (P, T').

30.0 T T 60.0 T T T
TP/bar TP/bar

40.0 4
TK TK
20.0 T T —> —>
520.0 560.0 360.0 400.0

F1GURE [.8 — D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur LPCry monotone
entre le point critique Co du corps pur 2 et le point critique C'y du corps pur 1 dans le plan
(P, T). P#(T) représente la courbe de pression de vapeur du corps pur i. Positions relatives des
courbes de pression de vapeur saturante : type B a gauche et type C a droite.

L’exemple fourni par la figure 1.9 ci-aprés montre un lieu des points critiques (LPC') du binaire
{1—2} croissant entre les points critiques Co et Cy des corps purs. La position relative des courbes
de pression de vapeur saturante est de type A (le plus rare).

C’est par ce systéme que sera explicité par la suite, le comportement des systémes binaires de
type I avec LPC' monotone.

Afin d’illustrer le comportement de ce type de systémes, on effectue des coupes isothermes a
des températures subcritiques et supercritiques, comme illustré par la figure I.10.
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TP/bar

45.0

T/K

25-0 T T T
540.0 560.0

F1GURE 1.9 — D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur LPCTry croissant
entre le point critique C5 du corps pur 2 et le point critique C; du corps pur 1 dans le plan
(P, T). P#(T) représente la courbe de pression de vapeur du corps pur i.

. T, T3 T, Ts TeTy
| T | ! | ! T T T T T T T T T T T
Lo A TP/ba’ TTIK
i ! i i i Lo
1 1 1 1 1 1 1
sof 4 i
A R I 560.0
i \ i i i -
A A i
R NV i
BV ERE!
oo 540.0
T i ! 1 1 1 P 7]
S S ¢ B
' ' ' ' [
AR RN N R ‘
25.0 I T i I i > T T T T T T T T T T r —P
530.0 Tc,z 550.0 Tea 0.0 0.5 1.0

F1GURE [.10 — D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur LPCpy croissant
dans le plan (P, T') : représentation de coupes isothermes.

Les Diagrammes de phases isothermes associés aux coupes de la figure .10 sont donnés sur la
figure I.11.

Pour une température 717 subcritique, c’est-a-dire inférieure a la température critique du corps
pur 2, 'équilibre isotherme liquide-vapeur du mélange binaire {1 — 2} est représenté dans le
plan Pxy par un fuseau assez classique, attaché en 1 = 0 & un point représentatif de ’équilibre
liquide-vapeur du corps pur 2 - en ce point, la pression du systéme est Py (71) - et attaché en
r1 = 1 & un point représentatif de I’équilibre liquide-vapeur du corps pur 1 - en ce point, la
pression du systéme est P (7).
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PaN
P/bar

T T T T7’Pc1
Ts A

Il

’

45.0 Ts —]

TR

35.0

Pc,2
Pz (Th)

T T T D
0.0 0.5 1.0

F1GURE [.11 — Diagrammes de phases isothermes & des températures subcritiques et supercri-
tiques dans le cas d’un D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur croissant
dans le plan (P, T'). La ligne pointillée représente le lieu des points critiques.

On rappelle que dans les conventions adoptées, le constituant 1 est le plus volatil et donc
P(Th) > P§(Ty1). Lorsque la température Th est exactement égale a la température critique
du corps pur 2, T, o, le fuseau isotherme est le dernier fuseau qui reste attaché a l'axe x1 = 0.
Dans ce cas particulier, la pression du systéme en x; = 0 vaut P, 2. On peut remarquer que lorsque
I'un des deux constituants purs est critique, les courbes de bulle et de rosée sur le diagramme de
phases du systéme binaire possédent une tangente commune (en z; = 0 si le constituant 2 pur
est critique ou en x; = 1 si c’est le constituant 1). Pour pouvoir adopter un tangente commune,
les courbes de bulle et de rosée doivent généralement posséder un point d’inflexion au voisinage
de ce point critique.

Pour toute température supérieure a T, 5 et inférieure & Tt 1, il existe un minimum sur chaque fu-
seau isotherme qui matérialise un point critique du mélange binaire. Ce minimum est également
le point d’intersection des courbes de bulle et de rosée du fuseau. On notera que ces fuseaux sont
attachés a l'axe x1 = 1. Les points d’attache ont une pression Py (T).

Plus la température augmente et plus le fuseau rétrécit. Lorsque T7 = T 1, il se réduit alors a
un unique point, de pression P, et de composition x1 = 1.

Pour toute température supérieure & 7.1, il n’y a plus présence d’équilibre diphasique. Le sys-
téme est alors monophasique supercritique.

Une description similaire du systéme {1 — 2} peut étre faite en considérant a présent des coupes
isobares (cf. figure 1.12).

La pression P; est inférieure a la pression critique du corps pur 2. Soumis a cette pression sub-
critique, le systéme binaire {1 — 2} est représenté par un fuseau classique dans le plan (T, z1, y1)
(voir figure 1.13). Il est attaché aux axes z1 = 1 et 1 = 0. Les températures de ces points d’at-
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P/bar P/bar
PaN PaN

Ps

P..

Py

Pc,2 P2 Pc,2

Py
T T T DTIK T T T T T T T T T T T D x1
540.0 560.0 0.0 0.5 1.0

F1GURE [.12 — D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur LPCpy croissant
dans le plan (P, T') : représentation de coupes isobares.

tache sont resp. Tep 1 (P1) et Tep2(P1), les températures d’ébullition des constituants 1 et 2 purs.
Similairement aux représentations isothermes, pour des pressions comprises entre P, et P, 1, les
diagrammes isobares possédent un extremum, un maximum en l’occurrence, qui matérialise un
point critique du systéme binaire.

T/K

Tc,1

560.0 -

Te2-
Ten 2P

o 1)‘ Teb,1(Pa)
Teb,1(P1)

510.0 T T T D X1,Y1

0.0 0.5 1.0

F1GURE 1.13 — Diagrammes de phases isobares a des pressions subcritiques et supercritiques dans
le cas d’'un D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur croissant dans le plan
(P, T'). La ligne pointillée représente le lieu des points critiques.

Plus la pression se rapproche de P, et plus les fuseaux se rétrécissent. En P; = P, 1, la zone
diphasique du systéme se limite & un point. Au dela, le systéme est monophasique supercritique.
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I.3.2 Lieu des points critiques présentant un extremum en température dans
le plan (T, z;)

La plupart du temps, par abus de langage, on parle d’extremum en température sur le lieu des
points critiques sans préciser le plan dans lequel on observe cet extremum. En réalité, celui-ci
existe dans n’importe quel plan du D.E.P.G. dont l'ordonnée est la température et 1’abscisse,
une variable intensive d’une phase (v, P, x1, etc.).

Afin d’illustrer ce cas, on s’intéresse dans ce paragraphe aux LPC présentant un minimum en
température?. Dans de nombreux livres et articles de thermodynamique [2, page 101], il est écrit
a tort que si le lieu des points critiques d’un mélange binaire posséde un minimum en tempéra-
ture, alors le systéme binaire posséde un comportement azéotropique.

L’exemple ci-aprés est un parfait contre-exemple de cette régle qui, il faut le reconnaitre, est

pourtant trés souvent vérifiée dans la pratique 0.

50.0 T T
TP/bar

C>

T/K
T T D
560.0 570.0

20.0

F1GURE 1.14 — D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur LPCry présentant
un minimum en température. P?(T') représente la courbe de pression de vapeur du corps pur i.

C;, point critique du corps pur .

Comme précédemment, afin de comprendre le comportement de ce systéme, on commence par
représenter des diagrammes de phases isothermes comme illustré par les figures 1.15 et 1.16.

On note Tyuin, la température du minimum en température du lieu des points critiques (N.B. :
la température T5 est trés voisine de Ty ).
Lorsque T' < Tpin, le diagramme de phases isotherme est un fuseau d’équilibre liquide-vapeur
relativement classique attaché aux axes 1 = 0 et 1 = 1 dans le plan Pxy. Entre T}, et T 1, la
plus petite des températures critiques des corps purs, il existe deux points critiques sur chaque
diagramme isotherme ce qui est assez inhabituel. Ainsi, lorsque T = T)un, le diagramme de
phases posséde un unique point critique qui scinde le fuseau en deux parties.

9. Par minimum, on entend un minimum sur le LPC dans le plan (T, P) vérifiant d7./dP. = 0.
10. Cette régle est toutefois vérifice dans 100 % des cas si 'on précise que le LPC' vient couper dans le plan
(P, T)) la courbe de pression de vapeur saturante de 'un des corps purs.

— 34 —
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50.0

570.0 7
TPlbar

560.0

T/K

20.0

T T T T T T T T T
= 1e TT/ K

X1

—

F1GURE 1.15 — D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur LPCry présentant
un minimum en température : représentation de coupes isothermes.

50.0

P/bar
PaN

T2
Ts=Tes
Ts
Ts
Te=Tc2

0.0

0.5

T D X1,Y1
1.0

F1GURE [.16 — Diagrammes de phases isothermes & des températures subcritiques et supercri-
tiques dans le cas d’'un D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur présentant
un minimum en température. La ligne pointillée représente le lieu des points critiques liquide-

vapeur.
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Ce point critique commun aux deux parties est appelé point critique a minimum de température.
Il est représenté sur la figure 1.17 ci-apreés.

T= Tmin ZOOM

45.0
TP/bar

L

LV

X1,Y1

35.0 T T
0.6 0.9

FI1GURE [.17 — Diagramme de phases isotherme a la température T;,;,, tracé au voisinage de la
composition du point critique hyperbolique & minimum de température.

Remarque sur le point critique & minimum de température :

Il existe deux types de points critiques & minimum de température (PCMT), comme illustré par
la figure 1.18. On distingue le cas ot le domaine diphasique se trouve & droite de ce point (i.e.
a U'intérieur de la concavité) dans le plan (P, T') et le domaine monophasique a gauche et le cas
inverse avec le domaine monophasique a droite (i.e. & l'intérieur de la concavité) et le diphasique
& gauche.

Dans le cas ou le domaine diphasique se trouve a Uintérieur de la concavité (cas 1), une coupe
isotherme & Ty > Ty, fera apparaitre un domaine diphasique ayant la forme d’une bulle ou
d’une ellipse.

En revanche, dans le cas ou le domaine diphasique se trouve a l'extérieur de la concavité (cas
2), une coupe isotherme a Ty > Ty, fera apparaitre deux domaines diphasiques ayant chacun
la forme d’une hyperbole.

Pour différencier les deux types de points critiques & minimum de température représentés sur
la figure 1.18, on leur rajoute [7] donc 'adjectif elliptique dans le cas 1 et hyperbolique dans le
cas 2.

A titre d’exemple, le D.E.P.G. de la figure .14 posséde un point critique hyperbolique & minimum
de température.

Ce type de nomenclature est utilisable pour tout autre type d’extremum sur le LPC
dans le plan (P, T') ou le plan (T, P), qu’il s’agisse de minimum ou de maximum,
en température ou pression.

Pour une température Ts légérement supérieure a T}, le diagramme de phases est constitué
de deux fuseaux raquettes attachés aux points représentatifs des corps purs (en 1 = 0 et 1 = 1).
Chaque fuseau posséde alors son propre point critique. Le point critique qui est un minimum
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Cas 1 Cas 2

T, TN NI

2 phase

\
JPCMT

A

Diagramme de phasesaT =T,

X1,¥1

X1,¥1

FIGURE 1.18 — Point critique & minimum de température : elliptique & gauche (cas 1), hyperbo-
lique & droite (cas 2)

commun des courbes de bulle et de rosée est dit supérieur. Le point critique qui est un maximum
commun des courbes de bulle et de rosée est dit inférieur (les adjectifs inférieur et supérieur
renvoient a 'ordre dans lequel sont rangées les pressions des points critiques dans le plan Pxy).
Lorsque la température augmente et atteint la température du point critique du corps pur 1
(Tt,1), le fuseau supérieur, attaché a 'axe x1 = 1, se rétrécit jusqu’a devenir un simple point de
pression P, (voir diagramme & T3).

Pour toute température supérieure comprise entre 7, 1 et T o, il n’existe plus qu'un seul fuseau,
attaché a I'axe x1 = 0 qui se rétrécit a son tour pour devenir en T = 71,2 un simple point de
pression P o.

Pour toute température supérieure a 7, o, le systéme binaire est monophasique.

L’évolution du comportement du systéme a travers des coupes isobares est présentée sur les
figures 1.19 et 1.20.

Ces représentations s’apparentent de prés aux représentations isobares des diagrammes de type
I avec LPC monotone.
Aux pressions subcritiques, le diagramme de phases isobare du systéme binaire est constitué de
fuseaux classiques attachés au niveau des axes des corps purs (z1 = 0 et 1 = 1). A partir du
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560.0 570.0 0.0 0.5 1.0

F1GURE 1.19 - D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur LPC'ry présentant
un minimum en température dans le plan (P, T') : représentation de coupes isobares.

PN
Tc,2
T
Teb,2(P1)7 o
540.0
i Teb,1(P3)
) ] X1,Y1
500.0 T T T D
0.0 0.5 1.0

FiGURE 1.20 — Diagrammes de phases isobares a des pressions subcritiques et supercritiques
dans le cas d’'un D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur présentant un
minimum en température dans le plan (P, T). La ligne pointillée représente le lieu des points
critiques liquide-vapeur.
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moment ol la pression atteint la pression critique du corps pur 2, P, 2, le diagramme de phases
se transforme en un fuseau raquette. Plus la pression augmente et plus ce fuseau raquette va se
rétrécir en s’éloignant de 'axe x1 = 0.

On notera que le minimum en température se manifeste sur les diagrammes de phases isobares
par le fait que la température critique diminue puis augmente entre FP.q et P.o. En Ps = P, 1, le
fuseau isobare n’est plus qu'un point de température 7, ;. Au-dela de cette pression, le systéme
est totalement monophasique.

I.3.3 Lieu des points critiques présentant un extremum en pression dans le
plan (P,T)

Bien qu’il soit physiquement possible d’observer des diagrammes de type I dont le LPC posséde
un minimum en pression, ces cas sont extrémement rares. En revanche, il est trés fréquent
d’observer sur les LPC expérimentaux, un maximum en pression. C’est ce cas qu’illustre la
figure 1.21 ci-aprés.

T T T T T
| LPC.y | TP/bar
50.0 .
P (T) TIK
20.0 T T T T T D
300.0 500.0

F1cure 1.21 — D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur LPCpy possédant
un maximum en pression dans le plan (P, T'). P#(T') représente la courbe de pression de vapeur
du corps pur . C;, point critique du corps pur 4.

L’évolution des diagrammes de phases isothermes - voir figures 1.22 et 1.23 - apparait assez
semblable a celle des diagrammes de type I avec LPC' monotone.
Pour T' < T, 1, on observe des fuseaux isothermes assez classiques attachés aux axes x1 = 0 et
x1 = 1. On notera toutefois que leur forme presque triangulaire vient de la grande dissymétrie
entre les deux constituants du mélange (il existe un rapport d’environ 2 entre les températures
critiques et entre les pressions critiques des deux constituants).
Pour T' > T 1, les diagrammes de phases isothermes sont des fuseaux raquettes. Le maximum
en pression sur le LPC se traduit sur ces fuseaux par une augmentation de la pression critique
au fur et & mesure que l'on s’éloigne du point représentatif du corps pur 1 (x; décroissant).
Lorsque la pression critique a atteint la pression maximale (coupe Tj), celle-ci diminue tandis
que la température augmente jusqu’a atteindre la pression P9 en T7 =T o.
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T. T T, Ts Te Ty
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F1GURE 1.22 — D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur L PCry présentant
un maximum en pression dans le plan (P, T') : représentation de coupes isothermes.

I I
TPIbar

50.0

Pc.1

Pc,2_
P (Ts)

X1,¥1

0.0 T T
0.0 0.5 1.0

FI1GURE 1.23 — Diagrammes de phases isothermes & des températures subcritiques et supercri-
tiques dans le cas d’'un D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur présentant
un maximum en pression dans le plan (P, T'). La ligne pointillée représente le lieu des points
critiques liquide-vapeur.
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F1GURE 1.24 — D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur L PCry présentant
un maximum en pression dans le plan (P, T') : représentation de coupes isobares.

| | |
Tez TTIK

480.0

P7 = Prmax
320.0 T T | DX1,Y1
0.0 0.5 1.0

FiGURE 1.25 — Diagrammes de phases isobares a des pressions subcritiques et supercritiques
dans le cas d’'un D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur présentant un
maximum en pression dans le plan (P, T'). La ligne pointillée représente le lieu des points critiques
liquide-vapeur.
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Les coupes isobares et les diagrammes de phases correspondants sont donnés sur les figures
1.24 et 1.25. On note Pj,q:, la pression maximale atteinte par le LPC. On notera qu’en ce point,
dP,./dT. = 0.

Pour des pressions inférieures aux pressions critiques des deux corps purs, on observe un fuseau
isobare classique attaché aux axes 1 = 0 et 1 = 1 dans le plan Txy.

Pour des pressions comprises entre les pressions critiques des corps purs, P.o < P < P, le
diagramme de phases isobare posséde un point critique dit supérieur (maximum commun des
courbes de bulle et de rosée).

Lorsque la pression atteint et dépasse P, 1, un second point critique, inférieur cette fois (minimum
commun des courbes de bulle et de rosée), fait son apparition.

Au fur et & mesure que la pression augmente, ces deux extrema se rapprochent. Lorsque la
pression maximale, P; = P4, du LPC est atteinte, les deux extrema ont fusionné en un unique

point. Ce point particulier est appelé [7] point critique elliptique a mazimum en pression !,

I.3.4 Azéotropie dans les diagrammes de type I

Lorsqu’un diagramme de type I posséde un comportement azéotropique, il existe plusieurs
configurations possibles, indépendantes du signe de ’azéotrope :

e Sila ligne azéotropique débute et se termine sur les courbes de pression de vapeur saturante
des constituants purs, on parle d’azéotropie bornée.

e Si la ligne azéotropique est présente quelle que soit la température et se termine sur le
LPC, on parle d’azéotropie permanente.

e Si la ligne azéotropique démarre sur une courbe de pression de vapeur saturante et se
termine sur le LPC, on parle d’azéotropie bornée limitée par valeur inférieure.

e Si la ligne azéotropique est présente aux faibles températures et se termine sur une des
courbes de pression de vapeur saturante, on parle d’azéotropie bornée limitée par
valeur supérieure.

Enfin, on rappelle les définitions suivantes :

Définition : Azéotrope critique

On appelle azéotrope critique, noté AC, le point de rencontre dans le plan (P, T') du
lieu des azéotropes et du lieu des points critiques.

Définition : Azéotrope pur

On appelle azéotrope pur, noté AP, le point de rencontre dans le plan (P, T') du lieu des
azéotropes et d'une courbe de pression de vapeur saturante.

11. Suivant la remarque de la page 37, le point critique & maximum en pression peut étre qualifié d’elliptique
ou d’hyperbolique suivant la position relative des domaines monophasique et diphasique au voisinage de ce point.
Toutefois, par souci de simplicité, il est tout a fait possible de ne pas mentionner ces adjectifs et de simplement
parler de point critique & maximum en pression.

— 42 —
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Les phénoménes décrits par la suite ne sont pas spécifiques aux diagrammes de type I et sont
susceptibles de pouvoir étre retrouvés sur les diagrammes de type II, III, IV, V| VI etc.

1.3.5 Azéotropes critiques

L’azéotropie critique fut découverte par Johannes Petrus KUENEN en 1895 alors qu’il étudiait
le systeme éthane/N>O.
Expérimentalement, il est prouvé qu’au niveau de 'azéotrope critique, le lieu des azéotropes et
le LPC possédent une tangente commune, comme illustré par la figure 1.26

C1 Arp

LPC.y
AC

PE(T)

C,

Pz (T) T

D

FIGURE 1.26 — Azéotrope critique AC. Tangente commune au lieu des points critiques liquide-
vapeur LPCpy et au lieu des azéotropes Az. Pf(T) représente la courbe de pression de vapeur
du corps pur i. C;, point critique du corps pur 4.

Remarque :

Bien que non observés expérimentalement, il est possible (a partir des équations d’état cubiques
de type VAN DER WAALS par exemple) de calculer des azéotropes critiques particuliers pour
lesquels il n’existe pas de tangente commune entre le LPC' et le lieu des azéotropes au niveau de
leur intersection. On observe dans ce cas, un point de rebroussement sur le LPC au niveau de
lazéotrope critique (voir figure 1.27). Pour cette raison, on choisit d’appeler ces points particu-
liers azéotropes critiques a point de rebroussement (ACPR).

D’un point de vue anecdotique, lorsque VAN KONYNENBURG écrivit sa thése [1], les seuls azéo-
tropes critiques qu’il montra dans son manuscrit furent des azéotropes critiques & point de re-
broussement. Par la suite, lorsqu’il publia avec SCOTT, un article sur les résultats de sa thése [3],
il expliqua qu’il s’était involontairement placé dans un cas particulier pour effectuer ses calculs,
le conduisant alors systématiquement aux azéotropes critiques & point de rebroussement.
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Te

D

F1GURE 1.27 — Azéotrope critique a point de rebroussement ACPR. LPCLy, lieu des points
critiques liquide-vapeur. Az, lieu des azéotropes. P?(T') représente la courbe de pression de

vapeur du corps pur . C;, point critique du corps pur i.

1.3.6 Azéotropie permanente
Azéotropie positive

Un azéotrope positif est un maximum commun aux courbes de bulle et de rosée sur un dia-

gramme de phases isotherme. Le signe d’un azéotrope a été défini par Maurice LECAT pour la
premiére fois en 1926 [9]. Dans le cas de la simple azéotropie (le cas des doubles azéotropes sera
détaillé ultérieurement), le lieu des azéotropes positifs se situe au-dessus des courbes de pression
de vapeur saturante des corps purs sur le D.E.P.G. dans le plan (P, T').
Pour illustrer ce cas de figure, on considére le cas assez fréquent d’'un LPC possédant un mi-
nimum en température et un comportement azéotropique (voir figure 1.28). A la température
subcritique T3 (voir figures 1.29 et 1.30), les courbes de bulle et de rosée possédent un maximum
commun qui est 'azéotrope positif homogéne. Lorsque la température T;,;, est atteinte, le dia-
gramme de phases isotherme posséde un point critique hyperbolique & minimum de température
(voir figure 1.31). Ce phénomeéne est identique a celui observé sur les D.E.P.G. non azéotropiques
pour lesquels le LPC posséde un point critique & minimum de température (décrit au para-
graphe 1.3.2). Entre T, et et T, 1, le diagramme de phases isotherme est constitué de deux
fuseaux possédant chacun un point critique, 'un inférieur, 'autre supérieur. De plus, jusqu’a
la température T3 = T4¢, le fuseau rattaché au point représentatif du corps pur 1 posséde un
azéotrope positif. En T3 = Ts¢, 'azéotrope devient critique. Pour toute température supérieure,
il a définitivement disparu bien que son souvenir reste présent lorsque I'on regarde I'orientation
des deux fuseaux constituant le diagramme de phases isotherme.

On montre sur les figures 1.32 et 1.33, I’évolution du méme systéme & travers des coupes
isobares. Dans ce cas, ’azéotrope positif se manifeste par un minimum commun aux courbes de
bulle et de rosée. On notera que I’azéotrope persiste jusqu’a la pression P4 en laquelle il devient
critique.
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F1cURrE 1.28 — D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur LPCpy possédant
un minimum en température dans le plan (P, T') ainsi qu’un comportement azéotropique positif.
P?(T') représente la courbe de pression de vapeur du corps pur i. Az représente le lieu des
azéotropes. C;, point critique du corps pur i. AC, azéotrope critique.
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T T T T T T T T T T T T
P/bar TT/K
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F1GURE 1.29 — D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur LPCry présentant
un minimum en température dans le plan (P, T') ainsi qu’un comportement azéotropique positif :
représentation de coupes isothermes. () azéotrope critique.
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F1GURE 1.30 — Diagrammes de phases isothermes & des températures subcritiques et supercri-
tiques dans le cas d’'un D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur présentant
un minimum en température dans le plan (P, T') et possédant un comportement azéotropique
positif. La ligne rouge pointillée représente le lieu des points critiques liquide-vapeur. La ligne
pointillée verte, Az, représente le lieu des azéotropes. (Q) azéotrope critique.

65.0 T T T T T T
TP/bar TPIbar
58.5 L b
55.0
45.0 i i
i LV v i
] 58.0 i
X1,Y1 X1,Y1
35.0 T T T D T T T
0.0 0.5 1.0 0.56 0.60

F1GURE 1.31 — Diagramme de phases isotherme & la température T},;, dans le cas d’'un D.E.P.G.
de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur présentant un minimum en température
dans le plan (P, T') et possédant un comportement azéotropique positif.
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F1GURE 1.32 — D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur LPCry présentant
un minimum en température dans le plan (P, T') et possédant un comportement azéotropique
positif : représentation de coupes isobares. La ligne verte représente le lieu des azéotropes. (0)

azéotrope critique.

PAN
e
300.0
Teo(P)
Teb,1(P1)
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F1GURE 1.33 — Diagrammes de phases isobares a des pressions subcritiques et supercritiques
dans le cas d’'un D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur présentant un
minimum en température dans le plan (P, T') et possédant un comportement azéotropique positif.
La ligne pointillée rouge représente le lieu des points critiques liquide-vapeur. La ligne pointillée
verte représente le lieu des azéotropes. (Q) azéotrope critique.
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Azéotropie négative

Un azéotrope négatif est un minimum commun aux courbes de bulle et de rosée dans un
diagramme de phases isotherme. Dans le cas de la simple azéotropie, le lieu des azéotropes
négatif se situe en-dessous des courbes de pression de vapeur saturante des corps purs sur les
D.E.P.G. dans le plan (P, T'). On illustre par la suite ce cas en considérant un systéme binaire
possédant un point critique elliptique & maximum de température, un point critique elliptique a
maximum de pression, ainsi qu’'un comportement azéotropique négatif.

T T T T T T T T T T T
(o3 LPC.y i P/bar

40.0

T/K

10.0 T T T T T
500.0 550.0

T
600.0

F1GURE 1.34 — D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur LPCpy possédant
un maximum en température et un maximum en pression dans le plan (P, T') ainsi qu'un com-
portement azéotropique négatif. P?(T") représente la courbe de pression de vapeur du corps pur
1. Az représente le lieu des azéotropes. C;, point critique du corps pur i. AC, azéotrope critique.

On donne ci-aprés les coupes isothermes réalisées sur le D.E.P.G. du systéme.
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F1GURE 1.35 — D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur L PCry présentant
un maximum en température et un maximum en pression dans le plan (P, T') et possédant
un comportement azéotropique négatif : représentation de coupes isothermes. La ligne verte
représente le lieu des azéotropes. () azéotrope critique.
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15.0 T T T D
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F1GURE [.36 — Diagrammes de phases isothermes & des températures subcritiques et supercri-
tiques dans le cas d’'un D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur présentant
un maximum en température et un maximum en pression dans le plan (P, T') et possédant un
comportement azéotropique négatif. La ligne rouge pointillée représente le lieu des points cri-
tiques liquide-vapeur. La ligne pointillée verte, Az, représente le lieu des azéotropes. (¢) azéotrope
critique.

L’originalité des diagrammes de phases isothermes réside dans le fait que I'azéotrope persiste

au-dela de la plus grande des températures critiques des corps purs, T¢ 1. Il devient critique en
Ts =Tac.
Pour des températures supérieures a 7. 1, les diagrammes de phases isothermes sont constitués
d’une boucle fermée possédant un point critique supérieur et un point critique inférieur. Au fur
et & mesure que la température augmente, la boucle rétrécit, les deux points critiques se rap-
prochent. Ils fusionnent en Ty = Tq:. A cette température, la zone diphasique se limite a un
point. Au-dela de cette température, le systéme est monophasique supercritique.

Les figures .37 et 1.38 fournissent les coupes isobares et les diagrammes de phases correspondant
pour le binaire étudié.

Ces courbes ne présentent pas de singularités autres que celles ayant été décrites aux précédents
paragraphes.

Remarque :

L’azéotropie négative reste un cas assez peu répandu expérimentalement. De plus, parmi le peu
de systémes possédant ce type de comportement, rares sont ceux dont I’étude a été poussée jus-
qu’au domaine supercritique.

— 49 —



CHAPITRE 1. LA CLASSIFICATION DE VAN KONYNENBURG ET SCOTT
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F1GURE 1.37 — D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur LPCry présentant
un maximum en température et un maximum en pression dans le plan (P, T') et possédant un
comportement azéotropique négatif : représentation de coupes isobares. La ligne verte représente
le lieu des azéotropes. (Q) azéotrope critique.
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TT/ K
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F1GURE 1.38 — Diagrammes de phases isobares a des pressions subcritiques et supercritiques
dans le cas d’'un D.E.P.G. de type I avec lieu des points critiques liquide-vapeur présentant
un maximum en température et un maximum en pression dans le plan (P, T') et possédant
un comportement azéotropique négatif. La ligne pointillée rouge représente le lieu des points
critiques liquide-vapeur. La ligne pointillée verte représente le lieu des azéotropes. (O) azéotrope
critique.
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1.3.7 Azéotropie bornée

On illustre 'azéotropie bornée par le cas peu courant d’un systéme azéotropique négatif (voir

figure 1.39). On notera cependant que les phénomeénes mis en jeu sont exactement similaires au
cas d’une azéotropie bornée positive.
On retrouve également sur ce diagramme un point de BANCROFT, c’est-a-dire un point d’in-
tersection des courbes de pression de vapeur saturante des constituants purs. On illustre ainsi
la régle de BANCROFT qui stipule qu’au niveau d’un point de BANCROFT, le systéme binaire
posséde obligatoirement un comportement azéotropique.

. T T |
TP/bar
40.0
20.0
4 P3(T) _
T/K
0.0 T T T D
200.0 400.0

Ficure 1.39 — D.E.P.G. de type I possédant un comportement azéotropique négatif borné.
LPCry représente le lieu des points critiques liquide-vapeur. P#(T') représente la courbe de
pression de vapeur du corps pur i. Az représente le lieu des azéotropes. B est un point de

BANCROFT. Cj, point critique du corps pur i. (¢) azéotrope critique.

Similairement au cas de I’azéotropie critique, o une tangente commune est expérimentalement
systématiquement observée entre le LPC et le lieu des azéotropes, dans le cas de ’azéotropie bor-
née, cette tangente commune existe également au niveau des azéotropes purs, entre les courbes
de pression de vapeur saturante et le lieu des azéotropes.

Les figures 1.40 et 1.41 montrent des représentations isothermes des diagrammes de phases qui
illustrent la naissance et la mort de l'azéotrope négatif pour le systéme considéré.

On constate ainsi que 'azéotrope vient naitre sur la courbe de pression de vapeur du corps pur
1 (z1 = 1) et se termine sur la courbe de pression de vapeur du corps pur 2 (z; = 0). Par
conséquent, I'azéotrope balaie la totalité de la gamme de composition [0; 1].

Ce méme phénoméne est illustré par des coupes isobares sur les figures 1.42 et 1.43.
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FiGure [.40 — D.E.P.G. de type I possédant un comportement azéotropique négatif borné :

représentation de coupes isothermes.
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F1GURE [.41 — Diagrammes de phases isothermes & des températures subcritiques et supercri-
tiques dans le cas d'un D.E.P.G. de type I possédant un comportement azéotropique négatif
borné. La ligne rouge pointillée représente le lieu des points critiques liquide-vapeur. La ligne
pointillée verte, Az, représente le lieu des azéotropes.
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FI1GURE [.42 — D.E.P.G. de type I possédant un comportement azéotropique négatif borné :

représentation de coupes isobares.
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F1GURE 1.43 — Diagrammes de phases isobares a des températures subcritiques et supercritiques
dans le cas d’'un D.E.P.G. de type I possédant un comportement azéotropique négatif borné.
La ligne rouge pointillée représente le lieu des points critiques liquide-vapeur. La ligne pointillée
verte, Az, représente le lieu des azéotropes.
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I.3.8 Double azéotropie

Jusqu’a présent, peu de systémes conduisant & des doubles azéotropes ont été mesurés expé-
rimentalement (moins d’une dizaine). Sur l'ensemble de ces systémes, aucun n’a été étudié de
maniére globale (pas de recherche de la totalité du lieu des azéotropes, pas d’étude du LPC,
etc.).

Afin d’illustrer le comportement de tels systémes, on propose ci-aprés de représenter le systéme
Benzéne(1) /Hexafluorobenzéne(2) a partir de I’équation d’état de PENG-ROBINSON, des régles
de mélange de type VAN DER WAALS et de l'utilisation d’un coefficient d’interaction binaire
constant dans le terme attractif de I’équation d’état : k;; = —0,0132. Les parameétres des corps
purs sont ceux de la banque DIPPR. Cette illustration du comportement double-azéotropique
n’est pas exhaustive puisqu’elle ne traite que du cas particulier o ’azéotropie est bornée et
vient mourir sur un azéotrope point de selle (AS).

Toutefois, le nombre de configurations envisageables devient trés important dans le cas des
doubles azéotropes, et il devient par conséquent bien plus difficile de recenser ’ensemble des
possibilités. L’exemple proposé est sans doute le plus original d’entre eux mais aussi le plus
délicat a comprendre car c’est celui qui s’éloigne le plus de la simple azéotropie.

La figure 1.44 représente le D.E.P.G. dans les plans (P, T') et (T, x1) du systéme Benzéne(1)/
Hexafluorobenzéne(2), limité aux domaines de température et de pression sur lesquels on ren-
contre le phénoméne de double azéotropie.

Afin de mieux visualiser I'allure du diagramme dans le plan (P, T'), on en propose, figure 1.45,
une représentation schématique.

Dans le plan (P, T'), on constate que la ligne azéotropique est constituée de deux branches, I'une
partant de 'azéotrope pur AP, situé sur la courbe de pression de vapeur saturante du constituant
pur 2, autre partant de 'azéotrope pur AP, situé sur la courbe de pression de vapeur saturante
du constituant pur 1. Ces deux branches se rejoignent au point AS, qui est un azéotrope point de
selle. Plus précisément, pour toute température comprise entre T'4p, et T4 p,, il n’existe qu'un seul
azéotrope, issu du point AP, sur les diagrammes de phases isothermes. A partir de la température
Tap,, un second azéotrope issu de AP; fait son apparition sur ces diagrammes. Entre Typ, et
Tag, on visualise le phénoméne de double azéotropie sur les diagrammes isothermes. Lorsque la
température vaut Tag, les deux azéotropes ont fusionné en un seul, 'azéotrope point de selle.
Pour toute température supérieure, il n’existe plus d’azéotrope sur les diagrammes.

La méme analyse peut étre effectuée en regardant le D.E.P.G. dans le plan (T, z1). On y remarque
par exemple, que pour toute température comprise entre T4 p, et T)g, il existe deux compositions
azéotropiques & température donnée.

Enfin, on notera également que dans le plan (P, T'), 'azéotrope point de selle constitue un point
de rebroussement sur le lieu des azéotropes (ceci peut étre deviné en regardant le D.E.P.G. réel),
tandis que dans le plan (7, 1), il n’en est rien : & composition fixée, il n’existe qu’une seule
température correspondante sur le lieu des azéotropes (la fonction associée au lieu des azéotropes
dans ce plan est injective).

— b4 —



L.3. DIAGRAMMES DE TYPE I

x
TP/bar
1.24 - A
361.0 7 T T T T T T T T T
TT/K
i i e AS B
*
1.20 V4 |
/ | AP/
1%, J
TIK X1
T —> 356.0 T T T T T T T T T r —D
358.0 360.0 0.0 1.0
FIGURE 144 — Représentation de la ligne azéotropique réelle du binaire Ben-

zéne(1) /Hexafluorobenzéne(2) dans les plans (P, T') et (7, z1). Les lignes vertes représente
les lieux des azéotropes. Les lignes pointillées représentent les courbes de pression de vapeur
saturante.

Représentation schématique du phénomene

Te
P5(T)."As .
N e
g AN
’ Py (T)
BA-
AP,
r‘/
,"/Apz T
D
FiGURE 1.45 — Représentation schématique de la ligne azéotropique du binaire Ben-

zéne(1) /Hexafluorobenzéne(2) dans le plan (P, T'). Lignes vertes : lieux des azéotropes. Lignes
pointillées : courbes de pression de vapeur saturante. (), point de BANCROFT, noté B. AP,
azéotrope pur. AS, azéotrope point de selle.
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Afin d’étudier plus en détail le comportement du systéme binaire, on réalise une série de coupes
isothermes comme illustré par la figure 1.46.

Représentation schématique du phénomene

T1 TZ T3 T4 T5 T6 T7 T8 T9 T10
i T
B I

o R R %
B S N N R A
PR I

v i R 20 N N N2 T,
TAP,2 TAP,1 TB TAS

FIGURE 1.46 — D.E.P.G. de type I possédant un comportement double azéotropique : représen-
tation de coupes isothermes.

La figure 1.47 ci-aprés, donne les diagrammes de phases du systéme binaire étudié aux tempé-
ratures 17 et T5. On y constate la présence d’un azéotrope négatif Az; qui part de 'axe 1 = 0 et
se décale vers la droite. Les pressions de vapeur saturantes sont rangées dans 'ordre : P > PJ.
Enfin, on notera que les courbes de bulle et de rosée sont extrémement proches I'une de I'autre
(quasiment confondues) sur ces gammes de températures.

T =T (Tapy2)

1.148 T T

T T
TP/bar TP/bar

1.146 1.176

1.144 4

X4 X4
1.142 T T T T T T T T T —> 1.174 T T T T T T T T T —>
0.0 1.0 0.0 1.0

F1GURE 1.47 - D.E.P.G. de type I possédant un comportement double azéotropique : diagrammes
de phases aux températures T3 et T5. Les lignes pointillées représentent la position des pressions
de vapeur saturantes P} et Ps a la température du diagramme.
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Au fur et & mesure que la température augmente, un second azéotrope, positif, noté Azo
apparait (sur 'axe 1 = 1) et se décale vers la gauche, en direction de Az;.

T =T; (Tap.1) T=T,
T T T T T T T 1 .209 T T T T T T T T T
TP/bar TP/bar

T T

AZg

1.185 1

AZ1

X4 X1
—> 1.207 T T T T T T T T T —D
0.0 1.0 0.0 1.0

1.183

F1GURE 1.48 — D.E.P.G. de type I possédant un comportement double azéotropique : diagrammes
de phases aux températures T3 et 7). Les lignes pointillées représentent la position des pressions
de vapeur saturantes P} et Ps a la température du diagramme.

On remarque par ailleurs que les pressions azéotropiques sont telles que :
Pyyy, > Py > Py > Py,

La température T5 correspond & la température T du point de BANCROFT. Pour cette raison,
on observe P/ = Pj. Pour toute température supérieure a Tz, les pressions de vapeur seront

rangées dans l'ordre suivant : Py > P}.

T =Ts (Ts) T=Ts
T T T T T T T 1.219 T T T T T T T T T
TP/bar TP/bar

T T

1.216 1
P=P}(T)=P;(T)

AZ1

X4 X4
1 -21 5 T T T T T T T T T H> 1 -21 8 T T T T T T T T T H>
0.0 1.0 0.0 1.0

F1GURE 1.49 — D.E.P.G. de type I possédant un comportement double azéotropique : diagrammes
de phases aux températures Ty et Tg. Les lignes pointillées représentent la position des pressions
de vapeur saturantes P} et Ps a la température du diagramme.
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CHAPITRE 1. LA CLASSIFICATION DE VAN KONYNENBURG ET SCOTT

A la température Tg, on observe sur le D.E.P.G. dans le plan (P, T'), un croisement entre la
branche AP; — AS du lieu des azéotropes et la courbe Py (T'). Pour cette raison, sur le diagramme
de phases isotherme correspondant, on constate que la pression azéotropique P4, est identique
a la pression de vapeur saturante. Au-dela de cette température, on a : Pa,, < P5(T).

