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Introduction Générale



La prise de conscience de la communauté internationale et la convergence des données
scientifiques autour du réchauffement climatique rendent urgent le déploiement dans le
monde entier des technologies de réduction des émissions de gaz a effet de serre. (IAEA

report).

L’effet de serre est un phénomene naturel consistant en l'absorption par un certain
nombre de gaz d’une partie du rayonnement infrarouge de la Terre, retenant ainsi de la
chaleur. Ce phénomene est accentué par le relachement plus important dans I'atmosphere de
gaz di aux activités humaines. Ce surplus provoque un réchauffement accéléré du climat.
Le dioxyde de carbone (CO,, gaz carbonique) est le principal gaz a effet de serre dorigine
anthropique (76% des émissions). Les autres sont le méthane (16%), le protoxyde d’azote
(6%) et les gaz fluorés (2%). Chaque gaz a une capacité différente a retenir de la chaleur. Les
concentrations actuelles de GES dans I'atmosphere sont les plus élevées depuis 800000 ans.
La concentration moyenne de GES était de 430 ppm COgeq (équivalent CO; en parties par
millions) en 2011. Pour avoir la meilleure chance (entre 66 et 100%) de limiter la hausse de la
température globale a 2°C, cette concentration ne doit pas dépasser environ 450 ppm COzeq

en 2100. COP21 (United Nations Conference on Climate Change).

Dans son 5¢m rapport d’évaluation (2013-2014), le GIEC affirme que le réchauffement
climatique et le role des activités humaines dans la hausse des températures moyennes sont
sans équivoque. 1l indique que le réchauffement climatique et ses conséquences sont d’ores et

déja mesurables.

Selon le GIEC, la température moyenne annuelle a augmenté de 0,85°C depuis 1880 et
elle devrait encore croitre de 0,3 a 4,8°C d’ici a 2100 en fonction des émissions de gaz a effet

de serre (GES).

Au cours de la période 1901-2010, le niveau moyen mondial de la mer s’est élevé de 19
cm. 1l devrait connaitre une hausse de 26 a 82 cm d’ici 2100. Les deux causes principales de
cette montée de la mer sont la hausse des températures (dilatation de l'eau liée au

réchauffement) et la fonte des glaciers :

o Plus de 90% de 'énergie apportée par le réchauffement climatique entre 1971 et 2010

s’est accumulée dans les océans. Plus de 60% de I’'augmentation nette d’énergie a été



emmagasinée dans la partie supérieure de l'océan (0 — 700 m), 30% se situent a une
profondeur de plus de 700 m.

o La banquise arctique a décru de 3,5 a4 4,1% par décennie entre 1979 et 2012. Cette
fonte devrait se poursuivre au 21e siecle, laissant 'océan Arctique quasiment libre de
glace avant le milieu du siecle. Le volume des glaciers de montagne devrait aussi

continuer a se réduire.

Enfin, les concentrations de dioxyde de carbone (CO:) liées aux activités humaines ont
augmenté de 40% depuis 1750 et de plus de 20% depuis 1958. Cette hausse s’explique
principalement par la combustion de combustibles fossiles (charbon, pétrole, etc.) et par la
déforestation. Les océans ont absorbé 30% des émissions d’origine humaine de CO,
entrainant notamment leur acidification, ce qui constitue une menace pour la biodiversité

marine.

Pour le GIEC, une atténuation du changement climatique reste toujours possible si les
efforts sont engagés sans tarder. Ces efforts doivent viser a réduire les émissions de GES afin
de limiter la hausse des températures a 2°C par rapport a l'ére préindustrielle, seuil au-deld

duquel le réchauffement pourrait avoir des impacts dévastateurs.

Selon le GIEC, atteindre cet objectif nécessiterait de réduire les émissions de gaz a effet
de serre de 40 a 70% d’ici a 2050, par rapport a leur niveau de 2010. Pour maintenir la
stabilité climatique de la planéte, les émissions de GES devraient étre proches de zéro
("neutralité carbone") en 2100. 1l faudrait également que la quantité accumulée d’'émissions
de dioxyde de carbone (CO>) d’origine humaine n’excede pas 800 gigatonnes de carbone, alors
que 531 gigatonnes ont déja été produites par I'homme depuis 1870. COP21 (United Nations

Conference on Climate Change).

Une réduction efficace des émissions de CO, passe par des mesures comme la réduction
de l'utilisation des véhicules personnels en faveur des transports en communs. Dans le méme

secteur les carburants fossiles peuvent étre remplacés par les biocarburants.

Dans le secteur industriel, la réduction du nombre des centrales thermiques peuvent
étre envisagée, en faveur de la production d’électricité plus propre comme les énergies
renouvelables (éoliennes, panneaux solaires, géothermie et hydraulique). Ces mesures sont

importantes mais insuffisantes vis-a vis des objectifs ambitieux du protocole de Kyoto. Les
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sites industriels et les centrales thermiques représentent environ 60 % des émissions totales
de CO; et présentent 'avantage d’étre localisés. Ainsi le captage du CO; dans les fumées
industrielles, suivi du stockage de ce gaz, deviennent des mesures intéressantes pour atteindre

les objectifs du protocole Kyoto. (De Oliveira Aleixo, 2010)

Face a cette situation, plusieurs travaux dans le domaine du captage de CO; ont été
menés durant les dernieres années. Parmi les techniques accessibles, la plus étudiée et la plus
immeédiate, est la technologie du captage de CO2 en postcombustion par 'absorption dans un
solvant chimique (le plus souvent un mélange d'alcanolamine et d'eau). Ce procédé est
industriellement utilisé pour le traitement de gaz acides dans des conditions de pression
opératoire plus élevées. Cette technologie est déja maitrisée et elle présente 1'avantage de
pouvoir étre mise en place sur des unités émettrices de CO> déja existantes. En revanche, son
point faible est le coiit énergétique qui, en raison de la forte chaleur de régénération du
solvant, reste toujours élevé. Il est donc nécessaire de trouver de nouveaux solvants et/ou

d'augmenter le rendement du procédé. (Rozmus, 2012).

Les amines en solutions aqueuses sont les solvants chimiques les plus a méme d’étre
utilisés a court terme pour capter le CO2. Le captage du gaz par une amine combine, dans ce
cas des réactions acido-basiques réversibles et une dissolution physique du CO,. Pour mettre
au point de nouveaux procédés de captage, il est primordial de développer des modeles
théoriques représentant les systemes COatreau+amine. Afin de les développer, il est
particulierement nécessaire d’avoir des informations sur les équilibres chimiques et physiques
qui interviennent dans le processus de captage ainsi que sur les grandeurs thermodynamiques

de mélange associées. (Simond, 2010).

Le travail que nous allons présenter, entre dans le cadre d'un programme de
recherche développé au sein du groupe de recherche de Thermodynamique du Laboratoire de
Thermodynamique Appliquée et Modélisation Moléculaire de I"Université Abou Bekr Belkaid
de Tlemcen, et initié dans le cadre d'un projet de coopération algéro-frangaise PHC/Tassili

(Code: 09MDU761).

L'objectif de cette these, est consacré d'une part, a I'étude expérimentale des équilibres

liquide-vapeur des mélanges {polyamines-eau}, et d’autre part a l'application de modeles



thermodynamiques de coefficients d’activité semi-prédictifs (NRTL, UNIQUAC) et prédictifs

(UNIFAC modifiée Dortmund) aux résultats expérimentaux.
11 s’agit des onze systémes binaires suivants :

e 1,3-pentanediamine (1) + eau (2)

o 1,5-diamino-2-méthylpentane (1) + eau (2)

o 3-aminopropylméthylamine (1) + eau (2)

e 3-aminopropyldiméthylamine (1) + eau (2)

e N,N -dié¢thyl 1,3-propanediamine (1) + eau (2)

e N,N,N',N'-tétraméthyléthylenediamine (1) + eau (2)

e N,N,N',N'-tétraméthyl-1,3-propanediamine (1) + eau (2)
e Diéthylenetriamine (1) + eau (2)

e Dipropylenetriamine (1) + eau (2)

e 3,3'-diamino-N-méthyldipropylamine (1) + eau (2)

e N,N,N',N'',N'""-pentaméthyldiéthylenetriamine (1) + eau (2)

Le travail présenté dans ce mémoire fait donc suite aux recherches entreprises au
laboratoire LATA2M sur les équilibres liquide-vapeur des mélanges (amine-eau) (A.
Belabbaci, 2012 ; N. Chiali-Baba Ahmed, 2014), et le captage du CO; dans les mélanges
d’amines (F. Dergal, 2013). Ces données étant indispensables a I’'amélioration des procédés de

captage du CO..

Ce manuscrit comprend trois chapitres ainsi qu’une introduction générale et une

conclusion.

Le premier chapitre est consacré a la présentation de l'état de I'art sur le captage du

dioxyde carbone.

Le deuxiéme chapitre concerne la détermination des équilibres liquide-vapeur des corps
purs et des mélanges binaires (amine + eau). Le dispositif expérimental est présenté, les
pressions expérimentales ainsi que les enthalpies de vaporisation déduites sont comparées avec

celles de la littérature lorsqu’elles sont disponibles.



Enfin, le dernier chapitre est dédié a la modélisation thermodynamique des isothermes
liquide-vapeur des mélanges binaires (amine/eau) et des enthalpies d’exces : Les données
expérimentales des équilibres liquide-vapeur des différents systémes obtenues, ont été
corrélées, en utilisant trois modeles de coefficient d’activité (NRTL, UNIQUAC et Modified
UNIFAC (Dortmund)).