A la température T7, I'azéotrope négatif Az; posséde une pression égale & P7(T') (intersection
entre la branche APy — AS du lieu des azéotropes et la courbe Py). Au-dela de cette température,
on observe 'ordre suivant :

Py > Pyyy > Pay, > P

T T T T T T T T T 1 -231 T T T T T T T T T
TP/bar TP/bar

1.228 B

1.230 Az, .

X4 X4
1.227 T T T T T T T T T —D T T T T T T T T T —P
0.0 1.0 0.0 1.0

F1GURE 1.50 — D.E.P.G. de type I possédant un comportement double azéotropique : diagrammes
de phases aux températures T7 et T3. Les lignes pointillées représentent la position des pressions
de vapeur saturantes P} et P; a la température du diagramme.

Lorsque la température Ty = T4g est atteinte (voir figure 1.51), les azéotropes Az; et Az
fusionnent et forment un azéotrope particulier qui n’est pas un extremum simultané des courbes
de bulle et de rosée : ’azéotrope point de selle. Cet azéotrope correspond a un point d’inflexion
a tangente horizontale commun aux courbes de bulle et de rosée sur le diagramme isotherme. On
retrouve bien entendu en ce point la caractéristique des azéotropes : 1 = y;.

Pour toute température supérieure a T 45, il n’y a plus de présence d’azéotrope sur le diagramme
de phases isotherme. On y observe alors un fuseau d’équilibre liquide-vapeur presque classique,
qui dans un premier temps, semble se souvenir du double azéotrope. Par exemple, le diagramme
isotherme & Thg de la figure 1.51 posséde encore un point d’inflexion comme tous les diagrammes
isothermes sur lesquels le phénoméne de double azéotropie apparait.
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T =Ty (Tas) T=Ti

T T T T T T T T T T T
TP/bar TP/bar

1.244 B 1.249 4

X4 X4
1.242 T T T T T T T T T —> 1.247 T T T T T T T T T —P
0.0 1.0 0.0 1.0

F1GURE 1.51 — D.E.P.G. de type I possédant un comportement double azéotropique : diagrammes
de phases aux températures Ty et T1g. Les lignes pointillées représentent la position des pressions
de vapeur saturantes P} et Pj a la température du diagramme.

I.3.9 Les autres diagrammes de type I

Le classement des diagrammes de type I effectué précédemment s’attache & distinguer les
diverses singularités susceptibles de surgir sur les lieux des points critiques et des azéotropes.
Chacune de ces singularités a été illustrée par un exemple qui, en général, n’en contenait pas
d’autres.

En réalité, nombre de diagrammes de type I conjuguent plusieurs de ces singularités, comme
Iillustre la figure 1.52 ci-aprés.

T T

ArPlbar
30.0 C, -
20.0 _
_ c,

T/K
10.0 T T D
600.0 700.0

F1GURE 1.52 — D.E.P.G. de type I possédant un minimum en température, un minimum et un
maximum en pression sur le LPC.
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On constate, entre autres, la présence sur le LPC :
e d’un point critique hyperbolique & minimum de température,
e d’un point critique hyperbolique & minimum de pression,
e d’un point critique elliptique & maximum de pression.

Pour comprendre I’évolution de ce type de diagrammes, il suffit, comme auparavant, de repré-
senter les coupes isobares et isothermes en s’appuyant sur les explications précédemment données
sur chacune des singularités prises séparément.

[.3.10 Remarque générale concernant les lieux des points critiques et les
super enveloppes

Est-il possible de définir une super enveloppe dans les plans Pzy et Tzy? ou autrement dit,
existe-t-il des points qui englobent (ou enveloppent) I’ensemble des domaines diphasiques de tous
les diagrammes de phases isothermes et isobares d’un systéme binaire donné.

En guise de réponse & cette question, plusieurs fois abordée dans divers livres et articles de
thermodynamique, certains expliquent que la super enveloppe est en réalité constituée par le
lieu des points critiques. Cette réponse est inexacte. Prenons comme exemple, les diagrammes de
phases isothermes de la figure 1.23 dans le plan Pzy dont on représente plus particuliérement les
diagrammes & T' = Ty et T = T5 sur la figure ci-aprés. On y voit en particulier, sur le diagramme
isotherme T3, le LPC traverser le diagramme de phases, ce qui confirme le fait que le LPC ne
constitue pas une super enveloppe dans le cas général.

D’un point de vue intuitif, pour que le LPC' constitue une super enveloppe, il serait nécessaire
qu’il épouse au voisinage de chaque point critique, la forme de la tangente horizontale qui lui est
associé. Ceci n’est a priori jamais le cas (& moins, bien entendu, que le LPC' soit isobare, ce qui
se congoit difficilement).

T T T
- TP/bar

50.0

X1,Y1
0.0 T T T D

0.0 0.5 1.0

F1GURE 1.53 — Mlustration du fait que le LPC ne constitue pas une super enveloppe des dia-
grammes de phases isothermes dans le plan Pzy - extrait de la figure 1.23
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En revanche, le LPC se confond avec la super enveloppe au niveau du point critique elliptique
& maximum en pression car en ce point, le LPC posséde une tangente horizontale qui vient se
confondre avec celle du point critique lui-méme.

Pour comprendre comment tracer la super enveloppe dans les plans Txy et Pzry (et ainsi
vérifier son existence), il suffit de se placer dans le plan (P, T') et d’y tracer des enveloppes de
phases (lieux des points de bulle et de rosée de composition donnée).

On prend comme exemple le systéme binaire éthane(1)/n-hexane(2) pour lequel on trace les
enveloppes de phases & 10 compositions différentes comprises entre 0 et 1 (voir figure 1.54).

80.0
TP/bar

60.0

40.0

20.0

T/K

0.0 T — T T T
300.0 400.0 500.0

FIGURE 1.54 — Binaire éthane(1)/n-hexane(2) représenté a partir de ’équation d’état de PENG-
ROBINSON. Enveloppes de phases a (titre molaire en éthane, de gauche a droite) 100 %, 97,2745
%, 92,6693 %, 86,1264 %, 77,374 % (point critique elliptique & maximum en pression), 65,7156
%, 50,3629 %, 31,9458 %, 14,1943 %, 0 %. () points critiques. (+) maxcondenbars. (X) max-
condentherms. Ligne pointillée noire : lieu des points critiques.

On rappelle quun mazcondenbar est un maximum en pression sur une enveloppe de phases et
qu’un mazxcondentherm est un maximum en température sur une enveloppe de phases.
Comme expliqué précédemment, on constate qu’au niveau du point critique elliptique a maxi-
mum en pression, maxcondenbar et point critique sont confondus.
Par ailleurs, on rappelle que les enveloppes de phases a 0 % et & 100 % sont les courbes de pression
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de vapeur saturante des constituants purs. Les points critiques sur ces enveloppes particuliéres
sont alors inévitablement confondus avec les maxcondenbar et maxcondentherm.

Revenons a la super enveloppe. Celle-ci pourrait étre définie comme suit.

e Pour une composition donnée, la super enveloppe dans le plan Pxy passe par la pression
maximale pour laquelle le binaire est diphasique.
En observant les enveloppes de phases dans le plan (P, T'), on déduit qu’a composition
donnée la pression maximale diphasique est le maxcondenbar de méme compo-
sition.

e Idem, pour une composition donnée, la super enveloppe dans le plan Txy passe par la
température maximale pour laquelle le binaire est diphasique.
En observant les enveloppes de phases dans le plan (P, T'), on déduit qu'a composition
donnée la température maximale diphasique est le maxcondentherm de méme
composition.

» Conséquence :

B dans le plan Pzy, la super enveloppe est le lieu des maxcondenbars,

B dans le plan Txy, la super enveloppe est le lieu des maxcondentherms.

Afin d’illustrer ces assertions, on a représenté sur la figure 1.55 de nombreux diagrammes de
)
phases isothermes ainsi que les lieux des points critiques, des maxcondenbars et des maxconden-
therms.

Comme prévu, le lieu des maxcondenbars constitue une super enveloppe dans le plan Pxy, ce
qui n’est pas le cas du lieu des points critiques. Ces deux lieux se confondent en trois points : les
corps purs (x1 = 0, 1 = 1) et le point critique elliptique & maximum en pression. Par ailleurs, on
constate que le lieu des maxcondenbars décrit les tangentes verticales des diagrammes de phases
isothermes. Ces points particuliers correspondent & température donnée au lieu des compositions
maximales pour lesquelles le systéme est diphasique, ce qui correspond en sorte au lieu des
maxcondentherms.
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FIGURE 1.55 — Binaire éthane(1)/n-hexane(2) représenté a partir de ’équation d’état de PENG-
ROBINSON. Représentations des diagrammes isothermes a 220 K, 260 K, 305,43 K (7¢.1), 335 K,
365 K, 394 K, 430 K, 470 K, 485 K, 500 K et 506 K. La ligne pointillée noire représente le lieu des
points critiques (lieu des sommets), la ligne continue rouge représente le lieu des maxcondenbars,
c’est-a-dire la super enveloppe et la ligne traitillée verte représente le lieu des maxcondentherms
(i.e. le lieu des tangentes verticales).

Passons a présent aux plans T'zy. Sur la figure 1.56 de nombreux diagrammes de phases isobares
ainsi que les lieux des points critiques, des maxcondenbars et des maxcondentherms correspon-
dants sont représentés.

Comme précédemment, on vérifie que dans ce cas, la super enveloppe correspond au lieu
des maxcondentherms. De maniére symétrique au cas du plan Pzy, le lieu des maxcondenbars
définit & présent le lieu des tangentes verticales (c¢’est le lieu & pression donnée, de la composition
diphasique maximale accessible).

Enfin, on constate & nouveau que le lieu des points critiques ne constitue pas une super enveloppe.
I1 se confond avec la super enveloppe au niveau des corps purs, c’est-a-dire en z; = 0 et en z; = 1.
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X1
| | | | | | | | | D
0.0 0.5 1.0

FIGURE 1.56 — Binaire éthane(1)/n-hexane(2) représenté a partir de ’équation d’état de PENG-
ROBINSON. Représentations des diagrammes isobares a 10 bar, 20 bar, 30,1037 bar (P,.,2), 40
bar, 48,7475 bar (P, 1), 60 bar, 70 bar, 76 bar, 77,2 bar, 77,33 bar. La ligne pointillée noire
représente le lieu des points critiques (lieu des sommets), la ligne traitillée rouge représente le
lieu des maxcondenbars (i.e. le lieu des tangentes verticales) et la ligne continue verte représente
le lieu des maxcondentherms (i.e. la super enveloppe).




L4, POINTS CRITIQUES TERMINAUX

I.4 Points critiques terminaux

Dans le plan (P, T'), les lignes triphasiques sont bornées (ou délimitées) par ce que l'on appelle
un point critique terminal (not¢ PCT).
Il y en a donc en général deux par ligne triphasique : un premier a basse température et basse
pression et un deuxiéme & plus haute température et plus haute pression. L’adjectif terminal
signifie qui marque le début ou qui marque la fin d’une ligne triphasique. Le PCT situé a basse
température et basse pression (endroit ou prend naissance la ligne triphasique) est appelé point
critique terminal inférieur, noté PCTI. On le symbolise par un triangle orienté vers le bas :
V. Comme le montre la figure 1.57 ci-aprés, ce PCT peut ne pas exister si la ligne triphasique
persiste jusqu’a des températures trés basses.
Le PCT situé a plus haute température et plus haute pression (endroit ou prend fin la ligne
triphasique) est appelé point critique terminal supérieur, noté PCTS. On le symbolise par
un triangle orienté vers le haut : A.
Au niveau d’'un PCT, deux des trois phases en équilibre fusionnent, définissant ainsi un point
critique. Si les deux phases liquides de I’équilibre triphasique fusionnent, alors une ligne de points
critiques liquide-liquide démarre de ce point. On le notera PCT (LL) : point critique terminal
(supérieur ou inférieur) liquide-liquide.
Si la phase vapeur fusionne avec 'une des deux phases liquides, alors le PC'T" est un point critique
liquide-vapeur et une ligne de points critiques liquide-vapeur démarre de ce PCT. On le notera
PCT (LV) : point critique terminal (supérieur ou inférieur) liquide-vapeur.

Les D.E.P.G. de type II, III, IV, V et VI, que 'on s’appréte a décrire dans les paragraphes qui
suivent, possédent tous sans exception un ou plusieurs points critiques terminaux, a la différence
des diagrammes de type I précédemment explicités. On récapitule dans le tableau ci-dessous, le
nombre de points critiques terminaux selon le type du D.E.P.G. :

Nombre de points
critiques terminaux
D.E.P.G. supérieurs  inférieurs

I 0 0

IT
111
v
\Y
VI

Type du

=N =] =

0
0
1
1
1

TABLE 1.2 — Nombre de points critiques terminaux suivant le type du D.E.P.G.
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I[.5 Diagrammes de type II

I.5.1 Définition et description

Les systémes binaires possédant un comportement de type I [1,3,5] ont a I'instar des systémes
possédant un comportement de type I, une ligne critique liquide-vapeur continue entre les points
critiques C7 et Cs des deux corps purs 1 et 2 qui les constituent.

Cependant, a la différence des diagrammes de type I, les diagrammes de type II possédent une
seconde ligne critique : un lieu des points critiques liquide-liquide, généralement & basse tempé-
rature. Cette ligne critique liquide-liquide démarre sur un point critique appelé point critique
terminal supérieur (PCTS). Elle se prolonge ensuite jusqu’aux pressions infinies (elle ne pos-
séde pas de borne supérieure). Le point critique terminal supérieur est le point terminal d'une
ligne triphasique liquide-liquide-vapeur qui débute & trés basse température.

Un exemple de comportement de type II est proposé sur la figure 1.57 ci-dessous.

100.0 T T T T
TP/bar

LPCy.y

LPC..

7 PY(T)
PCTS (LL)

P2

30.0 4/ 3¢ TK

T T T T D
250.0 500.0

F1GURE 1.57 — D.E.P.G. de type II. LPCry, lieu des points critiques liquide-vapeur. LPCpr, lieu
des points critiques liquide-liquide. P#(7T’), courbe de pression de vapeur du corps pur i. 3y, ligne
triphasique. PCT'S (LL), point critique terminal supérieur liquide-liquide. Cj;, point critique du
Corps pur 4.

De nombreuses configurations différentes sont envisageables dans les diagrammes de type II.

— Tout d’abord, le lieu des points critiques liquide-vapeur (LPCpy ) peut montrer des formes
aussi variées que celles présentées dans le paragraphe traitant du comportement de type I.

— Le lieu des points critiques liquide-liquide peut également, mais dans une moindre mesure,
posséder des formes assez variées. Le concernant, la température critique peut étre une fonc-
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tion croissante de la pression critique ou une fonction décroissante (c’est le cas présenté sur
la figure 1.57). Cette fonction peut posséder un minimum dans le plan (7', P) (dans ce cas,
le D.E.P.G. admet un point critique liquide-liquide hyperbolique & minimum en tempéra-
ture) ou un maximum (et dans ce cas, le D.E.P.G. admet un point critique liquide-liquide
elliptique & maximum en température).
Toutefois, il convient de préciser que les lignes critiques liquide-liquide subissent générale-
ment une influence assez faible de la pression ; par conséquent, la pente dP,/dT. de ces lignes
est trés importante. Elles apparaissent ainsi souvent presque verticales dans le plan (P, T').
— Le lieu des azéotropes, s’il existe, peut ne pas interférer avec la ligne triphasique; il se com-
porte dans ce cas, de maniére similaire & ceux présentés précédemment avec les diagrammes
de type L.
Il peut également interférer avec la ligne triphasique et donner ainsi naissance & un hétéroa-
zéotrope.

I.5.2 Cas ou le lieu des points critiques liquide-liquide est une fonction dé-
croissante de la température dans le plan (P, T)

On choisit comme exemple le D.E.P.G. présenté sur la figure 1.57. On effectue a présent des
coupes isothermes & des températures subcritiques et supercritiques afin de décrire 1’évolution
du comportement du systéme.

0o TERTT T T T T
‘ ‘ ‘ E P/bar ?T/K
i 450.0 -
] K =
] =
' ! 350.0
30.0 ‘ : : N 1 T/K X4
e ? — D —>
Tecrs Te, T2 0.0

F1GURE 1.58 — D.E.P.G. de type II dont le lieu des points critiques liquide-liquide LPC 1, est une
fonction décroissante de la température dans le plan (P, T') : représentation de coupes isothermes.

» Nomenclature :

Par la suite, lorsque deux phases liquides sont en équilibre, on les nommera phase liquide « (L)
et phase liquide 8 (Lg). Dans le cas d’un équilibre triphasique, on rajoute l'indice * aux phases
mises en jeu. Ainsi, si les phases liquide «, liquide § et vapeur sont en équilibre triphasique,
les différentes phases seront symbolisées par les lettres L7, Lg et V*. Cette convention est par
exemple utilisée dans le plan (7, x1) de la figure 1.58.

Revenons a présent a I’étude du comportement du systéme binaire {1 — 2}.
Les figures 1.59 et 1.60 donnent les diagrammes de phases isothermes aux températures 77 et 1.
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T= Tl
T N ?P/bar
i LB i
i L i
i o LocLB -
50.0 _
0.0 : Xy,
0.0 0.5 1.0

FIGURE [.59 — Diagramme de phases isotherme a la température 77 (T} < Tpcors) dans le
cas d’'un D.E.P.G. de type II dont le LPC liquide-liquide est une fonction décroissante de la

température dans le plan (P, T').

120.0

80.0

40.0

0.0

TP/ bar

X1,Y1

0.0

1.0

FIGURE 1.60 — Diagramme de phases isotherme a la température 7o (inférieure & Tpors mais
voisine de celle-ci) dans le cas d'un D.E.P.G. de type II dont le LPC' liquide-liquide est une

fonction décroissante de la température dans le plan (P, T).
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Sur le premier diagramme (figure 1.59), le systéme binaire montre a la température 77 un
équilibre triphasique LZL%V*. La pression de cet équilibre triphasique, notée P*, est comprise
entre les pressions de vapeur saturante des corps purs 1 et 2 : P5(Th) < P*(Th) < Py (Th).

On distingue sur ce diagramme trois domaines d’équilibre diphasiques différents :

— En-dessous de la ligne triphasique, le domaine L,V

— Au-dessus de la ligne triphasique, les domaines L, Lg et LgV'.

On peut noter que I'équilibre L, Lg subit peu 'influence de la pression. Ce domaine diphasique
est couramment appelé cheminée liquide-liquide en raison des droites presque verticales qui le
délimitent. Ce domaine n’est a priori pas fermé. Il se peut qu’il le soit par un point critique
liquide-liquide (comme c’est le cas sur la figure 1.60) mais que ce point ait une pression tellement
grande qu’elle ne puisse étre détectée (typiquement > 5000 bar).

Sur le diagramme de la figure 1.60 a la température T5 trés voisine de la température Tporg du
point critique terminal supérieur (PCT'S), on constate que le domaine d’équilibre liquide-liquide
a rétréci. Cette fois-ci, on visualise un point critique liquide-liquide (L, = Lg) qui ferme le do-
maine Ly Lg.

On montre ainsi que plus 'on se rapproche en température du PCT'S et plus le domaine liquide-
liquide diminue. Lorsque T' = Tpcrgs, le domaine L,Lg est réduit & un unique point comme le
prouve la figure 1.61.

T T T ?
50.0 - P/bar

LV

\"%
0.0 . . . LSLAIN

0.0 0.5 1.0

F1GURE 1.61 — Diagramme de phases isotherme a la température Tpcrg dans le cas d'un D.E.P.G.
de type II dont le LPC' liquide-liquide est une fonction décroissante de la température dans le
plan (P, T).

A la pression du PCTS, deux phases sont en équilibre :

— une phase critique liquide-liquide Ly, = Lj (PCTS), résultat de la fusion entre les deux
phases liquides en équilibre triphasique L}, et LE.

— une phase vapeur V* en équilibre avec le point critique L}, = Lg.
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On peut également noter que le point critique terminal L}, = LE est caractérisé par un point
d’inflexion & tangente horizontale sur la courbe de bulle isotherme :

( 8Pbu11e > 82 Pbulle >

—0et <7
2
T=Tpcrs 6331
Pour toute température légérement supérieure a celle du PCT'S, il n’y a plus présence d’équi-
libre liquide-liquide, ni d’équilibre triphasique.
Les diagrammes de phases isothermes aux températures T' > Tpcrg sont trés semblables & ceux
observés dans le cas de D.E.P.G. de type I comme le montre la figure 1.62 ci-aprés.

=0

T=Tpcrs

100.0 T T T
TP/bar
T
\Z _
Tio=Te2 Pe,1
A
Pc2t
Te
N\
5=T
/ - T, X1,Y1
0-0 | | I
0.0 0.5 1.0

FI1GURE 1.62 — Diagrammes de phases isothermes & des températures > Tpcrg dans le cas d’un
D.E.P.G. de type II dont le LPC liquide-liquide est une fonction décroissante de la température
dans le plan (P, T'). La ligne rouge pointillée représente le LPCry .

On peut cependant remarquer sur les diagrammes isothermes aux températures Ty et Ty la
présence d’un point d’inflexion qui rappelle la présence d’'un domaine diphasique liquide-liquide
aux températures antérieures.
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Passons a présent a I’étude de ’évolution des diagrammes isobares du systéme binaire étudié.

Les coupes isobares réalisées sont représentées sur la figure 1.63.

100.0

T T T T T T T T T T T
TP/bar ?P/bar

85.0

45.0

X4

—

T/K
P

250.0 500.0 0.0

30.0

F1GURE 1.63 — D.E.P.G. de type II dont le lieu des points critiques liquide-liquide LPC 1, est une
fonction décroissante de la température dans le plan (P, T') : représentation de coupes isobares.

A la pression P = P, le diagramme isobare posséde une ligne d’équilibre triphasique LZLEV*.
Cette ligne est surmontée du domaine diphasique L, V. En-dessous, on trouve les domaines L, Lg
(principalement) et LgV" (beaucoup plus discret).

T T T
?T/ K

300.0

X1,¥1

100.0 | | T
0.0 0.5 1.0

FIGURE 1.64 — Diagramme de phases isobare & la pression P; < Ppcrs dans le cas d'un D.E.P.G.
de type II dont le LPC' liquide-liquide est une fonction décroissante de la température dans le

plan (P, T).
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Au fur et & mesure que la pression se rapproche de celle du PCT'S, la ligne d’équilibre LZL%
rétrécit. Les domaines L,V et L,Lg semblent se séparer.
Lorsque la pression du point critique terminal Ppcorg est atteinte, les domaine L,V et LoLg
sont tangents. Ils ne possédent plus qu'un point de contact qui est un point critique L}, = L%
qui témoigne de la fusion des deux phases liquides triphasiques.

P= P2 (PPCTS)

500.0 T
KFT/ K

300.0

X1,¥1

100.0 | | |
0.0 0.5 1.0

F1GURE 1.65 — Diagramme de phases isobare a la pression P, = Pporg dans le cas d’'un D.E.P.G.
de type II dont le LPC' liquide-liquide est une fonction décroissante de la température dans le
plan (P, T).

Ce point critique L}, = L% associé au point représentatif de la phase vapeur triphasique
constitue le PCTS. Comme dans le cas des diagrammes isothermes, la courbe de bulle isobare
admet un point d’inflexion & tangente horizontale au niveau du PCT'S :

<3Tbune> _0et <52Tbuue>
971 ) plp—ppers ozt ) p

Pour toute pression supérieure & Ppcorg, les domaines LV et L,Lg sont disjoints.

La figure 1.66 représente les diagrammes isobares pour les pressions P3 a Pg.

La premiére caractéristique que l'on peut relever sur ces six diagrammes est la faible influence
de la pression sur le domaine diphasique liquide-liquide dont la forme reste quasiment identique
lorsque la pression augmente. Par ailleurs, le domaine liquide-vapeur évolue de maniére complé-
tement similaire aux représentations isobares dans le cas de D.E.P.G. de type I avec maximum
en pression. A partir de la pression Py = P, 2, le domaine liquide-vapeur posséde un point cri-
tique liquide-vapeur L = V supérieur, puis, lorsque la pression Ps = P, est atteinte, un second
point critique liquide-vapeur, inférieur cette fois-ci, apparait. Entre Ps et Py = P4z, le domaine
liquide-vapeur se rétrécit et les deux points critiques, inférieur et supérieur, se rapprochent pour
fusionner en Py = Py,q:. Le domaine liquide-vapeur se réduit alors & un unique point qui est
appelé point critique elliptique & maximum en pression.

=0

P=PpcTs
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P=P; P=P; (P2
T T T 500.0 T T T
T\T/K Te2 TT/K
A\
400.0 1 I I
L
LoLg LoLg
X1,Y1 X1,Y1
200.0 T T T {>200.0 T T T
0.0 0.5 1.0 0.0 0.5 1.0
P=Ps P =P (Pc1)
500.0 T T T 500.0 T T T
TT/K érT/K
A\ A\
1 LV 1 1 LV 1
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Tea
LoLg LoLg
X1,Y1 X1,Y1
200.0 T T T $200.0 T T T
0.0 0.5 1.0 0.0 0.5 1.0
P=P; P =Pg (Prax)
\Y4 TT/K ATT/K
400.0 / 1
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L
L. Ly | \
LaLB
X1,Y1 X1,Y1
200.0 T T T $100.0 T T T
0.0 0.5 1.0 0.0 0.5 1.0

F1GURE 1.66 — Diagrammes de phases isobares a des pressions supérieures & celles du PCTS
dans le cas d'un D.E.P.G. de type II dont le LPC liquide-liquide est une fonction décroissante

de la température dans le plan (P, T).
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I.5.3 Cas ou le lieu des points critiques liquide-liquide est une fonction crois-
sante de la température dans le plan (P, T)

Pour illustrer ce cas, on se concentre sur le voisinage du domaine triphasique et du PCTS

(voir figure 1.67).
?P/bar

45.0

T/K
30.0 T T D
240.0 255.0

F1GURE 1.67 — Extrait d'un D.E.P.G. de type II dont le lieu des points critiques liquide-liquide
LPCpy, est croissant avec la température. P;(7"), courbe de pression de vapeur du corps pur 1.
3¢, ligne triphasique. PCT'S, point critique terminal supérieur.

Contrairement au cas précédent ou les points critiques liquide-liquide se rencontraient a T' <
Tpcors, il n’existe des points critiques liquide-liquide qu’a des températures supérieures & celle
du PCTS. Pour comprendre I’évolution des diagrammes de phases isothermes dans ce cas, on se
place & une température T' < Tpors (figure 1.68).

Lorsque le LPC liquide-liquide était une fonction décroissante de la température, on constatait,
en augmentant la température jusqu’a celle du PCTS, que le domaine liquide-liquide venait
disparaitre en s’incorporant dans le domaine liquide-vapeur.

Dans le cas présent, le domaine liquide-vapeur semble accoucher du domaine liquide-liquide (le
domaine liquide-liquide émerge du liquide-vapeur).

Lorsque la température du PCTS est atteinte, le point critique L} = LE est commun aux
domaines liquide-vapeur et liquide-liquide.

En augmentant encore légérement la température, les domaines liquide-liquide et liquide-vapeur
se séparent (voir figure 1.69). Plus on s’éloigne du PCT'S et plus la pression du point critique
liquide-liquide augmente, de sorte qu’assez rapidement, ce domaine liquide-liquide débute a des
pression si élevées qu’il n’est plus représenté sur les diagrammes de phases isothermes.

N.B. : On n’effectue pas de coupes isobares dans ce cas car elles seraient complétement
similaires & celles montrées précédemment (paragraphe 1.5.2).
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45.0

TP/ bar

—V
X1,¥1
30-0 | | | I
0.8 1.0
T = Tpcrs
50.0 T T T
LaL B Arplbar
L, Lg
_ 4y
L, = Ll3
L,V
X1,Y1
30.0 T T T
0.6 1.0

FIGURE 1.68 — Diagrammes de phases isothermes a deux températures : T' < Tporg et T =
Tpors dans le cas d’'un D.E.P.G. de type Il dont le LPC liquide-liquide est une fonction croissante
de la température dans le plan (P, T).
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200 T > Tpcrs
LocLﬁ TP/bar

_ L, ]

] +—Lg
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FI1GURE 1.69 — Diagramme de phases isotherme & une température 1" > Tporg voisine du PCT'S
dans le cas d’'un D.E.P.G. de type II dont le LPC liquide-liquide est une fonction croissante de
la température dans le plan (P, T').

I.5.4 Cas ot le lieu des points critiques liquide-liquide posséde un extremum
en température

Ce cas, pas franchement courant, peut apparaitre sur certains systémes, généralement & haute
pression (typiquement > 500 bar). Un minimum en température, a l'instar du phénomeéne observeé
sur le lieu des points critiques liquide-vapeur (paragraphe 1.3.2) correspond a un point critique
hyperbolique & minimum en température. S’il s’agit d’'un maximum, il est appelé point critique
elliptique & maximum en température.

Bien entendu, le cas d'un extremum sur le LPC liquide-liquide est un cas hybride entre les deux
précédemment présentés ou le LPC liquide-liquide est soit une fonction croissante, soit une fonc-
tion décroissante de la température.

On donne ci-apreés (figure 1.70), un exemple succinct de ce type de comportement afin de fixer
les idées. Dans ce cas, le LPC liquide-liquide admet un minimum en température (& T' = Tjpn).
A une température T' < Tuin, le diagramme de phases isotherme contient un unique domaine di-
phasique liquide-liquide. Lorsque T5,;, est atteinte, le domaine se sépare en deux parties distinctes
possédant un point de contact qui est le point critique liquide-liquide hyperbolique & minimum
en température. Pour une température légérement supérieure (voir illustration figure 1.70), le
diagramme de phases isotherme contient deux domaines diphasiques liquide-liquide ainsi que
deux points critiques liquide-liquide, I'un supérieur (minimum des courbes de bulle et de rosée),
Pautre inférieur (maximum des courbes de bulle et de rosée).
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Diagramme de phases isotherme aT =T,

400.0 T T L T T T T
TP/bar Ly LoLg L TP/bar

T/K
T D 0.0 T

T
250.0 Trin 300.0 0.0

X1,¥4

0.0

FI1GURE 1.70 — Extrait d’'un D.E.P.G. de type II dont le lieu des points critiques liquide-liquide
LPCyr, posséde un minimum en température. Py (T"), courbe de pression de vapeur du corps pur
1. 3¢, ligne triphasique. PCT'S, point critique terminal supérieur.

I.5.5 Azéotropie dans les diagrammes de type II, interférence entre ligne
azéotropique et ligne triphasique

Les systémes binaires de type II peuvent présenter des comportements azéotropiques trés si-
milaires & ceux rencontrés dans les D.E.P.G. de type I. Dans ces cas, la ligne azéotropique
n’intercepte pas la ligne triphasique et 1’azéotropie est généralement bornée par valeur inférieure
dans le plan (P, T') (mais ce n’est pas obligatoire). La ligne azéotropique peut se terminer sur
un azéotrope critique (AC) ou sur un azéotrope pur (AP).

Ces deux cas sont illustrés sur les figures 1.71 et 1.72. On notera que la ligne triphasique est en
tout point comprise entre les courbes de pression de vapeur saturante des corps purs.

60.0 - T T T T3 rvow T T T T T T T T I—T
TP/bar 500.0 1\ TK
LPC,
40.0
T 300.0 T
u PCTS
20.0 v L’L
y - LPC. . -
0.0 T T T — —P 100.0 T T T T T T T T T = —P
100.0 300.0 500.0 0.0 1.0

F1GURE 1.71 — D.E.P.G. de type II possédant une ligne azéotropique bornée par des azéotropes
purs. LPCLy et LPCpp, resp. lieux des points critiques liquide-vapeur et liquide-liquide. P7(T"),
courbe de pression de vapeur du corps pur i. 3p, ligne triphasique. PCT'S, point critique terminal
supérieur.

On remarquera que les positions des lignes L}, LZ et V* sont inversées dans les plans (T, x1)
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F1GURE 1.72 — D.E.P.G. de type II possédant une ligne azéotropique bornée par un azéotrope
pur et un azéotrope critique. LPCpy et LPCLy, resp. lieux des points critiques liquide-vapeur
et liquide-liquide. P?(T), courbe de pression de vapeur du corps pur i. 3¢, ligne triphasique.
PCTS, point critique terminal supérieur.

entre la figure 1.71 et la figure 1.72. Par convention, 1 est le constituant le plus volatil. Il est donc
majoritairement présent dans la phase vapeur. Sur les D.E.P.G. dans le plan (7', z1), la ligne V*
est donc censée se trouver & droite, comme c’est le cas sur la figure 1.72. Sur la figure 1.71, le
constituant 1 n’est pas majoritaire dans la phase vapeur (la ligne V* se trouve a gauche du dia-
gramme). C’est donc le constituant le moins volatil sur la gamme de températures sur laquelle se
trouve PELLV. Le point de BANCROFT que 'on visualise dans le (P, T') témoigne d’une inversion
de volatilité. Pour toute température supérieure a celle du point de BANCROFT, le constituant 1
est le plus volatil des deux. Il faut cependant noter que les deux cas présentés précédemment ne
sont pas les plus courants. Le plus souvent la borne inférieure de la ligne azéotropique n’est pas
un azéotrope pur mais un biazéotrope, défini ci-aprés.

‘Définition : Biazéotrope‘

On appelle biazéotrope (ou azéotrope bigéne), noté Az’, le point de rencontre dans le
plan (P, T') du lieu des azéotropes et de la ligne triphasique.

N.B. : Cet azéotrope posséde la particularité, comme nous le verrons par la suite d’étre a la fois
homogéne et hétérogéne. Il marque ainsi la limite de stabilité entre les azéotropes homogénes
stables et les azéotropes homogénes non stables.

Les figures .73 et .74 illustrent la rencontre d’une ligne azéotropique avec une ligne triphasique
dans les plans (P, T') et (T, x1). Dans de tels cas, les pressions azéotropiques sont généralement
trés voisines des pressions triphasiques, par conséquent, le phénoméne est généralement difficile
a observer dans le plan (P, T'). Pour cette raison, le lieu des points critiques liquide-vapeur n’a
pas été représenté sur les diagrammes. Dans le plan (7, x1) en revanche, les phénomeénes sont
bien plus marqués. Pour commencer, il est intéressant d’étudier I’évolution de la branche vapeur
V* de I’équilibre triphasique. Initialement, cette branche se situe entre les branches liquide «o*
et liquide B* ce qui signifie que les compositions en constituant 1 dans ces phases sont rangées
dans cet ordre :

$>{,O{ < Zflk < ZET,B
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60-0 T T T T T T ér T T T T L#’CLL T
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FIGURE 1.73 — Extrait d’'un D.E.P.G. de type II dans le plan (P, T') dont la ligne azéotropique
Az intercepte la ligne triphasique 3¢. LPCpp, lieu des points critiques liquide-liquide. P?(T),
courbe de pression de vapeur du corps pur ¢. PCTS, point critique terminal supérieur. Az,
biazéotrope.

254.0
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FIGURE 1.74 — Extrait d’'un D.E.P.G. de type II dans le plan (T, z1) dont la ligne azéotropique Az
intercepte les branches L} et V* de la ligne triphasique au niveau du biazéotrope Az'. LPCyy,
lieu des points critiques liquide-liquide. PCT'S, point critique terminal supérieur. L, LE et V*:
resp. phases liquide «, liquide 3 et vapeur en équilibre triphasique.
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Sur 'exemple de la figure 1.74, cette inégalité traduit la présence d’'un hétéroazéotrope dont le
lieu est confondu avec celui de la phase vapeur triphasique. Cette inégalité est vérifiée tant que :
T < Ty, qui constitue donc le domaine d’existence en température de I’hétéroazéotrope.

Au niveau du point Az’, le lieu de la vapeur triphasique a méme composition que la phase L}
(mais il ne s’agit pas d'un point critique mais bien d’un azéotrope car les densités des phases
sont différentes). A partir de ce point nait le lieu des azéotropes homogeénes (Az). Pour des
températures supérieures a celle du point Az’, 'ordre des compositions des phases en équilibre
triphasique s’inverse. On a alors :

yT < J"T,a < $>{,6

L’hétéroazéotrope n’existe donc plus pour T' > T4,.. On peut affirmer qu'en Az’ I’hétéroazéo-
trope meurt et donne naissance a un azéotrope homogéne. Le point Az’ est donc a la fois un
homoazéotrope et un hétéroazéotrope. C’est en raison de cette dualité que nous avons proposé
de 'appeler biazéotrope.

Afin de bien comprendre les phénoménes, on effectue des coupes isothermes a certaines tempé-
ratures stratégiques.

Tout d’abord, pour une température inférieure a celle du biazéotrope (T° < T'4./), on observe un
diagramme de phases du type de celui représenté sur la figure 1.75.

T < TAz’
40.0 T T

T
TP/bar

X1,¥1

10.0 T T T
0.0 0.5 1.0

FIGURE 1.75 — Diagramme de phases isotherme & une température 7' < T4, dans le cas d’un
D.E.P.G. de type II dont le lieu des azéotropes intercepte la ligne triphasique dans le plan (P, T').

Sur ce diagramme, le point V* se situe a I'intersection des courbes de rosée des domaines L,V
et LgV et constitue bien un hétéroazéotrope. Au-dessus de la ligne triphasique se trouve une
cheminée liquide-liquide (domaine de I’équilibre diphasique Lo Lg).

Au fur et & mesure que 'on se rapproche du biazéotrope, le point V* de la ligne triphasique se
rapproche du point L},. Le diagramme de phases isotherme a la température du biazéotrope est
représenté sur la figure 1.76 ci-aprés.

Le point Az’ représente a la fois la phase V* et la phase L} . Par ailleurs, la dérivée a gauche
en ce point est nulle (tangente horizontale), ce qui illustre la présence d’un azéotrope homogéne.
En augmentant la température tout en restant en deca de celle du point critique terminal, on
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TP/bar
30.0
_LB
20.0
X1,¥1
10.0 T T T
0.0 0.5 1.0

FIGURE 1.76 — Diagramme de phases isotherme & la température T4, du biazéotrope dans le cas
d’un D.E.P.G. de type II dont le lieu des azéotropes intercepte la ligne triphasique dans le plan
(P, T).

Taz <T <Tecrs Tar <T < Tecrs
T

35-0 T T T T 33-0 T T Lr
LoLg P/bar P/bar
J L, LB i LQLB
La
30.0 |
- ‘:_L|3
i L,V LBV | S S ELLV . .
L
25.0 g
| \Y ] LgV ]
20.0 1
X1,Y1 X1,Y1
15.0 T T T P 32.4 T T
0.0 0.5 1.0 0.85

FI1GURE .77 — Diagramme de phases isotherme & une température comprise entre T4, et Tpors
dans le cas d’'un D.E.P.G. de type II dont le lieu des azéotropes intercepte la ligne triphasique
dans le plan (P, T)).




CHAPITRE 1. LA CLASSIFICATION DE VAN KONYNENBURG ET SCOTT

observe un diagramme de phases du type de celui présenté sur la figure 1.77.

A une méme température coexistent ainsi un azéotrope homogéne ainsi qu’une ligne triphasique
d’équilibre liquide-liquide-vapeur. On peut noter que la pression de I’azéotrope est trés peu dif-
férente de la pression triphasique.