En fin de these, trois annexes rapportent, respectivement, les tableaux relatifs au

second chapitre (Annexes 1 & 2), et des rappels thermodynamiques (Annexe 3).
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1.1. Introduction

En raison d'une demande d'énergie qui ne cesse de croitre et de l'utilisation intensive
des énergies fossiles, une augmentation sans précédent des émissions de CO, est observée.
(Rojey, 2008). En effet, la concentration de CO2 dans I’atmosphére ne cesse d’augmenter, ce
réchauffement est dii a ’accélération de I’effet de serre (Figure I.1). Les spécialistes du climat
affirment que ce phénoméne est li¢ aux activités humaines provoquant d’importantes
émissions de COz2. Si rien n’est mis en ceuvre pour endiguer cela, la concentration en CO2
pourrait dépasser 1000 ppm d’ici la fin du 21 siecle d’apres le GIEC (Groupe d’experts

Intergouvernemental sur I’Evolution du Climat).

ayonnement solaire Rayonnement
incident 343 W/m’ Flux solaire réfléchi ~ thermique
par |'atmosphére et le sol :  émis vers |'espace
103 W/m? en infrarouges :
< 240 W/m?

Figure 1.1. Schéma de I’effet serre dans la terre

Selon le I’AIE (Agence Internationale de 1’énergie, 2015), les émissions de CO,
anthropique proviennent des installations industrielles, de la production d’électricité, des
centrales thermiques, des transports et des emissions résidentielles. La Figure 1.2 montre

I'origine des diverses sources émettrices de CO..



Autres; 7%
Services 3%

Résidentiel
6%

Industrie19% ’

Transport23%

Eléctricité et
Chauffage 42%

Figure 1.2. : Emissions mondiales de CO; par secteur pour I’année 2013

Plusieurs stratégies peuvent &tre mises en place pour limiter ou réduire les émissions :

e Diminuer la consommation énergétique

e Améliorer I’efficacité énergétique

e Promouvoir les énergies non émettrices de CO, (énergies renouvelables et nucléaires)
e Recycler et transformer le CO;

e Capter et stocker le CO,

Les principales techniques, actuellement envisagées, pour limiter le déversement du
CO; dans I’atmosphére sont des procédés de captage et stockage du CO, (CSC), qui
consistent a capter ce gaz a sa source de production puis le transporter par pipelines ou par

bateaux et & le stocker dans des puits sous terrains ou des aquiferes salins.

La Figure 1.3 illustre trés schématiquement la chaine de captage, transport et stockage
du CO, (CO, Capture and Storage ou CCS en anglais).
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1 CAPTAGE

LA,
combustible =4
_J Captage du COz
par précombustion

Arivée du q —{ !!_-_"

i —_ . . )
. Captage du COz Téte de puits o
par posteombustion cot = d'injedion =
ol par axycombustion - =

Figure 1.3. Schéma de principe du captage, transport et stockage du CO;

Plusieurs procédés et voies de captage de CO, sont possibles et ont été testés et
déployés a diverses échelles. Trois voies potentielles de captage de CO, sont aujourd'hui

identifiées : I'oxy-combustion, la précombustion et la postcombustion
1.2. Procédés de captage de CO,.

1.2.1. Captage par oxycombustion
Le procédé consiste a réaliser la combustion des combustibles fossiles avec 1’oxygeéne

quasi pur (95%) a la place de I’air (oxygene + azote). Ce dernier exige un mécanisme
complexe de purification de I’oxygene. Les fumées produites sont essentiellement composées

de CO; et d’eau (H,0). Le schéma du procedé est présente sur la Figure 1.4.

Combustible
Séparation | — ] Installation CO-/H,0 .| Condensation

Alr —» 0./N, 0, de combustion e H,0

!

H,O

—> COQ

h 4

Figure 1.4. Schéma de principe du captage du CO; en oxycombustion.

Par rapport a une combustion classique avec de 1’air, la non présence de N, permet

d’obtenir une concentration élevée en CO, supérieure a 80%vol (Pires et al., 2011). De plus,

11



aucun NOx ne se forme durant la combustion (Kather et al., 2009). Cependant, la séparation
de I’O, de Dl’air qui se fait par distillation cryogénique est un procédé trés coliteux qui

nécessite beaucoup d’énergie (Burdyny et al., 2010 ; Zhu et al., 2010).

1.2.2. Captage en précombustion
Le captage en précombustion consiste a capter le CO, en amont de la chambre de

combustion (Figure 1.5).

Combustible

|

v aporeformage Réacteur Extraction H, | Installation
Reac_teuaziutot.henne Shift CO, de combustion
Gazeification .
Air —»
CO; N,/H,0

Figure 1.5. Schéma de principe du captage du CO; en précombustion

Il se fait en plusieurs étapes. Dans un premier temps, le combustible peut étre converti
en gaz de synthese, constitué par un mélange de CO et d’hydrogene soit par vaporéformage

(gaz naturel) en présence d'eau

C,Hyp4p +nH,0 - nCO + (2n + 1)H, Réaction 1
soit par oxydation partielle en présence d'oxygene

CoHapyz + /5 0, > nCO + (n + 1)H, Réaction 2

Le CO présent dans le mélange réagit avec l'eau au cours de ['étape de

"shiftconversion" pour former du CO, et de I'nydrogéne.

CO+ H,0 - CO, + H, Réaction 3

Le CO; est alors séparé de I'hydrogene dans de bonnes conditions a 1’aide d’un solvant
chimique (généralement les solutions d’amine) ou physique (méthanol froid) et I'hydrogéne

peut étre utilisé pour produire de I'énergie (électricité et /ou chaleur) sans émission de CO,.
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1.2.3. Captage en postcombustion
La postcombustion consiste a séparer le CO, des autres gaz contenus dans les fumées

de combustion produites par les centrales électriques. Le schéma du procédé est présenté sur

la Figure 1.6.

Energie CO,
Combustible —» . )
Fumees Extraction | . N,, H,0, O,

Combustion Prétraitement > —p o
CoO, (+CO; résiduel)

Alr —»

Figure 1.6. Schéma de principe du captage du CO; en postcombustion

Différentes techniques existent pour séparer le CO; des effluents: Nous pouvons citer:

e [’adsorption sur des solides, la séparation membranaire ou la cryogénie.

e [’absorption par des solvants chimiques ou physiques,

Parmi toutes ces technologies, la plus largement utilisée, est I’absorption chimique par
des solutions aqueuses d’amines. Elle est particulierement développée dans les industries

chimiques et gaziéres depuis plus de 60 ans (Maddox et al., 1987)..

1.3. Procédés par absorption dans des solvants chimiques : solutions d’amines

L’absorption est un procédé de dissolution ou de réaction chimique pendant lequel des
molécules de gaz sont dissoutes dans un solvant. L’absorption de gaz acides en faible
concentration (CO,, NOx, H,S) avec des amines comme la monoéthanolamine (MEA) ou la
diéthanolamine (DEA) est un procédé connu depuis longtemps dans I’industrie chimique
(Majchrowicz et al., 2009). Le solvant le plus utilisé reste le MEA. Le procédeé est représenté
sur la Figure 1.7. Il est constitué de deux colonnes, une pour 1’absorption du CO, (1’absorbeur)

et ’autre pour la régénération du solvant
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C0,

fumées traitées

amine pauvre

unité de
lavage
absorbeur régénérateur
effluents
R —
rebouilleur

amine riche

Figure 1.7. Schéma simplifié de captage du CO; en postcombustion

Ces procédés d'absorption par voie chimique, mettant en contact un gaz chargé en CO,

et un solvant liquide, font appel a deux étapes principales :

- Une étape d'absorption : au cours de laquelle la solution aqueuse d'amine et le gaz « riche »
en CO; sont alimentés a contre-courant au niveau de la premiére tour. Le gaz traité récupéré
en téte de colonne, et I'amine chargée est conduite du fond de lI'absorbeur vers la colonne de

régénération ou elle est séparée du CO, par un apport de chaleur

- Une étape de régénération de solvant : durant laquelle le CO, capté est extrait du solvant
dans une colonne de régénération (ou stripper) par modification de la pression et de la
température de la solution (haute température ~ 120°C) (Cousins et al., 2011). Le solvant

régéneré est ensuite renvoyé dans la colonne d'absorption.

La réaction du CO, avec les solvants chimiques est basée sur une réaction réversible.
La régénération du solvant est réalisée par un apport de chaleur pour séparer le CO; de cette
solution absorbante formant ainsi un processus cyclique d’absorption-désorption (Coulier
2011). Ces composés possedent une fonction amine qui leur confére un caractére basique leur
permettant de réagir avec le CO,, qui lui est acide. Ce type de solvant est trés largement utilisé
dans l'industrie notamment pour la décarbonatation du gaz naturel, le traitement des gaz de

synthese etc.
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Parmi les amines, les amines primaires (MEA avec une concentration de 30% en
masse en général) sont les plus utilisées pour les procédeés de captage de CO, mis sur le
marché de par leur grande réactivité avec le CO,, qualité requise pour traiter des fumées a

faible pression partielle de CO,.

Certaines amines primaires, comme la MEA, sont en outre caractérisées par une
relativement bonne capacité d’absorption qui se traduit pour une fraction molaire importante
de soluté (CO, absorbé) pour une pression partielle de celui-ci et une température constantes.
Cette propriété thermodynamique est directement liée au débit de solvant requis pour traiter
un débit donné de fumée. Une capacité ¢levée de ce solvant est synonyme d’un débit de

solvant réduit.

Par ailleurs ces amines sont tres réactives ce qui se traduit par une hauteur de colonne
d’absorption réduite. Du point de vue économique, le prix relativement bas des amines

primaires (environ 1500 euros/tonne) les rend également attractives.

La MEA, a 30% en masse, est considerée comme le solvant de référence pour ses
propriétés thermodynamiques et cinétiques avantageuses pour 1’absorption de CO, mais aussi
car le design du procédé s’y rapportant est bien maitrisé (Abu-Zahra et al., 2007). Elle a

¢galement fait I’objet d’études de démonstration sur pilote industriel (Knudsen et al., 2009).