Au fur et & mesure que la température se rapproche de la température du PCTS, la ligne
triphasique s’amenuise ; les phases L7, et LE tendent 'une vers ’autre pour fusionner en un point
critique (LY = Lg) a la température du point critique terminal. Celui-ci est caractérisé par un
point d’inflexion & tangente horizontale.

La figure 1.78 illustre ce phénoméne.

T = Tecrs T > Trecrs
45.0 T 45.0 T T
?P/bar L 7 Az ?P/bar
b 35.0 B
LV LV
30.0 1 B e
b 25.0
A%
X1,Y1 X1,Y1
15.0 T P 15.0 T T
0.0 0.5 1.0 0.0 0.5 1.0

FiGURE 1.78 — Diagramme de phases isotherme aux températures T' = Tpcrs & gauche et
T > Tpors & droite, dans le cas d’'un D.E.P.G. de type II dont le lieu des azéotropes intercepte
la ligne triphasique dans le plan (P, T').

Enfin, pour une température supérieure a celle du PCTS, le diagramme de phases contient

un azéotrope homogeéne stable. La ligne triphasique a disparu. Toutefois, la partie aplatie de la
courbe de bulle & droite de ’azéotrope semble se souvenir de la ligne triphasique présente aux
températures antérieures.
Sur le volet droit de la figure 1.78 illustrant ce cas, on n’a pas représenté le domaine diphasique
liquide-liquide qui existe & cette température (puisque la ligne critique liquide-liquide est crois-
sante avec la température dans le plan (P, T')) car il débute a trés haute pression et risquerait
d’écraser les phénoménes s’il était représenté (la ligne critique étant trés raide, la pression du
point critique liquide-liquide devient trés rapidement trés grande).

Une description trés similaire des phénoménes peut étre faite en considérant & présent des
coupes isobares. C’est ce que contient la figure 1.79 ci-aprés. On y voit 'azéotrope hétérogéne
devenir homogéne & partir de la pression Py, du biazéotrope. On peut également voir le domaine
liquide-liquide se séparer petit & petit des domaines liquide-vapeur. Au niveau de la température
du PCTS les domaines liquide-vapeur et liquide-liquide ne sont plus connectés que par un point,
le point critique terminal. Au dela, les domaines sont disjoints.




L.5. DIAGRAMMES DE TYPE II

P=Psr
T T T
TT/K TT/K
260.0
270.0
X1,¥1 X1,¥1
180.0 T T T >210'0
0.0 0.5 1.0 0.0 1.0
Pyr <P < Ppcrs
T T T 255.0
TT/K TT/K
280.0
X1,¥1 X1,¥1
200-0 >250-0 T T T T T >
0. .0 0.3 0.9
P > Ppcrs
T T T
TT/K 290.0 - . TT/K
280.0
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J VvV i
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J L i
i LoLg i
X1,Y1 X1,Y1
220.0 $230.0 T T T
0.0 0.5 1.0 0.0 0.5 1.0

F1GURE 1.79 — Diagrammes de phases isobares & diverses pressions : P < Py,, P = Py,
Py, < P < Ppors, P = Ppors et P > Pporg, dans le cas d'un D.E.P.G. de type II dont le
lieu des azéotropes intercepte la ligne triphasique dans le plan (P, T').
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I[.6 Diagrammes de type III

Les diagrammes de type III ont été découverts expérimentalement par J. P. KUENEN en 1903
[2]. Ils sont caractérisés [1,3,5] par deux lieux des points critiques discontinus entre les points
critiques des deux corps purs. Le cas le plus fréquent est le suivant (cf. figure 1.80) :

— T'un des deux lieux des points critiques est attaché au point critique du corps pur le plus
lourd ; au fur et & mesure que la composition en constituant lourd diminue, la pression tend
vers l'infini.

— le lieu des points critiques attaché au point critique du corps pur le plus léger intercepte
une ligne triphasique liquide-liquide-vapeur. Le point d’intersection de la ligne critique et de
la ligne triphasique est un point critique terminal supérieur (PCT'S). La ligne triphasique
débute a trés basse température et vient mourir sur le PCT'S.

T T
n n érPlbar
120.0 - i
LPC,
80.0 1 o PCTS (LV) il
1
1PF(T) i
C,
40.0 - i
TIK
0.0 : . N
300.0 500.0

F1GURE .80 — D.E.P.G. de type 111 dans le plan (P, T'). LPC} et LPCj, lieux des points critiques.
C;, point critique du corps pur i. P?(T), courbe de pression de vapeur du corps pur i. 3¢, ligne

triphasique. PCT'S, point critique terminal supérieur.

B Le lieu des points critiques attaché au point critique du corps pur le plus lourd peut avoir
des formes assez variées. On le note LPC] par la suite. Sur ’exemple de la figure 1.80, on peut
remarquer que ce lieu des points critiques dans le plan (P, T') posséde un maximum et un mi-
nimum locaux & tangente horizontale. Ce lieu des points critiques peut également posséder un
point d’inflexion a tangente horizontale ou décrire la pression critique comme une fonction mo-
notone (croissante ou décroissante) de la température. On peut dans certains cas y observer un
extremum en température & tangente verticale.

La figure 1.81 représente plusieurs lieux possibles des points critiques attachés au point critique
du corps pur le plus lourd dans le plan (P, T).

B Le lieu des points critiques attaché au point critique du corps pur le plus léger est généralement
une fonction monotone de la température (croissante ou décroissante) dans le plan (P, T'). On
le note LPC5 par la suite. Dans presque 100 % des cas, la borne inférieure en pression de cette
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TP/bar

200.0

C.

T/K
T D

0.0

I T
300.0 500.0

F1GURE 1.81 — Exemples de lieux de points critiques attachés au point critique du corps pur le
plus lourd pour des D.E.P.G. de type III dans le plan (P, T').

ligne est atteinte au point critique du corps pur. Sur la figure 1.80 ce lieu des points critiques est
une fonction croissante de la température comme dans la trés grande majorité des cas rencontrés
expérimentalement. Dans certains cas ot LPC5 est une fonction décroissante, le PCT'S se trouve
au-dessus des courbes de pression de vapeur saturante des corps purs. Ce cas particulier est traité
par la suite.

[.6.1 Cas ou le lieu des points critiques LPC; posséde un maximum et un
minimum locaux en pression dans le plan (P, T)

Pour illustrer ce cas, on utilise I'exemple de la figure 1.80. On réalise des coupes isothermes a
des températures subcritiques et supercritiques comme indiqué par la figure 1.82.

é‘ﬁ 500.0 7 T T T T T T T T T
P/bar C, To=Tes ATT/ K

Ty T, T3Ts Ts Ts Tz Ts
T T T LI T

1

80.0

Ts

C, e

0 S

; Ta=Teers o\
40.0 . T, LPC,
! C
b L A \
: : : : : ! Tk 3000 1 x
. : : : : : v \
0.0 ! T b T T T T T T T T T T - —P
300.0 Trers Tc> 500.0 0.0 1.0

F1GURE [.82 — D.E.P.G. de type III avec lieu des points critiques L PC} possédant un maximum
et un minimum locaux en pression dans le plan (P, T') : représentation de coupes isothermes.
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Remarque sur ’allure de LPC, dans le plan (T, x;) :
Il est intéressant de noter que pour la premiére fois dans ce chapitre, on rencontre un lieu des
points critiques issu du point Cy qui revient sur lui-méme. Autrement dit, & composition donnée,
il peut exister plusieurs points critiques. Ce phénoméne est assez souvent rencontré avec les
diagrammes de type III. Cette remarque est particuliérement importante pour le calcul du lieu
des points critiques. Elle montre qu’il n’est pas possible de résoudre les conditions critiques en
ne balayant que la variable composition.

A la température 77, la coupe isotherme de la figure 1.82 intercepte la ligne triphasique entre
les courbes de pressions de vapeur saturante. Le diagramme de phases correspondant est donc
un diagramme assez classique avec une ligne d’équilibre triphasique dont la pression est comprise
entre les pressions de vapeur saturante des corps purs (voir figure 1.83).

T=T1

T T
. Lg| TP/bar
- La LaLB —
i Lt
e I ELLV ¥ ALgV
50-0 1 \7—
N V | X1,Y1
0-0 T T T
0.0 0.5 1.0

FIGURE 1.83 — Diagramme de phases isotherme a la température T (11 < 1,1 < Tpcrs) dans
le cas d'un D.E.P.G. de type III possédant un minimum et un maximum locaux en pression dans

le plan (P, T).

Si I'on se place & présent & une température comprise entre la température du point critique
du corps pur 1 (T¢,1) et la température du point critique terminal supérieur (Tpcrs), on observe
un point critique liquide-vapeur (Lg = V') sur le diagramme de phases isotherme (figure 1.84).
Plus on se rapproche du point critique terminal et plus le domaine liquide-vapeur LgV diminue;
la pression du point critique Lg = V' se rapproche alors de la pression triphasique P*.

Lorsque la température du point critique terminal supérieur est atteinte (voir figure 1.85), le
domaine LgV" est réduit a un unique point qui est le point critique terminal supérieur. En ce
point, les phases liquide LE et vapeur V* triphasiques ont fusionné. Elles sont en équilibre avec
une phase L7,.

On notera que les PCTS des diagrammes de type III sont des points critiques liquide-vapeur
tandis que dans le cas des diagrammes de type II, ce sont des points critiques liquide-liquide.
Sur la figure 1.85 se trouve également représenté un point critique liquide-liquide situé sur LPC}.
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T=T,
T T T

_ LoLg \ 7 TP/bar

- La -
50.0 - _

_ V | X1V
0-0 T T T

0.0 0.5 1.0

FIGURE 1.84 — Diagramme de phases isotherme a la température T (Tv; < T3 < Tpcrs) dans
le cas d’'un D.E.P.G. de type III possédant un minimum et un maximum locaux en pression dans

le plan (P, T).

T=T3

(TPCTS)

TP/bar

X1,Y1

1.0

F1GURE 1.85 — Diagramme de phases isotherme & la température T35 = Tpcrs dans le cas d’un
D.E.P.G. de type III possédant un minimum et un maximum locaux en pression dans le plan
(P, T'). Les lignes pointillées rouges représentent les lieux des points critiques LPCy et LPCy.
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Il n’était pas représenté au niveau des coupes isothermes précédentes, soit car il ne pouvait pas
étre décelé, soit car il n’existait pas, soit par souci de clarté, car sa pression était trés supérieure
a celle de la ligne triphasique. On notera enfin que pour toute température supérieure a celle du
PCTS, la ligne triphasique a disparu. Le point critique liquide-liquide du LPC4 devient alors un
point critique liquide-vapeur. Sur la figure .85, on peut également visualiser les lieux des points
critiques LPCy et LPC5 dans le plan (P, x1) qui permettent de mieux comprendre 1’évolution
des points critiques.

Pour des températures supérieures a celle du PCT'S, on retrouve des fuseaux supercritiques
isothermes presque identiques & ceux rencontrés avec le type I (voir figure 1.86).

T T T T T ! T T T
: TP/bar

100.0 -y -

- T6

T
Te=Tc2
1 =----LPC,

o Point critique

X1,¥1

0.0 T T T T T T T T
0.0 0.5

FIGURE 1.86 — Diagrammes de phases isothermes aux températures Ty a Tg dans le cas d’un
D.E.P.G. de type III possédant un minimum et un maximum locaux en pression dans le plan
(P, T). La ligne pointillée rouge représente le lieu des points critiques LPC]. Les points maté-
rialisent les points critiques des isothermes.

La particularité majeure de ce diagramme est 'allure du LPC qui fait une boucle dans le plan

Pzy. On peut ainsi observer, au fur et a mesure que la température augmente, la composition
critique x 1 augmenter jusque 0,70 environ avant de décroitre jusque 0 au niveau du point critique
du corps pur 2.
Il est également intéressant de constater qu’a la température Ty proche de celle du PCT'S, un
effet de mémoire est présent sur le diagramme et un point d’inflexion persiste sur la courbe de
rosée du binaire suivi d’'une zone trés aplatie qui rappelle le PCTS. A la température T5, tout
se passe comme si cette partie aplatie était venue fusionner avec le maximum du diagramme (i.e.
le point critique) justifiant ces courbes de rosée et de bulle plates sur un si large domaine de
composition au voisinage du point critique. Par ailleurs, le lieu des points critiques nous indique
qu’au niveau du point double du LPC (i.e. a I'intersection du LPC avec lui-méme), il existe deux
fuseaux isothermes de températures différentes dont les points critiques sont confondus dans le
plan Pxy. Ce phénoméne est trés rare sur les systéme obéissant a des comportements de type I
ou II. Il est illustré par la figure 1.87 ci-apreés.

Enfin, il est important de remarquer que dans certains cas, il est quasiment impossible de dire
si I'équilibre diphasique est liquide-liquide ou liquide-vapeur. Par exemple, pour T = Tpcors,
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T T ! T T
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F1GURE [.87 — Diagrammes de phases isothermes possédant un point critique commun dans le
plan Pxy dans le cas d’'un D.E.P.G. de type III possédant un minimum et un maximum locaux
en pression dans le plan (P, T'). La ligne pointillée rouge représente le lieu des points critiques
LPC,. Le point C matérialise les points critiques communs.

le domaine situé en dessous de la ligne triphasique est liquide-vapeur, celui situé au-dessus est
liquide-liquide. Pour une température juste supérieure a celle du PCTS (T = T, par
exemple), la ligne triphasique a disparu et il est difficile voire impossible de dire si
I’équilibre a lieu entre deux liquides ou un liquide et une vapeur. Il est donc sans
doute plus prudent de parler d’équilibre entre phases fluides.

On s’intéresse a présent aux représentations isobares du systéme étudié. Les coupes effectuées
sont représentées sur la figure 1.88.

T

T

TP/bar

120.0 - T 120.0 -

?P/bar

80.0 80.0 -
LPC,
T/K X4
40.0 T T > 40.0 —P
300.0 500.0 0.0 0.5 1.0

F1GURE .88 — D.E.P.G. de type III avec lieu des points critiques LPC} possédant un maximum
et un minimum locaux en pression dans le plan (P, T') : représentation de coupes isobares.

Les diagrammes correspondant aux pressions P; & Pg sont représentés sur la figure 1.89 ci-aprés.
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P=P; (P:2) P=P; (P.1)
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F1GURE 1.89 — Diagrammes de phases isobares aux pressions P; a Py = P,,;, dans le cas d’un
D.E.P.G. de type III possédant un minimum et un maximum locaux en pression dans le plan
(P, T'). La ligne pointillée rouge représente les lieux des points critiques LPCy et LPCs.
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A l'instar des coupes isothermes, on constate sur ces diagrammes que le domaine LgV" diminue
au fur et & mesure que l'on se rapproche du PCT'S. Au niveau du PCT'S (pression Py = Ppcors),
le domaine LgV se réduit a un unique point dont la température est celle de I’équilibre triphasique
T*. Cet équilibre qui était présent depuis les trés faibles pressions (proches de zéro bar) disparait
définitivement en ce point.

Soumis a la pression P5 > FP.; > P9, le systéme n’est plus attaché au niveau des axes des
corps purs (z1 = 0 et ;1 = 1). Le domaine diphasique liquide-vapeur LV débute a trés basse
température. Comme pour les diagrammes isothermes, un phénomeéne de mémoire du PCTS
peut y étre visualisé.

A la pression Py = P & laquelle le lieu des points critiques LPCY posséde un minimum local,
on peut constater que le diagramme se scinde en deux parties distinctes. Ce point trés particulier
est donc un point critique hyperbolique & minimum en pression en accord avec la nomenclature
précédemment adoptée. Afin de bien visualiser ce phénoméne, un zoom du diagramme isobare &
P au voisinage du point critique hyperbolique est proposé sur la figure 1.90.

P =P (Pmin) ZOOM

400.0 T T
Trx

X1,Y1

350.0 | | |
0.4 0.8

FiGURE 1.90 — Diagramme de phases isobare & la pression Ps = P,,;, au voisinage du point
critique hyperbolique & minimum en pression, dans le cas d'un D.E.P.G. de type III possédant
un minimum et un maximum locaux en pression dans le plan (P, T').

Enfin, on représente les diagrammes de phases aux pressions Py, Ps = P4, €t Py sur les figures

[.91 et 1.92. On y constate que la zone diaphasique liquide-vapeur LV diminue peu & peu. Les
deux points critiques L = V se rapprochent peu a peu et fusionnent a la pression Pg qui est
celle du maximum local en pression sur le lieu des points critiques LPC;. Sous cette pression, le
domaine diphasique liquide-vapeur se réduit & un unique point. Ce point peut étre appelé point
critique elliptique & mazimum en pression.
Au dela de cette pression, on n’observe plus qu'un seul domaine diphasique liquide-liquide. L’in-
fluence de la pression sur la forme de cette zone est extrémement limitée. Pour le voir, il suffit de
comparer les diagrammes & Pr et Py. Tandis que la zone liquide-vapeur a notablement évolué, la
zone liquide-liquide est restée de marbre.
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| | |
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F1GURE 1.91 — Diagramme de phases isobare a la pression Pr dans le cas d’'un D.E.P.G. de type
III possédant un minimum et un maximum locaux en pression dans le plan (P, T'). La ligne
pointillée rouge représente le lieu des points critiques LPCY.

P = Pg (Pmax) P=P
T oy T 400.0 T T N T
TT/K TT/K
400.0 1 ;
T L(x Lﬁ
Lu LuLﬁ LuLB
300.0 5
300.0
X1,¥1 X1,¥1
T T > T T T
0.0 0.5 1.0 0.0 0.5 1.0

F1GURE 1.92 — Diagrammes de phases isobares aux pressions Py = Py,4, et Py dans le cas d’un
D.E.P.G. de type III possédant un minimum et un maximum locaux en pression dans le plan
(P, T). La ligne pointillée rouge représente le lieu des points critiques LPC].
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On s’intéresse & présent au systéme représenté par la figure 1.93. Celui-ci permet d’illustrer
deux situations :
— Le lieu des points critiques LPC5 est connecté a une ligne triphasique qui se situe au-dessus
des courbes de pression de vapeur saturante des corps purs. Ceci permet donc d’illustrer
I’azéotropie hétérogéne dans les diagrammes de type I11. Ce type de diagramme se rencontre

notamment sur certains systémes n-alcane(1)/eau(2).
— Le lieu des points critiques LPC] est croissant au voisinage du point critique du corps pur

C5. Il permet ainsi d’illustrer le phénomeéne d’équilibre gaz-gaz (ou fluide-fluide).

érP/bar

200.0

T/K

0.0 T
600.0

FIGURE 1.93 — D.E.P.G. de type I1l dans le plan (P, T'). LPC4 et LPCs, lieux des points critiques.

C;, point critique du corps pur i. P?(T), courbe de pression de vapeur du corps pur i. 3¢, ligne

triphasique. PCT'S, point critique terminal supérieur.
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1.6.2 Azéotropie hétérogéne dans les diagrammes de type 111

Les coupes isothermes effectuées sont représentées sur la figure 1.94.

T T,Ts T T
;1 T ‘2 - 8 ‘4 I5 550.0 7 T T T T T
‘ P | ?P/bar ,,,,,, Ts=Tea TT/K
72 B N To o
50.0 5 I I Ta=Tects
: : ,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,, R,
A X . *
1 3¢ 5 L |
i As L v
e B - |
f : |
5 i o 45001 LEISEI-——— e .
: Ly ; \ X
0-0 T T V v > T T T T ‘ T T T T T T H>
450.0 Teers Tea 0.0 0.5 1.0

F1GURE 1.94 — D.E.P.G. de type III possédant un comportement azéotropique hétérogéne : re-
présentation de coupes isothermes.

A la température 71 < Tpers (voir figure 1.95), la ligne triphasique se situe au-dessus des deux
courbes de pression de vapeur saturante dans le plan (P, T"). On observe un azéotrope hétérogeéne
sur un diagramme isotherme. Notons que contrairement a ce qui était observé avec un diagramme
de type II, il est ici possible d’oberser un hétéroazéotrope bien que le D.E.P.G. ne comporte pas
de ligne homoazéotropique qui vienne intercepter la ligne triphasique au niveau d’un biazéotrope.
Il est a noter que la composition x1  de la phase liquide L, est quasiment nulle, autrement dit,
cette phase contient le constituant 2 presque pur. A la température 75, les domaines L,V et LgV’
commencent a rétrécir. La composition de la vapeur en équilibre triphasique (V*) se rapproche
de celle de la phase L%.

T=T, T=T2

T T T 150.0 T T T
TP/bar ?P/bar

25.0 8

X1,Y1 X1,Y1
5.0 T T T —> 0.0 T T T —P

0.0 0.5 1.0 0.0 0.5 1.0

FIGURE .95 — Diagrammes de phases isothermes aux températures 17 < T et To < Tpors dans
le cas d’'un D.E.P.G. de type III possédant un comportement azéotropique hétérogéne.
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N.B. : Le calcul de ce type de diagrammes & partir d’'une équation d’état cubique n’est pas
aisé. En effet, la composition de la phase o en constituant 1 est typiquement de I’ordre de 1077 &
10710 11 est donc nécessaire de posséder un programme de calcul d’équilibres offrant une précision
supérieure sur le calcul des compositions. A la température T3 = Tpcrg, les phases V* et L%
viennent fusionner au niveau du PCT'S.

T=T; (TPCTS)

T
140.0 TP/bar

LoLg

*

Lo

__ELLY__ V=l

X1,Y1

20.0
0.0 0.5 1.0

F1GURE [.96 — Diagramme de phases & la température T35 = Tporg dans le cas d’'un D.E.P.G.
de type III avec azéotropes hétérogénes.

Au niveau de ce point, le diagramme se sépare en deux zones distinctes. Pour toute température
supérieure, les domaines diphasiques sont disjoints.

T= T4 T= T5 (Tc,l)
T T T T
TP/bar TP/bar
140.0 i 4
| Lol L
100.0 :
100.0
60.0
i VvV % P,
AN x1!y1 x1!y1
20-0 T T T H> 0-0 T T T
0.0 0.5 1.0 0.0 0.5 1.0

F1GURE 1.97 — Diagrammes de phases isothermes aux températures Ty et T5 telles que : Tpors <
Ty <Ts5 =T, dans le cas d'un D.E.P.G. de type III avec azéotropes hétérogenes.

On peut remarquer que 'azéotrope hétérogéne n’a, dans le cas présent, pas donné naissance
a un azéotrope homogéne (il n’existe pas de biazéotrope pour ce type de systémes car le PCTS
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est dans ce cas liquide-vapeur).

Le volet gauche de la figure 1.97 montre une situation singuliére : a la température Ty, les do-
maines diphasiques sont attachés aux aces z1 = 0 et z; = 1 tandis que le systéme posséde un
unique point critique.

Le domaine V Lg rétrécit avec I'augmentation de la température. C’est devenu un simple point
en Tk.

On s’intéresse & présent aux coupes isobares illustrant ’azéotropie hétérogéne dans les dia-
grammes de type III.

T T P T ? T T T T T T T T T T 4r
100.0 : Ploar oo d o Pe 1 I Pibar
i Ps = Prcrs
[
,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,, 7/,,,,,,, edpemmec e —————
50.0 - 50.0 - Pa
] | Lo N ]
7 | S Pa=Per
- J I PJ ,,,,,,,,,,,,,, i W -
TK X
0.0 T T T D 0.0 T T T T —— T T r —D
450.0 550.0 0.0 1.0

F1cure 1.98 — D.E.P.G. de type III possédant un comportement azéotropique hétérogéne : re-
présentation de coupes isobares.

Les diagrammes isobares associés & ces coupes sont regroupés sur la figure 1.99 ci-aprés.

On peut y suivre I’évolution plus classique de la zone diphasique LgV qui diminue jusqu’a
fusionner avec la zone liquide-liquide au niveau du PCTS.
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460.0

420.0

P=P,P.)

: ATT/K

T

\Y

500.0 1
Ly ELLV v 500.0 -
400.0 400.0 -
X1,Y1 X1,¥1
T T T
0.0 0.5 1.0
P = Ps (Ppcts)
T T T 600.0 T T T
ATT/K ATT/K
| A%
| | 500.0 5
LaL B LV
400.0 400.0
X1,Y1 X1,¥1
T T T T T T H>
0.0 0.5 1.0 0.0 0.5 1.0

F1GURE 1.99 — Diagrammes de phases isobares aux pressions P; & Pg dans le cas d'un D.E.P.G. de
type I1I possédant un comportement azéotropique hétérogéne. La ligne pointillée rouge représente
le lieu des points critiques LPCj.
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1.6.3 Equilibres gaz-gaz

Passons a présent a I’étude de LPCY. On propose les coupes isothermes et isobare suivantes :

Ts

Ts

700.0

T,
T

B TP/bar

P;

P3(T)

C;

/

/LPC,
/

11K
—

100.0
600.0

T
Tez

700.0

700.0

/
/ LPC,

Tr=Te2

C.

Te

600.0

T
0.0

0.2

TT/K 700.0 -

500.0

P;

B ArPlbar

/LPC,

il /
30004

X1

4 /

1c,

1x

—b

T
0.0

>
0.2

F1GURE 1.100 — D.E.P.G. de type III avec lieu des points critiques LPC croissant dans le plan
(P, T') : représentation de coupes isothermes et isobare.

Sur la figure 1.101, le diagramme isotherme T§ est attaché a I’axe des corps purs x1 = 0. Il existe
sur un domaine de pression allant de la pression de vapeur Pj(Ts) jusqu’aux pressions infinies.
A la température critique 77 = T¢. 2 du corps pur 2, le diagramme diphasique est attaché pour la
derniére fois & I'axe x1 = 0. Ce comportement est trés singulier. D’ordinaire, sauf exceptions, pour
une température supérieure & la plus grande des températures critiques des corps purs, le systéme
est monophasique supercritique. Ici, ¢a n’est pas le cas. A la température Tz > T, o, il existe un
point critique F; = F5 qui est surmonté d’'un domaine diphasique qui continue jusqu’a l’infini.
Ce domaine caractérise des équilibres appelés équilibres gaz-gaz ou équilibres fluide-fluide.

T=T6 T=T7(Tq2) T=T3
250.0 : . : . 700.0 T— —
TP/bar : Pbar | | / g TP/bar
LV / 1 1
i | FiF2
300.0 ! i F
LV ; 60001 | 2
/ 1 \Y% i
15004 / 500.0 |
Pc2 :‘\ //
X1,¥1 XY ¥ X1,¥1
—> 200.0 — .

0.0

T
05

1.0

0.0

T
0.5

1.0

F1GURE 1.101 — Diagrammes de phases isothermes aux températures Ty, 17 et Ty dans le cas
d’'un D.E.P.G. de type III avec lieu des points critiques LPC croissant dans le plan (P, T'). La
ligne pointillée représente LPCY.

N.B. : Les équilibres gaz-gaz ont déja été rencontrés avec des diagrammes de type I avec azéo-
tropie négative. Cependant, la présence d’un point critique elliptique & maximum de température
confinait ces équilibres gaz-gaz dans un domaine restreint de pression.

Sur le diagramme isobare & la pression P; > F.o > P, de la figure 1.102 ci-aprés, on peut
visualiser le point critique fluide-fluide et le domaine des équilibres gaz-gaz dans le plan Txy.
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T T T
ATT/ K

500.0

X1,Y1
—D

300.0 T T T
0.0 0.5 1.0

FIGURE 1.102 — Diagramme de phases isobare a la pression P; > FP.9 > FP.1 dans le cas d'un
D.E.P.G. de type III avec lieu des points critiques LPCy croissant dans le plan (P, T'). La ligne
pointillée représente LPC.

1.6.4 Minimum en température sur le lieu des points critiques d’un dia-
gramme de type III

Pour terminer cette étude sur les diagrammes de type I1I, on s’intéresse a présent au cas ot le
lieu des points critiques LPC, posséderait un minimum en température avec tangente verticale
(dT./dP. = 0). Ce cas est présenté sur la figure 1.103.

2000.0 | | |
TP/bar

T/K
0.0 | | | D
620.0 660.0

F1GURE 1.103 — D.E.P.G. de type III dans le plan (P, T'). LPC1, lieu des points critiques. Cj,
point critique du corps pur i. P#(T), courbe de pression de vapeur du corps pur i.

L’intérét de ce cas par rapport a ceux présentés précédemment et qui possédent un minimum
vient du fait que le lieu des points critiques ne joint pas deux points critiques de corps purs. Dans
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le plan (P, T'), LPCy part de Cy, voit sa température diminuer, atteindre un minimum puis re-
partir dans le sens croissant. La pression quant a elle augmente continiiment jusqu’a l'infini. Par
ailleurs, les phénomeénes sont beaucoup plus visibles sur ce type de diagrammes que sur ceux de
type I ou II.

La figure 1.104 représente les coupes isothermes réalisées. Les diagrammes correspondants sont
donnés sur la figure 1.105.

2000.0 Tj Lt Tf w LE 660.0
! ! T\P/bar TT/K
1000.0- | |
; : i T
1 : | c 1 0 | e
§ § T/K X1
0.0 T T T P 620.0 T T —D
6200 Tmin Tc,2 660-0 00 03

F1GURE 1.104 — D.E.P.G. de type III avec LPC présentant un minimum en température : repré-
sentation de coupes isothermes.

Les diagrammes isothermes aux températures 11, T — € et 1o = T, représentent la for-
mation du point critique hyperbolique & minimum en température, déja évoqué précédemment.
Pour une température T3 légérement supérieure a 15, on observe deux domaines diphasiques. Le
domaine inférieur représente les équilibres liquide-vapeur. Le domaine supérieur représente les
équilibres fluide-fluide (ou gaz-gaz). En effet, pour Ty = T, 2, le domaine liquide-vapeur se limite
a un seul point (Cy dans le plan (P, T')); a plus haute pression débute un domaine diphasique
qui reste présent & des températures supérieures a la plus grande des températures critiques des
corps purs. C’est donc bien le domaine des équilibres gaz-gaz.

N.B. : D’un point de vue historique [2], I'existence des équilibres gaz-gaz a été mentionnée
pour la premiére fois par les physiciens hollandais VAN LAAR et KORTEWEG resp. en 1890 et
1891. Il faudra attendre 1941 pour que KRICHEVSKII et TSIKLIS en mesurent expérimentalement.
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T = Tmin - 8
700.0 700.0 T T
?P/bar ?P/bar
i J 1 L J
500.0 : 500.0 :
\%
LV
300.0 : 300.0 :
X1,Y1 X1,Y1
100.0 T —> 100.0 T T
0.0 0.3 0.0 0.3
T= T2 (Tmin)
700.0 T ; T
/FiF T
F, ; 172 P/bar
i F, i
500.0 5
300.0 5
i Vv |
X1,Y1
100.0 T T —D
0.0 0.3
T= T3 T= T4
2000.0 T T T 2000.0 T T T T
| TP/bar ] ] TP/bar
. F]Fz -
1600.0 ! : a 4
F,F, i ]
F, 4 Fy J
1200.0 F, 1 i e F, J
| 1000.0 J
800.0 - 1 j ]
v | i |
X1u,Y1 - Xy
T T T H l T T T T %
0.5 0.0 0.5

FiGURE 1.105 — Diagrammes de phases isothermes au voisinage du point critique & minimum
en température dans le cas d’'un D.E.P.G. de type III avec LPC présentant un minimum en

température :
des points critiques LPC].

représentation de coupes isothermes. La ligne pointillée rouge représente le lieu
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I.7 Diagrammes de type IV

Les diagrammes de type IV sont caractérisés [1,3,5] par trois lieux des points critiques. Le
premier d’entre eux, noté LPC) est relié au point critique du corps pur le plus lourd (Cb)
et intercepte une ligne triphasique 3¢9 au niveau d’un point critique terminal inférieur
PCTI (LL). Cette ligne triphasique débute en ce point et se termine au niveau d’un point
critique terminal supérieur PCT'S (LV'). Un second lieu des points critiques, noté LPCy débute
sur le PCT'S et se termine en rejoignant le point critique du corps pur le plus léger (Ch).

Une seconde ligne triphasique 3¢ débute a basse température et relie un point critique terminal
supérieur PT'C'S (LL). Enfin, un troisiéme lieu des points critiques liquide-liquide, noté LPCs,
débute aux pressions infinies et vient se terminer sur le PCTS (LL).

La figure 1.106 illustre le type IV.

200.0 T T T T T T T T T T T T T T T T T T
TP/bar TT/K

500.0 b
LPC;

LPC;

. LPC, -

N PCTS

PCTS (LV) 300.0 - C,
PCTI (LL)
2| 1k X4
0.0 T T T T T T T D 100.0 r —P
200.0 500.0 0.0 1.0
85.0 TP ) 400.0 . : . .
/bar T
LPC, TK
Z00M e 1 |
] 7 PCTS (LV)
PCTI (LL) ‘R
_/‘L/ 4 C,
PCTS (LL) LPC,
PCTI (LL)
TK X:
70.0 T T T 9200.0 T T T _[>
310.0 330.0 0.8 1.0

F1GURE 1.106 — D.E.P.G. de type IV dans les plans (P, T') et (T, x1). LPCy, LPCy et LPCj :
lieux des points critiques. Cj, point critique des corps purs i. P?(T"), courbe de pression de vapeur
des corps purs i. PCTS (LV), point critique terminal supérieur liquide-vapeur, PCTS (LL),
point critique terminal supérieur liquide-liquide, PCTI (LL), point critique terminal inférieur
liquide-liquide. 3¢, lignes triphasiques.
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Historiquement, les diagrammes de type IV n’ont pas été découverts expérimentalement mais
par le calcul. C’est le “mathématicien chimiste” 2 hollandais VAN LAAR (du laboratoire de VAN
DER WAALS) qui les a calculés en 1905-1906. 11 a par ailleurs montré que le type IV est en réalité
un cas intermédiaire entre les types II et IIT [2].

Afin de comprendre les diagrammes de type IV, on utilise comme précédemment des coupes
isothermes et isobares des diagrammes de phases.
La figure 1.107 représente les coupes isothermes réalisées dans les plans (P, T') et (T, z1).

T, T T T T T T
200.0 : .1h 2 : 59 510 §11 1§2 . 13
. ‘ i P/bar TT/K
E i 500.0
D 300.0 | Ci
i Ti=Teers Ly
e X
0.0 T T T f f f f »100.0 T T T T T T T T T - —P
200.0 Tectsan) Ty 500.0 T.. 0.0 1.0
85.0 Tf LE Tf’ Tf Lk Tf‘ 335.0
§ TP/bar
i Ta =TeemiLy
T =\
P i | TIK
70.0 " T ? > 300.0 x w
310.0 Teeri( Tocrsy) 330.0 0.8

F1GURE 1.107 — D.E.P.G. de type IV : représentation de coupes isothermes.

La figure 1.108 représente le diagramme de phases du binaire considéré pour une température a
peine inférieure a la température du PCT'S (LL). On peut y constater la présence d'un équilibre
triphasique liquide-liquide-vapeur. La pente du LPC liquide-liquide (LPC'3) étant négative, pour
T <Tpcrs (Lr), il existe un point critique liquide-liquide.

12. C’est ainsi que le nomme Johanna LEVELT SENGERS [2]
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T=T,-¢
60.0 T ' Loz
i 3 _ TP/bar
! LB
50.0 - LPC; .
| Lol 1.gV
40.0 g
{ Lg Lo 1
30.0 ]
20.0 ]
| LoV |
10.0 ]
N J— X1,Y1
0.0 T T f b
0.0 0.5 1.0

FIGURE 1.108 — Diagramme de phases isotherme a la température T'= Tpcors (1) — € dans le
cas d'un D.E.P.G. de type IV.

Comme déja évoqué précédemment, le point critique terminal supérieur L}, = L% est caractérisé
sur le diagramme de phases isotherme & 7" = Tporg (Lr) par un point d’inflexion a tangente
horizontale (voir figure 1.109).

A la température Tb = T;.; du point critique C4, il n’y a plus présence d’équilibre triphasique
sur le diagramme de phases.

AN
T=Ti=Tpcrsar, P/bar T =T, (Tc1)
50.0 T T T T T T P
érp/bar 60.0 A
Ly=1 /. | |
40.0 L {v 50.0 4 |
] | ' L
30.0 - i 40.0 - i
| | 30.0 - .
20.0 - LV . i LV i
A i 20.0 - .
10.0 - . | ]
10.0 - |
J X1,Y1 i J X1,
0.0 ‘ : > 0.0 ‘ : LLATN
0.0 0.5 1.0 0.0 0.5 1.0

FIGURE [.109 — Diagrammes de phases isotherme aux températures 71 = Tpcrs (rr) €t T2 = Ten
dans le cas d’'un D.E.P.G. de type IV.

A la température T3, le diagramme de phases posséde un unique point critique de mélange. Une
fois de plus, le point d’inflexion présent sur le diagramme isotherme semble rappeler 'existence
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d’un point critique terminal supérieur liquide-liquide aux précédentes températures. Toutefois,
on peut également interpréter ce point d’inflexion comme la marque de ’apparition prochaine
d’un point critique terminal. En effet, & la température T}, sur le diagramme de phases isotherme
(voir figure 1.110), on observe un second point critique qui est un point critique terminal inférieur
liquide-liquide L, = L}, not¢ PCTI (LL).

T=T; T=Ts= Tocm (LL)
‘ ‘ ‘ ‘ = LPC,T— =~
70.0 - § ?P/bar 70.0 - : /‘ ?P/bar
60.0 60.0
| L ] . )
50.0 - 1 50.0 a0 : — ——
40.0 - | 40.0 - ‘:
- - - l,"‘ L I
30.0 1 LV . 300 .7 1
T.-
20.0 . 20.0 700 /
10.0 7 10.0 ]
] X1,Y1 b 08 X1,¥1
0.0 T T D 0.0 T T

0.0 0.5 1.0 0.0 0.5

FIGURE I.110 — Diagrammes de phases isotherme aux températures T3 et Ty = Tpcrr (11) dans
le cas d’'un D.E.P.G. de type IV.

Pour une température T légérement supérieure a Ty (figure 1.111), le domaine liquide-liquide
qui vient de naitre grandit petit a petit tandis que le domaine liquide-vapeur LgV situé au-dessus
de la ligne triphasique diminue progressivement. A la température Tg > 75, le domaine liquide-
liquide est devenu beaucoup plus grand que le domaine LgV'. On peut remarquer que le point
critique Lg = V s’est beaucoup rapproché de la ligne triphasique. Par ailleurs les compositions
et les densités des phases LE et V* en équilibre triphasique tendent & devenir identiques.

T=T; /LPC: T =T

80.0 T T T : ; 82.0 T L T T
1 LPe—— 1 éfp/bar : ?P/bar

70.0

60.0 -

770 1-

50.0

40.0 —LﬁV

80.0
300+
20.0

10.0

X1,¥1 X1,Y1

0.0

0.0 1.0

F1GURE [.111 — Diagrammes de phases isotherme aux températures 715 et Tg dans le cas d’un

D.E.P.G. de type IV.
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A la température T7 = Tpors (rvy (figure 1.112), le domaine LgV se limite & un seul point,
le point critique terminal supérieur liquide-vapeur LE = V* noté PCTS (LV), lieu de la fusion
des phases LE et V*. Pour toute température supérieure, ce domaine a définitivement disparu.

T=T;= Tocrs (LV)

T T’ | T
/ LPC f
80.0 - e Arp/bar

70.0

60.0 -

50.0
40.0
30.0 -
20.0

10.0

08 ' ' X1,¥1
0.0 T T T
0.0 0.5 1.0

FIGURE [.112 — Diagramme de phases isotherme a la température 77 = Tpcrg (ry) dans le cas
d’un D.E.P.G. de type IV.

Enfin, au dela de Tpcrs (Lv), le type IV se comporte comme le type I dans le domaine super-
critique (voir figure 1.113).

160.0 | | |
TP/bar
Tio
120.0 LEY T
T12
- T13 (TC,Z) -
- - - -LPC,

e Point critique

80.0

40.0
Pc,2 R

X1,¥1

0-0 | I I
0.0 0.5 1.0

FIGURE I.113 — Diagrammes de phases isothermes aux températures Ty a 113 = 1. 2 dans le cas
d’un D.E.P.G. de type IV.

— 106 —



L7. DIAGRAMMES DE TYPE IV

Passons & présent a ’étude des diagrammes isobares. Les coupes effectuées sont représentées

sur la figure 1.114.

200.0 T T T T 200.0
LPC; P/bar Temar
PmEXA PmaxA
Pc,1 Pc,1
Pecrs (L) Pecrs L)
Pc,z Pc,g
T/K X4
0.0 P> 0.0 —D
200.0 500.0 0.0 .
?P/bar TP/bar
900 | 90.0 +-
Pocts (Lvy| Pocrs Ly <
Pocriqyy TK Pocri(Ly X,
70.0 T T T T P 70.0 —P
310.0 330.0

FiGuRrE 1.114 — D.E.P.G. de type IV : représentation de coupes isobares.

Les diagrammes de phases correspondants sont donnés sur les figures 1.115 et 1.116. Jusqu’a la
pression Py, le comportement du systéme est similaire & un comportement de type II. Entre les
pressions Py et Pr, on observe & I'instar des diagrammes isothermes la naissance d’un équilibre
triphasique. Une zone d’équilibre liquide-liquide fait son apparition. Celle-ci va augmenter tandis
que la zone diphasique liquide-vapeur sitée & sa droite diminue progressivement. Lorsque la
pression P; est atteinte, 1’équilibre triphasique est présent pour la derniére fois. Pour toute
pression supérieure, on observe 4 nouveau un comportement de type II.
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P= Pl (Pc,Z)
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P=P;=Pprsar P=P; (Pc1)
v TT/K 500.0 | TT/K
500.0
| LPC, --------- I U N N T TR
LPC; -~ |\ LV " N\_ | LPCp e
400.0 40009 Ny ] ey
3004 000000 9 Le=Lgi . 300.0
1 La TLs 1T L
J 200.0 -
200.0 Lalp
X1,Y1 X1,Y1
T T T T T
0.0 0.5 1.0 0.0 .
P=Ps=Ppcyy (LL)
S T T
S v ATT/K
500.0 1 LPCy - 500.0 -
LPC, --------- LPC;
LPCy --------- LPC,
400.0 1 LPCs
300.0 - j Y 300.0
| L :: \'vn / " Lﬁ |
200.0 “ < *“‘\ v 3200
N Lol
310.0 nv7 o X4 ,y1 T X4 ;V1
T T T $100.0 2 T =
0.0 0.5 1.0 0.0 0.5 1.0

F1GURE 1.115 — Diagrammes de phases isobares aux pressions P; & P5 dans le cas d'un D.E.P.G.
de type IV. Les lignes pointillées rouge, verte et rose représentent les lieux des points critiques.
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P=P;=

T =

PPCTS (LV)
T T

[T

500.0

100.0

500.0 - 11K 50004 LPC, oo

100.0

T ! T Ar T
50004 |pC, 117K 500.0-]
LPCy --------- S|
LPC; -~ i

i L | LPCy -------- . i
300.0 P 300.0 - 1

4 o i W

Lo \ Lg Lo Lg
LoLg LoLg
X1,Y1 X1,Y1

100.0 T T T $100.0 T T T

0.0 0.5 1.0 0.0 0.5 1.0

F1GURE 1.116 — Diagrammes de phases isobares aux pressions Pz & P;1 dans le cas d’'un D.E.P.G.
de type IV. Les lignes pointillées rouge, verte et rose représentent les lieux des points critiques.

— 109 —



CHAPITRE 1. LA CLASSIFICATION DE VAN KONYNENBURG ET SCOTT

Pour terminer avec les diagrammes de type IV, on notera qu’il existe quelques légéres variantes
du cas que l'on vient d’étudier. Par exemple, la ligne triphasique 3y2 qui joint les deux points
critiques terminaux, peut débuter & une température inférieure a la température 7¢ ;. Dans ce
cas, la pression du PCTT est inférieure a la pression critique P (voir figure 1.117).

T T T T

T T T ér LPCI‘ T ér
PCTS
P/ P/bar
bar6.0 - w) A
200.0 - A
LPC,
LPC; | |
PCTI (LL)
e, . Z00M
TK PCTS (LL) TK
0.0 T T T > 10-0 T T T T T T >
100.0 300.0 150.0 200.0

FIGURE 1.117 — D.E.P.G. de type IV tel que Ppcrr < Fe 1.

[.8 Diagrammes de type V

Ces diagrammes ont été expérimentalement découverts par KUENEN et ROBSON en 1899 [2]
qui étudiaient alors le comportement du systémme binaire éthane(1)/propan-1-0l(2).
A présent que les diagrammes de type IV sont définis, il devient extrément simple de définir
les diagrammes de type V [1,3,5]. Ceux-ci sont exactement identiques aux diagrammes de type
IV, a la différence que les diagrammes de type V ne possédent pas de lieu des points critiques
liquide-liquide (noté LPC5 pour les diagrammes de type IV). Par conséquent, ils ne possédent
donc pas de PCT'S (LL), ni de ligne triphasique 3¢ attachée a celui-ci.

La figure 1.118 représente allure d’un diagramme de type V classique dans les plans (P, T')
et (T, x1).

Comme précédemment pour les diagrammes de type IV, il peut exister quelques légéres va-
riantes dans I'allure des diagrammes de type V. En particulier, le point critique terminal inférieur
(PCTI (LL)) peut étre situé soit au-dessus du point critiques du corps pur 1 (comme c’est le
cas sur la figure 1.118), soit en dessous de celui-ci, comme montré sur la figure 1.119.

Etant donné la grande similitude entre les types IV et V, on ne présente pas de diagrammes
isothermes et isobares pour illustrer le type V.
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200.0

0.0

PCTS (LV)
PCTI (LL)

150.0
T

650.0

550.0

450.0

350.0

0.0

T T T
Pb i PCTS | TP/b
ar 95.0 w ar
| PCTI {LL) |
C 75.0 b
2l K TK
T D T T T D
310.0 320.0
T T T T
7] TT/K TT/K
B 7 LPC, 7
T 320.0 PCTS
(Lv)
- i L’u
] PCTI (LL)
‘&. X1 X4
c1| — 300.0 T T T T
1.0 0.85 0.90 0.95 1.00

FIGURE 1.118 — D.E.P.G. de type V dans les plans (P, T') et (T, x1). LPC; et LPCs : lieux des
points critiques. Cj, point critique du corps pur i. P?(7T), courbe de pression de vapeur du corps
pur i. PCTS (LV), point critique terminal supérieur liquide-vapeur, PCTI (LL), point critique
terminal inférieur liquide-liquide. 3¢, ligne triphasique.

TP/bar TP/bar
200.0 -
40.0 - _
TK T/K
0.0 T T T D 20.0 D
80.0 280.0 480.0 160.0 200.0

FIGURE [.119 — D.E.P.G. de type V dans le plan (P, T) tel que Pporr (1r) < Pea-
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I.9 Diagrammes de type VI

Les diagrammes de type VI furent découverts par VAN LAAR en 1905 [2] qui aprés avoir modifié
I’équation de VAN DER WAALS put les calculer. Il faut rappeler a ce stade que ces diagrammes
ne peuvent pas étre générés a partir de I’équation de VAN DER WAALS comme 'expliquent VAN
KONYNENBURG et SCOTT |[3].

Les diagrammes de type VI [1,3,5] sont identiques aux diagrammes de type I concernant le lieu
des points critiques liquide-vapeur (LPCpy ). Celui-ci est attaché aux points critiques des corps
purs 1 et 2. En revanche, ce type de diagramme posséde & basse température, un lieu des points
critiques liquide-liquide (LPCry) dont la pression ne tend pas vers l'infini (contrairement au
type II).

Ce lieu des points critiques débute sur un point critique terminal inférieur (PCTI) et se termine
sur un point critique terminal supérieur (PCT'S). De plus, une ligne triphasique joint le PCT'T
et le PCTS.

Un exemple de comportement de type VI est représenté dans les plans (P, T') et (T, x1) sur la
figure ci-apres.

b T T T ™ ? T T T T T T T T T T T
P/bar 500.0 -c, . ATT/K
80.0 - .
LPC.y
- LPC.y -
60.0 . i H
Cq
40.0 300.0 |
i i PCTS (LL)
] He| al
20.0 1 T PCTI (LL)
J P2(T) |
T/K X4
0-0 T T T > 100-0 T T T T T T T T T T T H>
100.0 300.0 500.0 0.0 1.0

FIGURE 1.120 — D.E.P.G. de type VI dans les plans (P, T') et (T, x1). LPCry et LPCLy :
lieux des points critiques. C;, point critique du corps pur i. P?(T"), courbe de pression de vapeur
du corps pur i. PCTS, point critique terminal supérieur liquide-liquide, PCTI, point critique
terminal inférieur liquide-liquide. 3¢, ligne triphasique.

Afin de mieux visualiser les phénoménes physiques, la figure 1.121 représente ces mémes dia-
grammes au voisinage de la ligne triphasique.
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3.0

20

1.0

0.0

| ATI (LL)

LPC, —

3¢

PCTS (LL)

PP (T)

Pz (T)

T T

200.0

T

250.0 T T T T T T
?P/bar T\T/K
PCTS (LL)
L, \
v
* PCTI (LL) *
TK X4

—> 190.0 T T T T T — —

250.0 0.5 10

F1GURE 1.121 — Agrandissement de la figure 1.120 au voisinage de la ligne triphasique.

Pour décrire le comportement de ce systéme, on réalise des coupes isothermes comme indiqué
sur la figure 1.122.

r T1 T TG .{7 TB TQ T‘IO T1‘| T‘12 Tl
A : T\P/bar 500.0 - LFT/K
80.0 ! ! ' !
60.0 - E .
¥ T,
40.0 4 X 300.0 -+ ]
P L
| d \
20.0 - o 1 A
| N T
i Pl Tk X
: 4
0.0 T T D 100.0 T T T T T T T T T - —>
100.0 300.0 Te. Toz 0.0 1.0
3.0 1(-2 sz T 1;4 Ts T T T T T
| | Pbar __ | X LFT/K
! ! 230.0 Ts = Tecrs ]
T4 \
20 1 APCTS
04 = i N Te=Teen
' | E ; 4 PCTI 1
: v : i
i / 'PCTI ] :
| : | i T
' ' ' | B L O B
! ; ! TK X
0.0 f Y T T T T —> T T T T T — —P
190.0 Tec Teers 250.0 0.5 1.0

F1GURE 1.122 — D.E.P.G. de type VI : représentation de coupes isothermes.
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A la température T7, le diagramme de phases est assez classique. La forme de la courbe de
rosée témoigne d’une trés grande dissymétrie du systéme. La courbe de bulle posséde un point
d’inflexion que l'on retrouve a la température T. A la température T35 = Tpory, le point d’in-
flexion posséde une tangente horizontale : c’est un point critique terminal inférieur L}, = LE. A
une température légérement supérieure (75 + €), un domaine diphasique liquide-liquide fait son
apparition sur le diagramme de phases isotherme (voir figure 1.123).

T= T1
T T T
TP/bar ?P/bar
0.04 - 0.40 1
0.02 - 0.20 -
X1,Y1 Xy,Y1l
0.00 T 0.00
0.0 0.5 1.0 0. .0
T =T;3 (Tect1)
T T T 4.00
'LCPyy, TP/bar ?P/bar
0.80 - L | | i
| o=, 7 vV 3.00 - .
i ] L
0.60 | L, B |
2.00 | L .
0.40 - d ):,/ B
| LY LgV
0.20 - 1.00 1 § *.._/A;
T OO = = —4
| | Ly, %
LoV J
X1,Y1 X1,¥1
0.00 T T T £0.00 T T D

0.0 0.5 1.0 0.0 0.5 1.0

F1GURE 1.123 — Diagrammes de phases isothermes aux températures 17, 15, T3 et T3 4+ € dans le
cas d'un D.E.P.G. de type VL

A la température Ty comprise entre celle du PCTI et celle du PCT'S, on observe un domaine
liquide-liquide notablement plus grand qu’a la température T3+-¢ (voir figure 1.124). En effet, dans
les diagrammes de type VI, le domaine liquide-liquide nait sur le PCTI, voit sa taille augmenter
progressivement atteint une taille maximum puis diminue et vient mourir sur le PCTS (voir
figure 1.125).
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60.00 T T
------ LPCLL ?P/bar
- La Lﬁ
2.00 - .
LaLp
30.00 - LOL | S S BV |
Ly, \4
1.00 -
— LoV
ZOOM
n 0.00 : : : Y
0.0 0.5 1.0
X1,Y1
0.00 T T T
0.0 0.5 1.0

FI1GURE 1.124 — Diagrammes de phases isothermes a la température T} telle que Tporr < Ty <
Tpors dans le cas d'un D.E.P.G. de type VI.

T=Ts-¢ T =Ts (Tecrs)
T T T T T T
—————— LPCLL i TP/bar oo LPCu ?P/bar
6.00 A ii /
2.00 - i

i L, |

3.00 1 1.00 -
X1, X1,Y1

0.00 ; Y1 50.00

0.0 05 1.0 0.0 05 1.0

F1GURE 1.125 — Diagrammes de phases isothermes aux températures 75 — € et T5 = Tpors dans
le cas d'un D.E.P.G. de type VI.

— 115 —



CHAPITRE I. LA CLASSIFICATION DE VAN KONYNENBURG ET SCOTT

Enfin, aux températures supérieures, on retrouve un comportement de type I. On notera tou-
tefois que les courbes de bulle conservent un point d’inflexion pendant quelques kelvins au dela
du PCTS.

T= T6
T T T
TP/bar
4.00 -
3.00
2.00
1.00
X1,Y1
0.00 T T T

0.0 0.5 1.0

F1GURE 1.126 — Diagramme de phases isotherme & la température Ty dans le cas d'un D.E.P.G.
de type VI.

70.0 0 F— _\ T T
p - TP/bar

0.0 . : . D
0.0 0.5 1.0

F1GURE 1.127 — Diagrammes de phases isothermes aux températures 77 a T13 dans le cas d’un
D.E.P.G. de type VL
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On s’intéresse & présent aux coupes isobares sur les diagrammes de type VI :

T T T T
+P10. = Prnax TP/bar T\P/bar
40.0 - 40.0 - .
LPC.,
,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,,, 20.0 - ,”,,”,,,,,Pi"”",",", |
TK ] . X4
0-0 T T T H 0-0 T T T T T T T T T T H>
100.0 300.0 500.0 0.0 1.0
T T T T T T T T T T T T T T
?P/bar f"/bar
P
3.0 df T SRS 4 T B -
3
4 i B o 4
-
20 4. | Ps=Ppcts /. L e 20 . Pa=Peers Tl >
v
i .S S Pg . - 777}:7’:} 77777777777777777777777777777777777777777777777 -
1.0 B 1.0 1 u!
o Pa=Pecy | ] Po=Peen NG |
A/ i i PCTI )
P P
------------------------------------- oo TK el 9
0-0 T T T T T H 0-0 T T T T T T T T T T T H>
200.0 250.0 0.0 1.0

FiGure 1.128 — D.E.P.G. de type VI : représentation de coupes isobares.

Les figures 1.129 et 1.130 ci-aprés présentent les diagrammes isobares correspondant aux coupes
de la figure 1.128. Entre les pressions P» = Pporr et Py = Pporg, les diagrammes de phases
isobares possédent une ligne triphasique. Un domaine liquide-liquide nait a la pression P, et
grandit aux pressions supérieures. Lorsque la pression P est atteinte, ce domaine est attaché
pour la derniére fois au fuseau liquide-vapeur. Le point d’attache est le PCT'S (L} = LE)

Par la suite, au fur et & mesure que la pression augmente et se rapproche de P4z, le domaine
liquide-liquide diminue. Il est réduit a un seul point lorsque P = P,,,,.. Ce point est appelé point
critique elliptique & mazimum en pression.

Il est intéressant de remarquer que concomitamment, les points critiques inférieur et supérieur
du domaine liquide-vapeur des diagrammes isobares se rapprochent I'un de 'autre pour venir
fusionner en un deuxiéme point critique elliptique & maximum en pression, situé a une pression
supérieure a Ppqz.
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P=P, P =P, (Ppct1)

280.0 T T T
ATT/ K ATT/ K

\%

240.0

200.0 -

L X1,Y1
D

T T T

T

400.0 - B
\% \%
LV
300.0 B . B
300.0 1 L B
L ‘ ] ]
<> Lalg X1,Y1 Q}' Lalg X1,Y1
200.0 T T T $200.0 T — T P
0.0 0.5 1.0 0.0 0.5 1.0

F1GURE [.129 — Diagrammes de phases isothermes aux pressions P; & Ps dans le cas d'un D.E.P.G.
de type VL.
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P = Ps (Pc’z)
TCZ [ - T T T
1 ATT/K 1 X 1 ATT/K
o 400.0 - R
4 L J 4 L J
X1,Y1 % LoLg X1,Y1
200.0 $200.0 T — T
0. 1.0 0.0 0.5 1.0
P=P 10 (Pmax)
T T T
| i ér 04 Tmws. s LPC.L 4 ér
500.0 TK 50001, “>=.. V. LPCL T/IK
- - - L -
4 L J
o“ LoLg X1,Y1 *“ Le=Lg X1,Y1
200.0 T — T {>200.0 T — T
0.0 0.5 1.0 0.0 0.5 1.0

F1GURE 1.130 — Diagrammes de phases isothermes aux pressions Py a Pjp dans le cas d’un

D.E.P.G. de type VL.

I.10 Phénoménes atypiques sur les D.E.P.G.

Les six types de comportement que ’on vient de présenter correspondent tous & des situations
susceptibles d’étre rencontrées expérimentalement. Toutefois, lorsqu’on utilise un modéle ther-
modynamique prédictif pour représenter le comportement d’'un systéme binaire, il est possible
d’observer des types de comportement qui, bien que physiquement possibles, n’ont jamais été
observés expérimentalement.

Les cas qui sont représentés par la suite ont été calculés en utilisant le modéle prédictif PPR7S.
Il n’existe pour la plupart, pas d’équivalent dans la classification de VAN KONYNENBURG et
SCOTT.

1.10.1 Points de BANCROFT de second type

Les points de BANCROFT ont été définis précédemment comme l'intersection des deux courbes
de pression de vapeur saturante. La régle dite de BANCROFT stipule que dans ce cas, a la
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température de BANCROFT existe nécessairement un azéotrope homogeéne (positif ou négatif)
ou hétérogéne sur le diagramme isotherme. Il en va de méme pour un diagramme isobare a la
pression de BANCROFT. Ces points ont été nommés B jusqu’a présent.

Une régle tout a fait similaire pourrait étre énoncée en considérant, non plus l'intersection entre
deux courbes de pression de vapeur saturante, mais l'intersection entre une courbe de vapeur
saturante et une ligne triphasique. On nomme ce point point de Bancroft de second type par la
suite. On le note B’. Il est représenté sur le diagramme ci-aprés :

0.35 |
TP/bar

\3(p TK

0.25 |
285.0 290.0

FIGURE 1.131 — Point de BANCROFT de second type (B’).

A la température Ty, la pression triphasique P* est égale & la pression de vapeur saturante
de I'un des deux constituants purs. La seule configuration permettant d’observer cette situation
est la pression d’un extremum sur les courbes de bulle et de rosée. Il y a donc nécessairement
présence d'un azéotrope homogéne sur le diagramme isotherme. Ceci peut étre vu comme le
prolongement de la régle de BANCROFT.

[.10.2 Interaction entre lieu des azéotropes et domaine triphasique dans les
diagrammes de type 11

Tout d’abord, on notera que pour discuter ce point, on utilisera préférentiellement le plan

(T, z1) plutdt que le plan (P, T') car les phénomeénes y sont beaucoup plus visibles (pour cette
raison, les 3 diagrammes dans le plan (P, T') présentés par la suite ne sont pas calculés afin que
les phénoménes y soient visibles).
Lorsque la présence d’un azéotrope sur les diagrammes de type II a été évoquée au paragraphe
[.5.5, plusieurs configurations ont été présentées sans qu’aucun lien ne soit fait entre elles. Ces
configurations sont en réalité assez proches les unes des autres et peuvent étre comprises en
comparant simplement les positions relatives du lieu des azéotropes et du domaine triphasique.
Pour commencer, on présente un diagramme de type II dans lequel le lieu des azéotropes n’inter-
fére pas avec le domaine triphasique. Dans ce cas, la ligne azéotropique est en tout point séparée
du domaine triphasique comme l'illustre la figure 1.132. Ce systéme binaire ne posséde que des
azéotropes homogénes.
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N T T T T T T T T T T
500.0 {C2 LPCyy CH TT/ K | Représentation schématique TP/bar
du D.E.P.G. au voisinage .
du PCTS &
a
-
LPC,,
300.0 peTs 1
PCTS
pa
e —
u - 30
X4 T/K
100.0 T T T T T T T T T - —D b
0.0 1.0

F1GURE 1.132 — D.E.P.G. de type II avec ligne azéotropique séparée du domaine triphasique. A
gauche, diagramme calculé dans le plan (7, z1). A droite, diagramme schématique dans le plan
(P, T). B, point de BANCROFT. B’ point de BANCROFT de second type. Az, ligne azéotropique.
LPC1p, lieu des points critiques liquide-liquide. 3¢, ligne triphasique. P#(T"), courbe de pression
de vapeur saturante du constituant <.

Lorsqu’'un systéme binaire de type II posséde des hétéroazéotropes, cela signifie que la ligne
azéotropique est venue percuter le domaine triphasique, au niveau d’un biazéotrope.
Un cas limite peut alors étre envisagé : celui o, dans le plan (T,x1) la ligne azéotropique et le
domaine triphasique posséderaient un unique point de contact & tangentes communes. C’est ce
qu’illustre la figure 1.133.

T T T T T T T T T T T
500.0 '*C\ \_////‘t TT/K Représentation schématique TP/bar
2 C, .
LPC.yv du D.E.P.G. au voisinage ,
du PCTS o
o
|
T LPC,, T
PCTS
~
300.0 ~ -
X4 TIK
100.0 T T T T T T T T T r —> —>
0.0 1.0

FiGure 1.133 — D.E.P.G. de type II avec tangence commune entre la ligne azéotropique et
la ligne triphasique. A gauche, diagramme calculé dans le plan (7', z1). A droite, diagramme
schématique dans le plan (P, T)). B, point de BANCROFT. B’, point de BANCROFT de second
type. Az, ligne azéotropique. Az’, biazéotrope. LPCpy,, lieu des points critiques liquide-liquide.
3¢, ligne triphasique. P?(T"), courbe de pression de vapeur saturante du constituant 4.

Ce point de tangence définit un biazéotrope, c’est-a-dire un azéotrope & la fois homogéne et
hétérogéne. C’est 'unique hétéroazéotrope observable sur ce type de systémes.
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Enfin, on peut également imaginer le cas d’une ligne azéotropique venant intercepter le domaine
triphasique en deux points distincts Az’ et Az”. Dans ce cas, il existe en réalité deux lignes
azéotropiques sur le diagramme réel. C’est ce qu’illustre la figure 1.134 ci-aprés.

T 80.0 — F— T T T ‘T
K Ropseteion it Pibar
_ du PCTS 3 4
60.0 -
450.0 1
7 LPC.. 7 40.0
JE==
250.0 N
20.0
/ *i | TIK
50-0 T T T T T T T T T T T _D 0-0 T T D
0.0 1.0 50.0 250.0 450.0

F1GURE [.134 — D.E.P.G. de type II avec ligne azéotropique interceptant le domaine triphasique
en deux points. Az’ et Az” : biazéotropes. Az; : lignes azéotropiques. A gauche, diagramme calculé
dans le plan (T, z1). A droite, diagramme calculé dans le plan (P, T') et zoom schématique au
voisinage du PCTS. B, point de BANCROFT. B’, point de BANCROFT de second type. LPCpy,
lieu des points critiques liquide-liquide. 3¢, ligne triphasique. P?(T'), courbe de pression de vapeur
saturante du constituant i. Ligne pointillée : azéotropes non stables.

La ligne azéotropique se décompose alors en trois parties : les deux lieux des azéotropes ho-
mogeénes stables Az et Azo et le troisiéme est le lieu des azéotropes homogénes non stables,
représenté en pointillés sur la figure précédente et situé a l'intérieur du domaine triphasique.

1.10.3 Points tricritiques

Les points tricritiques n’apparaissent que trés rarement sur les diagrammes de phases binaires.
Un simple point critique correspond & la fusion de deux phases. Un point tricritique correspond
quant & lui & la fusion de trois phases : L} = L% = V*. Au niveau d’un point tricritique (noté
P3C) on vérifie alors :

0? o3 o* P
(5,0, -, (), e
Oxy T,P Owy TP Oz T,P Oxy T,P

Un point tricritique peut par exemple survenir lorsquun PCT'Spy et un PCT Iy, fusionnent,
i.e. au niveau de la transition entre les diagrammes de types V et I (ce que nous détaillerons par
la suite), ou entre les diagrammes de type IT et IV.

On peut également I'observer au niveau de la rencontre de deux lieux des points critiques comme
Iillustre la figure 1.135 ci-aprés.

Sur la figure 1.136, on peut constater que le point tricritique se situe a I'intersection du point
critique terminal supérieur de la ligne critique LPC5 et du lieu des points critiques LPC;. Au
niveau du point tricritique, les courbes LPC4 et LPC5 possédent des tangentes horizontales dans
le plan (7', z1). De méme, les lignes triphasiques qui viennent toutes les trois fusionner en P3C,
possédent en ce point une tangente horizontale.
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?P/bar
LPC, C
1
80.0 _
30
T/K
40.0 D
300.0 400.0

FIGURE 1.135 — Plan (P, T') d’'un D.E.P.G. de type II possédant un point tricritique (P3C).
P3(T), courbe de pression de vapeur saturante du constituant 1. Cj, points critiques des corps
purs i. Az, ligne azéotropique. LPCj, lieux des points critiques. 3¢, ligne triphasique.

<r 350.0
P/bar TT/K
70.0 . .
T/K X
60.0 P 320.0 T —
325.0 345.0 0.8 0.9

F1GURE 1.136 — Agrandissement du D.E.P.G. de la figure 1.135 au voisinage du point tricritique.
Représentation dans le plan (P, T') a gauche et dans le plan (7', z1) a droite.
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Dans un diagramme de phases isotherme ou isobare, au voisinage d’un point tricritique les
courbes de bulle et de rosée sont extrémement plates. Ceci peut étre observé sur les diagrammes
de phases de la figure 1.137 qui correspondent aux coupes isothermes du D.E.P.G. dans le plan
(P, T') de la figure 1.136.

T=T1

70.0 T T 70.0 T
TP/bar ?P/bar
60.0
50.0
X1,¥1 - X1,¥1
40.0 T T P
0.7 1.0
T = T3 (Tpsc)
70.0 T T T
{\, =L = TP/bar TP/bar
70.0
1 1 60.0
50.0
X1,Y1 X1,Y1
60.0 T T T
0.7 1.0 0.8 1.0

FIGURE 1.137 — Point tricritique (P3C) issu de la rencontre des lieux des points critiques LPCY
et LPCy. Pyp, point critique de LPC} et P», point critique de LPC5. Coupes isothermes au
voisinage de P3C.

Remarque :

La variance d’un point critique terminal est nulle : c’est un point critique auquel on impose de
se trouver en équilibre avec une troisiéme phase.

Un point tricritique est un point critique terminal auquel on impose en plus d’étre en équilibre
avec une phase critique.

Dans le cas d’un systéme binaire (n = 2), une solution tricritique est monophasique (7 = 1). Les
variables intensives des phases sont soumises & r = 4 relations supplémentaires [voir équation
(I.6)]. La variance d'un tel systéme est donc : v = —1! Le probléme est donc surdimensionné : il
v a plus d’équations que de variables. L’observation d’un point tricritique sur un systéme binaire
reléve donc presque du hasard.
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1.10.4 Nomenclature exhaustive des D.E.P.G.

En 1998, BoLz, DEITERS, PETERS et DE LOOS proposent une nouvelle nomenclature pour
les D.E.P.G. [7]. Cette nomenclature plus complexe que celle de VAN KONYNENBURG et SCOTT
présente néanmoins ’avantage de pouvoir décrire n’importe quel comportement et de ne pas se
limiter aux six types décrits précédemment.

Voici succinctement quelques régles proposées par les auteurs :

— On se place dans le plan (P, T)).

— On commence toujours par nommer la ligne critique attachée au point critique du corps pur

donc la température critique est la plus grande.

— Lorsque des lignes critiques sont attachées entre elles par des lignes triphasiques, on les
représente par un chiffre ¢ égal au nombre de lignes critiques mises en jeu dans la séquence.
Si la ligne n’est attachée a aucune ligne triphasique, on lui attribue le chiffre ¢ = 1.

— Les séquences de lignes critiques sont représentées par la notation iX ott X qualifie le com-
portement de la séquence de lignes critiques.

— X = (' si le lieu des points critiques part vers les pressions infinies; X = P si le LPC est
attaché au point critique du second constituant. X = Z si le LPC se termine sur un PCTS
auquel est connectée une ligne triphasique qui débute a basse température.

— Enfin, pour décrire les lignes critiques non attachées aux points critiques des corps purs, on
utilise la notation X j ot j qualifie la nature des lignes critiques non connectées aux points
critiques des corps purs.

— j =1 pour les LPC issus des pressions infinies et connectés & un PCT; j = n pour les LPC
limités par deux PCT; j = u pour les LPC partant des pressions infinies, passant par un
minimum et repartant vers les pressions infinies.

— On peut rajouter la lettre A au nom du type pour décrire les systémes azéotropiques.

On peut ainsi dresser une équivalence entre cette classification et celle de VAN KONYNENBURG

et SCOTT :

VAN KONYNENBURG et SCOTT | BOLZ et al.
Type I 1P
Type 11 171
Type 111 1¢14
Type IV 2P
Type V oF
Type VI 1Pnl

TABLE 1.3 — Equivalence entre la classification de VAN KONYNENBURG et SCOTT et celle de
BoLz et al.

Parmi les D.E.P.G. n’appartenant pas a la classification de VAN KONYNENBURG et SCOTT qui
ont été rencontrés au cours de la mise au point du modéle PPR78, on peut citer le type 2Fnu
qui est un cas hybride entre les types V et VI (voir figure 1.138).

Le type 1¢2¢, parfois appelé type VIII est un cousin du type III (voir figure 1.139).

Sur le type 17w représenté sur la figure 1.141, la ligne azéotropique présente la (rare) caractéris-
tique de naitre et de mourir sur la méme courbe de pression de vapeur saturante.

Enfin, on peut citer également le type 171, voisin du type II, qui posséde un PCTI. On retrouve
sur la figure 1.142 deux lignes azéotropiques interceptant le domaine triphasique.
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Type 2 nu
400.0

200.0

TP/bar 90.0

TP/bar

TK
0.0 D
250. 320.0
650.0 (¢ TT/K
PCTS,
i c,
450.0 - i
A c | PCTI \ i
Q’ ‘ ;( ZOOM X
1 1
250.0 T T T T T T T T \I - —> 250.0 T T T T T T T T T r —D
0.0 1.0 0.8 1.0
FI1GURE 1.138 — D.E.P.G. de type 2 nu.
T T T T T 100.0 / T T
P/bar PCTS P/bar
LPC, LPC:
400.0 - s
“T— LPCLL 5
i i o
> )
200.0 1 Type VIII 7
129
i . / PCTI
v K ZOOM K
0.0 T T T T _D 0.0 T _D
250.0 450.0 650.0 250.0 300.0

FIGURE 1.139 — D.E.P.G. dans le plan (P, T')de type 1¢2¢.
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T T T T T T T T T I T T
Type VIII TT/K TT/K
650.0 (1925 B ZOO M
PTCS
LPC, ——»
i LPC
300.0 1 Ca 1
450.0
LPCL.
PTCI \
X4 X4
250.0 T T T T T T T r — 250.0 T T —P
0.0 1.0 0.7 1.0
FIGURE 1.140 — D.E.P.G. dans le plan (T, z;)de type 1¢2¢.
200.0 T T Ar T T T T T T T
P/bar i TT/K
LPC,, 450.0
Type 1°u
LPC.y
LPCL. APzC
TK AP X4
0.0 T T P> 250.0 T T T T T r —>
250.0 450.0 0.0 1.0
FIGURE 1.141 — D.E.P.G. de type 17 u.
80.0 1 T T T T = ér
?P/bar T/K
13 | 510.0
o Type 1°11
60.0 1%
40.0
310.0 1
20.0 - |
T AZ|
e | Az TIK X1
0.0 T f T T P 110.0 —P
110.0 310.0 510.0 0.0 1.0

FIGURE 1.142 — D.E.P.G. de type 171I.
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I.11 Transitions de types

Lorsqu’il écrivit sa thése, VAN KONYNENBURG étudia l'influence des coefficients aq, as et ao
de I'équation d’état de VAN DER WAALS sur le type de diagramme observé. En particulier, il
introduisit les coefficients :

az —ay

ai — 2a19 + a
ot A— 1 12 2

(L7)
as + ai a1 + ag

(=
Ensuite, dans le plan (A,(), il représenta les lieux des différents types de diagrammes.
La figure ci-aprés est extraite de 'article [3] expliquant les résultats de la thése de VAN KONY-
NENBURG. Ce type de représentation est appelé diagramme de phases global.

f—n 0

| Y S [ N SR B PRSP Eidl (o [ N R e F S e

li=HA H-HA

- ——
o=
i i

b -A .

-
~
IR T TR N ST

= -

| B T e Ry e s =
SR T TN T (N Y comt |

-
FIGURE 1.143 — Diagramme de phases global [3]

Cette figure permet d’expliquer les transitions de types, c’est-a-dire qu’elle montre 'influence
des paramétres de I’équation d’état sur le type de diagramme observé et explique comment passer
d’un type a l'autre.

On se propose a présent d’illustrer les transitions de types a partir de ’équation d’état de PENG-
ROBINSON utilisant les régles de mélange de VAN DER WAALS. Pour observer les transitions, on
jouera sur un seul parametre : le coefficient d’interaction binaire k;;, tous les autres parameétres
étant maintenus constants.

Le binaire étudié est CO2(1)/n-octane(2).
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Pour des valeurs de k;; trés négatives, le binaire posséde un comportement de type V :

200.0 5

TPlbar
75.0 T PCT:
LPC, :

65.0
C
P} (T)
P (T) Gl 1k
0.0 T T —D
180.0 380.0 580.0

FIGURE 1.144 — Binaire CO(1)/n-octane(2) avec k;; = —0,90.

Plus le k;; augmente, plus les PCT se rapprochent 1'un de I'autre et plus la ligne triphasique
s’amenuise.

T T T T
TP/bar LPC, TP/bar
76.0 - ) )
76.0 i
7 7 LPC2 LPC,
b ) 39
le,
K | |
TIK o - TK
73.0 T T T H73-0 T T T T H)
304.0 306.0 304.0 306.0

FIGURE 1.145 — Binaire CO3(1)/n-octane(2) avec k;; = —0,55 (& gauche) et k;; = —0,50 (a
droite).

Lorsque k;; ~ 0,488, les deux points critiques terminaux PCTI et PCT'S se sont rejoints et
ont fusionné en un point tricritique P3C.

Comme nous l'illustrerons par la suite, au niveau du point tricritique, on observe un point
d’inflexion & tangente horizontale dans le plan (T, x1).
Finalement, & ce stade, on peut donc affirmer que 1'on observe des D.E.P.G. de type V lorsque
ki; < 0,488. Pour les k;; juste supérieurs, des diagrammes de type I apparaissent :

La transition entre le type I et le type I s’effectue par 'apparition d’une ligne de points critiques
liquide-liquide, issue des pressions infinies et se terminant sur un point critique terminal supérieur
auquel est connectée une ligne triphasique. Ce phénoméne se produit d’abord a température nulle
puis se décale vers les températures supérieures lorsque le k;; augmente.

Au fur et & mesure que le k;; augmente, un point d’inflexion vient se dessiner sur le lieu des
points critiques dans le plan (7', z1) (voir figure 1.149). Ce point d’inflexion augure la présence
d’un futur point tricritique annongant lui-méme 'arrivée des diagrammes de type IV.
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T T T T T
TP/bar

76.0

TK
73-0 T T T T T H
304.0 306.0

FIGURE 1.146 — Binaire CO(1)/n-octane(2) avec k;; = —0,488.

i i TP/bar

120.0 /\ ]
80.0 1
40.0 1 —— k;=-0.20 1

300.0 500 0

T/K

FIGURE 1.147 — Binaire COy(1)/n-octane(2) avec k;; = —0,3, k;; = —0,2, k;j; = —0,1.

T T T T T T T T

160.0 b TP/bar 7 7 TP/bar
i 160.0 -
120.0 i
120.0

80.0
80.0 1
40.0 40.0 1
3 T/K TK
0.0 2 T T —> 0.0 T T —D
100.0 300.0 500.0 100.0 300.0 500.0

FIGURE 1.148 — Binaire CO(1)/n-octane(2) avec k;; = 0,0 (a gauche) et k;; = 0,12 (& droite).

Pour k;; ~ 0,129 un point tricritique se dessine sur le D.E.P.G. (voir figure 1.150).
Pour tout k;; légérement supérieur, le D.E.P.G. est de type IV.

Les diagrammes de type IV que I’on observe dans ce cas méritent d’étre étudiés avec attention.
On peut en réalité distinguer deux catégories de type IV que nous noterons par la suite type IVy
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TT/ K

500.0

300.0

X1
100.0 T T T T T T T T T e
0.0

1.0

FIGURE 1.149 — Binaire CO(1)/n-octane(2) avec k;; = 0,12.

200.0 T T

T T T T T T T
P/bar TT/K

LPC.y

500.0 LPCry

P3C:
PCTI = PCTS

P3C:
PCTI = PCTS

300.0

Ci

/ TIK
0.0

T T T T H
100.0 300.0 500.0 0.6 0.8 1.0

F1GURE 1.150 — Binaire CO(1)/n-octane(2) avec k;; ~ 0,129.

2
200.0 T T T
TP/bar TT/K
500.0
tLPC,
300.0
T/K X4
300.0 500.0

FIGURE 1.151 — Binaire CO2(1)/n-octane(2) avec k;; = 0,1320.

et type IVs. Le diagramme présenté sur la figure précédente est de type IV;. Pour bien définir

ce sous-type, il est nécessaire de représenter les portions de lignes critiques non stables sur les
D.E.P.G.
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Sur la figure suivante, on présente donc les portions stables et non stables des lieux des points
critiques dans les plans (P, T') et (T, z1).

100.0 T T T T T 95.0
y ?P/bar

LITCQ

?P/bar

PRC,

B PCTS, i
/ 90.0
P1

TIK PRC, TIK
0-0 > T < T T T T T T T T T >
270.0 5300 330.0 3210 326.0
. T
LPC, PRC, T T
—_|\em T/K
7 PCT!
] PRC, i
PRCs
LPC,
C1 r
Pt | X
280.0 T2 T T —
0.9 1.0

FIGURE 1.152 — Binaire COy(1)/n-octane(2) avec k;; = 0,1320. Représentations des portions
stables et non stables sur les lieux des points critiques. PRC, point de rebroussement critique.