Les amines primaires présentent, cependant, des inconvénients notamment vis-a-vis de
leur colt énergétique de régéneration. De par leur forte réactivité, une importante énergie de
régénération est requise (la réaction de desorption de CO, de la MEA est endothermique et se
fait a des températures relativement élevées, proche de 120°C) ce qui présente un
inconvénient majeur pour I'économie du procédé. En effet, une énergie de régénération de
solvant ¢levée est synonyme d’une consommation €nergétique importante au niveau du
rebouilleur de la colonne de régénération (ou stripper sur la Figure 1.7). Les amines primaires
présentent un deuxiéme inconvénient étant donné qu’elles réagissent également avec les
impuretés présentes dans les fumeées tel que les NOx , SOx et le O, ce qui accélére leur
dégradation chimique. Elles sont en outre corrosives, et sensibles a la dégradation thermique
comparées aux autres types d’amines. En effet, dans les procédés existants de lavage aux
amines, différents types d'amines peuvent étre utilisés. On distingue les amines primaires des
amines secondaires et tertiaires par le degré de substitution de I'atome d'azote dans la chaine

carbonée tel que montre la Figure 1.8.
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/
NH
HO—/_ HO—/_I\L\
OH
Monoéthanolamine (MEA) Diéthanolamine (DEA) Triéthanolamine (TEA)
(amine primaire) (amine secondaire) (amine tertiaire)

Figure 1.8. Formules chimiques des différentes amines utilisées dans les procédés

d'absorption par voie chimique, Lecomte et al. (2010)

Les amines secondaires et tertiaires sont peu sensibles a la dégradation comparées aux
amines primaires et nécessitent moins d'énergie de régénération. Si elles sont largement
utilisées dans des opérations de traitement de gaz acides, leur faible réactivité les rend moins
favorables aux opérations de captage de CO, présent en faibles concentrations dans les

fumées de combustion.

I.4. Principales amines utilisées dans le captage du CO,

Pour le captage du CO,, les amines les plus utilisées sont :

1.4.1. Les amines primaires telles que la monoéthanolamine (MEA), et la
diglycolamine (DGA)

Ce sont des amines tres réactives avec les gaz acides et qui permettent des séparations
de grande pureté. Cependant leur capacité d’absorption du CO, est relativement faible :
I'absorption d'une mole de CO; nécessite deux moles d'amine car le carbamate formé par la
réaction entre le CO, et I’amine est trés stable. Un solvant a base de MEA est aussi trés
corrosif, notamment lorsque la concentration en amine est supérieure a 20 % en masse et que
le taux de charge en gaz acides est élevé. Le taux de charge représente le rapport entre la
quantit¢ de gaz acides dissous dans le solvant et le nombre de mole d’amine. Il existe

cependant des inhibiteurs de corrosion permettant 1’utilisation d’une solution aqueuse
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contenant 30 % en masse de MEA. La DGA a des performances similaires a la MEA mais
avec une pression de vapeur plus faible entrainant une diminution des pertes de solvant par

évaporation.

1.4.2. Les amines secondaires telles la diéthanolamine (DEA) et Ila
diisopropanolamine (DIPA)

Elles sont moins réactives que les amines primaires et ne sont donc a utiliser que pour
des objectifs moins exigeants en termes de pureté. La dégradation avec le COS et le CS, est
aussi moindre que pour les amines primaires. La tension de vapeur de la DEA est assez faible,
limitant les pertes par évaporation. Par contre, il existe plusieurs réactions irréversibles avec le

CO,, formant des produits de dégradation corrosifs.

1.4.3. Les amines tertiaires telles que la N-méthyldiéthanolamine (MDEA) et la
Triéthanolamine (TEA)

Ces amines sont encore moins réactives que les amines secondaires mais leur capacité
d’absorption est plus grande. Pour une solution aqueuse de MDEA, il faut une mole d'amine
pour absorber une mole de CO,. La MDEA n’agit pas directement avec le CO, mais comme
un catalyseur pour I’hydratation du CO,. La solution aqueuse peut contenir 60 % en masse de
MDEA sans que les pertes par évaporation soient trop importantes. De plus elle est tres
résistante aux dégradations thermiques et chimiques. Puisque la vitesse de réaction des amines
tertiaires avec le CO, est trés lente, ces amines sont parfois activées avec des amines

primaires ou secondaires afin d'augmenter leur réactivité vis-a-vis du CO,. (Amann, 2007).

Plusieurs criteres peuvent étre utilisés pour identifier des solvants prometteurs en
fonction de considérations énergétiques, économiques et environnementales. Pour des études
énergétiques et economiques, les quatre criteres suivants peuvent étre retenus pour le choix de
solvants : La cinétique réactionnelle, 1’enthalpie d’absorption, la capacité cyclique et la

résistance a la dégradation.

e La cinétique de la réaction entre le CO; est I’amine impacte directement la hauteur
d’absorbeur nécessaire pour atteindre 1’efficacit¢ de captage, soit le coft
d’investissement de I’unité de captage.

e L’enthalpie d’absorption contribue a la demande en vapeur au niveau du bouilleur,

avec la chaleur sensible et la chaleur de décapage (stripping).
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e La capacité cyclique (différence entre le taux de charge riche et le taux de charge
pauvre) détermine le débit de solvant nécessaire, impactant la puissance au rebouilleur
via la chaleur sensible, le travail de pompage et les codts opératoires (inventaire de
solvant, appoint nécessaire).

e Larésistance a la dégradation thermique et oxydante détermine la perte de solvant qui
doit étre compensée par un appoint, impactant les colts opératoires ainsi que les
émissions de produits de dégradation dans I’environnement. L’usage de solvants
thermiquement résistants permet également de travailler a des pressions plus élevée.
(Neveux, 2013).

1.5. Réactivité des amines

Selon que I’amine est primaire, secondaire ou tertiaire, sa réaction avec le CO, est

différente.

1.5.1. Amines tertiaires ne formant pas de carbamate

Pour que la réaction de captage du CO, se produise, le CO, se dissout dans la solution

agueuse d'amine suivant :

CO,(g) « COz(aq)

Lors de la solubilisation du CO, dans une solution aqueuse d’amine ne formant pas de

carbamates, une réaction acido-basique s’effectue entre ces deux espéces.
Le CO, réagit avec 1’amine selon la réaction :
CO; + R{RyR3N + H,0 & R{R,Rz:NHY + HCO3

Les ions bicarbonates formes, possédant encore un proton acide, peuvent réagir avec

d’autres molécules d’amine libre pour former des carbonates d’ammonium
R1R2R3 + HCO’_)T d R1R2R3NH+ + 603_

Ainsi, aprés captage par une solution d’amine tertiaire, le CO, existe en solution sous

plusieurs formes : I’hydrogénocarbonate, le carbonate et le CO, moléculaire dissous.
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La réactivité des amines dépend de leur caractére basique qui peut étre représenté par
une constante d’acidité. Cette constante d’acidité dépend de la structure moléculaire et de la

température.

1.5.2. Amines primaires et secondaires formant des carbamates

Dans le cas d’une amine primaire et secondaire, le CO, réagit avec I’amine pour
former un zwitterion, qui perd un proton. Ce dernier va réagir avec une seconde molécule

d’amine pour former le sel d’amine et I’espéce carbamate.
R{R,NH + C0O, & R{R,NTHC0OO~
R{R,NtHCOO™ + R{R,NH & R{R,NCOO~ + R{R,NH
D’ou sa réaction bilan:
CO, + 2R{R,NH © R{R,NH} + R{R,NCOO~
L’ion carbamate peut s’hydrolyser selon la réaction :
R{R,NCOO™ + H,0 < R{R,NH + HCO3
Les ions HC O3 peuvent se dissocier en milieux aqueux pour former les ions C03~
HCO5~ & CO5~ +H™

En plus de ces réactions, les amines | et Il étant basiques, peuvent capter le CO, par
réaction acide/base. Le CO, existe alors en solution sous plusieurs formes carbamates
(R{R;NCOO™), bicarbonates (HCO3) et CO, moléculaire dissous. Les carbamates formes
sont caractérisees par une constante de stabilité Kc qui dépend de plusieurs facteurs comme

les effets électroniques ou I’encombrement stérique.

La formation du carbamate est une étape cinétiquement rapide. La vitesse d’absorption
de CO, par les amines primaires et secondaires est donc plus rapide que dans le cas de

I’absorption par des amines ternaires ou il n’y a pas de formation du carbamate.

1.5.3. Encombrement stérique

Les amines a encombrement stérique sont des amines primaires dans lesquelles le
groupe amine est lié & un carbone tertiaire ou des amines secondaires dans lesquelles le
groupe amine est lié & un carbone secondaire ou tertiaire.
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La réaction du CO, avec ces amines forme un carbamate instable a cause de la
configuration géométrique de la molécule. Ainsi, elles permettent d’atteindre des taux de
charge proches de 1 (nombre de mole de CO2/nombre de mole d’amine) pour des pressions
partielles de COz2 relativement faibles, contrairement a ce que 1’on observe avec les amines
primaires ou secondaires ou la stabilité du carbamate impose des pressions partielles de CO2
élevées pour qu’il se décompose en HCO3'. L’amine a encombrement stérique la plus connue

est la 2-amino-2-méthyl-1-propanol AMP (Sartori et al., 1983).

1.5.4. Mélanges d’amines

La recherche concernant le développement de nouveaux solvants présentant une
cinétique réactionnelle élevee et possédant également une grande enthalpie d’absorption qui
pénalise la régénération fait 1’objet des travaux de plusieurs équipes (Knudsen et al., 2011 ;
Clossmann et al., 2009).