Les lieux des points critiques LPCY et LPC5 sont en réalité situés sur un seul et méme lieu
des points critiques. Ils sont simplement séparés par un lieu des points critiques non stable, non
représenté habituellement. La partie non stable de ce LPC est représentée par des pointillés roses.
Dans le plan (P, T'), sur le lieu des points critiques non stables liant LPCy et LPC5 se trouvent
deux points de rebroussement critiques notés PRC] et PRC5. Ils vérifient :

i), =), = ()
ZJ = (=2 = (=2 =0 (1.8)
(833% T,P 84’3‘;’ TP 63311 T,P

Ces points marquent en réalité la limite de stabilité entre les parties métastable et instable du
lieu des points critiques. On rappelle par ailleurs que les points PCT1 et PCT'S marquent eux
la limite de stabilité entre les parties stable et métastable du lieu des points critiques.
Autrement dit, le lieu des points critiques compris entre PC'T'I et PRCY est métastable, celui
situé entre les points PRC et PRC5 est instable et celui situé entre PRC5 et PCT'S est méta-
stable. Ces trois portions définissent le lieu des points critiques non stables.

Dans le plan (T, x1), les points PRCy et PRC5 ne sont pas des points de rebroussement mais
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des extrema locaux sur le lieu des points critiques. Ils vérifient : d7,./dz; = 0.

Enfin, la partie non stable du lieu des points critiques liquide-liquide LPCj3 est représentée en
pointillés verts sur la figure 1.152. Un point de rebroussement critique PRC'3 est présent sur ce
lieu des points critiques. Ainsi, la partie reliant PCTSs; a PRC3 est métastable, celle reliant
PRCS5 au point critique de pression nulle est instable.

Au fur et a mesure que le k;; augmente, les points PRC; et PRC3 se rapprochent 1'un de
I'autre. Ils fusionnent a k;; = 0,1322 comme illustré sur la figure ci-aprés :

100.0 T T T T T T T 4r
TP/bar 95.0 1 /prc] | Pibar
LFICZ

] C PRCD

B PCTS, B
/<p1/A 85.0 -

T/K T/K
0.0 P T T P
270.0 330.0 320.0 325.0

330.0 T T T
LPC,
\\'Pcn PRC: pcTs TT/ K

5 PRCD (PRe, = PRCy)

[ peTs, | X
T T T H>
0.9 1.0

280.0

FIGURE 1.153 — Binaire COy(1)/n-octane(2) avec k;; = 0,1322. Représentations des portions
stables et non stables sur les lieux des points critiques. PRC, point de rebroussement critique.
PRCD, point de rebroussement critique double.

Ce cas illustre la transition entre les diagrammes de type IV et IVs. Le point de rebroussement
critique issu de la fusion des points de rebroussement PRC, et PRC3 est appelé point de
rebroussement critique double (PRCD) [7].

Pour tout k;; supérieur, la configuration des LPC est modifiée. La figure 1.154 ci-aprés montre
un diagramme de type [Vs.

A présent, ce sont les lieux des points critiques LPC et LPC3 qui sont situés sur le méme lieu
des points critiques et séparés par des points critiques métastables. LPC5 quant a lui posséde une
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100-0 T T T T T T
A P/bar

0
/'pcTs

PCTS,
40.0
3(p1 80.0 T — T
315.0 325.0
T T T T T ! T/K D
270.0 330.0
330.0 T T T T
LPe TT/K
FRC pcts
i Lo i
PCTI
LPC,
(o
PCTS,. ]
[
] X,
280-0 T T ‘ T T _D
0.8 1.0

FIGURE 1.154 — Binaire COy(1)/n-octane(2) avec k;; = 0,1360. Représentations des portions
stables et non stables sur les lieux des points critiques. PRC, point de rebroussement critique.

partie non stable qui continue jusqu’a pression nulle. Tout se passe comme si les lignes critiques
du type IV, s’étaient réorganisées entre elles aprés que les points de rebroussement critiques ont
fusionné.

Il est également intéressant de remarquer que dans le plan (7, x1), sur LPC3, le minimum en
température étant situé sur la partie stable de la courbe n’est pas un point de rebroussement
critique mais un simple point critique hyperbolique & minimum en température.

Plus le k;; augmente et plus les points critiques terminaux PT'CSy et PT'CI tendent a se
rapprocher I'un de I'autre. Ils fusionnent en k;; = 0,1397 marquant ainsi la transition entre les
diagrammes de type IV et ceux de type III.

Le point résultant de la fusion de ces deux points critiques terminaux est appelé point cri-
tique terminal double 7).
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ATT/ K

100.0 330.0
érPlbar

1c,

T/K
30.0 $270.0
270.0 330.0 0.8 1.0

X4

—

FIGURE 1.155 — Binaire CO3(1)/n-octane(2) avec k;; = 0,1397. Représentations des portions
stables sur les lieux des points critiques. PCT' D, point critique terminal double.

N.B. : La fusion entre deux points critiques terminaux peut donc étre soit un point critique
terminal double (transition types IV et III), soit un point tricritique (transition types V et I et
types II et IV). Dans le second cas, ce sont deux PCT de deux domaines triphasiques différents
qui fusionnent [un PCT (LL) et un PCT (LV)]| tandis que dans le premier, les PCT qui fusionnent
appartiennent au méme domaine triphasique [fusion de deux PCT (LL)].

Pour un k;; juste supérieur au précédent, on observe un D.E.P.G. de type III.

TP/bar

500.0

T
TT/ K

PCTS

300.0

TK X4
T H T T T T T T T T T T T H>
500.0 0.0 1.0

100.0 300.0

FIGURE 1.156 — Binaire CO3(1)/n-octane(2) avec k;; = 0,140.

On représente ci-apres le diagramme de type III associé a k;; = 0,145. Plus k;; augmente et
plus le minimum local du LPC4 voit sa pression augmenter.

En comparant les graphes 1.155 et 1.156, tout se passe comme si dans le plan (P, T'), LPC et
LP(C5 avaient fusionné tout comme 3¢ et 3pq. Dans le plan (7', z1), on peut observer la fusion
de LPCy et LPC} ainsi que celle des courbes Ly, ; et L o, L, et Lo, Vi* et V5

Pour toute valeur de k;; supérieure, on observe des diagrammes de type IIL
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600.0 x : . 350.0 : x x x
LPC, TP/bar
LPC, | | LPC
300.0 . .
‘ 350.0 300-0 B
C, 4
3¢ S| ™
0-0 T T D T T T
300.0 500.0 0.8
FIGURE 1.157 — Binaire CO(1)/n-octane(2) avec k;; = 0,145.
600.0 | | |
TP/bar
—k;i3 = 0.200
- _kii.4 = 0300
300.0 —k;;5 = 0.400
C,
T/K
0.0 | D

T
300.0

T
500.0

FIGURE 1.158 — Binaire COy(1)/n-octane(2) avec k;; € [0,160;0,400].

ATT/ K

Sur cette figure, on assite a la déformation des diagrammes de type III. Pour les premiéres
valeurs de k;j, un minimum m et un maximum M locaux apparaissent sur le diagramme. A
k;; = 0,185, ces deux points viennent fusionner et former un point d’inflexion I a tangente hori-
zontale. Au-deld, les lieux des points critiques sont monotones en pression.

Nous venons donc de voir des transitions possibles entre les diagrammes de types I, 11, I, IV
et V. Pour compléter cette partie, on propose de montrer quelques transitions de types autour
des diagrammes de type VI.

Pour terminer ce chapitre, on s’intéresse aux transitions de types mettant en jeu les dia-
grammmes de type VI, 1711 et 17 nu.
Pour obtenir ces différents diagrammes, on doit impérativement utiliser un k;; dépendant de la
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température. Pour observer ces transitions, on peut modifier par exemple, une des propriétés

critiques des corps purs, comme par exemple la pression critique.

Le diagramme 1711 posséde Iallure suivante :

2000.0 T T T T ér T T T T T T T
80.0 T T T T
P/bar TK
PRC;
300.0 - e 4
C, ©
P(T) 1 ;
1000.0 . iy PCTS; i
1 P3(T) A / ’
| L,
- 00 pen rs‘ . 14 /
100.0 300.0 500.0 |
c, C, 200.0 AJ -
0.0 v =t TecTi
0 PRC
i 4 N PRC, 7
4§ T/K X4
PRC' T T T T > T T T T T T D
100.0 300.0 500.0 0.0 0.5

FIGURE 1.159 — Diagramme 171l. La ligne pointillée représente le LPC non stables.

Les deux lignes critiques liquide-liquide appartiennent au méme LPC et sont simplement sé-
parées par une partie non stable. En augmentant 1égérement la pression critique du constituant
2, les deux lignes critiques liquide-liquide se rapprochent juqu’a devenir tangentes :

2000.0 T T T T T T T T T T T
" T 5oom érp/bar TKK
] 300.0 - e .
PHC ;
1000.0 b | PCTS! i
| Ly
8 0p 4 renlsfo ‘ — /R HE T > The
100.0 300.0 500.0
200.0 q B
0.0 /PCTI
| ored 1 | R |
4 X4
PRC1 T T T T > T T T T T T H>
100.0 300.0 500.0 0.0 0.5

FIGURE 1.160 — Diagramme 171l avec tangence des LPC liquide-liquide. La ligne pointillée re-
présente le LPC non stables.

Le point de tangence est appelé point hypercritique [7]. Lorsque l'on continue d’augmenter
P, 5, deux lieux des points critiques liquide-liquide voient le jour, et I’on obtient un diagramme

de type 17 nu.
Par la suite, en continuant d’augmenter P, o, le lieu des points critiques supérieur dans le plan
(P, T') se déplace vers les pressions infinies. Seul reste le lieu des points critiques liquide-liquide

relié aux points critiques terminaux : c’est le type VI.
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2000.0 T — = ‘ T T
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1000.0
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100.0
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T T T T
‘ ‘ 100.0T ‘ ‘ 300.0T 500.0
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300.0 - _PRG, ]
- 250.0 T ;T
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' e
2000 \ \
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FIGURE 1.161 — Diagramme 1”nu. La ligne pointillée représente le LPC non stables.

Pour conclure, on notera que les transitions présentées sont simplement des exemples et ne pré-
tendent pas traiter de ’ensemble des transitions de types observables chez les binaires. Seules des
représentations des diagrammes de phases globaux peuvent permettre d’avoir une représentation
exhaustive des phénomeénes.
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I1.12. ANNEXE : POSITIONS RELATIVES DES COURBES DE PRESSION DE VAPEUR
DE DEUX CORPS PURS

I.12 Annexe : positions relatives des courbes de pression de va-
peur de deux corps purs

Il est possible de classer les systémes binaires suivant les positions relatives des courbes de
pression de vapeur saturante au voisinage des points critiques des corps purs en trois catégories,
notées A, B et C. Ces trois catégories sont présentées sur les figures 1.162 et 1.163. On note 1 et
2, les deux constituants du systéme. Le type A est tel que: Ti.1 > T2 et Peq > F.o. Aprés avoir

1 Te Te

67 %

b b

F1GURE 1.162 — Configuration A (& gauche) et B (a droite).

2 |Tr

27 %

F1GURE 1.163 — Configuration C.

effectué des tests sur 3570 systémes binaires (contenant des alcanes, des molécules aromatiques,
des cycloalcanes, des mercaptans, COy, Na, H5S), il ressort que ce type est présent dans la
nature a hauteur d’environ 6 %. Le type B est tel que : T, < T¢2 et P.1 > P.2. Ce type est le
plus répandu (& hauteur d’environ 67 %). Enfin, le type C vérifie : Tp; < Tp2 et Py < P.a. Ce
type est rencontré a hauteur d’environ 27 %.
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cHAPITRE ||

De |'équation d’état de Van der
Waals au modeéle PPR78

II.1 Petit historique

Les équations d’état sont au centre de la thermodynamique des fluides. Depuis de nombreuses
décennies, des générations de scientifiques se succédent, tentant d’en créer de nouvelles ou d’amé-
liorer celles déja existantes. Pour le génie chimique, discipline majeure d’application de la ther-
modynamique des fluides, I’enjeu est de taille, puisque de la précision de I’équation d’état dépend
la précision de ’analyse et du controle des procédés de l'industrie.

L’histoire des équations d’état [1] commence véritablement en 1662, lorsque Robert BOYLE, suite

a ses expériences sur 1’élasticité de Dair, intuite la forme hyperbolique des isothermes dans le plan
(P, V). Ce résultat sera d’ailleurs confirmé par ’abbé Edme MARIOTTE presque concomitam-
ment.

En février 1801, Joseph Louis GAY-LUSSAC démontre expérimentalement qu’a pression P constante,
le volume V d’un gaz dépend linéairement de la température 7'

Ces deux découvertes vont permettre de découvrir une loi fondatrice de la thermodynamique
connue sous le nom d’équation d’état des gaz parfaits' et qui relie la pression P d’un gaz
au volume V qu’il occupe, a sa température T et a sa quantité de matiére n :

P-V=nRT (IL1)

ol R, appelée constante des gaz parfaits, est une constante qui vaut : R = 8,314472 J- K1 -mol 1.
Cependant, cette équation d’état révele assez rapidement ses limites. Au milieu du XIXe®me siécle,
Henri Victor REGNAULT montre que les gaz s’éloignent du comportement prédit par I’équation
des gaz parfaits quand il sont soumis & certaines conditions de température et de pression. Il
devient alors rapidement certain que cette loi est un cas limite uniquement valable & haute
température et faible pression. De plus, elle ne permet pas de représenter les liquides, ni les

1. parfois appelée loi de BOYLE-MARIOTTE ou loi de BOoYLE-GAY-LUSssAcC.
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transitions de phases.

Le 14 juin 1873, un événement déterminant dans I'histoire des équations d’état se produit a
I'université de Leiden : le hollandais Johannes Diderik VAN DER WAALS expose son travail de
thése sur la continuité des états liquide et gazeux [2]. Il présente notamment une nouvelle équation
d’état qui est une version modifiée de la loi des gaz parfaits et qui prend en compte les attractions
que les molécules d’un fluide exercent les unes sur les autres. En particulier, cette équation est
capable de représenter 1’état liquide, ainsi que les transitions liquide - gaz.

Pour n moles de fluide, ’équation de VAN DER WAALS s’écrit :

2

<P+"V'2a>.(V—n.b)=n.R.T (11.2)

a est une constante positive qui quantifie les phénoménes d’attraction entre les molécules. Dans
les unités du systéme international, a s’exprime en kg -m® - s72 - mol 2.

b, appelé volume d’exclusion ou covolume, est aussi une constante positive. Elle prend en compte
le fait que les molécules ne sont pas ponctuelles et s’exprime en m? - mol .

Par ailleurs, on suppose que les molécules du fluide sont des sphéres dures.

Enfin, le volume V' est nécessairement strictement supérieur a n - b (cf. remarque ci-aprés).

Remarque : établissement de 1’équation
Pour établir son équation d’état, VAN DER WAALS part de la loi des gaz parfaits (II.1) :

P*.V®*=n-R-T

ou P*® et V* définissent resp. les pression et volume de n moles de gaz parfait & la température
T.

VAN DER WAALS sait que si les molécules peuvent étre considérées ponctuelles (c’est-a-dire
peuvent accéder a la totalité du volume du gaz) et ne s’attirent pas, elles suivent cette loi.
Pour tenir compte du volume des molécules et de leur attraction mutuelle, il propose les correc-
tions suivantes :

— il suppose qu’il existe une partie du volume total, occupée par les molécules considérées non
ponctuelles, qui est interdite au centre de gravité des molécules. Cette quantité est liée au
volume propre des molécules du gaz (le volume propre est la somme des volumes de toutes les
molécules du gaz). Pour une mole de gaz, ce volume inaccessible est noté b. Pour n moles, il
vaut n-b. Le volume réellement accessible aux molécules est donc : V®* =V —n-b.
Bien entendu, ce volume V*® est strictement positif (V' > n - b).

Cette supposition lui permet alors de tenir compte de la taille des molécules.

— VAN DER WAALS suppose ensuite que les attractions entre les molécules ont tendance a faire

diminuer la pression que le fluide aurait si elles n’existaient pas (les attractions diminuent
la vitesse des molécules choquant les parois).
La pression que le fluide aurait si les attractions n’existaient pas peut donc s’écrire P + 11
ou II est une grandeur positive appelée pression interne. Bien entendu, II est d’autant plus
grande que les molécules sont proches les unes des autres (i.e. que la densité est grande).
C’est donc une fonction croissante de la densité et décroissante du volume molaire. VAN DER
WAALS propose pour une mole de fluide : I = % (o1l @ est une constante).

Finalement, pour n moles, la pression que le fluide aurait si les molécules ne

2
n<.a
subissaient pas d’attraction s’écrit : P® = P + v
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Remarque : calcul du covolume b

Notons vg, le volume propre d’une mole de gaz et N, le nombre d’AVOGADRO. En supposant
que les molécules sont des sphéres dures uniquement soumises a des collisions binaires, le volume
inaccessible & deux molécules en contact ayant chacune un rayon ag est celui d'une sphére les
englobant, de rayon 2ag. Dans une mole (soit A, molécules), il y a N, /2 couples de molécules
et le volume d’exclusion vaut :

N, 4 4
b="2x -m(2a0)® = 4N, x [ =mad | = 4vg
2 3 3
Ce résultat a été énoncé par VAN DER WAALS. Il constitue en réalité un cas limite valable pour

de faibles densités du fluide.

Les paramétres a et b peuvent étre ajustés sur des données expérimentales. Ils peuvent éga-
lement étre exprimés en fonction des température T, et pression P, critiques en utilisant les
spécifications critiques :

P. - P(TC7UC) =0

<ap> 0 27 R%.T?
B = a = —"-
0 ) ply e, — 04 o fe (11.3)
2 c
o°p =0 =3 F
ov? Tlv=v.,T=T, a ‘

ot v = V/n est le volume molaire du fluide.
Les constantes a et b de I’équation d’état sont donc calculables & partir des deux seules valeurs
de T, et de P,.. Elle est donc qualifiée d’équation d’état a deux paramétres.

L’équation de VAN DER WAALS est généralement écrite sous une forme plus maniable pour
les calculs qui met en avant qu’il s’agit d’une équation explicite en P, c’est-a-dire que I'on peut
exprimer directement P en fonction des variables T', V et n :
n-R-T n?-a
V—-n-b V2

On notera que cette expression est constituée de deux parties :

P(T,V,n) = (11.4)

n-R-T
Partie répulsive : P ="' =
p rep V —n- b
P . . . P _ n2 - a
artie attractive : att =~y

Cette équation posséde par ailleurs, la particularité de pouvoir étre exprimée comme un polynoéme
de degré 3 du volume V' dont les coefficients dépendent de P, T et n :

R-T a a-b

Vien b+ ——)V?+n? —V-n? — =0 1.5
< P ) P P (1L.5)

Si 'on se fixe la température, la pression et la quantité de matiére du fluide, son volume est

obtenu par résolution d’'une équation polynomiale de degré 3.

C’est pour cette raison que l’équation de VAN DER WAALS est appelée équation d’état cu-

bique.

Bien que I'équation d’état de VAN DER WAALS ne soit pas trés performante quantitativement,
elle est extrémement performante d’un point de vue qualitatif puisqu’elle prévoit a la fois les
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phénomeénes critiques et la continuité des états liquide et vapeur. VAN DER WAALS a d’ailleurs
publié dans la version allemande de sa thése, un graphe modélisant les fameuses isothermes me-
surées par le physicien ANDREWS en 1869, qui ne pouvaient jusqu’alors étre représentées par
aucun modéle. En dépit de cela, I’équation de VAN DER WAALS n’a pas été immédiatement
reconnue par la communauté scientifique et il fallut attendre que MAXWELL publie en 1874 un
article dans la revue Nature sur cette équation pour qu’elle commence & étre acceptée.

Le succés de cette équation a par la suite valu & VAN DER WAALS un prix Nobel en 1910.

Initialement utilisée pour représenter le comportement des corps purs, VAN DER WAALS étend
son équation aux mélanges binaires en 1890. Il propose pour cela de remplacer dans son équation
les parameétres a et b relatifs aux corps purs par des parameétres a,, et by, qui sont des fonctions
quadratiques des paramétres des deux corps purs et de la composition du mélange :

2 2
_ _ 2 2
am—g g Tioxj-a;; = T7-a1 +2x1 -T2 a2 + x5 ax
i=1 j=1
51 (I1.6)
2 2
bm:E E ac,-'acj-bij = wl'b11+2x1-x2'1)12+w2'b22
i=1 j=1

ou a;; et by; sont les paramétres a et b du corps pur 7. z; est la fraction molaire du constituant ¢
dans le mélange.

a12 et big sont des paramétres décrivant les interactions binaires.

L’expression (I1.6) des deux coefficients a,, et b, est appelée régle de mélange de Van der
Waals.

Il est souvent coutume d’exprimer ajo en utilisant une moyenne géométrique des paramétres
des corps purs :

a12 = \/aiq - a9 (117)

Bien que VAN DER WAALS juge cette expression restrictive, elle fut exclusivement utilisée par
la suite par le physycien Johannes Jacobus VAN LAAR pour effectuer ses calculs.

Le paramétre bio, quant a lui, est souvent exprimé & partir d’'une moyenne arithmétique sur les
parameétres des constituants purs.

bz = @ (I11.8)

L’expression de b,, n’est alors plus quadratique mais simplement linéaire : b,,, = £1b11 + T2b2o.

Les premiers calculs de diagrammes de phases & partir de I’équation d’état de VAN DER WAALS
sont réalisés par Diderik Johannes KORTEWEG en 1891 et VAN LAAR en 1904-1906, tous deux
de I’école hollandaise.

Il faudra attendre les années 1960 pour que les calculs d’équilibre de phases a partir de cette
équation soient effectués informatiquement par Peter VAN KONYNENBURG et Robert ScoTT [3].

On note a présent v, le volume d’une mole de fluide. Le paragraphe suivant s’attache a décrire
les tentatives notables d’évolution de I’équation de VAN DER WAALS [4] :

e Rudolf CrLAUSIUS publie en 1880 [5] une équation dans laquelle le paramétre a est exprimé
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en fonction de T'. Pour une mole de fluide pur, il vient :

R2'T3

a(T) =Q, - T PC

_R-T ) R-T. °©
P= -5 et b= (IL.9)

27 1

Qa—@eth:—

Les paramétres €2, et € sont déduits des spécifications critiques (c’est vrai pour toutes les
équations présentées par la suite).

Donnant de meilleurs résultats que I’équation de VAN DER WAALS, la précision reste tou-
tefois assez médiocre.

Cette équation d’état est souvent appelée a tort équation de Berthelot. A la fin du XIX¢me
siécle, dans plusieurs de ses articles [6], Daniel BERTHELOT (fils de Marcelin) utilise cette
équation en précisant bien qu’il 'emprunte & CLAUSIUS.

e En 1949, REDLICH et KWONG [7] publient une équation dérivée de celle de VAN DER
WaALs dans laquelle ils modifient le dénominateur de la partie attractive de 1’équation
(I1.4) ainsi que le paramétre a qu'ils expriment en fonction de 7. Pour une mole de fluide
pur :

(11.10)

a. est la valeur du paramétre a au point critique (i.e. a. = a(T)).
a(T

La fonction «(T') est définie par : «(T') = . Elle est par conséquent égale a 1 au point

C
critique.

Cette équation, plus précise que celles de VAN DER WAALS ou CLAUSIUS, en particulier
a faible et haute densité, présente 'avantage de ne nécessiter que deux paramétres T,
et P., pour calculer a et b. Les modifications proposées ne reposent a priori sur aucune
base théorique. Bien qu’elle ne soit pas toujours trés performante, ’équation d’état de
REDLICH-KWONG est & la base de nombreux grands développements dans les équations
d’état cubiques. Elle a été considérée comme 1'une des meilleures équations d’état jusqu’au
début des années 1970.

e En 1972, I'ingénieur italien Giorgio SOAVE [8] propose d’améliorer I’équation de REDLICH-
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KWONG en modifiant une nouvelle fois la fonction a(T') :
a(T) =a.-o(T)

2
o(T) = [1 tm- (1 - ,/T/Tcﬂ
m = 0,480 + 1,574w — 0,176w?

R2-T2

.T T ac = Qg - <
p BT _al) ot R e (IL.11)
v—>b v-(v+b) b=, c

16
= ~,42748
9(/2 1)
3 —
_ V2l ~ 0,08664

a

Oy

m est un paramétre fonction du facteur acentrique ? w dont la valeur dépend de la taille et
de la forme de la molécule. La fonction a(T') appelée fonction de SOAVE dépend donc a
présent de trois parameétres : les propriétés critiques 7, et P. ainsi que de la géométrie
de la molécule via le paramétre w.

L’idée d’introduire le facteur acentrique dans la partie attractive de ’équation d’état a
initialement été suggérée par WILSON [9] dans les années 1960, mais il faudra attendre
SOAVE pour la populariser.

Cette modification permet une nette amélioration du calcul des équilibres liquide-vapeur,
en revanche, le calcul des densités n’est toujours pas vraiment satisfaisant. Cette équa-
tion d’état, qui fut en particulier trés populaire dans I'industrie pétroliére, porte le nom
d’équation de REDLICH-KWONG-SOAVE et est encore aujourd’hui trés largement utilisée.

e En 1976, PENG et ROBINSON [10] proposent une nouvelle équation en modifiant la dé-
pendance en volume de la partie attractive et en utilisant la fonction «(7") de SOAVE.
Ces changements leur permettent d’améliorer le calcul des volumes de liquide et d’obte-
nir de meilleures représentations de 1’équilibre liquide-vapeur que 1’équation de REDLICH-
KWONG-SOAVE pour de nombreux mélanges. Pour une mole de fluide pur :

a(T) = a. - a(T)
2
o(T) = [1 tm- (1 - «/T/Tc>]
m = 0,37464 + 1,54226w — 0,26992w>
R-T a(T) R?.T?
P = t e =4 - £
v—>b wv-(v+b)+0b-(v—">) ¢ “ P.
b— O R-T,.
Q. ~ 0,457235529
Qp ~ 0,0777960739
(I1.12)
L’expression exacte des coefficients €2, et 2 est justifiée et fournie en annexe de ce cha-
pitre.

L’équation de PENG-ROBINSON, avec ’équation REDLICH-KWONG-SOAVE, fait indiscuta-
blement partie des équations d’état cubiques les plus populaires. Elle est trés répandue dans
le monde de la recherche et de 'industrie et offre généralement une trés bonne précision
pour les molécules apolaires.

e Les mémes PENG et ROBINSON proposent en 1978 [11] une extension du modéle de 1976. La
fonction m initiale avait été ajustée sur des constituants légers. Dans la famille des alcanes

2. Le facteur acentrique fut défini par PITZER en 1955 par : w = —log; (M) -1

P
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linéaires, PENG-ROBINSON estiment qu’elle donne de bons résultats du méthane jusqu’au
n-décane inclus. Afin d’améliorer la précision de leur équation pour les constituants lourds,
ils proposent de modifier la fonction m pour tous les constituants dont le facteur acentrique
est supérieur a celui de n-décane (wp_dscane = 0,491) :

{ m = 0,37464 + 1,54226w — 0,26992w siw < 0,491 (IL.13)

m = 0,379642 + 1,487503w — 0,164423w? + 0,016666w° sinon.

e En 1982, A. PENELOUX, E. RAUZY et R. FREZE [12] proposent d’améliorer la précision
du calcul des propriétés volumiques & partir des équations d’état cubiques en introduisant
une correction volumique. Cette correction consiste & opérer une translation sur le volume
en remplagant v par v + ¢ et b par b+ ¢ (pour une mole de fluide), ol ¢ est une constante.
On note zra, le facteur de compressibilité de RACKETT. La correction ¢ peut étre calée
sur des valeurs expérimentale ou estimée & partir des corrélations suivantes :

: Tc .
c= R (0,1156 — 0,4077zr4) (équation de REDLICH-KWONG-SOAVE)

o (I1.14)
= (0,1154 — 0,4406z54) (équation de PENG-ROBINSON)

C
c

Cette correction améliore assez notablement le calcul des volumes molaires et des propriétés
en découlant.

e Enfin, en 1991, T. HOLDERBAUM et J. GMEHLING proposent de ne plus utiliser des régles de
mélange classiques de type VAN DER WAALS mais d’estimer la fonction a(7") de I’équation
d’état des mélanges de REDLICH-KWONG-SOAVE & partir de la méthode de contributions
de groupes UNIFAC.

Ce modéle porte le nom PSRK (en anglais : Predictive Soave-Redlich-Kwong).

Les méthodes de contributions de groupes étaient jusqu’alors souvent utilisées pour calculer
les propriétés des corps purs ou incorporées aux méthodes v— mais rarement aux méthodes
©—¢ (on peut cependant citer la méthode de contributions de groupes de ABDOUL et al. [13]
qui 'applique a I’équation de PENG-ROBINSON translatée en 1991).

On note n,, le nombre de constituants dans le mélange. Les régles de mélange du modele

PSRK s’écrivent :

(11.15)

avec A =1n (%), oun = b/v=b;/v; désigne la compacité supposée constante pendant
n

le mélange. Les auteurs proposent de choisir = 1,1 qui est une valeur moyenne obtenue
par régression sur des valeurs expérimentales de volumes molaires liquides & pression at-
mosphérique et température d’ébullition normale 3. Donc : A = —0,64663.

Le terme géE désigne ’énergie de GIBBS molaire calculée a partir du modeéle UNIFAC (UNI-
versal Function for Activity Coefficients) qui est une méthode de contributions de groupes.

Afin d’améliorer le calcul des équilibres liquide-vapeur pour les composés polaires, le pa-
rameétre a; du corps pur est estimé de maniére 1égérement différente de celle utilisée dans

3. l'état de référence choisi par les auteurs est le liquide bouillant sous pression atmosphérique.
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I’équation de REDLICH-KWONG-SOAVE classique. La méthode PSRK utilise la fonction de
MATHIAS et COPEMAN :

a(T) = ac-oT) )
oT) = 1+m1'(1—\/T/—T>} $iT>T,
o) = |1+mi- (1= VI/T.) +ma- (1- \/W)Q (IL.16)

3 2
g - (1—,/T/Tc) } siT < T,

oll my, mg et mg sont tabulés dans la banque de données D.D.B. (Dortmund Data Bank)
pour de nombreux constituants purs.

o

L’idée d’améliorer les équations d’état en utilisant des méthodes de contributions de groupes
s’est relativement popularisée depuis et de nombreux modéles utilisent aujourd’hui le
concept, & commencer par PPR78 qui sera présenté en détail par la suite.
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II.2 Présentation générale des équations d’état cubiques

I1.2.1 Quelques définitions

Conformément a ce que nous avons précédemment vu avec I’équation de VAN DER WAALS, les
équations d’état cubiques peuvent étre définies de la sorte :

Définition : Equation d’état cubique

Une équation d'état cubique est une équation d’état pour laquelle le facteur de compressi-
bilité molaire z (ou le volume molaire v) est solution d'une équation polynomiale de degré
trois a température T', pression P et composition x constantes :

2 dag-22+by-z4c=0 (I1.17)
ou
v +ap-vi by v+ =0 (I1.18)

ou ag, ag, bo, b, co et ¢, sont des réels qui ne dépendent que de T', P et x.
P-v

R-T

z est défini par la relation : z =

La forme la plus générale d’une équation d’état cubique est :

R-T-v2—|—k1"u+k2

= 11.19
v3+ kg2 +ky-v+ ks ( )

Bien entendu, I’équation d’état doit impérativement tendre vers le gaz parfait lorsque la pres-
sion tend vers zéro ou de maniére équivalent, lorsque le volume molaire tend vers l'infini. C’est
le cas de I’équation (II.19) :

R-T-v2+k -v+ko . R-T

_ P — 11.20
1)3+k3-1)2+k4-1)+k5 v—+00 v ( )

Parmi toutes les équations dites cubiques, il existe un ensemble, appelé ensemble principal,
défini de la sorte :

Définition : Ensemble principal des équations d’'état cubiques‘

Cet ensemble est constitué de toutes les équations d'état cubiques qui peuvent s'écrire sous
la forme :
R-T a

p= .
v—=>b (v=>b-r)(v—">b-r)’

1 > 2 (H.Zl)

avec (r1, 72, a, b) € R*.

Comme expliqué auparavant pour ’équation de VAN DER WAALS, le volume molaire v est
nécessairement strictement supérieur & b. Le domaine d’application des volumes molaires de
I'équation d’état est donc : v €]b; +o0.

Aux bornes de ce domaine, on a :

lim P=+400 et Iim P=0

v—bt v—-+00
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La fonction P devant étre continue sur son domaine d’application, il est nécessaire que 71 soit
inférieur ou égal a 1 (sinon, les isothermes dans le plan (P, v) admettraient une asymptote ver-
ticale en v = b- 11 > b).

Toutes les équations présentées précédemment (VAN DER WAALS, CLAUSIUS, REDLICH-KWONG,
REDLICH-KWONG-SOAVE, PENG-ROBINSON) peuvent s’écrire sous la forme générale de I’équa-
tion (I1.21).

Le tableau ci-dessous récapitule les valeurs des paramétres r1 et ro pour ces différentes équa-
tions. On indique également la valeur du facteur de compressibilité critique z. calculée par toutes
ces équations.

Equations T ) Ze
1) VAN DER WAALS 0 0 3/8 =0,375
2) CLAUSIUS 0 0 3/8 =0,375
3) REDLICH-KWONG 0 -1 1/3 ~ 0,333
4) REDLICH-KWONG-SOAVE 0 -1 1/3 ~ 0,333
5) PENG-ROBINSON -1-v2 —-1+v2 =~0,3074

TABLE II.1 — Valeurs des paramétres r1, 1o et z. pour quelques équations cubiques de ’ensemble
principal.

Pour les équations cubiques présentées, le facteur de compressibilité critique z. posséde une
valeur constante. Ceci peut étre considéré comme un de leurs inconvénients [14] car bien entendu,
ce facteur dépend en réalité de la nature de la molécule (et notamment de sa taille). Pour les
molécules de petite taille, il est proche de 0,30 (celui du méthane vaut 0,286) tandis que pour les
grosses molécules, il s’approche de 0,20 (celui du de I'eicosane (CooHys) vaut 0,213).

Certaines équations d’état tentent de corriger ce défaut mais elles sont en général beaucoup plus
compliquées.

I1.2.2 Reésolution des équations d’état

L’équation (I1.21) étant cubique, elle peut étre réécrite sous la forme d’un polynome de degré
3 du volume molaire dont les coefficients sont exprimés en fonction de R, T', P, a, b, r1 et ry :

RT RTY
03— v? |b(ry +ro + 1) + ?} +v |:b2(’f'17‘2 +r1+72)+ iz (r1+r) + %]

T
b <r1r2b2 + % + %) =0 (I1.22)

Ainsi, on met en évidence que si la température et la pression du fluide ainsi que les paramétres
a, b, r1, ro de I’équation d’état sont connus, le volume molaire est calculé en résolvant ’équation
ci-dessus.
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‘Définition : Résolution d’une équation d’état cubique‘

Par définition, résoudre une équation d'état cubique, c'est calculer le(les) volume(s) mo-
laire(s) solution(s) de I'équation a température, pression (et éventuellement composition)
fixeées.

Lorsque 'on résout a pression P et température T' positives I'équation d’état (et en se limitant
au domaine v €]b; +00[), le nombre de solutions de I’équation varie entre 1 et 3.
Afin de mieux comprendre le comportement des équations d’état cubiques, on trace sur la figure
I1.1, isotherme subcritique T' = 290 K de I’éthane pur dans le plan (P, v).

— Pour une pression supérieure a P, la résolution de ’équation d’état admet une unique
solution (ou racine) vr, représentative d'une phase liquide.

— Pour une pression exactement égale a la pression P4, I’équation admet deux racines. Seule
la plus petite des deux, notée vy, est stable. La plus grande, notée vj; correspond a une racine
gaz non stable & la limite de la métastabilité et de I'instabilité. Le point G’ de Iisotherme
associé a cette racine est donc situé sur la courbe spinodale vapeur de I’éthane.

— Pour une pression comprise entre P*(T) et Py,q., 'équation d’état posséde trois racines : la
plus faible est une racine liquide stable v, la plus grande est une racine vapeur métastable
va et la racine intermédiaire est une racine instable, notée v*.

— A la pression P*(T), la racine liquide (la plus faible) et la racine vapeur (la plus grande)
sont en équilibre et correspondent & des états stables. Les potentiels chimiques de ’éthane
associés a ces deux états sont égaux.

— Lorsque la pression est comprise entre P, et P*(T'), I’équation admet 3 racines. Seule la
plus grande (celle de la vapeur) correspond & un état stable. La racine liquide vy, (la plus
petite) et la racine intermédiaire v* correspondent resp. a des états métastables et instables.

— A P = P,,;n, 'équation posséde deux racines. La racine vapeur est stable tandis que la
racine liquide, notée v est a la limite de la métastabilité et de I'instabilité. Le point L' de
I'isotherme correspondant a la racine v est situé sur la courbe spinodale liquide de I’éthane.

— Pour des pressions inférieures a Py, 1’équation n’admet plus qu’une seule solution qui
représente une phase vapeur stable.

.B. : La portion L'G’ de I'isotherme est strictement croissante : <8_> > 0, autrement dit,
v

ov
le coefficient de compressibilité isotherme qui lui est associé est négatif : kp = —— < 3 P) < 0.

Tous les états qui lui sont associés sont instables.

Pour estimer la pression de vapeur saturante & la température T, MAXWELL a proposé en
1875, une méthode graphique 1llustree par_le la figure II.2. La pression de vapeur saturante est
la pression qui partage les portions LI et IV en deux parties d’aires égales. Autrement dit, au
niveau de la pression P*(7T), on vérifie : 4; = 4o.

Sur la figure 11.3, des isothermes subcritiques, critique et supercritiques sont représentées.

Sur la figure I1.3(a), les isothermes de I’éthane calculées par I'équations de PENG-ROBINSON
sont représentées en trait plein dans leur totalité. La ligne pointillée figure la pression de vapeur
saturante des isothermes subcritiques.

La figure 11.3(b) représente ces mémes isothermes en ne conservant que les portions stables. Pour
T > T, les isothermes sont entiérement stables. L’isotherme critique admet un point d’inflexion &
tangente horizontale au niveau du point critique C' ce qui illustre les spécifications critiques précé-
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C T T T
: _— TP/bar
Lieu de I’équilibre
liquide — vapeur du
45.0 - corps pur ]
___________________ > Pmax
3504 """ "/ """ TTTTTNX Tttt = P3(T)
Isotherme a la
température
T=290K
Pmin [<--r v/(cm®mol™)
25.0 T T T T
0.0 300.0 600.0

FIGURE II.1 - Isotherme & 7" = 290 K (courbe noire) de I’éthane a partir de I’équation de PENG-
ROBINSON. La courbe rouge représente le lieu de 1’équilibre liquide-vapeur du corps pur. C, point
critique de I’éthane.

O

L W C T T T
0
. TP/bar
Lieu de I’équilibre
liquide — vapeur du
45.0 - corps pur i
3501 Ly7zn 3R = PX(T)
Isotherme a la
température
T=290 K
v/(cm®mol™)
25.0 T T T
0.0v(T v (T) 600.0

FIGURE I1.2 — Isotherme a T' = 290 K (courbe noire) de I'éthane & partir de 1'équation de
PENG-ROBINSON. Illustration du critére graphique de détermination de la pression de vapeur
saturante.
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80.0 T T T T T T 4r 80.0 T
i (a) | | P/bar i | | P/bar
60.0 60.0
40.0 40.0 -
20.0 20.0
0.0 0.0
-20.0 T T T T T T -20.0 T T T T T T
0.0 400.0 800.0 1200.0 0.0 400.0 800.0 1200.0
v/(em®mol™) v/(em®mol™)

FIGURE II.3 — Tracé des isothermes 270 K (orange), 290 K (noir), T, = 305,3 K (bleu foncé),
340 K (violet) et 500 K (bleu ciel) de I'éthane a partir de 1’équation de PENG-ROBINSON. La
courbe rouge représente le lieu de I'équilibre liquide-vapeur du corps pur. C, point critique de
I’éthane. A gauche, représentation des portions stables et non stables des isothermes. A droite,
représentation des portions stables uniquement.

demment énoncées. On les trouve également parfois énoncées en terme d’énergie de HELMHOLTZ

molaire (notée a) et reliée & P selon P = — <8a> :
T

o
or L P
v ) r v=0¢,T=T, B ) p

s Lo T (P
dv? Tv:vC,T:TC_ ovd ) 1

Les équations d’état cubiques étant & présent définies, on s’attache dans ce qui suit :

— & présenter trés succinctement les différentes fonctions a(T") des corps purs utilisables avec
les équations de REDLICH-KWONG-SOAVE et PENG-ROBINSON,

— a discuter les principales régles de mélange qui permettent d’étendre 'utilisation des équa-
tions d’état des corps purs aux systémes multiconstituants.

=0

v=ve,T=Te (11.23)
=0

v=v¢,T=T,

I1.3 Les fonctions a(T) utilisables avec les équations d’état cu-
biques

Les fonctions a(7') utilisées dans les équations d’état de REDLICH-KWONG-SOAVE et PENG-
ROBINSON s’écrivent sous la forme :

a(T) =a.-o(T)

ou a. = a(T,).

Elle intervient dans le terme attractif et joue un grand réle dans la précision du calcul des
équilibres liquide-vapeur. Ainsi, SOAVE, en modifiant la fonction « de ’équation de REDLICH-
KWONG a développé I'une des équations cubiques les plus réputées.
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Forts de l'expérience de SOAVE, de nombreux auteurs ont proposé de nouvelles fonctions «(T")
pour tenter & leur tour d’améliorer les équations d’état de REDLICH-KWONG-SOAVE et PENG-
ROBINSON. Certaines d’entre elles sont spécifiques & certains types de molécules.

On présente briévement ci-aprés quelques-unes des fonctions « fréquemment utilisées. On no-
tera que VALDERRAMA [4] fait, entre autres, le point dans son article de revue sur la plupart des
fonctions o compatibles avec les équations cubiques.

e La plus célébre d’entre toutes est sans doute la fonction de SOAVE qui date de 1972 et que
I’on peut écrire sous la forme générale :

2
a(T) = [1 +m (1 - \/T/TC> }
e En 1980, BOSTON et MATHIAS proposent :

a(T) = exp{ei [1 = (T/Te)*]}

e En 1983, MATHIAS et COPEMAN proposent :

o) = [14er- (1= VITE) +er- (1~ VITE) +es- (1- VITE) |
e En 1985, KABADI et DANNER proposent :
oT) = [1+ K (1+ (T/T.)")?

e En 1991, Twu, BLuck, CUNNINGHAM et COON proposent :

oT) = (%)M(N_” exp {L [1 _ (%)NM]}

e En 1995, Twu, COON et CUNNINGHAM proposent, :

oT) = o 4w <a(1) - oz(o))

o= () e - (7))
= (@) - @)

Toutes ces fonctions sont susceptibles de présenter un intérét, de fonctionner mieux tantot avec
des molécules polaires, tantét avec des molécules apolaires, etc.
Pour mettre au point le modéle PPR78 (détaillé par la suite), la fonction de SOAVE a été conservée
car, en dehors du fait qu’elle ait été originellement utilisée par PENG et ROBINSON, elle offre un

trés bon compromis entre complexité de la forme de la fonction « et précision des calculs. Elle
est, de plus, reconnue par ’ensemble de la communauté des thermodynamiciens des fluides.

avec .
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I1.4 Reégles de mélange

I1.4.1 Introduction et définition

Pour les équations d’état cubiques de ’ensemble principal, elle peuvent étre définies comme
suit :

Définition : Régles de mélange

Les régles de mélanges sont les expressions des paramétres a et b d'une équation d'état
cubique de I'ensemble principal, écrite sous la forme

_R-T a
Tu—b Qv)

qui permettent a |'équation d'état de décrire les mélanges multiconstituants.

Dans I'équation ci-dessus, P désigne la pression, v, le volume molaire et T', la température
du fluide. Q(v) est un polynéme de degré 2 du volume molaire.

Lorsque |'équation d'état est utilisée pour représenter un systéme multiconstituant, les
paramétres a et b sont appelés paramétres a et b du mélange.

Afin d’éviter toute confusion, nous noterons par la suite a,, et b,,, les paramétres a et b d’'une
équation d’état cubique utilisée pour décrire un systéme multiconstituant.

Comme expliqué dans I'historique, les premiéres régles de mélange ont été formulées par VAN
DER WAALS (en 1890) qui a écrit les paramétres a,, et b, du mélange sous la forme de fonctions
quadratiques de la composition [cf. équation (I1.6)].

Pour introduire de la flexibilité supplémentaire & I’équation d’état, on peut introduire deux
nouveaux parameétres, appelés coefficients d’interaction binaire, I’'un associé au paramétre
a, généralement noté k;;, l'autre associé¢ au parameétre b et noté /;;. Les régles de mélange de
VAN DER WAALS s’écrivent alors :

A = ZZSL’Z cxj - ai (1 — ki)

e e (I1.24)
bm = szl . I'j . bw(l — 62])

=1 j=1

ol les expressions de a;; et b;; dépendent des parameétres a; et b; des corps purs.
L’équation (I1.24) définit I'un des cas les plus généraux de l'utilisation des régles de mélange de
VAN DER WAALS.

N.B. : Un cas particulier fréequemment rencontré consiste a utiliser ces régles sans considérer

— 155 —



CHAPITRE II. DE L’EQUATION D’ETAT DE VAN DER WAALS AU MODELE PPR78

le parameétre /;; et en prenant a;; = \/a; - a; et b;; = %(bZ +b;), ce qui ameéne :

Ne  Nc

U =Y > @i wj a1 — kij)
=1j=1 (I1.25)

i=1

C’est le choix d’utiliser I’équation (I1.25) qui a été fait pour mettre au point le modéle PPR7S.
Le paragraphe suivant présente différentes formes semi-empiriques ou empiriques du coefficient
d’interaction binaire k;;.

I1.4.2 Le paramétre d’interaction binaire de la fonction a(T)

Le parametre k;; des régles de mélange de VAN DER WAALS est un parameétre essentiellement
empirique.
Il varie généralement entre —0,1 et +0,1.
De nombreux auteurs le déterminent & partir de données expérimentales pour des mélanges
spécifiques, pour des équations d’état données.
Il existe quelques corrélations dont le degré d’empirisme varie, qui permettent de l’estimer dans
des conditions données. A titre d’exemple, on en cite quelques-unes ci-apreés :

e Mélanges d’hydrocarbures :
Pour les mélanges d’hydrocarbures de tailles similaires, il est souvent coutume d’adopter
des valeurs de k;; nulles ou trés proches de zéro. Lorsque le mélange est dissymétrique,
I'utilisation d’un k;; devient alors nécessaire.

— CHUEH et PRAUSNITZ [15] proposent en 1967 une corrélation applicable aux mélanges
d’alcanes, fondée sur la théorie de LONDON. Elle nécessite la connaissance du volume
molaire critique (v.;) du corps pur i :

13 13\ "

cyi c,j

VERRIRYE

c, c,J

2

kij=1-— (I1.26)

(%

Suivant ce formalisme, le k;; est une constante d’un systéme donné (il ne dépend pas de
la température, ni de la composition).

— Dans la méme lignée, GAO et al. donnent en 1992 [16], une expression du k;; pour les
mélanges d’hydrocarbures légers (alcanes légers, alcénes légers, benzéne, toluéne, cyclo-
hexane) qui s’écrit :

Ze,ij
2 /Tei Ty \ " Zejq + Ze,j

koo —1— | 2V —d o Zer | e 11.27
g ( Toi+ 1., v Pl 2 (IT.27)

ou T, ; et z.; sont resp. les température et facteur de compressibilité critiques du consti-
tuant 7. La encore, le k;; est constant pour un systéme donné.
— On trouve également des corrélations purement empiriques [17] du type :

kij = ki + ki; - (T — 273,15) (I1.28)

L’intérét de cette expression est d’introduire une dépendance du k;; vis-a-vis de la tem-
pérature.
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e Mélanges contenant du dioxyde de carbone :
Les systémes contenant du dioxyde de carbone sont généralement trés mal représentés par
un coefficient d’interaction binaire nul.
Parmi les corrélations disponibles pour représenter ce type de systémes, on peut citer celle
de KORDAS et al. [18] applicable a ’équation de PENG-ROBINSON :

3
| T T
kij = aj; +bj : T— +Cj : < T > (II'29)

oll aj, bj et ¢j sont des coefficients qui dépendent du facteur acentrique w; du constituant j.

e Mélanges contenant de ’azote ou du sulfure d’hydrogéne :
En 1990, VALDERRAMA et al. ont établi [19] une corrélation valable pour les mélanges N -
alcanes légers qu’ils ont utilisée par la suite pour décrire les mélanges HoS - hydrocarbures
[20] :

b;

VIT/T;

ol a; et b; sont des coefficients qui dépendent du facteur acentrique w; du constituant j.

kij =a; + (1130)

e Corrélations générales :
Signalons enfin qu’il existe un certain nombre de corrélations applicables non pas a des
mélanges de méme nature mais & plusieurs types de mélanges. Afin d’illustrer ce point, on
peut citer la corrélation de NISHIUMI et al. [21] qui permet d’estimer k;; pour n’importe
quel mélange contenant des paraffines, des naphthénes, des aromatiques, des alcénes et les
trois principaux gaz permanent C'Os, No et HsS :

2
Ue,i Ue,i C =c1 + co|wj — wi
kii=1-C—-D-% g : ! J I1.31
Y Ve, <’Uc,j e D = dy + da|w; — wi (IL.31)

c1, 2, di, do et E dépendent du systéme binaire étudié. Cette corrélation s’applique a
I’équation d’état de PENG-ROBINSON.

Vers la fin des années 1970, de nouveaux types de régles de mélange font leur apparition. C’est
ce que décrivent les paragraphes suivants.
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I1.4.3 Quelques notions importantes sur les grandeurs d’écart, de mélange
et d’excés

Dans la suite du chapitre, on présente différentes régles de mélange compatibles avec les équa-
tions d’état cubiques. Pour les établir, il est nécessaire de posséder une expression de ’énergie
de GIBBS molaire totale d’excés d’'un mélange a partir de ces équations.

Ce paragraphe définit les principales grandeurs utilisées dans les différents calculs qui suivent.

» Grandeurs totales et grandeurs molaires totales

e Les grandeurs totales Z (Z € {V,U,H,G,A,Cp,C,,...}), c’est-a-dire les grandeurs extensives
d’un systéme uniforme, sont représentées par une lettre majuscule.

e Les grandeurs molaires totales z (z € {v,u,h,g,a,cp,cy,...}) sont représentées par une lettre
minuscule.

VA
En notant n, la quantité de matiére totale présente dans le systéme, on a : z = —.
n

e Les grandeurs relatives aux corps purs sont repérées par ’exposant .
Par exemple, g/ désigne I'énergie de GIBBS molaire du constituant ¢ pur.

e Les grandeurs molaires partielles z; (z; € {v;,4;,h;,Gi,0:,CP;,Coiy---}) des constituants pré-
sents dans le mélange sont définies par :

Lo (22) .

¢ Relation entre grandeur molaire totale et grandeur molaire partielle :
Soit n., le nombre de constituants d’un systéme uniforme.
A température et pression fixées, les grandeurs totales étant toutes des fonctions homogénes
de degré 1 des quantités de matiére 4, le théoréme d’EULER des fonctions homogénes améne :

=1
ou encore .
=1

Par la suite, T € {Z,2,%; }.

‘Définition : Grandeur d'écart‘

La grandeur molaire d'écart Y° est la différence entre la grandeur molaire 4 /'état
fluide réel et la grandeur molaire 3 /'état gaz parfait, le fluide réel et le gaz parfait ayant
impérativement méme température, méme volume molaire et méme composition :

Té(Tw,x) = Y(Tw,x) — T*(Twx) (I1.35)

N.B. : On utilise les grandeurs d'écart avec les équations d'état explicites en P.
Les anglosaxons les appellent grandeurs résiduelles a T' et v constants.

4. Une fonction f homogéne de degré k des variables x; vérifie : VA € R,  f(Az1,..., \xp) = A* - f(21,..., Tp).
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Définition : Grandeur de mélange

La grandeur de mélange Y™ est la variation de la fonction T accompagnant la formation
de la solution réelle & partir des constituants purs pris a la méme température 1" et la méme
pression P que le mélange.

ZM(T,Px) = Z(T,Px) — Z ZX(T,P) avec : Zf(T,P) =n; - z*(T,P)

11.36
M (T Px) = 2(T,Px) Zwl ( )

(T Px) = zZ(T,P,x) 2¥(T,P)

» Solutions idéales

D’aprés la thermodynamique statistique, une solution idéale est une solution dont les potentiels
chimiques de chaque constituant vérifient :

gi(T,\Px) =g/ (T,P)+ R-T -Inx; (I1.37)
ce qui amene :
g(T,Px) = Z zi-g; (T, P)+ R-T- Z x;-Inw; (I1.38)
i=1 i=1

Les grandeurs d’une solution idéale, appelées grandeurs idéales, seront notées Y.
Corrolaire : par définition de la grandeur de mélange idéal, I'énergie de GIBBS molaire partielle
de mélange idéal du constituant ¢ vaut : ’M Zd(T Px) = R-T-Inz;. On note par la suite T,
la grandeur de mélange idéal.

Par ailleurs, la relation entre grandeur de mélange idéal et grandeur idéale s’écrit :

Ne
Z'T.Px) = Y Z(T,P) + ZMid(T Px)

4 e, N 11.39
zld(T,P,X) — Zmz (TP) + Z]VI’Zd(T,P,X) ( )
i=1 ,
| ZUT.Px) = z}(T,P) + 2T, Px)

| Définition : Grandeur d’excés|

La grandeur d’excés T est |a différence entre la grandeur de la solution réelle a pression P,
température T' et composition x et la grandeur de la solution idéale & mémes température,
pression et composition :

TE(T,Px) = Y(T,Px) — T*T,Px) (I1.40)

Corrolaire : d’aprés la définition des grandeurs de mélange :

TE(T,Px) = YM(T,Px) — YMid(T Px) (I1.41)
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I1.4.4 Expression de I’énergie de GIBBS molaire totale d’excés a partir d’une
équation d’état explicite en pression

Le but de ce paragraphe est de calculer I’énergie de GIBBS molaire totale d’excés, notée g% a
partir d’'une équation cubique. Une fois obtenue, cette expression sera utilisée afin de justifier les
diverses régles de mélange présentées dans ce chapitre.

On se place dans le cas de I'étude d’un mélange & n. constituants en phase fluide de température
T, de pression P, de volume molaire total v et de composition x.

L’énergie de GIBBS molaire totale d’excés est par définition, la différence entre 1’énergie de
GIBBS molaire totale du fluide et celle que le mélange aurait si la solution était idéale :

g% (T,Px) = g(T,Px) — ¢"(T,Px) (11.42)

En utilisant le théoréme d’EULER, I’équation (I1.42) devient :

gi : Potentiel chimique du constituant 7
ne dans la solution réelle.
gF = Z:EZ (g — gjd) avec : gi¢ : Potentiel chimique du constituant 4 (11.43)
i=1 dans la solution idéale de mémes T', P

et x que la solution réelle.

Le potentiel chimique du constituant ¢ dans la solution idéale est par définition égal au potentiel
chimique du constituant pur pris dans les mémes conditions de température et de pression que
le mélange augmenté du potentiel chimique de mélange idéal :

—id
Y T,Px) =g (T,P)+ R-T -Inux; (I1.44)
_M,id
9;
Pour calculer aisément le potentiel chimique g; du constituant ¢ dans le mélange et le potentiel
chimique g; du constituant ¢ pur, on introduit les grandeurs d’écart :
g, = g (T,v,x gé©
{ % g’.( - )+ e (11.45)
97 =97 (Tw}) +g;
ot v; est le volume molaire du constituant ¢ pur a la température 7" et sous la pression P; v est
le volume molaire total du mélange a la température T et sous la pression P. On rappelle qu'une
grandeur d’écart représente la correction & apporter a la propriété du gaz parfait pris & méme

température et méme volume molaire que le fluide réel pour obtenir la propriété du fluide réel.

e R-T R.-T 32 (Tw,x) =gt (T,Py x)
On définit P = et Py = ——. On a donc : Lo a2
! i ? v { 95 (Twy) = g7 (T.P7)

*
Le schéma I1.4 résume les états associés au constituant i pur (réel ou gaz parfait) et ceux associés
au constituant ¢ dans un mélange (réel ou de gaz parfaits).

En combinant les équations (I1.44) et (I1.45), il vient :
G =G = 6° = 07" + g} (TP %) — g (T,P}) = R-T Iy (I1.46)

En vertu de la loi de DALTON, le potentiel chimique du constituant ¢ dans un mélange de gaz
parfaits vaut :

gz. (T7P2.7X) = gi.(T7P2.) +R-T-Inw; (H.47)
En injectant I’équation (I1.47) dans (I1.46), on trouve :

3i— g4 =gt — g + g2 (T.P3) — g2 (T.P}) (IL.48)
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Constituants purs : Mélanges :

Constituant 7 dans

Constituant ¢ pur : i
un mélange :

Température : T’

Volume molaire total : v
fraction molaire : x;
Pression : P(T,v,x)

Potentiel chimique : g;(T,v,x)

Température : T
Volume molaire : v
Pression : P(T,v})
Potentiel chimique : ¢ (T',v})

Mélange de gaz parfaits
Gaz parfait ¢ pur aT,vet x:
aTl et :
Température : T’
Volume molaire : v}

Pression : Py = &L £ p

v,

Température : T
Volume molaire total : v
Fraction molaire du const. 7 : x;
Pression : Py = % # P
Potentiel chimique du const. 7 :
@ (Twx) = g (T,Pyx)
= ¢TI, P)+R-T Inx;

Potentiel chimique :
g5 (Tv7) = g7 (T, P7)

const. = constituant

FIGURE I1.4 — Etats associés au constituant i pur (réel ou gaz parfait) ; états associés au consti-
tuant ¢ dans un mélange (réel ou de gaz parfaits).

La variation isotherme de I’énergie de GIBBS molaire totale d’'un constituant pur est donnée par

dP
I'identité : dg = v - dP. Pour un gaz parfait, il s’ensuit : dg®* = R-T - 7 Par conséquent :

2

“d¢* =R-Th <§> —R-Tln (”—) (11.49)
v

ST} - g TP = [ =

P}

Des équations (I1.43), (I1.48) et (I1.49), on déduit :

e Ne *
gE:Zm- (gfc—g:’ec) —I—R-Tin-ln <%> (I1.50)
=1

i=1
Nec
qui, sachant que ¢*° = Z x; - g;° (théoréme d’EULER), peut se réécrire,
=1

*

Ne Ne
o ==Y BT () el
=1 i=1

Les équations d’état cubiques étant explicites en P, le calcul des énergies de HELMHOLTZ d’écart
est plus naturel que celui des énergies de GIBBS d’écart. Pour cette raison, on les introduit dans
Iexpression de I’énergie de GIBBS molaire totale d’excés. Sachant que :

{gec:aeC+P-ve° avec : v =v—R-T
*,6c _ *,6C L RCY Lo KEC .
9, =a;, +P-v avec : v, =wv; —R-T
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il vient en vertu de (IL.51) :

Ne Ne * Ne
gE:aéC—E gji-a:’ec—l—R-TE mi-ln<v—i>+P-<v—E :L'Z’U;k> (I1.52)
v
1=1 1=1 i=1

Cette formule générale peut étre appliquée & n’importe quelle équation d’état explicite en P. Il
suffit pour cela de calculer les grandeurs d’écart a partir de I’équation d’état choisie.

Remarque :
Il aurait également été possible d’exprimer l'énergie de GIBBS molaire totale d’excés ¢gF en
partant de ’expression :

Ne
g"=R-T-Inf-R-TY =z -Inf (I1.53)
i=1
ou f7 est la fugacité du constituant ¢ pur et f désigne la fugacité d’'une phase définie par la
relation :

Nec
R-T-Ihf=g(T,Px)—g¢*(T\P=1x)=R-T- sz -In <£>
; Ty
i=1
fi est la fugacité du constituant ¢ dans le mélange.
On notera que la relation (I1.53) découle directement de l’expression des coefficients d’activité
~; en fonction des fugacités :

fi

Nec
gE:R-T-Zw,--In’y,- avec : y; =
i=1

I1.4.5 Expression de 1’énergie de HELMHOLTZ molaire totale d’écart dans le
cas d’une équation d’état explicite en pression

Pour calculer, I’énergie de HELMHOLTZ molaire totale d’écart, il suffit de revenir & la définition :
a®(Tw,x) = a(Tw,x) — a®(T,v,x) (I1.54)

Le mélange réel posséde le comportement d’un gaz parfait lorsque le volume molaire tend vers
I'infini [cf. equation (I1.20)], donc :

a(Tyw — +oo,x) = a®(T,v — +00,x) (I1.55)
En introduisant (I1.55) dans (I1.54), il vient :
a®(T,v,x) = [a(T,v,x) — a(Tw — +00,x)] — [a®(T,v,x) — a*(Tw — +00,x)] (I1.56)

On rappelle qu’a température et composition fixées : da = —Pdwv. Donc :

v

a(Tw,x) —a(T,w — +00,x) = —/ P(Twx)dv

e v do (I1.57)
a®(Tw,x) —a(Tw — +00,x) = —/ P*(Twx)dv = — R- T?
+o0o +oo
Finalement :
: v R-T
a®(Tw,x) = —/ [P(T,v,x) - ] dv (I1.58)
+o0o
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De méme, pour un corps pur :

ate (T ) = — / K [P(T,v) _ R'T} dv (I11.59)

+00 v

I1.4.6 Calcul de 1’énergie de GIBBS molaire totale d’excés & partir d’une
équation d’état cubique de ’ensemble principal

Conformément & la définition de I’ensemble principal des équations d’état cubiques donnée
page 149, I'équation cubique peut étre écrite sous la forme générale :

R-T _ Am
V=bym  (V="bp1r1)(V—"bp - T2)

P(Twx) = (I1.60)

Cas o1l 1 et 75 ne sont pas simultanément nuls :

Par décomposition en éléments simples :

R-T am 1 1
o - a I1.61
(Tyvx) Uv=by (1 —72)bm <’U—bm'7“1 v—bm-m) e

L’énergie de HELMHOLTZ molaire totale d’écart du mélange vaut d’aprés (I1.58) :

aéC(T,u,x)z—/U[R’T— tm (v oo >—R'T}dv (11.62)

too LU—Dbm  (r1 —72)bm — by 1 UV —Dby, 7o v
soit :
: v Gm v — by -T2
(T =R-T-1 — | 11.63
a*(Tox) =R n<v—bm> (r1 —r2)bm n<v—bm-r1> ( )

Idem, pour le corps pur :

ae (T ) :R.T-1n< Vi > -1 ai o <”i _b"’”) (I1.64)

vf —b; rL—To v —b; -1

L’énergie de GIBBS molaire totale d’excés de la solution peut alors étre déduite de la relation

(I1.52).

Y N
B(T — R-T-1 U)o Gm g (L Om T2
9= (Tvx) n<v—bm (r1 —72)bm 1 v—by, - T1

“R-TY a;-In <ng i bi> + ; e <U* — 7“1) (IL.65)

1=1 )
—R'TE wi-ln<%>+P(T,v,x)-<v— E xlv:>
vl
i=1 i i=1




CHAPITRE II. DE L’EQUATION D’ETAT DE VAN DER WAALS AU MODELE PPR78

qui se réarrange en :

E Ne
9 _ . R A —
ﬁ = ; ZT; In (UZ bz) In ('U bm)

(11.66)

Remarque : cas des équations de 1’ensemble principal pour lesquelles r; et ro sont
simultanément nuls (équations de VAN DER WAALS et CLAUSIUS par exemple) :

Dans ce cas, 'intégration de I’énergie de HELMHOLTZ molaire totale d’écart améne :

) v a
“(T =R-T-1 - = 11.67
(k) = BT In (25— ) - % (11.67)
L’énergie de GIBBS molaire totale d’excés s’écrit alors :
g -
RT = ;w,— “In(v; — b;) — In(v — byy,)
Z o m-a am
+;R-T.v;_R-T-v (I11.68)
P(T,vx) N

I1.4.7 Mise au point d’une régle de mélange a partir d’'un modéle d’énergie
de GIBBS d’excés pour les phases liquides basse pression

B Présentation des modéles de g¥ pour les phases liquides basse pression :

Lorsque la méthode v — ¢ de calcul des équilibres entre phases fluides, est utilisée, il est
nécessaire de disposer d’une équation d’état pour représenter la phase vapeur et d’un modéle
de g¥ (énergie de GIBBS molaire totale d’excés) pour représenter la phase liquide. En effet, les
relations d’équilibre liquide-vapeur s’écrivent alors :

. (pi,gaz(T’PyY)

P Yi * s
i (TP (T))

PA(T)
exp [ = / i (T.P) - dP | = PA(T) - 25 -vigig(T,Px), i € [Linc]
RT /o Jlig :
(11.69)

Les coefficients de fugacité sont estimés par 1'équation d’état tandis que le coefficient v; j;4, ap-

E?n,-
Ce type d’approche n’est utilisée que dans un domaine sur lequel la température et la pression
sont inférieures aux plus petites températures et pressions critiques des corps purs (il faut pou-
voir définir P?(T") pour chaque constituant du mélange). Par conséquent, la méthode v — ¢ n’est

oGFE
pelé coefficient d’activé se calcule & partir de I'expression de ¢ : R-T'-In Vi liqg = < ) .
T7P7'n’j#i
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en général employée que pour des pressions faibles & modérées (typiquement P € [0;30 bar]).
Sur ces domaines, le liquide peut généralement étre considéré incompressible. Pour cette raison,
tous les modeéles d’énergie de GIBBS d’excés mis au point pour les méthodes v — ¢ sont exclusi-

vement fonction de la composition et de la température mais pas de la pression.

A titre d’exemple, on cite quelques modéles de ¢¥ pour les mélanges binaires, parmi les plus
courants :

Modéle de MARGULES a 1 paramétre :
C’est le plus simple possible. 11 s’écrit :

E
9~ (T'x)
L = A(T) x1- II.
BT (T) - @1 - w2 (I1.70)
Modéle de MARGULES a 2 paramétres :
B(Tx
% = - wg[Agl(T)wl + Alg(T)wQ] (11.71)
Modéle de VAN LAAR (1910) :
E(r Ap(T) - An (T
9TX) _ gy ArT) - An(D) (IL72)

R-T Alg(T)ZL'l + AQl(T)ZL'Q

Modéle de SCATCHARD-HILDEBRAND (1931) :
0; est le paramétre de solubilité du constituant 7.

gE(T,X) . :L'1’UT1’2’U§(51 - 52)2

= I1.73
R-T R-T - (vixy + viza) ( )

Modéle de FLORY-HUGGINS (1941) :

Ce modéle est souvent utilisé pour les solutions de polymeéres.

vg est un volume molaire de référence. r1 et o sont les paramétres qui dépendent de la
température.

E 2
g7 (Tx)  wvo(d1 — d2) v
R-T mp  if@nter)to ¢1 Tz ¢2 S
(I1.74)

Modéle de WILSON (1964) :

le In ij i ( s NAi=1 (I1.75)

Modéle N.R.T.L. (non-random two-liquid) (1968) :

Z T+ T]z eXp[—Otji(T) ’ TJZ(T)]
yo 0 =T =0 (I1.76)

LD 5

2
=1 Z xp - exp|—ayi(T) - 74;(T)]
(=
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e Modéle UNIQUAC (UNlIversal QUAsi Chemical) (1975) :
L’énergie de GIBBS molaire totale est la somme d’un terme athermique (ou combinatoire)
qui tient compte de la taille et de la forme des molécules, et d’un terme résiduel (au sens
d’écart a l'athermicité) qui tient compte des interactions moléculaires :

gE (T7X) = gzﬁh (T7X) + ggs (T,X) (1177)

avec

S em(2) 453w (2)

i=1 (IL.78)

gres — qu x; - In <Z€ T@]>

Ti T
— (; est la fraction volumique du constituant ¢ définie par : p; = SR

—

D j—1%j T

— 7; est une mesure du volume de la molécule 7. C’est un nombre sans dimension car les
volumes sont exprimés par rapport au volume du méthane.
T q;

-

> =15

— ¢; est une mesure de la surface de la molécule i (nombre sans dimension car rapporté a
la surface du méthane).

— z est 'indice de coordination du quasi-réseau sur lequel sont supposées réparties les
molécules. On pose z = 10.

— 6; est la fraction de surface du constituant i : 6; =

R-T
N.B. : une solution athermique est en général définie comme une solution pour laquelle
hE =0. Or, h® = g — T(0g¥ /OT) px, donc si h¥ = 0, I'énergie de GiBBs d’une solution
athermique s’écrit : g% = T - f(x), ce qui est cohérent avec I’écriture de gfth.

e Modéle UNIFAC (UNIversal Function for Activity Coefficients) (1975) :
La méthode UNIFAC est une méthode de contributions de groupes, c’est-a-dire, qu’elle ne
nécessite pas 'ajustement de coefficients sur des données expérimentales. C’est la version
prédictive de la méthode UNIQUAC. Comme précédemment, les énergies de GIBBS molaires
d’excés sont la somme d’un terme athermique (ou combinatoire) et d’un terme résiduel :

— 7;; est défini par : 7;; = exp < ot les A;; sont les paramétres du modele.

9" (Tx) = ghn(Tx) + glas(T'x) (11.79)

% Le terme athermique est le méme que celui de la méthode UNIQUAC [voir équation
(I1.78)]. Les volumes r; et les surfaces ¢; des molécules sont calculés a partir des volumes
et des surfaces des groupes constituant ces molécules. Pour une molécule 7, on a :

Ny '
S0,
k=1
Ng '
qi = ZVIS) Qg
k=1

ot Ny est le nombre total de groupes définis par la méthode (en 1987, UNIFAC possédait
89 groupes), 1/,22) est le nombre de groupes de type k dans la molécule i, Ry et Q) sont resp.
des mesures du volume et de la surface du groupe k (valeurs tabulées par les auteurs de la

méthode).

(IL.80)
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% Le terme résiduel quant & lui, est estimé & partir de la formule suivante :

Nec
grEés =R-T- sz : ln’Yi,rés
=1

N, (11.81)
Iny; res = Z ylgi) . [ln I', —In F,(:)]
k=1

Dans cette équation, I'y est le coefficient d’activité du groupe k dans la solution étudiée,
F,(;) est le coefficient d’activité du groupe k£ dans une solution contenant le constituant ¢
pur.

Le coefficient I'y, se calcule & partir de l'expression suivante qui dérive du modéle UNI-

QUAC :

Ny Ny 0.0,
Ty =Qr- |1-In|Y 0 Ty Ngﬂi’“ (11.82)
g o 294‘1’@'
L /=1 A

ou #; désigne la fraction de surface du groupe j dans le mélange considéré (on note Xy, la
fraction molaire du groupe k dans le mélange) :

Ne ]
>oaie)
i=1

0; = ;2;7] ot Xp= L (11.83)
g Ne g
> a0 x 350 Sop
k=1 =1 j=1

L’interaction en solution des groupes j et k est caractérisée par le coefficient : U;, =

a
exp [ ——=). Les valeurs des a,,, sont tabulées par les auteurs.
p T p

De méme ~ -
Ng No gy, .
i i j *kj
T = Q- 1=t [ S0 wy | - 2 (I1.84)
j=1 i=1 i
> 6wy
L /=1 i
ou Gj(-i) désigne la fraction de surface du groupe j dans une solution de i pur (on note X ,gi),

la fraction molaire du groupe k dans une solution de i pur) :

, o x @ , (i)
0\ = N?Jiﬂ et x0 = Ng”’f (11.85)
Z Qk - X,i’) Z V](-Z)
k=1 j=1

B Utilisation des modéles de g¥ pour fabriquer une régle de mélange :

La plupart des modéles de g¥ reposent sur des bases théoriques [22].
A titre d’exemple, VAN LAAR a dérivé son modéle de I'équation d’état de VAN DER WAALS. La
remarque ci-aprés lillustre.
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Remarque : déduction du modéle de VAN LAAR des systémes binaires & partir de
I’équation d’état de VAN DER WAALS.
Considérons l'expression du g% a partir de I'équation de VAN DER WAALS donnée par I'équation
(I1.68).
e On commence par supposer que le volume d’excés est nul [ce qui revient a supposer que g ne
dépend pas de la pression puisque v¥ = (9g*/ OP)r«|.
2

Par conséquent, v = Z T; v

=1
e On cherche a établir un modeéle pour décrire une phase liquide (i.e. une phase condensée). VAN
LAAR suppose donc que les volumes molaires sont égaux aux covolumes (ce qui en toute rigueur
n'est vérifié que pour des pressions infinies) : v =~ by, et v} >~ b;.

*
i -

*

v—bm
P N y —
v; —b; =1

2
On peut montrer que dans ce cas : lim ZSEZ -In ( > = 0. On notera au passage que

% m
I’hypothése de VAN LAAR implique la nullité de I’entropie d’excés (ce qui revient a supposer que
g¥ ne dépend pas de la température) :

*
Y

2
b

E _ E = - =

s7(Tyw,x) = —(0g /aT)P,x—_R;wi'ln (v—bm> -

Le modéle de VAN LAAR est donc un modéle pour des solutions réguliéres qui sont par définition

des solutions pour lesquelles s¥ = 0.
2
Ti-a; a
g% s'écrit alors : gF = G
= b b
e On suppose & présent une régle de mélange linéaire pour le paramétre b,, de I’équation d’état :
b, = x1b1 + T2bo et quadratique pour le paramétre a,, : a,, = ayp% + 2x1294/0109 + (12:17%.

e Finalement : )
E(x) = x1T2b1bo <\/a_1 B \/@>
(:L'lbl + 332b2) b1 bo

qui est similaire a I’équation (II.72) de VAN LAAR.

g

Plus tard, SCATCHARD et HILDEBRAND ont également déduit leur modéle de g% de 1’équation
de VAN DER WAALS. L’équation de FLORY-HUGGINS dérive également de cette équation.
Les modéles de g% dits de composition locale (WiLsON, N.R.T.L., UNIQUAC, etc.) reposent
eux sur 'utilisation de la loi de distribution de BOLTZMANN.
Au fur et & mesure des années, les modéles d’énergie de GIBBS d’excés se sont perfectionnés.

Pour construire des régles de mélange, HURON et VIDAL ont imaginé en 1979 utiliser ces mo-
déles de ¢F spécifiques aux basses pressions.
Leur idée consistait & confronter les expressions des énergies de GIBBS molaires des modéles
basse pression a celles obtenues a partir de ’équation d’état cubique afin d’en déduire la forme
des paramétres a,, et b,,.
Le probléme principal qui se posait & eux venait du fait que les modeéles de ¢g¥ ne dépendent que
de la température et de la composition [¢¥ (T,x)] (ils ne dépendent pas de la pression) tandis que
'expression du ¢ a partir d’une équation d’état dépend de la température T', de la composition
x et du volume molaire v de la phase. Pour raccorder ces deux modéles, il était donc
nécessaire de fixer le volume molaire (ou de maniére équivalente, la pression) dans
Pexpression de I’équation d’état. Ceci fait, les deux expressions de ¢¥, d'une part par un
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modéle de ¢g¥, d’autre part par I'’équation d’état, pouvaient étre égalées.

De nombreux auteurs ont par la suite suivi ce chemin pour construire de nouvelles régles de
mélange. Certains d’entre eux proposent pour raccorder les modéles, de faire tendre la pression
vers 'infini (c’est le cas de HURON et VIDAL par exemple). D’autres proposent de faire tendre
la pression vers zéro (c’est par exemple, le cas de MICHELSEN puis de DAHL et MICHELSEN qui
ont mis au point les régles de mélange MHV-1 et MHV-2).

On notera qu'un article de revue assez complet a été écrit sur ce sujet par Robert A. HEIDEMANN
[23] en 1996.

I1.4.8 Reégle de mélange de HURON-VIDAL : état de référence a pression in-
finie

HURON et VIDAL [24,25| ont choisi, pour supprimer le volume molaire de I'expression (I1.66)
du ¢F d’une équation cubique, de prendre comme état de référence le fluide sous pression
infinie. Pour justifier cet état de référence, les auteurs expliquent que les phases liquides sont des
phases condensées incompressibles (i.e. dont les propriétés ne dépendent pas de la pression). En se
plagant sous pression infinie, ils possédent la garantie de décrire nécessairement une phase liquide.

Lorsque P — +o00, on a de maniére équivalente : v — by, et vj — b;.

D’aprés I’équation (I1.66), I’énergie de GIBBS molaire totale d’excés peut étre décomposée en
trois termes :

9" (Twx) _ gr(Twx) g5 (Twx) g5 (Tvx) (I1.86)
R-T R-T R-T R-T
avec :
E e
g1 (Tv.x) Z
e ZT; 1H (UZ - bz) - ln (U - bm)
R-T i=1

R-T R-T —
(I1.87)
B Etude du terme ¢ /(RT) :
L’équation d’état (I1.60) peut se réarranger en :
P —Um m — Um
P-w=bn) am - (v = bm) (I1.88)
R-T R-T-(v—r1-bn)(v—ry-by)
ou de maniére équivalente :
R-T Am * (U - bm)
—by=—— 11— I1.89
v P R-T-(v—r1-bp)(v—r2-by) ( )
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De méme, pour le corps pur ¢
*
— b =

R-T ai-(v*—bi)
; — |1 - L 11.90
Vi P |: R-T-(vf—rl-bi)(v*—rg-bi)} ( )

7

Par conséquent :

CLZ"(’U%_bi)
; —bi) —In(v — by, i’ Z
Zw '1) Z n'U Zz |: T'(U:—Tl’bi)(v*_r2.bi):|

[

A+ (U — b))
—In [1_R-T-(v—rl-bm)(v—rg'bm)

] (11.91)

Et lorsque la pression tend vers 'infini (i.e. v — by, et v — b;) :

PEI;IFIOO [ g x; - In(v; —b;) —In(v — bm)] =0 (11.92)
et donc :
91 11.93
li .
P—lg-loo R-T =0 ( )

B Etude du terme ¢’ /(RT) :

Sa limite est immédiate lorsque P — +o00 (i.e. v — by, et vf — b;) :

g2 1 1—179 Dy ay am,
I - 1 - 11.94
Pt R-T rl—r2n<1—r1>[:1bi~R-T b R-T (IL94)

B Etude du terme ¢¥ /(RT) :

De I’équation (I1.88), on déduit que lorsque P — oo (ie. v — by :

P (v—bn)
lim ———= =1 11.95
P R-T (I1.95)
Idem, pour le corps pur :
. P(vf—1b)
1 L =1 11.96
Pl R-T (IL.96)

gf peut s’écrire sous la forme :

gf(T,v,x) B P(T,x)

R-T R-T

Z:L’Z (v] = b;) + by, Z!Ez Z] (I1.97)

Par ailleurs, les auteurs choisissent une régle de mélange linéaire sur le parametre bm

b =Y @i b; (11.98)
=1

Donc :

gf(T,v,x) B P(T,v,x)
R-T  R-T

v — b, Zx, v —b] (11.99)

Il s’ensuit, d’apres (11.95), (I11.96) et (I1.99) que :

E

93
PLHEOOR T =0 (I1.100)
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B Expression de g”/(RT) sous pression infinie :

L’énergie de GIBBS sous pression infinie s’écrit, d’apres (I1.87), (I11.93), (I1.94) et (11.100) :

E ne

) g 1 1—r T a; Qm

1 = 1 — I1.101
P—1>I—Il-100R'T 7‘1—T2n<1—’r1> L:lbi'R‘T bm'R'T ( )

Remarque : une régle de mélange linéaire sur le paramétre b, conduit & un volume d’excés nul
sous pression infinie :
Nec
lim v =bp — > @b =0 (I1.102)
P—+oco —
1=

On remarquera également que les énergies de GIBBS molaire totale d’excés et de HELMHOLTZ
molaire totale d’excés sont égales sous pression infinie.