Les mélanges d’amines sont une alternative a 1’utilisation de la MEA seule. Ainsi
I’ajout d’une amine primaire ou secondaire a une amine tertiaire permet d’accélérer la vitesse
d’absorption du CO, tout en limitant la consommation énergétique lors de la régénération du
solvant. (Mandel et al., 2001) .

D’autres études ont porté sur 1’utilisation de mélanges d’amines primaires, secondaires
et tertiaires. Lee et al. (2008) ont utilisé une unité d’absorption pour capter 2 tj™* de CO, &
I’aide de la MEA et de mélanges d’amines. Ils ont montré que la MEA était la plus efficace
pour le captage de CO,: le taux de récupération est de 98% alors qu’il évolue de 84% a 93.5%

avec les mélanges d’amines.

1.5.5. Multiamines (Polyamines)

La présence de fonctions azotées supplémentaires dans une molécule permet
d’augmenter la capacité d’absorption du CO,. Le captage du CO, par les multiamines a fait
I’objet de travaux de quelques équipes de recherche. Dallos et al. (Dallos et al., 2001) ont
montré que la que la bis-(3-diméthylaminopropyl) amine (triamine) a une capacité maximale
d’absorption du CO, de 2.9 moles de CO, par mole d’amine. M’amun et al. (M’amun et al.,
2007) ont montré que la diamine 2-(2-aminoéthyl-amino) éthanol (AEEA) était tres réactive
avec le CO; et que sa capacité d’absorption est supérieure a celle de la MEA. Chowdhhury et
al. (Chowdhhury et al., 2009) ont étudié quelques diamines tertiaires. Ils ont montré que les

alkyl-diamines étudiées ont permis d’obtenir des capacités 2 fois plus grande que la MDEA.
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1.6. Relation Structure-Propriétés des amines

L’objectif de 1’étude de Chowdhury et al. (Chowdhury et al., 2009) fut 1’obtention des
chaleurs de réaction plus faibles et des taux d’absorption plus élevées. A cet effet,
I’absorption du CO, par 25 amines tertiaires de structures différentes a été mesurée et leurs

performances ont été comparées avec la N-méethyldiéthanolamine (MDEA).

Les résultats de cette recherche ont révélé que la structure des alkyl-diamines influe
sur la vitesse d’absorption initiale, la chaleur de réaction et la capacité d’absorption du CO..

(Capacité deux fois plus grande que pour la MDEA).

Dans une deuxiéme étude, la méme équipe de recherche (Chowdhury et al., 2011), a
comparé, avec la méthode de screening de solvants, la capacité d’absorption du CO, de sept
alcanolamines a encombrement stérique (5 monoamines secondaires et 2 monoamines
tertiaires) avec la capacité des quatre solutions : MEA, AMP, DEA et MDEA. Les résultats
obtenus ont montré que deux amines tertiaires (1-méthyl-2-piperidineéthanol et 2-
(isopropyl)diéthanolamine) et deux amines secondaires (2-(isopropyl)aminoéthanol et 2-
(isobuthylamino)éthanol ont une forte capacité et une faible énergie de régénération que
I’AMP ou le MDEA.

Les travaux de Singh et al. (Singh et al., 2007) rapportent 1’étude de I’effet de la

longueur des chaines des alkyl amines et des diamines sur le taux d’absorption.

Pour les alkylamines jusqu’a 5 carbones (éthylamine-N-pentylamine), la concentration
est de 2.5 mol/ I a I’exception de 1I’hexylamine, qui présente une concentration de 0.1mol /I en

raison de la faible solubilité dans 1’eau.

Les résultats ont montré que la longueur de la chaine des alkylamines n’influe pas sur
le taux d’absorption a I’exception de I’hexylamine (chaine a 6 carbones) pour laquelle le taux
d'absorption est trés rapide et la capacité d’absorption du CO; atteint jusqu'a a 1.52 mol de

CO,/mol d'amine. 1l peut y avoir deux explications possibles de ce comportement :

e La stabilité de I’hexylamine carbamate est tres faible,
e La formation de carbamate dans la solution est faible. Il en résulte une plus grande

quantité d’amine libre dans la solution disponible pour réagir avec le CO,.

Pour les alkyldiamines, les études ont porté sur 1’influence de la longueur de chaine

(de un a sept carbones). A titre d’indication, la concentration des diamines jusqu'a six chaines
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de carbone (hexaméthylenediamine) a été maintenue a 2.5 mol/l et en raison de la faible

solubilité dans I'eau, la concentration est de 1.5 M pour le 1,7-diaminoheptane.

Les résultats ont montré que 1’augmentation de la longueur de la chaine des diamines
entraine une augmentation du taux d'absorption qui varie de 1,08 a 1,48 mol CO,/mole
diamine pour I’hexaméthylenediamine. Ceci est probablement di a la formation d’une liaison
hydrogéne qui rend sa capacité d’absorption comparable avec les amines cycliques comme la

pipérazine.

Le 1,7-diaminoheptane a une capacité d’absorption plus faible de 1,34 mol CO,/mol
d’amine. Ce résultat est d0 a une solubilité limité dans I’eau. Cette étude a montré que les
diamines posseédent une capacité d’absorption plus élevée que la MEA pour une méme

concentration

Dans une autre étude Singh et al. (Singh et al., 2009) ont étudié I’influence du nombre
de fonctions amine sur une méme molécule. Les résultats obtenus montrent que les capacités
d’absorption du CO; sont toujours plus importantes que celle des solutions de MEA. Avec
I’augmentation du nombre de fonctions amine, on observe aussi une augmentation de la
capacité d’absorption. En effet, cette derniere augmente 1.08 mole de CO,/mol d’amine pour

I’éthylénediamine a 3.03 mole de CO,/mol d’amine pour la tétraéthylénepentamine.
1.7. Conclusion

Les études disponibles dans la littérature montrent que les multiamines présentent un
intérét particulier pour le captage du CO,. Pour mettre au point de nouveaux procédés de
captage, il est primordial de développer des modeles théoriques représentant les systemes
CO,/amine/eau et amine/eau. Afin de les développer, il est particuliérement nécessaire d’avoir
des informations sur les équilibres chimiques et physiques qui interviennent dans le processus
de captage, ainsi que sur les grandeurs thermodynamiques de mélange associées. Un
important défi en thermodynamique appliquée est 1’acquisition de données expérimentales
relatives aux équilibres entre phases ainsi que la modélisation thermodynamique des systéemes

binaires du type amine/eau.

Dans la cadre du présent travail, nous nous sommes donc intéressés a 1’étude des

équilibres liquide-vapeur des melanges {polyamines-eau}.
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Chapitre 11 :

Etude expérimentale des Equilibres

Liquide-Vapeur des solutions

aqueuses d’amines



Structure des produits étudiés.

L 1,5-diamino-2-méthylpentane
1,3-pentanediamine

3-aminopropylméthylamine

3-aminopropyldiméthylamine

N,N -diéthyl 1,3-propanediamine

N,N,N’,N’-tétraméthyl-1,3-propanediamine
N,N,N’,N’-tétraméthyléthylenediamine

Diéthylénetriamine Dipropylénetriamine

3,3’-diamino-N-méthyldipropylamine
N,N,N’,N”,N"-pentaméthyldiéthylenetriamine
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I1.1. Introduction

La conception et I’optimisation des procédés industriels dépendent de la qualité des
grandeurs mesurées relatives aux équilibres liquide-vapeur et 1’utilisation des équations d’état
ou modeles permettent la prédiction des propriétés thermodynamiques. Il existe différentes
méthodes expérimentales permettant de décrire le comportement des phases. Le choix de la
technique expérimentale dépend des conditions de température, de pression et de la
composition de chacune des phases.

A ce jour, de nombreuses techniques de mesures d’équilibres entre phases ont été
mises au point. Ces techniques sont décrites de maniére tres approfondie dans la littérature
par, Hala et al. (Hala et al., 1967) Malanowski et al. (Malanowski et al , 1982), Abbott et
al. (Abbott et al, 1986) Raal et al. (Raal et al., 1994 ).

11.1.1. Classement des différentes techniques pour la détermination des équilibres
liquide-vapeur

Plusieurs méthodes pour la détermination expérimentale des équilibres liquide-vapeur
ont été développées et modifiées pour différents systemes.

Hala et al. (Hala et al., 1967) ont proposé un classement des méthodes de mesure des

équilibres liquide-vapeur dans les catégories suivantes

e Meéthodes dynamiques
e Maéthodes statiques

e Meéthodes de distillation
e Meéthodes d'écoulement

e Maéthodes de point de rosée et de bulle

11.1.2. Techniques expérimentales de mesures des équilibres liquide-vapeur

Pour étudier les propriétés thermodynamiques des solutions, il est indispensable de
connaitre le potentiel chimique. Les mesures des équilibres liquide-vapeur des mélanges
constituent un moyen d’y accéder. Parmi les techniques expérimentales pour la détermination
des pressions de vapeur ; deux techniques expérimentales sont fréquemment utilisées pour

I’étude des équilibres liquide vapeur : la méthode dynamique et la méthode statique.

La méthode dynamique est utilisée principalement dans le domaine des pressions

modérées. Le liquide est placé dans une enceinte régulée en température, balayée par un gaz
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inerte, qui se sature de la vapeur émise par le liquide. La tension de vapeur est obtenue apres
détermination de la concentration du gaz inerte. L’inconvénient réside dans la difficulté a
atteindre un équilibre réel entre les deux phases pour un mélange de composés dont les
volatilités sont trés différentes. Cette méthode est plus fiable lorsque la volatilité relative du

mélange n'est pas trop élevée.