En effet : g% = a® + P - 0¥, et d’aprés (11.87) et (11.100) : Plim P-vf =0. Donc :

— 400
E E Nc
. g . a 1 1—1rg T Q; A,
1 = 1 = 1 — I1.103
P—1>I—Il-looR-T P—1>I—Il-looR-T 7‘1—7‘2n<1—7‘1> L:lbi'R'T bm'R'T ( )

1 1-—
On note:gfo: m ¢¥etC= ln( T2>.

li
P—+oco TN — T2 1—r

L’équation (I1.103) peut se réécrire :

Ne E
Qm Ti - Q4 I

— = - = I1.104
bm ; b; C ( )

L’équation (I1.104) constitue 'expression de la régle de mélange de HURON et VIDAL. Elle
permet de déduire la forme du paramétre a,, de 'expression de g2 (on rappelle que b, est une
fonction linéaire des b;).

Les valeurs du paramétre C' des équations d’état de VAN DER WAALS, REDLICH-KWONG et
PENG-ROBINSON sont données dans le tableau I1.2.

Equation C
VAN DER WAALS
ou CLAUSIUS 1

REDLICH-KWONG
(ou REDLICH-KWONG-SOAVE) In2 ~ 0,6931

7
PENG-ROBINSON g In (1 + x/§> ~ 0,6232

TABLE I1.2 — Valeurs du paramétre C de la régle de mélange de HURON-VIDAL

N.B. : Pour calculer la valeur du paramétre C avec les équations de VAN DER WAALS ou CLAU-
1-— 2
1-— 1

1
SIUS, il est nécessaire de prendre la limite de I’expression In < > quand (rq,ry) —
™ —T2

(0, 0). Ceci est détaillé dans la remarque qui suit.
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Remarque : Calcul de la valeur du paramétre C' pour les équations de VAN DER
WAaAALS et CLAUSIUS :

1—
Onpose X =1-rjetY = 1 2

. Dans ces conditions :

P 1l =0 X —1
. Iar allleurs : 7’2—>0 Yy 1

. 1-r,) . 1 WYy 1 . Iy o
tim o (120 = By = i < g e = ) =
ro— _

Le modéle choisi pour gfo peut étre n’importe lequel des modéles de ¢F de la littérature
(MARGULES, VAN LAAR, WILsON, N.R.T.L., etc.)
Le nombre de paramétres ajustables dans le modéle est donc le nombre de paramétres contenus
dans le modéle choisi pour gZ.

A titre d’exemple, si ’on considére un systéme binaire et que ’on choisit d’utiliser le modéle
de WILSON :
E
9o
R-T
il y aura exactement deux paramétres (A et Agy) non fixés par le modeéle (i.e. deux degrés de
liberté). Ces paramétres peuvent étre éventuellement ajustés sur des données expérimentales.

= —x1In(xy + x9MA12) — o In(x1 A9y + x2) (I1.105)

N.B. : HURON et VIDAL ont également montré [24] qu’a partir de n’importe quel modéle de
gZ | il était possible de retrouver les régles de mélange de VAN DER WAALS en choisissant des
paramétres du modéle de ¢g¥ appropriés.

Par exemple, en choisissant une expression de g2 proche de celle du modéle N.R.T.L. :

Ne
2o G- Ol
9% - ]Z_; S Cji = 9ji — ii
i - , 1 Cji 11.106
R-T & @ avec Gji= b - exp [ —aji— > ( )
=S - G R-T
k=1

les régles de mélanges classiques peuvent étre retrouvées en prenant :

Qg5 = 0
9ii = —C x a;/b;

(11.107)

= -2 b"'bj./—(l ki7)
9ji = bz’"‘bj gi* gj ij

I1.4.9 Reégles de HURON-VIDAL modifiées : état de référence a pression nulle

L’un des problémes posés par ’état de référence a pression infinie est de ne pas faire coincider
les résultats d’une méthode v — ¢ avec ceux obtenus par une méthode ¢ — ¢ dotée de régles de
mélange a pression infinie et utilisant le méme modéle de ¢g¥ que celui de la méthode v — .
En réalité, les modéles de g¥ sont établis pour représenter correctement les basses pressions et
c’est en général aux alentours de la pression atmosphérique que leurs parameétres sont ajustés.
Comme le modéle de ¢ et I'équation d’état ne correspondent qu’a pression infinie, ils divergent
aux faibles pressions.

Ces régles de mélange ne permettent donc pas d’utiliser les valeurs empiriques des paramétres
des modéles de ¢¥ directement dans I’équation d’état. Il est en général nécessaire de les réajuster,
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ce qui ne s’avére guére pratique.

De cette constatation s’est affirmée 'idée d’une alternative aux régles de mélange de HURON-
VIDAL : utiliser un état de référence a pression nulle permettant de mieux faire
coincider modéle de gF sous basse pression et équation d’état.

Dans cette approche, on cherche donc a identifier I’énergie de GIBBS d’excés ¢¥ d’une phase
liquide sous pression nulle avec celle calculée par un modéle de g de la littérature permettant de
représenter un liquide incompressible. Bien entendu, cette identification ne peut étre réalisée que
si I’équation d’état permet de calculer une racine liquide & la pression de référence. Cependant,
sous pression nulle, une équation d’état ne permet pas de définir un état liquide stable; elle
permet seulement de définir un état liquide métastable. C’est donc par défaut, cet état liquide
hypothétique qui est considéré dans les régles de mélange sous pression nulle.

Ce type de régle de mélange a été proposé pour la premiére fois en 1990 par Michael MICHELSEN
[26]. La paragraphe qui suit explique la démarche qu’il a suivie.
Sous pression nulle, ’équation (I1.66) s’écrit :

ET Tt
% o Do In(vf =) —In(v—by)

+ 1 Ne ;- a; In 'l):< —b T _ Am In Q}—bm.rz
ri—ry | bi-R-T  \vf—bi- b - R-T \v—b, 1

(11.108)

b
On introduit & présent les compacités® n = Tm et n; =

b;
2
(A

E Ne
g (T777>X — 1 o 1- Ui . &
R-T P—>0 sz < ) In < 7 ) * ZZ:; i In <bm

1 ST a 1—mn;-ro am, 1—n-ry
+ In — In
Ty — T2 izlbi'R'T 1—m-m by, - R-T 1—n-m

(I1.109)
Sous pression nulle, 'équation d’état des mélanges (I1.60) s’écrit :
R-T-n am772
P=0= — I1.110
b)) ) (10
On note I' = bma# L’équation précédente devient :
1 r
0= - 1 (IL.111)
l—=n (L—=n-r)l—n-r2)
En réduisant les fractions au méme dénominateur, il vient :
P (rire +T) —=n(ri + 72+ T)+1=0 (I1.112)
Le discriminant de cette équation du second degré (& 71, 72 et I' fixés) vaut :
A= +r+1)° —4(riry + 1) (I11.113)

5. packing fractions en anglais.
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Si A > 0, alors la plus grande racine de cette équation (i.e. la racine liquide sous pression nulle,
notée 1)) est positive et s’écrit :

T T 2 —4 I
Ny = ri+ro+ 1+ \/(7’1 +r2+1) (rir2 + 1) (I1.114)
2(ryrg + 1)

On prouve ainsi que 1 ne dépend que de la valeur de I' (7 et r9 étant des constantes de I’équation
d’état) : p = no(T).

Remarque n°1 sur la résolution de I’équation d’état sous pression nulle :

Lorsque l'on cherche a résoudre 1'équation d’état sous pression nulle [voir équation (I1.110)], on
élimine d’office la seule racine physiquement réaliste dans ces conditions : la racine gaz qui, elle,
existe toujours et qui correspond & un volume molaire v infini ou & une compacité n nulle. On
notera d’ailleurs que cette racine gaz est associée & une énergie de GIBBS d’excés nulle.

Pour établir les régles de mélange MHV | on ne s’intéresse donc qu’a une racine liquide hypo-
thétique sous pression nulle (c’est-a-dire associée a des états non stables). Par conséquent,
en utilisant cette approche, on peut écrire :

P—0 mais vA— oo et n+/—0

Remarque n°2 sur Pexistence de la racine 7 :
La racine (I1.114) n’existe qu’a la condition que le paramétre A soit positif ou nul.
A peut s’écrire :
A=T242(r +ry— 20 4 (1 + 1) — dryro (IL.115)

La racine positive de I’équation A =0 (& 7 et 7o fixés) vaut :

To=—r1—7ro+2+2VT =71 — 72+ r179 (IL.116)

On ne s’intéresse bien entendu qu’aux valeurs de I" > 0. A sera donc positif si, et seulement si

> —7"1—7“2+2—|—2\/1—r1—r2+r1r2 (11117)

Le tableau ci-aprés donne pour quelques équations cubiques, la valeur du paramétre I'g en-dessous
de laquelle on ne peut pas définir la fonction 7.

Equation Ty

VAN DER WAALS 4

REDLICH-KWONG
(ou REDLICH-KWONG-SOAVE) 3 + 2v/2 =~ 5,8284

PENG-ROBINSON 4+ 22 ~ 6,8284

TABLE I1.3 — Valeurs du paramétre I'g = a,,/(by, - R - T) a partir desquelles, la résolution de
I’équation d’état sous pression nulle posséde des solutions réelles.

Passons a présent au cas du corps pur :
De méme que pour les mélanges, pour le corps pur i sous pression nulle, on vérifie :
1 Lim

0= -
1—mn (A =mni-r)(1—mn-r2)

(11.118)
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Un raisonnement similaire au précédent permet de montrer que n; = no(I';) (i.e. est seulement
. a;
fonction de I'; = ————).
bR T)

On définit & présent la fonction () par :

Ll I L—mn-mr
b=t - 1 i =mno(T 11.119
Q() Il( 7 ) ’f’1—’f’2n<1—77"r'1>7 avec : n 770() ( )
De méme :
1—mn T (1_77i"f'2>
e N = , avec tn; =mno(l I1.120
ot < T > Ty — T2 1—n -1 i = 10(Ls) ( )

L’équation (I1.109) devient :

E Ne Ne '
% = QM- sz Q) + sz -In <bb—’> (I1.121)
i=1 i=1 m

On désigne a présent par ¢g&, D'expression de 1’énergie de GIBBS molaire totale d’excés sous
g p par gy, p g
pression nulle. Ainsi :

o S b
R?T = Q@) — ;gjl QD) + ;ml ‘1n <%> (I1.122)

Ainsi écrite, cette équation définit des régles de mélange. Il suffit pour les déterminer, de choi-
sir un modéle de g% parmi ceux de la litérature et de I'égaler a g°. Ensuite, I' = ap,/(by, - R+ T)

peut étre déterminé a partir de ’équation ci-dessus. En choisissant une expression pour le pa-
Nec

rameétre by, (par exemple : b, = E x;-b;), les parametres a,, et by, sont alors entiérement connus.

i=1

Deux problémes subsistent cependant qui viennent compliquer la mise en ceuvre de ces régles :

— L’expression de géE est implicite en I'. Il faut a priori d’abord résoudre une équation avant
d’obtenir la valeur de I'.

— Les régles de mélange ne sont définies qu’a partir de certaines valeurs de I' (cf. remarque n°2
page 174). Si T (ou I';) devient trop faible, ’équation d’état sous pression nulle ne sera plus
soluble et la compacité 7 (ou n;) ne pourra alors plus étre calculée.

On trace sur la figure II.5, les courbes représentatives de la fonction ) avec les équations

cubiques de REDLICH-KWONG et PENG-ROBINSON.

Les deux courbes de la figure I1.5 ont presque l'allure de droites. MICHELSEN [26] propose alors
d’approximer la fonction () par une fonction affine :

{ QI)~q+aq-T (11.123)

Q) ~qo+qi -1y

Ainsi fait, les régles de mélange se réécrivent :

E N Nec
S =@ (P—éwﬂ) +;x,-1n <@> (11.124)
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T T T T T
Tam
-2.50 - h
Peng-Robinson

i 4 i

K i /
7.50 Redlich-Kwong
r

-1 2-50 T T T T T _D

5.0 10.0 15.0 20.0

FIGURE II.5 — Allure de la fonction Q(I') pour les équations de REDLICH-KWONG et PENG-
ROBINSON.

d’ou :

Nec
A, a; 1
inz P S J—
b -R-T ;:” b R-T g

E T
9 N (2
YA Zm In (b )] (I1.125)

Les régles de mélange sont & présent explicites ce qui résout le premier probléme. La valeur
de ¢ peut étre déterminée par régression linéaire de la fonction Q(IT"). Dans ce cas, rien n’em-
péche d’extrapoler la régle de mélange au domaine sur lequel I’équation d’état sous pression nulle
n’était plus soluble. Ceci résout le second probléme.

L’équation (I1.125) ressemblant assez fortement a la régle de HURON-VIDAL [équation (I1.104)],
MICHELSEN l'a appelée MHV-1 (régle de mélange de HURON-VIDAL modifiée).

Si 'on effectue une régression linéaire sur la fonction Q(I") pour I’équation d’état de REDLICH-
KWONG sur le domaine I' € [I'5,20] (qui est un domaine de variation raisonnable pour I'), on
obtient : ¢; = —0,593 [26].

Si cette régression est menée a partir de ’équation de PENG-ROBINSON, on obtient : ¢ = —0,524
(d’aprés mes calculs).

Remarque importante : Signification des hypothéses simplificatrices.
Pour comprendre la signification physique de ’approximation faite sur la fonction @, on revient
4 son expression :

Q(r):—ln<1_”>— 3 1n<1_”'7"2>, avec < n = no(T')

n 1 — T2 1—n-r

Supposer qu’elle peut s’écrire : Q(I') ~ qo + g1 - T’ (r1 et ro étant constants), c’est donc supposer
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que :

g =—1In (ﬂ) = constante et q = _ In (1 - 742> = constante (I1.126)
n T1— T2 I—n-m
Autrement dit, ont fait I’hypothése que la compacité n = b,, /v sous pression nulle ne
dépend pas de I' et est une constante.
Autrement dit, quel que soit le mélange et quelle que soit sa température, sous pression nulle,
ces régles de mélange imposent une compacité unique que I'on pourrait par conséquent appeler
compacité universelle sous pression nulle.

Cette compacité sous pression nulle exprimée en fonction de ¢ vaut :

edi(r2—r1) _ 1

7] — 7’1 . eql(’r‘z—’r‘l) _ 742 (11127)
Dans le cas de I'équation de REDLICH-KWONG, elle vaut : 1 ~ 0,8094.

Dans le cas de I'équation de PENG-ROBINSON, elle vaut : n ~ 0,8028.

Compacité universelle et régles de mélange :

Comme nous venons de le voir, les régles de mélange MHV-1 impliquent l'existence d’une
compacité unique (ou universelle) sous pression nulle.
Par ailleurs, toutes les équations d’état cubiques prévoient I'existence d’une compacité égale a
un sous pression infinie (P — 400 <=1 — 1).
Pour résumer, les équations d’état cubiques utilisées avec les régles de mélange de HURON-VIDAL
prévoient l'existence d’une compacité universelle sous pression infinie.
Les équations d’état cubiques utilisées avec les régles de mélange MHV-1 prévoient 'existence
de deux compacités universelles : une sous pression nulle et une sous pression infinie.

Utilisation d’une variante de MHV-1 dans le modéle PSRK :

Le modéle PSRK (équation de REDLICH-KWONG-SOAVE prédictive) est sorti en 1991 [27].
Les auteurs du modéle utilisent le principe de la régle de mélange MHV-1 mais considérent une
valeur de ¢; différente de celle proposée par MICHELSEN. La valeur qu’ils proposent est une
valeur moyenne de données expérimentales de compacités de liquides bouillants sous pression
atmosphérique. Ils obtiennent alors : ¢ = —0,64663, ce qui correspond & une compacité égale a
n = 0,9091.

Extension de MHV-1 : mise au point de MHV-2 :

DAHL et MICHELSEN [28]| ont proposé en 1990 une modification de la fonction @ initiale des
régles de mélange MHV-1 permettant de les rendre plus précises :

Q(T) = go + @i + qoI? (11.128)

Pour I’équation de REDLICH-KWONG, les auteurs proposent : g1 = —0,478 et g5 = —0,0047.
Pour I'équation de PENG-ROBINSON, HUANG et SANDLER ont proposé en 1993 : ¢ = —0,4347
et g2 = —0,003654.
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Avec cette modification, les régles de mélange ne peuvent plus étre directement déduites de
I'équation (I1.122) qui devient une équation implicite en T

Pour accéder a T', 'équation (I1.122) est une équation de degré 2 en I' qu'il faut résoudre pour
accéder aux régles de mélange.
HEIDEMANN explique [23] que grace a cette nouvelle régle de mélange, il n’y a plus besoin de
réajuster les paramétres des modéles de g¥ qui peuvent étre insérés directement dans 1’équation
d’état. Il constate cependant une perte de précision dans certains cas quand cette méthode est
comparée a l'approche rigoureuse (avec résolution de I’équation d’état & pression nulle pour
calculer la compacité).

I1.4.10 Reégle de mélange de WONG-SANDLER

Cette régle de mélange fut énoncée en 1992 [29]. Bien qu’elle se base sur les régles de mélange
de HURON-VIDAL, les auteurs ont utilisé un approche particuliére qui la classe & part.

WONG et SANDLER ont constaté que la régle de mélange de HURON-VIDAL ne permettait
pas d’exprimer le second coeflicient du viriel comme une fonction quadratique de la composition
(alors que cette forme est prédite par la thermodynamique statistique).

Le second coefficient du viriel, noté B, se définit & partir de I’équation du viriel :

P-v B C 2 .
2= = 1+ P o[(1/v)’] = B= UEI—lI-loo[(Z — 1)v] (I1.129)
D’aprés I'équation (I1.60) :
2

by - v A+ U
v—by R-T-(v—71 -byn)(v—ry-by)
Ce second coefficient du viriel peut alors facilement étre exprimé en fonction des parameétres a,,
et by, de 'équation d’état :

(z—1)w= (I1.130)

am

" R-T

WONG et SANDLER ont cherché & corriger la régle de mélange de HURON-VIDAL afin de donner
une forme quadratique au second coefficient du viriel.
Ils ont donc donné au coefficient I' la méme forme que celle que lui ont donnée HURON et VIDAL.

B =by, (11.131)

am

ne E N=——
P:in’l“i—% avec : P:bm‘c{?'T (I1.132)
=1 " bi-R-T

Cependant, au lieu d’utiliser une régle de mélange linéaire de la composition pour le paramétre
bm, ils utilisent :

am Ne  MNe
bm-(l—F):bm—R'T:Zin'xj'Bij (11.133)
N——— =1 j=1
B
avec . 1
Bi; = §[bi(1 —Ty) +b;(1=T)] - (1 = kyj) (11.134)

Le coefficient B est alors nécessairement une forme quadratique de la composition.

Le coefficient d’interaction binaire k;; peut étre ajusté sur des données expérimentales.

Il est & noter que ces régles de mélange conduisent en général a de trés bons résultats [22, chap. 6 :
page 181], souvent meilleurs que ceux obtenus & partir des régles de mélange MHV-1 et MHV-2.
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I1.4.11 LCVM, une régle de mélange hybride

Suite aux travaux de HURON-VIDAL et de MICHELSEN, de nombreuses régles de mélange
utilisant les états de référence & pression nulle ou infinie ont vu le jour. La régle de mélange
LCV M 6 présente I'originalité de tenter de coupler ces deux approches. Estimant que ni la régle de
mélange de HURON-VIDAL, ni celle de MICHELSEN (MHV-1) n’étaient pleinement satisfaisantes,
BOUKOUVALAS et al. [30] ont proposé d’exprimer le coefficient I' = a,,/(by, - R - T) comme une
combinaison linéaire du coefficient I' issu de la régle de mélange de HURON-VIDAL (HV) et du
coefficient I" issu de la régle de mélange MHV-1.

La régle de mélange du modéle LCVM s’écrit donc :

F:A'FHV“‘(I_/\)'FMHV—I (11.135)

avec :
E

FHV—Z% T RT R T
(I1.136)

TMHV1—Z$Z I -I-—

Pour compléter le modéle LCVM, les auteurs utilisent une équation d’état appelée équation de
PENG-ROBINSON translatée et modifiée t-mPR7 :

B RT Am

St —byn () (V+t+by) +bn(v+t—bny)
t est un parameétre de I’équation d’état permettant de corriger les volumes molaires calculés par
I’équation d’état non translatée (i.e. pour t = 0).
La fonction a; du corps pur est évaluée pour les composés non polaires par une expression de
type SOAVE. Pour les composés polaires, on utilise une expression de type MATHIAS-COPEMAN.
Avec 'équation d’état t-mPR, les auteurs utilisent [30] les valeurs suivantes des paramétres dans
les régles de mélange :

(11.137)

C = 0,623
g1 = —0,52 (11.138)
A= 0,36

Le modéle de ¢ utilisé est le modéle UNIFAC dans sa version originale.
De plus, les auteurs choisissent d’exprimer le coefficient b, comme une combinaison linéaire des
b; :

Nec
b =Y @i b; (11.139)

i=1
Contrairement aux régles de mélange précédemment énoncées, le modéle LCVM ne posséde
pas une unique pression de référence (i.e. une pression a laquelle le modeéle UNIFAC et I'équation

d’état coincident exactement). Comme expliqué par TZOUVARAS en 1994 [31], cette pression de
référence dépend de la température et de la composition du mélange.

I1.4.12 Reégles de mélange des modéles VIPR et UMR-PR

VTPR?® [32,33] et UMR-PR? [34] sont deux modéles récemment mis au point, trés voisins 1'un
de lautre qui témoignent de I’évolution des régles de mélange des équations d’état cubiques. Ces

6. Linear Combination of Vidal and Michelsen (mizing rules) en anglais.
7. translated and modified Peng-Robinson (equation of state) en anglais
8. Volume Translated Peng-Robinson en anglais.

9. Universal Mizing Rule Peng-Robinson en anglais.
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deux régles de mélange utilisent le formalisme des régles de mélange MHV-1 :

+Z:cl 1n< >

(11.140)

Pour les deux méthodes, le g¥ s’inspire de celui du modéle UNIFAC. Dans le cas de la méthode
UNIFAC, ¢ peut étre décomposé en un terme athermique (ou combinatoire) et un terme résiduel
(au sens d’écart a l'athermicité) :

9" = ghn + gl (11.141)

Le terme athermique peut étre exprimé comme la somme d’un terme de FLORY et d’un terme

de forme :
2
gath L T Y gz
Zw, <wi>+2;qz T; ln<%> (I1.142)

E E
gFlory IForme

N.B. : les quantités mises en jeu sont définies au paragraphe 11.4.7 avec le modéle UNIQUAC.
Afin de comprendre les similitudes et les différences des deux modéles, on les compare & ’aide
du tableau suivant.

VTPR ‘ UMR-PR
Régles de mélange

Les auteurs remarquent que les termes b;/by,

] Pour établir leur modéle, les auteurs
et o;/x; ont le méme sens physique. Ils effec-

cherchent parmi les différents termes des

tuent alors I'approximation : équations (I1.140) et (I1.142) ceux qui, s'ils
ne étaient supprimés, permettraient d’améliorer
b; B .
Zmi -In b ~ JFlory le modéle. Ils concluent alors que les termes
i 9 1op, dans (I1.142) et Zw, In < ; > dans
Ils supposent également négligeable, le terme i=1 :
de forme devant le terme résiduel : (I1.140) doivent étre éliminés.

Ils obtiennent donc :
E E
9Forme < Grés

_ . T. gF + Orés
La régle de mélange (11.140) s’écrit donc : = Z% i + @ ( Orge. T )
i=1
ne E (I1.144)
1 Irés E PN . N
= le ) [P By g0 (I1.143) | 9Forme €St exprimée a partir du modele UNI-
i=1 i\ FAC.

La partie résiduelle de g, i.e. gZ,, est exprimée a partir du modéle UNIFAC.

Ne  Ne bl/s+b1/s s
ZZZ’ X j aveC Djj ( 9

i=1 j=1

s = ‘ s=2

3
Les régles de mélange de ces deux modéles sont donc trés proches 'une de I'autre.

Dans le tableau qui suit, on continue de définir chacun des modéles en présentant I’équation
d’état et les fonction a(T") des corps purs utilisées.
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VTPR ‘ UMR-PR
Equation d'état

Equation de PENG-ROBINSON translatée :
RT am

T Ut t—bm (WA DO+ )+ b (v +E— )

Fonction a(T") des corps purs

Expression de Twu, BLUCK, CUNNINGHAM Expression de MATHIAS-COPEMAN

Finalement, les régles de mélange de ces modéles récents possédent incontestablement ’empreinte
marquée des travaux de HURON-VIDAL et de MICHELSEN.

On aborde par la suite les régles de mélange 4 compacité constante énoncées par PENELOUX
et al. [35] en 1989. Les principes de base d’établissement de ces régles de mélange sont notablement
différents de ceux énoncés jusqu’a présent. PENELOUX et al. se sont inspirés du modéle quasi-
réticulaire, principalement di & GUGGENHEIM (1952) pour le calcul des propriétés des mélanges
liquides. On commence donc par énoncer trés succinctement quelques résultats de cette théorie.
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I1.4.13 Modéle quasi-réticulaire et approximation d’ordre zéro
Généralités :

Dans le modéle quasi-réticulaire, les molécules sont supposées réparties sur un réseau de sites

distribués dans ’espace. Parmi ces molécules, on distingue les monomeéres, qui occupent un seul
site, les diméres, qui en occupent deux, les trimeéres, qui en occupent trois, etc.
Les configurations réticulaires représentent les maniéres de répartir les différentes molécules sur le
réseau. A chaque configuration est associée une énergie qui est la somme des énergies de contact
entre les molécules (les interactions prises en compte sont celles d’un site et de ses proches voi-
sins). L’énergie configurationnelle d’un systéme se calcule en considérant la configuration la plus
probable.

Partant de ces principes, GUGGENHEIM a mis au point une théorie qui a été utilisée par la
suite pour développer des modéles de g (citons par exemple les modéles UNIQUAC et UNIFAC).

Dans cette théorie, il introduit des grandeurs de mélange et d’excés, non pas a pression
constante comme elle sont généralement définies, mais & volume constant.

Mélange a volume constant :

Les grandeurs de mélange & pression constante sont définies par :
ZM(T,Pn) = Z(T,Pn) Z Z}(T,P) (11.145)

Ce sont celles qui ont été utilisées jusqu’a présent.
Dans ce cas, le mélange posséde un volume molaire v et une pression P tandis que le fluide pur
posséde un volume molaire v} et une pression P.

Les grandeurs de mélange & volume constant sont définies par :
ZMV(T V) = Z(T,Vn) — Z Z:(T,V;) (I1.146)

Dans ce type de mélange, la pression des corps purs et du mélange n’est pas la méme.
Le mélange posséde une pression P et un volume V. Chaque corps pur posséde avant mélange,

une pression P; # P et un volume V; partiellement défini par la relation V = Z Vi. V; est le
i=1
volume du constituant i dans ’état de référence adopté.

N.B. : on notera que les grandeurs de mélange idéal & pression constante ne dépendent pas de
la pression. Par conséquent, elles sont égales aux grandeurs de mélange idéal & volume constant.
On peut & présent définir les grandeurs d’excés & volume constant par la relation :

zZEV(T,Vn) = ZMV(T,V,n) — zM (T n) (11.147)

On établit a présent quelques relations entre les grandeurs de mélange a pression
constante et les grandeurs de mélange a volume constant.
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B Cas général :

Ne
g — "V = | g(T,Px) Zml g (T,P)| — |a(Tv,x) — Z:L’Z ~a; (Tv;)
i=1
= ¢g(T,Px) —a(T,v,x)+ Z x; - la; (Tw;) — g; (T,P)]
Pv
= P+t Z!Ez gi (T,P) — g; (T, P) = P; - vi]
i=1
Finalement :
Ne p; Ne
gM—aM,V:Pm—i—Zw,w/ vi-dP = "z Py v (11.148)
i=1 P i=1

B Hypothése liquide incompressible (i.e. les volumes ne dépendent pas de la pres-
sion) :
Dans ce cas I’équation (I1.148) devient :

gM—aM’V:P-v+§:xi-vi-(P,-—P)—iw,--P,--v,-:P- (v—ixi-m)
i=1 i=1

i=1

Par définition, oMV = v — Z x; - v; = 0. On obtient alors :

i=1
gM = aMV [pour liquides incompressibles| (I1.149)
De méme, en écrivant que, gM = gE + ngid, que atV = oFV 4 aMid et sachant que
g"hid = ¢Mid on deéduit
gt =alV [pour liquides incompressibles] (I1.150)

Théorie de GUGGENHEIM et approximation d’ordre zéro :

L’approximation d’ordre zéro est une simplification du modéle quasi-réticulaire. Dans ces condi-
tions, I’énergie de HELMHOLTZ molaire totale d’excés & volume constant peut s’écrire [35] comme
la somme de deux contributions :

EV _ EV E,V
a™’l = ay, +ag (I1.151)
Le premier terme est appelé terme athermique (ou combinatoire). Il tient compte des effets
dus aux différences de taille et de forme des molécules. Ce terme peut lui méme étre décomposé
en deux termes : le terme de FLORY plus un terme de forme :

Ne
agll/ry = R'T'Zwi'ln (ﬂ)
EV _ E)V E\V . i—1 v
Aoth = aFlory + aForme’ avec : By ZZ Ne 0 (11152)
i
aFOT’me:R'T'§ szln <E>

Les quantités z, @; et 6; sont définies pour le modéle UNIQUAC au paragraphe 11.4.7.
Le terme arb;’sv de I'équation (I1.151) est appelé terme résiduel.
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N.B. : dans la théorie des solutions, le mot résiduel a un sens différent de celui de la théorie des
équations d’état. Dans ce cas, il désigne I’écart a I’athermicité et non ’écart au gaz parfait.

Le terme résiduel représente les effets des interactions moléculaires et prend la forme de la fonction
d’excés de VAN LAAR :

Ne  Me

YO aicaiwiomi-

i=1 j=1

Nec
> 4
=1

¢; est une mesure de la surface de la molécule i et ®;; représente une énergie dite d’interéchange.

BV _

rés

a (11.153)

N —

I1.4.14 Reégles de mélange 4 compacité constante
Préambule :

Le but de cette partie est de dresser une écriture généralisée des équations d’état cubiques
en incorporant a I’équation d’état des éléments de la théorie quasi-réticulaire de GUGGENHEIM.
Ceci fait, une expression des régles de mélange & compacité constante dans le cas des équations
d’état cubiques de ’ensemble principal pourra étre formulée.

Les deux éléments pris a la théorie des solutions pour parvenir au but fixé sont les suivants :
— Hypothése de compacité constante :
la validité du modeéle quasi-réticulaire repose sur I'hypothése que le réseau sur lequel sont
placées les molécules ne subit pas de déformation pendant le processus de mélange, qui
s’effectue alors & compacité constante :

n=-2== (I1.154)

On notera que le volume v; est ici le volume molaire du constituant ¢ pur dans 1’état de

référence, avant mélange & compacité constante. Il ne doit pas étre confondu avec le volume

molaire v] du constituant ¢ pur a la méme température et la méme pression que le mélange.
— Expression de ’énergie de HELMHOLTZ d’excés & volume constant :

On suppose qu’elle suit le formalisme de I’équation (I1.151).

Notation :

On note 'équation d’état cubique des mélanges sous la forme générale suivante (somme d’un
terme répulsif et d’'un terme attractif) :
P-v 1 f(TJ%X)

_Pv _ 11155
R-T ot A =1 ", "R.T (IL.155)

z

Le but de ce qui suit est de déterminer I’expression de la fonction f en fonction de la fonction
aféév pour ensuite parvenir a I'expression des régles de mélange a compacité constante. Pour
davantage de clarté, la démonstration est divisée en quatre sous-parties .

On notera que le terme répulsif a été choisi assez classiquement :

v 1
Zrép = =
P w—b, 1-19
Il aurait pu étre choisi sous une forme encore plus générale ou plus complexe. Par souci de sim-
plicité, ce ne sera pas le cas.
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EV .

Ecriture générale d’une équation d’état en fonction de a, /; :

On a déja établi précédemment l’expression générale de I’énergie de HELMHOLTZ molaire
d’écart [cf. equation (I1.58)].

. v . n o,
a*(Tw,x) = —/ {P(T,v,x) - %} dv=R-T- / & 1dn (I1.156)
0

+00 n

Par conséquent, en dérivant par rapport a 71 puis en réarrangeant cette équation, on obtient
I’expression suivante de ’équation d’état :

n 8aéc
S 1 II.1
: R'T<377>Tn+ (IL157)

De méme, dans le cas d’'un constituant ¢ pur :

ni [ Oal*
= = ! 1 I1.158
® R-T < 8?% )T + ( )

éc

on
I’énergie de HELMHOLTZ molaire totale d’excés a volume constant & partir des grandeurs d’écart :
Par définition :

Reste a présent & exprimer < ) en fonction de ares Pour y parvenir, on exprime d’abord

PV (Twx) = a(Twx) — aV (Twx) (I1.159)

avec : ZdVTvx Zﬂfz (Tw)+R-T- le In z;, etU—Z:L’Z v;.
i=1 i=1

aM,id
On fait ensuite apparaitre les grandeurs d’écart au gaz parfait :

a(Tw,x) = a®(T,v,x) + a*(T,v,x)
a; (Tyi) = a3 (T,vi) + a;* (T ;)

D’aprés le théoréeme d’EULER : a®(T,v,x) Z x; - a3 (Tw,x)

Donc :

Nec
Tvx Zw, *(T,0,x) — al(Tv;)] + a*(T,v,x) — sz “(T,v;) R'T-Zac,--lnxi

i=1
On peut montrer que :
. v
Zéﬁz S(Twx)—a(Tw;)] =—R- TE;:EZ 11a<$Z v2>
(2
Démonstration :
A T, v et v; fixés, on définit les pressions : P* = RT /v et P* = RT/v;. On a :
af(Twx)=g(Twx)—P* v =g (Twx)—R-T
~
(11.160)

v
af(Tw;) =g} (Tw;)) — P -vi=g(Tw;)) —R-T
EL; (T7U7X) - a’; (Tvvi) = g; (T,U,X) - g; (T7vi)
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Par ailleurs :

g;(T,U,X) = gz. (T7P.) +R-T -Inx;
Pr*
= gz(TUz)"_R T- 1n<P

(2

)—i—R T Inx;

= ¢(Tw)+R-T-In ( U”) (I11.161)

Des équations (I1.160) et (I1.161), on déduit 1’égalité que 'on cherchait & prouver.

Finalement :

E)V
(T, (T, § i (T;) RT§ i1 ( ) 11.162
a”’ (Tw,x) = v,X) x v;) + Zla: n(— ( )

On introduit & présent un élément de la théorie du modéle quasi-réticulaire :

=R-T- sz n (2) +af e+l (I1163)

E,V
CLFlo'ry

Cette équation comparée a la précédente améne :

“(Tw,x) Z:L’Z (T vy) —I—aForme + a2V (I1.164)

res

On suppose a présent que les fractions de surface 6; et les fractions de volume ¢; de ’équation

(I1.152) peuvent étre confondues. Il s’ensuit alors : ag’o‘r/me =0
Au final :
¢(T,v,x) Z zi - a%(Tw;) + aly (11.165)

En combinant les équations (I1.157) et (I1.165), il vient l’expression générale d’une équation

d’état en fonction de afé’sv :

a= ix <aa'§6> b (e (I1.166)
R-T 3 "\ on)r on T)n |

Déduction de ’expression de f par confrontation des équations (I1.155) et (I1.166) :
En combinant ces deux équations, on obtient :

f(Tn.x) R-T & <aaéc> dalV
. SNy (2] D 11.167
b K 1—n < on Jr on - ( )

=1

)

Par ailleurs, de la formule (I1.59), on déduit :

d9as\ R-T
<8m> = Az —1) (11.168)
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L’équation d’état des corps purs s’écrit, en vertu de 1’'équation (I1.155) :

R

2

Comme on suppose la compacité constante (1; = 1), on obtient :

b -T 1 ;
<8aZ ) _R T ( S 1> (I1.169)
on )r n 1-n b-R-T
Finalement, I’équation (I1.167) s’écrit :
f(Tnx) . fi(Tn) Darey”
N, _ [ Qs 11.170
i= n

Application de I’équation d’état généralisée aux équations d’état cubiques de
I’ensemble principal :

Les équations d’état cubiques de I’ensemble principal peuvent étre écrites sous la forme suivante
[cf. équation (I1.21)] :

1 am (T)x) n
z= — X I1.171
1—-n bpx) -R-T (A-n-r)1—n-ry) ( )
En identifiant cette équation avec I’équation (I1.155), il vient :
n
TnXx) = an,(T,x) X I1.172
f(T'nx) (T'x) 1=n-r)L—=n-r) ( )
n
On note : Q'(n) = . On a alors :
v (L=n-r)(1—n-r)
f(Tﬂ%X) = am(T,x) X Q,(U)
I1.173
R i b H17)
L’équation (I1.170) devient :
am(T,x) e ai(T) n 8(1E,’V
_ T - _ . rés I1.174
) 2" 0 @w o ). ()
n
Le second terme de la partie droite de 1’égalité ne dépend alors nécessairement que de T et de
x. On note donc :
n dalV
E(Tx) = . res I1.175
TO=gw "o ), .
L’équation (I1.174) s’écrit finalement :
am(T)X) & a;(T)
— ;- — B(T, I1.176
R R i (I1.176)

Cette équation est une premiére expression des régles de mélange & compacité constante. Il
suffit ensuite de choisir une fonction d’excés appropriée pour le terme E(7,x).
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Expression de la fonction d’excés E(T,x) :

En intégrant la relation (I1.175), il est possible de trouver la relation liant les fonctions FE et
BV .

Ares
n ! n N/
ai’sv(Tﬂ%X) :/0 E(T,X)UX Q (77) dn = E(T7X) X /0 @dn (11_177>
Q)

N.B. : Dans le cas des équations d’état cubiques de ’ensemble principal, on a :

62(77)2/017 CAC) PR .1n<1_77'r2> (11.178)

n 1 — T2 1—m-m

On remarquera en particulier que : C' = Q(1) (voir définition de C' page 171).

On a précédemment montré [cf. équation (I1.150)] que pour un liquide incompressible (i.e. n —

1):
EV E
ayes (T — 1.x) = grs(T'n — 1.x) (11.179)

rés
Or, léquation (I1.177) : arEé’SV = E(Tx) x Q(n) est toujours vérifiée, y compris lorsque 7 tend
vers 1 (i.e. lorsque P tend vers I'infini). On en déduit donc :

T777 - 17X) o goEo,rés
Q(1) C

B(Tx) = s (I1.180)

Cette relation prouve que E posséde, & une constante 1/Q(1) prés, la méme forme que gE sous
pression infinie. On peut donc utiliser pour représenter la fonction £, n’importe quelle expression
de la partie résiduelle d'un modéle de gZ.