La méthode statique, sans circulation de fluide, est appropriée quand un composé est
moins volatil que l'autre, ou les volatilités relatives deviennent fortes. Elle permet la
détermination précise de la pression (P), de la température (T) et de la fraction molaire de la
phase liquide (x) d’équilibre liquide-vapeur dans laquelle la phase liquide étudiée est
soigneusement dégazée, placée dans une enceinte préalablement vidée d'air et maintenue a
une température constante. Lorsque I'équilibre thermodynamique est atteint, la pression de
vapeur est mesurée a 1'aide de capteur. L’avantage de cette méthode est sa précision puisque
le systéme est a I'équilibre thermodynamique lorsque la mesure est effectuée. L’inconvénient

est que la phase vapeur n’est pas mesurée mais calculée.

Nous avons opté pour la méthode statique en utilisant un appareil statique
(isoténiscope), développé au Laboratoire Multimatériaux et Interfaces-UMR 5615 (Université

Claude Bernard - Lyon 1).

La description détaillée de I’appareil statique et son mode de fonctionnement utilisé au

cours de ce travail ont été effectués par (Negadi, 2001). Un bref apercu est donné ci-dessous.

11.2. Dispositif expérimental

L'appareil statique utilisé (Figure 11.1) permet de mesurer des tensions de vapeur des
corps purs et des systemes binaires a plusieurs températures comprises entre 273.15 K et

363.15 K dans toute la gamme de concentration (0< x; <1).
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Figure I1.1. Schéma du dispositif expérimental
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R,

S
T

V1234567

W,
W,

Légende du dispositif

Agitateur

Bain JULABO CRY 40/F, thermorégulé a +£0.02°C. Température
d’utilisation : -30<t°C<200

Cellule de mesure

Capteur de différence de pression ‘’Datametrics ©* type 531, electronique
associé type 1173.

Température d’utilisation : 20<t°C<450.

Gamme de pression : 10°<PmmHg<11.

Pm : partie mesure ; Pr : Partie référence.
Enceinte thermorégulé a 200°C + 2°C.

Piéges a azote liquide

Jauge de pression COMBITRON modéle CM 30.
Réserve de 250 cm®en inox.

Pompe primaire rotative a palettes (2 étages) EDWARDS modéle ES 35
(vide limite : 10° mmHg) couplée en série & une pompe a diffusion gazeuse
(4 étages) EDWARDS modele E02

(vide limite < 10 mmHg).

Capteur absolue de pression Rosemount, type 1151 AP4S22
Gamme de pression : 10 < P mmHg <300

Capteur de différence de pression Rosemount,

Type 1151 DP5 E22.

Gamme de pression : 300 < P mmHg <1400

Soufflet de dilatation en acier inoxydable — diametre %2
Thermocouple cuivre — constantan

Vannes a diaphragme haut vide, haute température Hoke type 4618 N4M
(passage droit) ou 4628 N4M (passage d’équerre).

Vanne d’arrét Hoke type 1751 G4Y
Vanne a aiguille Hoke type 1315 G2Y
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L'appareil est équipé d'un manometre différentiel de MKS, modéle 616 A. La mesure de la
pression consiste a appliquer la pression du c6té mesure (P1) de la jauge (), sachant que le
coté référence (P2) est maintenu sous vide grace a un systéme de pompe primaire a palettes
couplé en série avec une pompe & diffusion. Ainsi, une pression résiduelle de I’ordre de 10
Pa est obtenue ce qui nous permettra de la négliger (Sawaya et al., 2006). Les températures
sont mesurées a + 0,001 K, IPTS (dans 1’échelle internationale IPTS 90) grace a un
thermocouple cuivre-constantan préalablement étalonné a 1’aide d’un thermomeétre de 25 Q a
résistance de platine relié a un pont de Mueller permettant de mesurer les résistances avec

haute précision Leeds& Northrup ((x 100).

La jauge de pression absolue permet la mesure de pression. Les deux capteurs de
pression ont été étalonnés par rapport a des substances « étalon » et un manometre en U a
mercure. L’étalonnage est effectué a I’aide d’un cathétométre Bouty (référence 70298 France)

a 0.001mm.

L’étalonnage de I’appareil et les conditions optimales de mesure ont été comparés
avec les tensions de vapeur du naphtaléne qui sont connues avec précision avant d’effectuer

les mesures sur nos systémes

Les incertitudes relatives estimees pour les mesures sont indiqués ci-dessous :

Grandeur Incertitude Domaine

Température U(m)=+0.02K 243.6<T (K) <647.3
U(P) =0.03 P P < 600 Pa

Pression U(P)=0.1P 600 < P <1300 Pa
U(P) = 0.003P P> 1300Pa

Les mélanges ont été préparés par pesée et soigneusement dégazes par distillation.

La composition du liquide apres mesure des équilibres liquide-vapeur a été déterminée
par chromatographie. L'incertitude de la fraction molaire déterminée est estimée a U(x) =
0.0005.
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11.3. Les produits utilisés

Les composés utilisés sont des produits commerciaux provenant de Sigma-Aldrich. La
pureté, le numéro de CAS#, ainsi que la nomenclature selon I'TUPAC, sont indiqués dans le
Tableau II.1.

Tableau I1.1. Tableau récapitulatif des produits utilisés, leurs puretés, CAS, nomenclature

selon I’TUPAC et provenance.

Nomenclature selon

Produits Pureté CAS # PTUPAC
1,3-pentanediamine (PDA) > 98% 589-37-7  pentane-1,3-diamine
1,5-diamino-2-méthylpentane >09%  15520-10-2 2_—mef[hylpentane-1,5-
(DMP) diamine
3-aminopropylméthylamine 0 o N-méthylpropane-1,3-
(MAPA) > 98% 6291-84-5 diamine
3-aminopropyldiméthylamine 0 EE. N,N-diméthylpropane-1,3-
(DMAPA) >9% 109557 iamine
N,N -diéthyl 1,3-propanediamine 0 N,N-diéthylpropane-1,3-
(DEAPA) =9% 104789 Giamine
N,N,N’,N’'- N,N,N,N-
tétraméthyléthylenediamine > 99% 110-18-9  tétraméthyléthane-1,2-
(TMEDA) diamine

. . N,N,N,N-
N,N,N’,N’-tétramethyl-1,3-propane 0 OF. o 1 a
diamine (TMPDA) > 98% 110-95-2 fje_tramethylpropane 1,3

iamine
L N-(2-aminoéthyl)éthane-
0, -40-

Diéthylénetriamine (DETA) > 099% 111-40-0 1.2-diamine
Dipropylénetriamine (DPTA) > 98% 56-18-  N-(3-aminopropyl)propane-

1,3-diamine
3,3'-diamino-N- 0 qa. N-(3-aminopropyl)-N-
méthyldipropylamine (DNM) > 6% 105-83-9 méthylpropane-1,3-diamine

N-(2-
N,N,N7 NN Ny e
pentaméthyldiéthylene triamine > 98% 3030-47-5 (diméthylamino)éthyl)

(PMDETA)

N,N,N-triméthyléthane-1,2-
diamine
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11.4. Exploitation des résultats

11.4.1. Représentation des pressions expérimentales par I'éguation d*Antoine

Les pressions expérimentales des corps purs et des mélanges binaires ont été lissées
par 1’équation d’Antoine (Antoine, 1888).

B
=A. — 1.1
IoglOP/Pa A CrTIR) (1.1)

Les paramétres A, B et C sont obtenus par moindres carrés classiques sans pondération

en minimisant la quantite. L'écart moyen de lissage obtenu est défini selon :

n

100 z
moyen N 4

i=1

I:)exp'PcaI
P

AP
° (11.2)

exp

n étant le nombre de mesures.

Le Tableau I1.2 rapporte les valeurs des paramétres A, B, C ainsi que I'écart-type

correspondant pour les composés purs étudiés.

L’équation d’Antoine permet I’interpolation des pressions nécessaires aux
températures demandées. Pour chaque systéeme et pour chaque composition, les pressions
ainsi obtenues peuvent étre considérées comme des pressions expérimentales "élaborées”,

assorties d'une excellente précision.

Par ailleurs, les pressions de vapeur saturante de corps purs ont été ajustées par la

relation de Clapeyron :

B
A2 1.3
InP/Pa=A T (11.3)
Avec A = — 2w Et B Ay H (11.4)
R T RT

Les enthalpies de vaporisation a T, (température expérimentale moyenne) déduites de
I’équation de Clapeyron ainsi que les enthalpies de vaporisation a 298.15 K sont indiquées

dans le Tableau 11.3.

La représentation graphique des lissages des amines étudiées par la relation de

Clapeyron est illustrée sur la Figure 11.2.
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Tableau I1.2. Paramétres avec écart-type et écart moyen de lissage sur les pressions des corps

purs par 1’équation d’ Antoine.

Composé
A B C OP/P (%)
(domaine de température)
Eau 10.38354 (0.083)  1832.26 (47.09)  -32.4935 (3.63)
0.50
(-0.03°C a90.16 °C)
PDA
9.21841 (0.022) 1496.00 (11.80)  -81.2635 (1.03) 0.58
(-0.18°C 2 178.52°C)
DMP
9.35388 (0.026) 1659.37 (14.41)  -83.1985 (1.16) 0.60
(10.12°C a178.82 °C)
MAPA
9.13236 (0.017) 1360.84 (8.88) -83.6947 (0.83) 0.40
(-0.15 °C & 159.25 °C)
DMAPA
9.32034 (0.026) 1484.82 (13.23)  -62.7075 (1.11) 0.15
(-0.11 °C 2 90.29 °C)
DEAPA
9.62477(0.034) 1754.70 (17.11)  -56.4255 (1.22) 0.29
(-9.99 °C 2 90.10 °C)
TMEDA
8.82890 (0.102) 1221.06 (48.67)  -74.1551 (4.70) 0.54
(-0.05 °C 2 90.18 °C)
TMPDA
8.37281 (0.225) 1132.18 (100.45)  -89.0375 (9.79) 1.55
(-0.05°C a 90.15°C)
DETA
9.82018 (0.047) 1952.18 (26.18)  -70.6619 (1.83) 0.90
(9.91°Ca169.02 °C)
DPTA
11.01533 (0.106)  2911.17 (72.92)  -18.3856 (4.24) 1.28
(19.94°C 2 168.90 °C)
DNM
10.24598 (0.036)  2344.20 (22.60)  -50.7365 (1.47) 0.57
(20.07 °C a178.75 °C)
PMDETA
9.86618 (0.042) 2030.16 (23.10)  -51.9154 (1.55) 0.19

(19.83°C-89.90°C)
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11.4.2. Détermination de I’enthalpie de vaporisation a 298.15 K. Comparaison avec
la littérature

Nos mesures expérimentales nous permettent d’accéder a 1’enthalpie de vaporisation
AvapH (Tm) a une température moyenne Tm. Or, dans la littérature ces deux enthalpies sont
souvent disponibles a 298.15 K. Afin de comparer nos mesures avec la littérature, il est donc

nécessaire d’ajuster les enthalpies de vaporisation a la température de 298.15 K.

Dans ce but, nous avons utilisé la relation de Kirschhoff, reprise par Chickos et al.
(Chickos et al, 2002), en supposant que la capacité calorifique relative a chacune des phases

est constante dans le domaine de température exploré:

AvapHm(298.15 K)J.mol™ =4, 45 Hy (Trn)+[10.58+0.26C,, (298.15K)] (T ,-298.15) (11.5)
Avec :

AvapHm (Tm) , I’enthalpie de vaporisation a la température moyenne des essais Tm

Cpi - la capacité calorifique du liquide. La détermination de Cp, est obtenue par une méthode

de contribution de groupe (Chickos et al ,2003).

14 |
i OPDA
12.F XDMP
i =MAPA
10 |
i XDMAPA
= 8 +DEAPA
a ® TMEDA
[a
< 6 OTMPDA
®DETA
4 WDPTA
ADNM
2 APMDETA
o b
0,002 0,0025 0,003 0,0035 0,004

1/ T(K)

Figure 11.2. Représentation de Clapeyron des amines
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Tableau 11.3. Estimation de I’enthalpie de vaporisation des amines pures a 298.15K (AyapHnm

(298.15)), 4,

vapH

= Ao H™(298.15 K) - A,,,H*'(298.15 K)

AvapHm (Tm)

AvapHm (298.15)

Amines Température /K Tm/ K S I rmof ﬁjﬁ"]‘gl_l Référence
PDA 272.97-451.67 376.9 48.8 54.9 - Ce travail
DMP 283.27-451.97 386.6 54.3 60.9 - Ce travail
273.00 - 432.40 349.5 46.4 50.0 - Ce travail
MAPA 276.20 — 303.20 - 53.7 53.1+ 0.4 3.1 (Verevkin et al., 2012)
326.80 -412.50 - 44.2 48.7+0.3 -1.3 (Kim et al., 2008)
273.04 -363.44 320.2 44.5 46.1 - Ce travail
272.90 - 299.70 - 46.9 46.0+0.2 -0.12 (Verevkin et al., 2012)
304.10 — 365.40 - 443 46.7+0.4 0.58 (Vasil’eva et al.,1977)
DMAPA 303.00 -366.00 - - 46.5 0.38 (Wadso et al.,1969)
303.00 - 408.00 - - 45.6 -0.52 (Wadso et al.,1969
285.00 -310.00 - 44.1 44.0+0.2 -2.12 (Lebedeva et al., 1984)
298.15 - - 42.2 0.1 -3.92 (Papina et al., 1992)
263.16 - 363.25 310.9 50.6 51.7 - Ce travail
277.20 - 305.10 53.0 52405 1.3 (Verevkin et al., 2012)
DEAPA 273.20 - 363.20 49.0 51.3+0.6 -0.4 (Khimeche et al.,2010)
329.00 -443.00 - 53.2 1.5 (Wadso et al.,1969)
303.20 - 343.20 49.0 51.0+0.3 -0.7 (Khimeche et al.,2008)
TMEDA 273.10-363.33 321.2 40.3 42.0 - Ce travail
273.10-363.30 325.2 42.6 44.8 Ce travail
TMPDA
273.50-323.10 - - 45.3+0.2 0.5 (Verevkin et al., 2012)
283.07-442.17 362.8 59.0 64.4 - Ce travail
DETA
- - - 63.44 0.96 (Steele et al.,1997)
DPTA 293.09-442.05 379.7 62.0 70.2 - Ce travail
DNM 293.22-451.9 382.6 61.0 69.5 - Ce travail
PMDETA 292.98-362.95 3314 55.1 58.6 - Ce travail
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11.4.3. Exploitation des résultats expérimentaux par la méthode de Barker

La description compléte d’un équilibre liquide-vapeur pour un systéme avec plusieurs
constituants nécessite la connaissance de la température, de la pression totale et des fractions
molaires de chacune des phases en équilibre. La méthode statique utilisée dans ce travail ne
permet pas de mesurer la composition de la phase vapeur. Pour cela I'équation de Gibbs-
Duhem par ajustement des données isothermes a été utilisée pour le calcul de la composition
de la phase vapeur y en adoptant la méthode itérative de Barker (1953), dont nous rappelons
les relations de base.

Pour un mélange donné, I'égalité des fugacités de chacun de ses composants dans la

phase vapeur f}/ et dans la phase liquide f : est la condition d'équilibre thermodynamique :

T (11. 6)

ce qui se traduit par la relation :
P
P=xf Vi gp
y; 4P =Xy fexp . BT (1.7)

Avec:

P : pression totale d'équilibre

P; : pression de vapeur du constituant i pur.

yi . fraction molaire dans la phase vapeur

®@; : coefficient de fugacité de la phase vapeur pour le constituant i
Xi : fraction molaire dans la phase liquide

vi: coefficient d'activité de i dans la phase liquide

0 . L :
f; :fugacité du compose i pur sous sa tension de vapeur P;

Vi : volume molaire du constituant i a I'état liquide

La pression totale d'un systeme binaire est donnée, a la température de l'isotherme
consideérée, par :
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P=y, X1 P1+y,%P,; (11.8)
P : pression totale d'équilibre

x; : fraction molaire du constituant i dans la phase liquide

vi: coefficient d'activité du constituant i dans la phase liquide

pi : "tension de vapeur " corrigée du constituant i

Vi-B11) (P-Py) - Pdy )2
P, =P exp [( 1 11)(RT1) 12yzl (11.9)
(V3-Byz) (P-Py)-Péy, y? (11.10)
P,=P, exp T
Avec
012= 2B1p-By -Bp= 2B (II. 12)
Ou:

P; : tension de vapeur du constituant i.

Bii : second coefficient du viriel du constituant i.
B1, : coefficient du viriel croisé

BF, : coefficient du viriel croisé d'excés

Nous avons choisi de représenter I'enthalpie libre d'excés molaire G par un polyndme
de Redlich-Kister:

.

GE =x,(1-x,) z RTG; (2x,-11%) (1. 12)
=1

Avec

GE=x; G +%, G (11.13)

et

38



— 8| (ny-ny)GF|

E_ —
Gr= RT Iny= o (11.14)
La dérivation indiquée ci-dessus conduit aux expressions :
m
Iny, = X%Z{Gi(xl-xz)j‘z (@D, ]} (11.15)
=1
m
Iy, =xE > {Gixe %) [(ra-(2 D, ) (11.16)
=1

Les coefficients d'activité y; satisfont a I'équation de Gibbs-Duhem (écrite de facon

isotherme et en négligeant le volume d'exces) :
X1d Iny,+x,d Iny,=0 (T,P=constantes) (1.17)
car c'est une propriété implicite du polyndme de Redlich-Kister.

A partir des résultats expérimentaux (x, P), les valeurs optimales des coefficients G;

pour chaque isotherme sont déterminées par moindres carrés en minimisant la quantité :

2
F)exp - I:)cal

“ep” el (11.18)
I:)exp

n
i=1
Il en résulte les valeurs optimales des coefficients d'activité au moyen des relations

(1.12) et (11.13). A chaque itération, la fraction molaire dans la phase gazeuse de chaque

constituant y; est calculée ainsi :

Xiy
Vi = 5P (11.19)

Pour tous les systemes étudiés, des polyndmes avec m=3 ou m=4 se sont révelés

satisfaisants.

L'exploitation par la méthode de Barker des résultats expérimentaux nécessite les
volumes molaires Vi et les coefficients du viriel B;j;. Les premiers ont été calcules en utilisant
la méthode de Rackett. Les coefficients du viriel ont été estimés par la corrélation de
Tsonopoulos (1974, 1975).
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La derni¢re étape consiste a estimer les enthalpies d’exces a partir de la relation de

Gibbs-Helmohotz :

o (GEIM)

E
H 3 (1)

(pour une composition donnée) (11.20)

En supposant qu’elles sont constantes dans ’intervalle de température des isothermes

considérées.

11.5. Résultats et Discussion

Les mesures de pressions de vapeur des corps purs ont été effectuées entre -10°C et
180°C. Les résultats expérimentaux sont donnés en Annexe 1 (Tableaux Al.1-A1.12). lIs ont

¢été ajustés par la relation d’Antoine.

11.5.1 Comparaison des résultats expérimentaux avec les données bibliographiques

Pour chaque composé, I’écart entre nos valeurs et celles de la littérature est représenté

sur les Figures 11.3 a 11.8.