Remarque : Comparaison des régles de mélange & compacité constante avec les
régles de mélange de HURON-VIDAL :

En comparant I’équation (I1.176) avec les régles de mélange de HURON-VIDAL, on constate qu’il
existe une trés grande similitude entre les deux expressions :

Régles de mélange :

1) & compacité constante 2) de HURON-VIDAL
N E e E
Am az(T) goo,rés Am aZ(T) 9o (T,X)
— =) z- - — versus — =) z- -
b, ; oy C b, ; oy C
E(T,x)

Bien que d’aspects similaires, il existe cependant une différence importante entre ces deux régles
de mélange. La fonction E(T,x) n’est en théorie constituée que de la partie résiduelle (i.e. non
athermique) de I'expression de ¢, tandis que dans les régles de HURON-VIDAL, on utilise la
totalité de 'expression de g% (partie athermique + partie résiduelle).

Cette différence ne peut bien entendu s’exprimer que lorsque le modéle de g¥ se décompose natu-
rellement en une partie résiduelle et une partie athermique (UNIFAC, UNIQUAC par exemple).
Pour les autres modéles (MARGULES, VAN LAAR, N.R.T.L., etc.), la fonction g, est par défaut,
remplacée par expression globale de g¥. Les régles de mélange & compacité constante sont alors
rigoureusement identiques aux régles de mélange de HURON-VIDAL.
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Compatibilité des régles de mélange de VAN DER WAALS avec les régles de mélange
a compacité constante :

Les régles de mélange de VAN DER WAALS s’écrivent :

Ne  Ne

G = ZZw, xj-/a; - aj - (1 — k)

i=14=1 (I11.181)

i=1

Ces régles de mélange sont compatibles avec la régle de mélange a compacité constante [équa-
tion (I1.176)|. Pour le prouver, il suffit de remplacer les paramétres a,, et b, dans 'expression
(I1.176) par les expressions de la régle de mélange de VAN DER WAALS.

On obtient ainsi deux résultats :

— On montre que la fonction E s’écrit alors comme une fonction d’excés de type VAN LAAR.

— On peut exprimer le coefficient d’interaction binaire k;; en fonction d’un parameétre F;; qui

est I'équivalent de I’énergie d’interéchange ®;; de I’équation (I1.153).

C’est ce que montrent les calculs qui suivent.

On commence donc par exprimer le terme d’excés F(T,x) dans le cas ou a,, et by, suivent les
régles de mélange de VAN DER WAALS.

Ne
j : a; am
:I:Z - —_—
- bz bm
Ne

o . 2;2:1332 xj - /a; - ay - (1 — k)
- S EE
=1 Z"Ej‘by
j=1

Ne a Ne Ne  MNe
E ZEi'b—ZX E xj'bj—g E xi-xj - \/a; - aj - (1 — ki)
i=1 b=t i=1 j=1

Ne
E Zj - bj
j=1

A ce stade, on utilise une petite astuce de calcul qui permet d’obtenir une expression finale de
k;; plus élégante :

Ne Ne Ne  MNec
a; 073 ]
E:L"Zb—xg xj-b; E Eml Tj-
i=1 toj=1 i=1 j=1 bi
Ne  MNe 1nc Ne ab
J j Y
= —g Eﬂfz Zzj - ) +2§ Exlaz] b
=1 j=1 Z =1 j=1 J
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On revient a l'expression de E(7T,x) :

Ne  Nec

1ai-b' 1a--bi
ZZ$2$J|:§ bzy+§ ]bj _m(l_kw)]

i=1 j=1
Zl’j'bj
j=1
o la; la; ai /a;
DD wiwibib [§b—2+§b—§— b ‘b—j'(l—k‘z‘j)]
i 7 ?

Nec
E l’j . bj
j=1

E(Tx) =

i=1 j=1

On introduit & présent les paramétres §; définis par :

5 = Y (I1.182)

b;
On définit le parameétre E;; par :
Ejj =67 + 67 —26; - 6; - (1 — kij) (I1.183)
Il vient finalement :
iiwi'wj-bi-bj-ﬂj
B(Tx) = =171 (IL.184)

e
2 Z Zj - bj
j=1

En comparant les équations (I1.184) et (I1.153), il apparait clairement que la fonction E(7T,x)
est une fonction d’excés de type VAN LAAR!'®. On confirme par ailleurs que le terme E;j est
I'équivalent de I’énergie d’interéchange ®;; a la constante C' prés (voir remarque ci-dessous) dans
Pexpression (11.153) de VAN LAAR. En utilisant I’équation (I1.183), il est a présent possible d’ex-
primer le parameétre k;; des régles de mélange de VAN DER WAALS en fonction du parameétre E;;
de la fonction d’excés de VAN LAAR.

On trouve :
E;; — (6; — 0;)
k- J J I1.185
b=y (IL185)
Remarque :
E
On a précédemment montré que : E(T,x) = gooc’res. Comme le modéle de VAN LAAR ne se dé-

compose pas naturellement en une partie résiduelle et une partie athermique (ou combinatoire),

10. On a d’ailleurs vu au paragraphe 11.4.7 que I’équation de VAN LAAR dérive de I’équation d’état cubique
de VAN DER WAALS avec les régles de mélange de VAN DER WAALS. Il est donc intéressant de constater que
I'utilisation des régles de mélange de VAN DER WAALS permet systématiquement d’obtenir une expression de
type VAN LAAR pour la fonction E.
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on suppose que : gZ = gfo’rés. Le modéle de g% réellement incorporé dans la régle de mélange

s’écrit donc :
Ne  Ne

ZZZEi'ZEj'bi'bj-q)ij

E i=1 j=1 . -
9o = avec cI)ij =C- Eij

N
2 Z Zj - bj
7j=1

I1.5 Estimation du coefficient d’interaction binaire & partir d’une
méthode de contributions de groupes

I1.5.1 Concept de contributions de groupes

Le principe de base des méthodes de contributions de groupes repose sur le fait que toute
molécule peut étre construite & partir d’'un nombre fini de groupes élémentaires, un groupe
étant un morceau de molécule, un motif de base. Les groupes sont donc des unités moléculaires
(qui regroupent un nombre fini d’atomes dans une configuration voire une conformation donnée)
et qui permettent lorsqu’on les assemble de former n’importe quelle molécule existante.

A titre d’exemple, considérons la molécule de propan-1-ol :
CH;—CHy—CHy — OH

On peut décomposer cette molécule en trois groupes différents (ou trois unités constitutives) :
un groupe C'Hs, deux groupes C Hs et un groupe OH.

A partir de ces groupes, il est possible de former d’autres molécules comme le pentan-1-ol par
exemple, constitué d’un groupe C'Hs, d’un groupe OH et de quatre groupes C'Hy :

CHs —CHy; —CHy —CHy — CHy — OH

N.B. : On notera que les décompositions en groupes (c’est-a-dire les maniéres de décomposer
les molécules) ne sont pas uniques et peuvent varier d’'une méthode a l'autre.

Les méthodes de contributions de groupes supposent qu’il est possible de calculer les propriétés
physico-chimiques des molécules ou des mélanges en décomposant ces propriétés en contributions
des différents groupes intervenant dans la molécule ou le mélange.

Lorsque les valeurs des différentes contributions pour une propriété donnée sont connues (& par-
tir de mesures expérimentales par exemple), on peut alors déduire la valeur de cette propriété
physico-chimique pour l'infinité de molécules formées & partir des groupes définis par la méthode.

Par exemple, considérons une propriété physico-chimique intensive P donnée. Supposons que
I'on connaisse la valeurs des contributions P; des trois groupes intervenant dans la molécule
de propan-1-ol et que la relation liant les contributions & la propriété soit une simple somme
pondérée par 'occurrence n; de présence des groupes dans la molécule :

3

Pesmon = Y _ni - Pi = Peny + Pon + 2Pem,
i=1
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Il est alors possible de déduire la valeur de la propriété P pour n’importe qu’elle molécule
constituée des groupes C'Hs, C'Hy et OH. Par exemple, pour le pentan-1-ol :

Pcsaisor = Pcous + Pou + 4PcH,

C’est pour cette raison que les méthodes de contributions de groupes sont dites prédictives. A
partir de la connaissance d’'un minimum d’informations (les contributions des groupes), on peut
estimer les propriétés de toutes les molécules sans les mesurer.

En thermodynamique, les propriétés calculées & partir de ce type de méthodes sont générale-
ment la température critique, la pression critique, le volume molaire critique, I’enthalpie molaire
de vaporisation, etc.

Les données critiques sont essentielles pour utiliser les équations d’état cubiques ou mettre en
ceuvre la loi des états correspondants. Elles sont pourtant parfois difficiles & mesurer (notamment
pour les molécules lourdes commme les alcanes de plus de 20 atomes de carbone). Les méthodes
de contributions de groupes peuvent donc permettre d’éviter des mesures expérimentales; c’est
la tout ’enjeu de ce type de méthodes.

Les premiéres d’entre elles datent d’une cinquantaine d’années. Elles sont nées suite & la consta-
tation que certaines propriétés des corps purs (température critique, pression critique, etc.) évo-
luent de maniére réguliére au sein d’une série homologue (série des n-alcanes par exemple). Pour
expliquer cette évolution, les corps purs furent décomposés en groupes élémentaires et les chan-
gements des propriétés d’une molécule a la suivante furent interprétés en terme de contributions
de groupes.

Initialement, ces méthodes étaient assez simples : les groupes étaient traités indépendamment
de leur arrangement au sein de la molécule. Autrement dit, les groupes étaient censés toujours
apporter la méme contribution quels que soient les groupes voisins. Ces méthodes ont assez rapi-
dement montré leurs limites et il est vite apparu important de tenir compte de 'environnement
des groupes pour calculer la propriété plus précisément. Les méthodes récentes permettent géné-
ralement de corriger la contribution d’un groupe lorsque celle-ci est susceptible d’étre modifiée
par les groupes avoisinants.

Bien entendu, plus le nombre de groupes définis par la méthode de contributions de groupes
est grand et plus la méthode est précise (et plus son degré de raffinement est grand et tient
compte de 'influence du voisinage des groupes). Cependant, il convient de ne pas tendre vers le
cas extréme qui consisterait & faire de chaque molécule un groupe, faisant ainsi perdre ’aspect
prédictif de la méthode.

Remarque :

On notera que les méthodes de contributions de groupes s’appliquent souvent mal aux premiéres
molécules d’une série homologue. Pour cette raison, ces premiéres molécules (par exemple le mé-
thane et I’éthane pour les alcanes linéaires) sont parfois traitées comme des groupes indépendants,
permettant ainsi d’améliorer la méthode de contributions.

Application aux mélanges

Lorsqu’un mélange est décrit par une méthode de contributions de groupes, il ne doit plus étre
vu comme un mélange de plusieurs molécules mais comme un mélange de groupes élémentaires.
Conséquemment, les interactions moléculaires sont alors interprétées en terme d’interactions
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entres groupes.

L’avantage de ce type de méthode est, comme précédemment, de prédire le comportement de
n’importe quels systémes, constitués de n’importe quelles molécules, a partir d’'un nombre réduit
d’informations : les contributions de groupes.

Les méthodes de contributions de groupes furent initialement utilisées avec les approches v — ¢
pour estimer les énergies de GIBBS molaires d’excés et les coefficients d’activité des constituants
du mélange dans les phases liquides.

Parmi ces méthodes, les plus connues sont ASOG (Analytical Solution of Groups) et UNIFAC
(Universal quasichemical Functionnal group Activity Coefficients). Utilisant la théorie des solu-
tions de GUGGENHEIM, ces méthodes décomposent 1’énergie de GIBBS d’excés en deux parties,
I'une dite athermique, ’autre résiduelle :

9" = glin + 9 (11.186)

Les méthodes de contributions de groupes permettent d’estimer le terme gZ.. Le terme ather-
mique (aussi appelé combinatoire) est fonction de la taille et de la forme des molécules.

Dans les années 1990, les méthodes de contributions de groupes sont appliquées aux équations
d’état des mélanges. ABDOUL et al. [13] mettent au point une équation d’état prédictive qui se
base sur I’équation de PENG-ROBINSON translatée (i.e. avec correction volumique). Ils utilisent
le concept de contributions de groupes pour calculer le parametre d’interéchange E;; du modéle
de VAN LAAR. Toutefois, en raison de la complexité de la décomposition en groupes proposée
par les auteurs, cette méthode n’a pas connu un franc succeés.

HOLDERBAUM et GMEHLING utilisent eux la méthode UNIFAC dans leurs régles de mélange ce
qui permet de rendre la méthode PSRK prédictive.

I1.5.2 Calcul du coefficient d’interaction binaire

On se place dans le cas d'une équation d’état cubique de I’ensemble principal utilisant les
régles de mélange de VAN DER WAALS couplées a une fonction d’excés de VAN LAAR (ce qui est
équivalent a utiliser les régles de mélange a compacité constante).

Dans ce cas, le coefficient d’interaction binaire k;; est donné par la formule (I1.185).

Pour le déterminer complétement, il est nécessaire d’estimer le paramétre £;; qui intervient dans
la fonction d’excés de VAN LAAR [équation (I1.184)].

Lorsqu'ils ont mis au point leur méthode prédictive, ABDOUL et al. [13], qui utilisaient les régles de
mélange précitées, ont choisi d’estimer le paramétre £;; a partir d’'une méthode de contributions
de groupes.

Pour cela, ils utilisérent une expression proposée par REDLICH, DERR et PIEROTTI en 1959 [36]
qui permettait de calculer le parameétre F;; de I’équation de VAN LAAR & partir d’une méthode
de décomposition en groupes.

Ny N,
1 g9 g9 0
Eij = D) Z Z(Oéik — k) - (g — aje) Agy (11.187)
k=1 (=1
e N, est le nombre de groupes définis par la méthode.

e «y; représente la fraction de la molécule ¢ occupée par le groupe k, c’est-a-dire ’occurrence
de présence du groupe k dans la molécule i divisée par le nombre de groupes présents dans
la molécule.
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Par exemple, dans la molécule de propan-1-ol (notée 1), il y a trois groupes différents : (1)
C'Hs, présent une fois. (2) C'Ha, présent deux fois. (3) OH, présent une fois. En tout, la
molécule contient quatre groupes. On a donc : a1 = 1/4, a12 =2/4=1/2 et a1 3 =1/4.

° A%K est un parameétre qui quantifie les interactions entre les groupes k et £. ABDOUL et al.
I’expriment en fonction de la température & partir de ’équation suivante :

208,15 (1)
A=A ’ I1.188
A et Byy sont deux paramétres constants ne dépendant que de la nature des groupes k
et {.

On notera que : Ag, = By, = 0 et par ailleurs, Ay = Ay, et By = Byy.
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I1.6 Le modéle PPRT78

11.6.1 Présentation du modéle

PPRTS8 est 'acronyme anglais de Predictive Peng-Robinson 1978. Ce modéle utilise ’équation
d’état de PENG-ROBINSON dans sa version de 1978, les régles de mélange de VAN DER WAALS,
et suppose que le coefficient d’interaction binaire k;; est uniquement fonction de la température
T'. La méthode est rendue prédictive par le calcul de k;; a partir d'une méthode de contributions
de groupes. On donne ci-aprés les différentes équations du modéle (qui ont toutes déja été pré-
sentées séparément auparavant).

L’équation d’état de PENG-ROBINSON s’écrit :

R-T am (T'X)
V=bp(x) v v+ bp(X)] 4 by (X) - [v — bn(X)]

ou v est le volume molaire, x, la composition globale du fluide, P, sa pression.

P(Twx) = (I1.189)

Les paramétres a,, et b, sont estimés & partir des régles de mélange de VAN DER WAALS :

Ne  MNe

=D iy i a(l— ki)

n; 1=t (11.190)

i=1

n. est le nombre de constituants présents dans le mélange. a; et b; désignent les paramétres du
corps pur ¢ de I’équation d’état de PENG-ROBINSON.
Ceux-ci sont calculés a partir des relations suivantes :

(a(T) = ac- a(T)

a(T) = [1+m-<1—m)]2

m = 0,37464 + 1,54226w — 0,26992w? si w < 0,491
m = 0,379642 + 1,487503w — 0,164423w? + 0,016666w°>  sinon.
R2 .72 (I1.191)
e =18 .
) R-T¢
b= —

0, ~ 0457235529
QO ~ 00777960739

Le parameétre d’interaction binaire k;;, intervenant dans 'équation (I1.190) est calculé a partir
de la formule suivante [obtenue en réunissant les équations (I1.185) et (I1.187)] :

A 208,15\ (771w yap)?
——ZZ i, — Q) - (g — Oéjé)Akz<T/K> ' —<T—b—_j>
i ]

k=1 (=1
2
b; - b

(11.192)

La signification des termes de la double somme est rappelée page 193. Un exemple de calcul
de k;; est proposé en annexe. Les valeurs des parameétres d’interactions entre groupes Ay et By
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pour les différents groupes définis par la méthode sont donnés dans le tableau I1.4. On notera que
la matrice des paramétres Ayp et By, est symétrique, autrement dit : Agy = Ap et By = Byy.
De plus Agr = By = 0. Ces groupes sont présentés dans le paragraphe suivant.

» Bilan :

Pour mettre en ccuvre la méthode PPR78 de calcul des équilibres entre phases fluides, il suffit
de disposer :
— de la température critique 7T ;, de la pression critique P.; et du facteur acentrique w; des
différents constituants du mélange (i € [1;n.]).
— de la valeur des paramétres d’interactions entre groupes Agyp et By pour les groupes impliqués
dans les molécules du mélange.

Remarque sur les régles de mélange du modéle PPRT78 :

Comme vu auparavant, les régles de mélange de VAN DER WAALS couplées & I'expression (11.192)
du k;; découlent de l'utilisation des régles de mélange & compacité constante avec une fonction
d’excés de type VAN LAAR.

Dans ce cas, les régles de mélange & compacité constante sont équivalentes a l'utilisation des
régles de mélange de HURON-VIDAL :

% Régles de mélange de HURON-VIDAL : Z—m = sz . ‘b- —

a
% Régles de mélange a compacité constante : —— = Z -
. . 95%(Tx)
Pour combiner ces deux approches, il suffit de poser : E(T,x) = OOT
Ne  MNe

ZZZEZZEijbjEU

Le modéle de VAN LAAR s’écrivant : E(T,x) = ==l , il suffit de multiplier

ne
2 Z Zj - bj
j=1
les coefficients E;; par la constante C' pour obtenir I'expression de gZ des régles de mélange de
HURON-VIDAL.
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I1.6.2 Groupes définis par la méthode
A T’heure actuelle, quinze groupes sont définis pour le modéle PPR78 (N, = 15).

e Groupe 1 : CHjs
C’est le groupement méthyle. Il est présent deux fois dans tous les alcanes linéaires, on le
trouve dans les alcanes ramifiés. Il peut également étre présent chez les cycloalcanes ou les
molécules aromatiques.
Par exemple, le groupe 1 est présent deux fois dans la molécule de propane, trois fois dans
celle de méthylpropane et une fois dans celle de toluéne :

CH,

CH, —CH,— CHj, CH, —CH— CHj,

CH,

Propane Méthylpropane Toluéne

e Groupe 2 : CH,
C’est le groupement méthyléne. Il est présent dans les alcanes linéaires, ramifiés. Il n’est
jamais impliqué dans une insaturation (cycle ou liaison double). Il ne figure donc que dans
les groupements alkyles des cycloalcanes et des molécules aromatiques.
N.B. : A partir des groupes 1 et 2, on peut construire, entre autres, toute la série des
alcanes linéaires.
A titre d’exemple, il est présent trois fois dans la molécule de 3-éthylpentane et une seule
fois dans la molécule d’éthylcyclohexane.

CH,— CH,
CH;— CH,—CH—CH, — CH, CH,—CH,
3-éthylpentane Ethylcyclohexane

e Groupe 3 : CH
C’est le groupement méthyne. Comme le précédent, ce groupe est rencontré chez les alcanes
ramifiés (mais pas linéaires) ou dans les groupements alkyles des molécules. Il n’est jamais
impliqué dans une insaturation.
Par exemple, il est présent une fois dans la molécule de 3-éthylpentane ainsi que dans la
molécule d’isopropylbenzéne.

CH, — CH, CH,4
CH; — CH,—CH—CH, — CH, CH —CH,
3-éthylpentane Isopropylbenzéne
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N (CHg) (CHQ) (CH) (C) (CH4) (CQ H(S) (CHaro) (Caro) (cpoly aro) (CH2,cycl) (CHcycl/ccycl) (COQ) (NQ) (H2S) (SH)
1 A=0 — - — — — - - - — - - — - -
(CH3) B=0 — - — — - - - - — - _ _ — _
2 A=74,81 A=0 — - — — - _ - _ — _ _ _ _
(CHg) B=165,74 B=0 — — — - - - - — - _ — _ _
A=261,48 | A=51,47 A=0 — - - - - _ — - _ — — _
(CH) B=388,78 | B=79,61 B=0 — — - - - - — - _ — _ _
A=396,68 | A=88,53 |A=-305,74 A=0 — — — - - — _ _ — _ _
() B=804,33 | B=315,01 |B=-250,84 B=0 — — - - - — _ _ — _ _
5 A=36,72 | A=145,15 | A=263,88 A=0 — — - — — - - — _ _
(CHy) B=108,43 | B=301,63 | B=531,53 B=0 - — - — — - - _ — _
A=8,58 A=31,23 | A=174,32 | A=333,19 | A=13,04 A=0 - - - — _ - _ — _
(CoHg) B=-29,51| B=84,76 | B=352,07 | B=203,83 | B=6,86 B=0 — - - — - - — _ _
A=90,25 | A=29,78 | A=103,29 | A=158,88 | A=67,26 | A=41,18 A=0 - - - - _ _ — _
(CHaro) B=146,11 | B=58,17 | B=191,82 | B=613,20 | B=167,46 | B=50,79 B=0 — — — — — — — —
A=62,80 A=3,77 A=6,18 A=79,61 | A=139,32 | A=—3,09 | A=—13,38 A=0 — — — — - - -
(Caro) B=41,86 | B=144,81 | B=—33,97 |B=—325,99| B=464,28 | B=13,04 | B=20,25 B=0 — — — — — — —
A=62,80 A=3,77 A=6,18 A=79,61 | A=139,32 | A=—3,09 | A=—13,38 A=0 A=0 — - — — - -
(Cpoly aro) B=41,86 | B=144,81 | B=-33,97 | B=—325,99| B=464,28 | B=13,04 | B=20,25 B=0 B=0 — - — _ _ _
10 A=40,38 | A=12,78 | A=101,91 | A=177,06 | A=36,37 | A=8,58 A=29,17 A=34,31 A=34,31 A=0 - - - - -
CHj cyel B=95,90 | B=28,37 | B=—90,93 | B=601,88 | B=26,42 | B=76,86 | B=69,32 B=95,39 B=95,39 B=0 - — - - -
sCY
A=98,48 | A=—54,90 | A=—226,48| A=17,84 | A=40,15 | A=10,29 | A=—26,42 | A=—105,69| A=—105,69 | A=—50,10 A=0 - - - -
CHeyel/Ceoyel) || B=231,62 | B=—319,47| B=-54,47 | B=—109,46| B=255,30 | B=—52,84| B=—789,24| B=—286,53| B=—286,53 | B=—891,15 B=0 - — — -
Y y
12 A=164,02 | A=136,92 | A=184,27 | A=287,90 | A=137,26 | A=135,54 | A=102,60 | A=110,15 | A=267,31 | A=130,05 A=91,28 A=0 - - -
(CO2) B=269,03 | B=254,61 | B=762,13 | B=346,23 | B=194,22 | B=239,52 | B=161,28 | B=637,56 | B=444,37 | B=225,79 B=82,01 B=0 — - -
13 A=52,74 | A=82,28 | A=365,38 | A=263,92 | A=37,90 | A=61,59 | A=185,16 | A=284,03 | A=718,06 | A=179,47 A=100,88 A=98,42 A=0 - -
(N2) B=87,19 | B=202,82 | B=521,87 | B=772,63 | B=37,20 | B=84,92 | B=490,59 | B=1892,48 | B=1891,93 | B=546,63 B=249,81 B=221,40 B=0 — —
14 A=158,40 | A=134,62 | A=193,88 | A=305,06 | A=181,18 | A=157,20| A=21,96 A=1,03 A=1,03 A=120,79 A=-16,13 A=134,86| A=319,47 A=0 -
(H3S) B=241,23 | B=138,29 | B=307,80 |B=-143,09| B=288,93 | B=217,07| B=13,04 | B=-8,58 | B=-8,58 | B=162,99 B=-147,55 |B=201,43|B=550,06 B=0 -
15 A=799,87 | A=459,47 | A=425,50 | A=682,86 | A=706,02 ND A=285,49 | A=1071,51 | A=1071,51 | A=446,09 A=411,77 ND ND A=-77,21| A=0
(SH) B=2108,97| B=627,27 | B=514,72 | B=1544,16 | B=1482,56 ND B=391,97 | B=1094,03 | B=1094,03 | B=549,03 B=-308,83 ND ND B=156,13 | B=0

TABLE I1.4 — Matrice des paramétres d’interactions entre groupes Ay et By (en MPa) du modéle PPR78. ND = Non déterminé.
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e Groupe 4 : C
Comme les deux précédents groupes, le groupe 4 figure dans les alcanes ramifiés (mais pas
linéaires) et les groupements alkyles. Il n’est pas mis en jeu dans une insaturation. N.B. :
A partir des groupes 1, 2, 3 et 4, on peut construire, entre autres, toute la série des alcanes
ramifiés.
On illustre ci-aprés ce groupe 4 par les molécules de 3-éthyl-3-méthylpentane et de tertio-
butylbenzéne qui le contiennent chacune une fois.

CH, — CH, CH,4

CH;— CH,— C — CH, — CH,4 C —CH,
CH, CH,4
3-éthyl-3-méthylpentane Tertiobutylbenzéne

e Groupe 5 : CHy
Le groupe méthane est particulier. C’est une molécule qui a été exclue de la série homo-
logue des alcanes linéaires (représentables a partir des groupes 1 et 2) car elle posséde un
comportement atypique et n’est pas représentée correctement lorsqu’elle est incluse avec
les autres molécules de la méme série. Cette spécificité a déja été évoquée précédemment :
les premiéres molécules d’une série homologue doivent souvent faire ’objet d’un traitement
spécifique dans la mise en ceuvre des méthodes de contributions de groupes.

e Groupe 6 : C3Hg
Le cas de la molécule d’éthane est complétement identique & celui de la molécule de mé-
thane. Sa représentation par deux groupes 1 n’étant pas convaincante en terme de contri-
butions de groupes, elle constitue un groupe a elle seule.

e Groupe 7 : CH,yo
Le groupe 7 décrit tous les groupes C'H impliqués dans un cycle aromatique (a la différence
du groupe 3, ot les groupements C'H sont impliqués dans des chaine alkyles mais pas dans
des cycles ou noyaux aromatiques).
On illustre ce groupe par la molécule de benzéne qui le contient six fois et la molécule de
toluéne qui le contient cing fois.

CH CH
Hc” O cH el ch

| | |
HC CH HC CH
Benzéne Toluéne

e Groupe 8 : C,yo
De méme que le groupe 7, ce groupe C n’est présent que dans les noyaux aromatiques.
A titre d’exemple, on le retrouve deux fois dans la molécule de 1,4-xyléne ci-aprés et 1 fois
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dans la molécule de toluéne (ci-avant).

C
CHy " N
1,4-xyléne

e Groupe 9 : Cpoly aro
Ce groupe matérialise les atomes de carbone impliqués simultanément dans deux cycles
aromatiques. Dans la plupart des cas, les contributions du groupe 9 sont identiques a celles
du groupe 8. Dans certains cas particuliers, on peut étre amené a différencier ces deux
groupes.
N.B. : On notera que les groupes 7, 8 et 9 conjugués aux groupes 1 a 4 permettent de
décrire toutes les molécules aromatiques.
Pour illustrer ce groupe, on représente la molécule de naphthaléne. Les deux carbones poly
aromatiques (i.e. imbriqués dans deux noyaux aromatiques) sont représentés par des points
noirs.

Naphthaléne

e Groupe 10 : CHj cycl
Ce groupe C'H n’est présent qu’a l'intérieur du cycle d’un cycloalcane. Il ne doit pas étre
confondu avec le groupe 2.
Il est par exemple présent six fois dans la molécule de cyclohexane.

R
CH,

C

| |
C CH
2 \Clﬁ 2

Cyclohexane

H,

H

e Groupe 11 : CHcyc1/Ceyal

A Tlinstar du précédent, ce groupe n’est présent que dans les cycles des cycloalcanes. On
notera que le modéle PPR78 ne fait pas la distinction entre le groupe CH et le groupe C
lorsque ceux-ci sont impliqués dans un cycle. Il convient bien entendu de ne pas le confondre
avec les groupes 3, 4, 7, 8 et 9.

N.B. : A partir des groupes 10 et 11 ainsi que des groupes 1 & 4, il est possible de représenter
tous les cycloalcanes.

La molécule de 1,1 4-triméthylcyclohexane ci-dessous contient un atome de carbone C' et
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un groupement C'H imbriqués dans le cycle donc le groupe 11 y est présent deux fois. De
méme, dans la molécule de décaline, le groupe 11 (représenté par un point noir) est présent
deux fois.

cH CH,4
2 | _cH
H2C/ \C/ 3

_cH CH,
CH, ~ N

1,1,4-triméthylcyclohexane Décaline

Groupe 12 : CO.
Comme les groupes 5 et 6, ce groupe est une molécule & lui seul : le dioxyde de carbone.

Groupe 13 : Ny

Le groupe 13 est la molécule de diazote (ou simplement azote).

Groupe 14 : H,S

Il décrit la molécule de sulfure d’hydrogéne.

Groupe 15 : SH

Ce groupe sulfhydrile caractérise la fonction chimique thiol (équivalent de la fonction alcool
dans laquelle 'atome d’oxygéne est remplacé par le soufre). Il est impliqué dans toutes les
molécules de mercaptans (R — SH, ot R désigne un groupement alkyle quelconque).

A titre d’illustration, on représente la molécule d’éthylmercaptan qui contient une fois le
groupe 15.

CH, —CH,— SH

Ethylmercaptan
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11.6.3 Comportement du coefficient d’interaction binaire

Comportement avec la température pour un systéme donné

L’expression (I1.192) du coefficient d’interaction binaire k;;(7') par le modéle PPR78 est rela-
tivement complexe. Elle fait apparaitre une dépendance quadratique du coefficient avec 'inverse

de la température. Cette fonction est assez flexible et permet de représenter des évolutions ra-
pides du k;; avec la température.

La figure ci-aprés représente l'allure de la fonction k;;(7") pour trois systémes binaires formés
d’alcanes linéaires.

0.20 ‘ T T T T T/ T
I T
\ I} kij
| /
i
a /
/
\ o
" /
\ / 4
" [
' /
0.10 i / .
‘\\ / ¢
\\\\ /7 /]
VAR
‘\‘\ / /
“\ \ VR
Y\ // S
7 N Ve e N
NN ,/
TR,n-aIcane
0.00 T T T T T T
0.0 05 1.0

1.5

FIGURE I1.6 — Allure du k;; de quelques systémes binaires méthane(1)/n-alcane(2) (n > 3) en

fonction de la température réduite du n-alcane. Trait continu : méthane(1)/propane(2). Pointillés
courts : méthane(1)/n-hexane(2). Pointillés longs : méthane(1)/n-décane(2)

Pour ces trois systémes, k;;(1") est une fonction d’abord décroissante, qui atteint un minimum
puis croit.

Comme expliqué précédemment, expérimentalement, le k;; prend trés généralement des valeurs
comprises entre —0,1 et +0,1. L’un des inconvénients de cette fonction est de pouvoir prendre

ses valeurs en dehors de ce domaine. Le k;; peut méme devenir supérieur & 1,0 (aux trés faibles
ou aux trés fortes températures, voir graphe ci-dessus).

Il convient donc de garder une certaine réserve vis-a-vis des valeurs de k;; prédites. Celles-ci ne
peuvent étre considérées que tant qu’elles restent physiquement acceptables.

On notera que ce type de phénoméne est susceptible de se produire en dehors des domaines de
températures utilisés pour 'ajustement des parameétres d’interactions entre groupes.

Comportement au sein d’une série homologue

Pour illustrer ce cas, on considére la série des n-alcanes. La figure ci-aprés représente ’évolution

de la valeur du k;; de systémes méthane(1) /n-alcane(2) (n > 2) a température réduite de n-alcane
fixée en fonction du nombre n de carbones du n-alcane.

— 202 —



I1.6. LE MODELE PPR78
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FIGURE I1.7 — Allure du k;; de quelques systémes binaires méthane(1)/n-alcane(2) (n > 2) a
température réduite du n-alcane fixée, en fonction du nombre d’atomes de carbones du n-alcane.
Trait continu : T = 0,3. Pointillés courts : T = 0,6. Pointillés longs : T = 0,9.

On constate donc que dans la famille des alcanes linéaires, pour des systémes peu asymétriques,
le k;; augmente avec la différence de taille entre les molécules du systéme binaire (i.e. avec le
nombre d’atomes de carbones du n-alcane). Pour un nombre d’atomes de carbone environ égal a
14, le k;; atteint un maximum puis diminue. Donc pour des systémes asymétriques, le k;; diminue
lorsque la différence de taille entre les molécules du systéme binaire augmente.

I1.6.4 Les premiers résultats

La construction du modéle PPR78 par JAUBERT et al. a débuté en 2003 et les premiers résul-
tats sont parus en 2004 [37]. Ce premier article expose les bases du modéle et présente les valeurs
des paramétres d’interactions entre groupes, Ay et Byy pour les groupes 1 & 6, ¢’est-a-dire pour
les systémes binaires constitués d’alcanes linéaires ou ramifiés. Ces constituants sont regroupés
sous le terme générique de paraffines.

En 2005, une extension du modéle aux systémes aromatiques est proposée [38] par JAUBERT et
al. (calcul des interactions des groupes 7, 8 et 9). Pour la premiére fois dans I’étude, des compor-
tements azéotropiques sont rencontrés. Des lieux des points critiques originaux avec minimum
en température sont également observés pour la premiére fois depuis le début de ce travail.

En 2006, les auteurs proposent I'extension de PPR78 aux naphthénes [39], c’est-a-dire aux cy-
cloalcanes (groupes 10 et 11).

En 2007, le groupe C'O4 (groupe 12) est incorporé au modéle [40]. En 2008, la matrice des contri-
butions de groupe est étendue a Na (groupe 13) [41], Ha2S [42] (groupe 14) et au groupe SH
(groupe 15) [43].

On notera enfin qu’en utilisant les groupes 1 & 15, il est désormais possible de décrire les fluides
pétroliers avec le modéle PPR78 (voir le dernier chapitre).

L’objet de ce paragraphe est de présenter succinctement les premiers résultats du modéle (des
groupes 1 a 11) qui ne font pas partie du travail de cette thése. L’extension de PPR78 aux
groupes 12 & 15 est présentée dans le chapitre I'V.
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Mélanges paraffiniques :

Les quelques graphes qui suivent servent & illustrer des comportements généraux observés dans
les différentes familles. Les résultats numériques sur les écarts relatifs moyens entre valeurs ex-
périmentale et calculée sont donnés par la suite.

Les figures I1.8 et I1.9 représentent deux systémes, I'un ne contenant que des alcanes linéaires,
lautre formé d’un alcane linéaire et d’un alcane ramifié.

T T T
] i TP/bar
0.2 - ]
0.1 -
X1,¥1
0.0 . . .
0.0 0.5 1.0

FIGURE I1.8 — Systéme 2,4-diméthylpentane(1)/n-octane(2) a 4 différentes températures : 7 =
983,15 K (k;; = 0,000162)), , Ty = 303,15 K (ki; = —0,001129),

. Trait continu : calculé avec PPR78. (+), points de bulle
expérimentaux. (), points de rosée expérimentaux.

La figure I1.8 montre le comportement d’un systéme paraffinique & travers des diagrammes de
phases isothermes & des températures subcritiques. La courbe de bulle semble étre une droite
reliant les pressions de vapeur saturante des corps purs ce qui caractérise une phase liquide idéale.
Les deux constituants mis en jeu ont des tailles quasi similaires, le systéme binaire est donc peu
dissymeétrique ce que confirment les représentations isothermes (fuseaux classiques d’ELV).

Les valeurs des coefficients d’interactions binaires restent assez faibles. Elles sont d’abord posi-
tives puis négatives.

N.B. : on rappelle que lorsque ’on utilise une équation d’état cubique avec paramétres d’inter-
actions binaires, la solution idéale n’est pas obtenue pour k;; = 0.

On peut cependant remarquer qu’en valeur absolue, le £;; est multiplié par presque dix entre
283,15 K et 313,15 K. Ceci prouve qu’il est nécessaire, pour avoir une description fine du systéme
de disposer d'un k;; fonction de la température. Il est toutefois certain qu’en utilisant un k;; nul
pour ce type de systémes, comme le font nombre d’auteurs, on obtient des résultats assez corrects.

La figure I1.9 représente un autre systéme paraffinique dans le domaine supercritique & présent.
Les premiers diagrammes de phases isothermes ont presque l’allure de triangles rectangles, ce
qui caractérise une grande dissymétrie du systéme binaire : les constituants ont des tailles trés
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T T T
TP/bar

300.0 - A .

200.0 - 1 H

N
[m]

X1,Y1

1.0

FIGURE II.9 — Systéme méthane(1)/n-décane(2) a 5 différentes températures : 77 = 410,93 K
(kij = 0,044)), LTy = 510,95 K (kij = 0,062),

, Ts = 583,05 K (ki; = 0,084). Trait continu : calculé avec PPR78. Points d’équilibre
liquide-vapeur (ELV) a Ty (+), a Ty (x), a T3 (O), a Ty (0), & Ty (x).

différentes. Cette fois-ci, les valeurs des k;; sont assez importantes et doublent entre 410,93 K
et 583,05 K. Il devient donc difficile d’espérer des résultats satisfaisants avec un k;; constant et
nul.

T T T T T T T T T T
TPc/bar
100.0
60.0
Te/K
20.0 — D
150.0

F1GURE I1.10 — Lieux des points critiques de systémes binaires constitués d’alcanes linéaires. C,,,
n-alcane. Trait continu : calculé avec PPR78. (4), point critique du n-alcane pur. (O), points
critiques expérimentaux.
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Enfin, pour juger de I'aptitude du modéle & représenter les données expérimentales, JAUBERT

et al. utilisent fréquemment les représentations des lieux des points critiques (LPC) dans le plan
(P, T'). Ils considérent en effet que ces lieux constituent un excellent indicateur de la qualité du
modéle dans le domaine supercritique.
La figure I1.10 représente les LPC d’alcanes linéaires avec ’éthane. Il est certain qu’une bonne
représentation des données critiques expérimentales est obtenue a partir du modéle PPRTS,
méme pour les systémes trés dissymétriques comme éthane(1)/n-décane(2). Tous ces systémes
possédent un comportement de type I ou II d’aprés la classification de VAN KONYNENBURG et
ScoTT [3]. C’est souvent le cas des systémes binaires paraffiniques. Lorsque les systémes binaires
sont trés dissymétriques (comme le systéme méthane(1)/n-hexane(2) par exemple), on observe
parfois un comportement de type III.

Systémes aromatiques :

Dans cette partie, les systémes binaires utilisés pour caler les paramétres d’interactions entre
groupes contiennent au moins une molécule aromatique.

Sur la figure II.11. on observe des équilibres isobares & des pressions subcritiques inférieures ou
égales a 'atmosphére. On observe sur le volet gauche de la figure, un comportement az