11.5.1.1. 3-aminopropylméthylamine (MAPA)

1. Les pressions expérimentales

Le 3-aminopropylméthylamine, a été rapporté par divers auteurs. Nous avons comparé
nos valeurs expérimentales a celles de la littérature (Figure 11.3). Nous observons un écart ne
dépassant pas 1.8% par rapport aux données de Kim et al. (Kim et al., 2008) qui utilise la
méthode d’ébulliométrie dans 1’intervalle allant de 326.81 K a 412.5 K ; mais différent de
20% avec celles de Verevkin et al. (Verevkin et al. ,2012) dans I’intervalle de température
restreint entre 276.20 K a 302.20 K .
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Figure 11.3. Ecart relatif entre nos résultats expérimentaux:;, (o) pour le 3-
aminopropylméthylamine (MAPA) et les données publiées ; o, Verevkin et al. (2012) +, Kim
et al. (2008).

2. Enthalpie de vaporisation a 298.15K

L’enthalpie de vaporisation a température moyenne, obtenue apres lissage des résultats
expérimentaux par 1I’équation de Clapeyron est de Ay,pH(Tm) = 46.4 kJ.mol™ (Tableau I1.3).
L’enthalpie de vaporisation AyapH (298.15) calculée a partir de 1’équation de Chickos et al.
(Chickos et al., 2003) est égale & 50 kJ.mol™ avec un écart de 1.3 % par rapport & la valeur
publiée par Kim et al. (Kim et al., 2008). La comparaison de nos donnees avec les valeurs de
Verevkin et al. (Verevkin et al., 2012) montre un écart de 3.1 % dans un domaine de

température restreint entre 272.2 K a 303.2K .

11.5.1.2. 3-aminopropyldiméthylamine (DMAPA)
1. Les pressions expérimentales

Les valeurs de la pression de vapeur saturée pour le 3-aminopropyldiméthylamine
données par Verevkin et al. (Verevkin et al., 2012) en utilisant la méethode de transpiration,
présentent un écart d’environ 8 % par rapport a nos valeurs expérimentales (Figure 11.4 ) dans

un intervalle de température compris entre (273.5 et 299.7) K.
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Figure 11.4. Ecart relatif entre nos résultats expérimentaux, (0) pour le
3-aminopropyldiméthylamine (DMAPA) et les données publiées; ( o) , Verevkin et al.
(2012).

2. Enthalpie de vaporisation a 298.15K

L’enthalpie de vaporisation calculée a partir des pressions de vapeur expérimentales
(Tableau 3) est en tres bon accord avec celle publiée par (Verevkin et al.,2012 ; Vasil’eva et
al., 1977 ; Wadso et al., 1969). Toutefois un écart de 2,1% a 3.9% est observé avec
(Lebedeva et al.,1984 ; Papina et al. ,1992).

11.5.1.3. N,N-diéthyl 1,3-propanediamine (DEAPA)
1. Les pressions expérimentales

La comparaison de nos données de pressions de vapeur saturante avec celles de
Verevkin et al .(Verevkin et al., 2012) montre un écart relatif de 19 % dans la gamme de
température comprise entre 277.2 K a 305.1 K (Figure 11.5.). Les valeurs déterminées par
Khimeche et al. (Khimeche et al., 2010) présentent un écart relatif de 6% par rapport a nos

valeurs.
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Figure 11.5. Ecart relatif entre nos résultats expérimentaux, (o) pour le N,N -diéthyl 1,3-
propanediamine (DEAPA) et les données publiées; (o), Verevkin et al (2012), (+), Khimeche
et al (2010).

2. Enthalpie de vaporisation a 298.15K

A partir du lissage des données expérimentales par 1’équation de Clapeyron, nous
avons déduit I’enthalpie de vaporisation a température moyenne du composé AHyap(Tm = 50.6
kd.mol™. L’enthalpie de vaporisation a 298.15 K obtenue a partir de nos mesures et de
I’équation de Chickos et al. (Chickos et al.,2002, 2003) est 51.7 KJ.mol™ nos valeurs sont en
bon accord avec celle de Khimeche et al. (Khimeche et al., 2008,2010) dans tout le domaine
de température et Verevkin et al.(Verevkin et al., 2012) dans un domaine de température
restreint allant 277.1K a 305.2K.

Les écarts sont compris entre -0.7 % et 1.3 %. La comparaison de nos mesures avec
celles de Wadso et al. (1969) dans un domaine de températures large 329 K a 443 K, présente
un écart 1.5% (Tableau 11.3).

I1.5.1.4. N,N,N°,N’-tétraméthyléthylénediamine (TMEDA)
1. Les pressions expérimentales

Pour le TMEDA, nos valeurs de pressions de vapeur sont en accord avec ceux de
Dahmani et al. (Dahmani et al., 1997) avec un écart moyen de 4% pour I’intervalle de
température compris (303.15 a 343.15) K. (Cf. Figure 11.6).
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Figure 11.6. Ecart relatif entre nos résultats expérimentaux, (o) pour le N,N,N’.N’

tétraméthyléthylenediamine (TMEDA) et les données publiées ;( o), Dahmani et al (1997).

2. Enthalpie de vaporisation a 298.15K

L’enthalpie de vaporisation a une température moyenne AyapH(Tm) et AyapH (298.15)
n’est pas disponible dans la littérature, nous avons déterminé cette derniére a partir des

pressions de vapeur expérimentales. Les résultats sont regroupés dans le Tableau 11.3.

I1.5.1.5. N,N,N’,N'-tétraméthyl-1,3-propanediamine (TMPDA)
1. Les pressions expérimentales

La comparaison des pressions expérimentales avec celles de la littérature est
représentée sur la Figure 11.7. Dans le domaine de température compris entre 273.5 K a
323.1K, nos valeurs présentent un écart d’environ de 13% avec celles de Verevkin et al.

(Verevkin et al., 2012) obtenues par la méthode de transpiration.

2. Enthalpie de vaporisation a 298.15K

L’enthalpie de vaporisation a 298 K a été calculée pour le N,N,N’,N'-tétraméthyl-1,3-
propanediamine étudié en appliquant la méthode de contribution de groupes proposée par
Chickos et al.(Chikos et al., 2003) . L’enthalpie de vaporisation a 298 K présente un écart de
0.5% par rapport a Verevekin et al. (Verevkin et al., 2012) (Tableau 11.3).
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Figure 11.7. Ecart relatif entre nos résultats expérimentaux,(o) pour le N,N,N’,N'-
tétraméthyl-1,3-propanediamine (TMPDA) et les données publiées ; ( o),Verevkin et al.
(2012).

11.5.1.6. Diéthylénetriamine (DETA)
1. Les pressions expérimentales

Dans le cas du Diéthylenetriamine, les pressions de vapeur saturées expérimentales
obtenues a I’aide de nos mesures statiques sont en bon accord avec les valeurs rapportées par
Steele et al. (Steele et al., 1977) (4.2%) dans la gamme de température entre 370.50 K et
445,53 K (Figure 11.8).
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Figure 11.8. Ecart relatif entre nos résultats expérimentaux(o) pour Diéthylenetriamine
(DETA) et les données publiées ; (+) de Steele et al (1977).
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2. Enthalpie de vaporisation a 298.15K

L’enthalpie de vaporisation a température moyenne Ay,pH(Tm), obtenue aprés lissage
des résultats expérimentaux par I’équation de Clapeyron et I’enthalpie de vaporisation AypH
(298,15) calculée a partir de I’équation de Chikos et al. (Chickos et al .,2003) sont résumées
dans le Tableau I1.3 avec un écart de 4.6% par rapport a la valeur déterminée par Steele et al.
(Steele et al.,1997).

En ce qui concerne le, 1,3- pentanediamine (PDA), le 1,5- diamino-2-méthylpentane
(DMP) , le dipropylenetriamine (DPTA), le 3,3 -diamino-N-méthyldipropylamine (DNM) et le
N,N’N",N"-pentamethyldiethylenetriamine (PMDETA) aucune valeur de pression de vapeur

saturée n’a été trouvée dans la littérature pour la comparaison.

11.5.2. Equilibres liquide-vapeur des systémes binaires

Dans ce qui suit, nous présentons les résultats obtenus pour les 11 systéemes binaires
étudiés. Les xi, Y1, 8P/P% et énergies molaires d’excés de Gibbs G ont été estimées en
utilisant la méthode de Barker (Tableaux (A2.1.)-(A2.22.)).

Les parametres Gj du polyndme de Redlich—Kister optimisés et les écarts type
correspondants sont rapportés en Annexe A2 (Tableau A2.23).

11.5.2.1. Systeme 1,3-pentanediamine (PDA) (1) + eau (2)

Les parameétres d’Antoine A, B, C obtenus lors du lissage des points expérimentaux (P
en Pa et T en K), pour chaque composition étudi¢e, sont rassemblés dans I’annexe A2
(Tableau A2.1). L’écart moyen entre les pressions expérimentales et calculées varie entre 0.08

% et 1.42%.

La méthode de Barker a permis de déterminer les énergies molaires d’exceés de Gibbs
GF par I’équation de Redlich-Kister. Le Tableau A2.2 (Annexe 2) regroupe pour chaque
température, les données complétes d’équilibres liquide-vapeur du systeme PDA-eau tels que
la fraction molaire de la phase liquide (x3), la fraction molaire de la phase vapeur (yi), la
pression expérimentale (Peyp), I’écart entre la pression expérimentale et calculée 5P/P%, les

coefficients d’activité pour chaque constituant y; et les I’enthalpie libre molaire d’exces GE

La Figure 11.9 montre que nos données de pressions expérimentales sont en bon accord avec

ceux exploités a 1’aide de la méthode de Barker.
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Figure 11.9. Comportement P-x (y) expérimentale et calculée pour le systeme PDA (1) + eau
(2) a difféerentes températures: (a); ¢, 273.15 K; o, 283.15 K; m, 293.15 K; *, 303.15 K ;
A 313.15K; (b); ®,323.15 K, ¢, 333.15 K; m, 343.15K; *, 353.15 K ; A, 363.15K ; — les

valeurs calculées en utilisant la méthode de Barker
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Figure 11.10. Energie molaire d’excés de Gibbs du systéme PDA(1) + eau (2) calculée en
utilisant la méthode de Barker a différentes températures : 4,273.15 K; o, 283.15 K; =
293.15K; e, 303.15 K ; m, 313.15K ; A, 323.15 K; m, 333.15K; e, 343.15 K; @, 353.15K; A,
363.15 K.

Le systtme PDA- eau (Figure 11.10) présente un comportement négatif dans tout
Iintervalle de composition. La valeur de G= équimolaire augmente avec 1’augmentation de la

température de — 1097.8 J. mol™ (T = 273.15 K) 4 — 359.8 J. mol™ (T = 363.15 K.)
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11.5.2.2. Systeme 1,5 diamino2-méthylpentane DMP (1) + eau (2)

Le lissage des points expérimentaux effectué a 1’aide de 1’équation d’Antoine donne
les parametres A, B, C rassemblés dans 1’Annexe 2 (Tableau A2.3). Les écarts moyens de

lissage sont compris entre 0.08% et 0.60%

Les courbes d’ébullition et de rosée pour ce systeme sont représentées correctement
sur tout I’intervalle de composition a différentes températures, comme le montre la Figure
[1.11. Le Tableau A2.4 (Annexe 2) rassemble les données d’ELV exploitées par la méthode de

Barker: X1, Y1, Pexp, SP/P%, y; et GF pour chaque isotherme.
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(a) (b)
6000 60000
© s
4000 ~~ 40000
o o
2000 20000
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0 0,2 0,4 0,6 0,8 1 0 0,2 0,4 0,6 0,8 1
Xli yl X1, y1

Figure 11.11 : Comportement P-x (y) expérimentale et calculée pour le systtme DMP (1) +
eau (2) a différentes températures: (a) ; ®, 273.15 K; ¢, 283.15 K; m, 293.15 K; *, 303.15 K ;
A, 313.15K; (b) ;#,323.15K; e, 333.15 K; m, 343.15K; *,353.15 K ; A, 363.15K ; — les

valeurs calculées en utilisant la méthode de Barker

La Figure I1.12 représente la variation d’énergie molaire d’excés G© a différentes
températures. Pour chaque composition étudiée, le systeme 1,5-diamino-2-méthylpentane (1)
+ eau (2) présente un comportement négatif dans tout I’intervalle de température. Pour les
mélanges équimolaires la valeur de I"énergie de Gibbs d"excés passe de — 1254.2 J. mol™ (T =
273.15K) & — 341.8 J. mol™ (T = 363.15K).
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Figure 11.12 : Energie molaire d’excés de Gibbs du systétme DMP (1) + eau (2) calculée en
utilisant la méthode de Barker a différentes températures : €,273.15 K; e, 283.15 K; =
293.15K; o, 303.15 K ; m, 313.15K ; A, 323.15 K; m, 333.15 K; e, 343.15 K; @, 353.15K;
A 363.15 K.

11.5.2.3. Systeme 3-aminopropylméthylamine MAPA (1) + eau (2)

Les parametres A, B et C de I’équation d’Antoine pour chaque composition sont
donnés dans le Tableau A2.5.

Pour le melange MAPA (1) + eau (2), nos valeurs de pression de vapeur saturée sont
en bon accord avec les resultats obtenus par Kim et al. (Kim et al.,, 2008) pour les
températures suivantes (313.15K, 333.15K et 353.15K) et pour des compositions comprises
entre 0,00 < x; < 0,4. (Figure 11.13).
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Figure 11.13. Pression de vapeur en fonction de la température du systtme MAPA (1) + eau
(2) a différentes températures : ce travail (m), 313.15 K; (), 333.15 K; (m ), 353.15 K; (m),
(0), Kim et al.(2008).
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Figure 11.14. Comportement P-x (y) expérimentale et calculée pour le systtme MAPA(1) +
eau (2) a différentes températures: (a) ; ¢, 273.15 K; o, 283.15 K; m, 293.15 K; *, 303.15
K;(b); A, 313.15K; (b); ®, 323.15 K; e, 333.15 K; m, 343.15K; *, 353.15 K ; A,

363.15K ; — les valeurs calculées en utilisant la méthode de Barker.

La Figure 11.14 représente les diagrammes d’équilibres liquide-vapeur du systéme binaire
MAPA (1) + eau (2) a différentes températures, qui nous a permis de montrer que les courbes

d’ébullition et de rosé sont représentées correctement sur tout I’intervalle de composition.
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Figure 11.15 : Energie molaire d’excés de Gibbs du systéme MAPA (1) + eau (2) calculée
en utilisant la méthode de Barker a différentes températures : ¢, 273.15 K; o, 283.15 K; m,
293.15K; »,303.15K ; m,313.15K; A, 323.15K; m, 333.15K; e, 343.15K; 4, 353.15 K
; A, 363.15K

La Figure II.15. regroupe I’évolution de I’énergie molaire d’exces avec la
température en fonction de la fraction molaire X; en amine. Dans tout I’intervalle de
composition, 1’énergie de Gibbs d’exceés est négative. Elle varie régulierement avec
I’augmentation de la température de -1770 J.mol™ (4 T= 273.15 K et x; = 0.3) & -678 J.mol™
(ax,= 0.3 et T = 363.15 K). La valeur équimolaire de GF augmente lorsque la température
augmente de -1420.4 J. mol™ 4 T =273.15 K jusqu’a -532.7 J. mol™ & T = 363.15 K.

11.5.2.4. Systeme 3-aminopropyldiméthylamine DMAPA (1) + eau (2)

Les pressions de vapeur expérimentales du systeme 3-aminopropyldiméthylamine (1)
+ eau (2) ont été lissées en utilisant 1’équation d’Antoine pour différentes compositions, les
écarts moyens de lissage varient entre 0.08% et 0.37 %. Les parametres A, B, C sont résumés
dans I’ Annexe 2 (Tableau A2.7).

Les résultats de 1’exploitation par la méthode de Barker sont indiqués dans le Tableau
A2.8. La variation isotherme de pression de vapeur en fonction de la fraction molaire en
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amine est illustrée dans la Figure 11.16. Nous remarquons que pour les basses températures, il

y a une petite déviation entre les données expérimentales et celles calculées par la méthode de

Barker.
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Figure 11.16. Comportement P-x (y) expérimentale et calculée pour le systtme DMAPA(1)
+ eau (2) a différentes températures: (a) ; e, 283.15 K; m, 293.15 K; *, 303.15 K; A,
313.15 K; (b) ;®, 323.15 K; », 333.15 K; m, 343.15K; *, 353.15 K ; A, 363.15K; — les
valeurs calculées en utilisant la méthode de Barker.

La Figure I1.17 montre que la solution aqueuse d’amine présente trois comportements
différents : déviations négatives en G= pour T < 343.15 K (GF = -1110 J.mol™ pour x; ~ 0.27
et T =273.15 Ka GF =-460 J.mol™ pour x; ~ 0.27 et T = 333.15 K) ; une forme sigmoide
pour les températures plus élevées ((-336 J.mol™ (T = 343.15 K, x; ~ 0.20) < GFin < -95
J.mol™ (T = 363.15 K, x; ~ 0.13)) et (24 J.mol™ (T = 343.15 K, x; = 0.80) < G nax < 140
J.mol™ (T = 363.15 K, x; ~ 0.70)). La valeur équimolaire de GF calculée de la méthode de

Barker augmente avec I’augmentation de la température a partir de -845.1 J. mol™ & T =

283.15 K jusqu’a +89.2 J. mol™* & T = 363.15 K
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Figure 11.17. Energie molaire d’exces de Gibbs du systtme DMAPA (1) + eau (2) calculée
en utilisant la méthode de Barker a différentes températures : ¢,283.15 K; m, 293.15K; e,
303.15K; m, 313.15K ; A, 323.15 K; m, 333.15K; e, 343.15 K; @, 353.15K; A, 363.15 K.

11.5.2.5. Systeme N,N-diéthyl 1,3-propanediamine DEAPA (1) + eau (2)

Les paramétres A, B et C de 1’équation d’Antoine pour chaque composition sont

rassemblés dans le Tableau A2.9. Les écarts moyens de lissage varient entre 0.09% et 0.55%.

Pour compléter 1’étude d’équilibre liquide - vapeur nous avons exploité les données
expérimentales P-T-x a I’aide de la méthode de Barker qui permet la détermination de yj,

8P/P%, v; et GF, toutes ces données sont indiquées dans le Tableau A2.10.

La comparaison entre les tensions de vapeur expérimentales et calculées par la
méthode de Barker pour le systeme binaire DEAPA (1) + eau (2) est illustrée dans la Figure
I1.18. Nos valeurs de pressions expérimentales sont en bon accord avec celles exploitées a

I’aide de la méthode de Barker.
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Figure 11.18. Comportement P-x (y) expérimentale et calculée pour le systtme DEAPA(1)
+ eau (2) a différentes températures: (a) ; ® 273.15 K; ¢, 283.15 K; m, 293.15 K; *, 303.15
K, A, 313.15 K; (b); #, 323.15 K; e, 333.15 K; m, 343.15K; *, 353.15 K ; A,

363.15K ; — les valeurs calculées en utilisant la méthode de Barker.
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Figure 11.19. Energie molaire d’exces de Gibbs du systeme DEAPA (1) + eau (2) calculée

en utilisant la méthode de Barker a différentes températures : ¢, 273.15 K; o, 283.15 K; m,

293.15K; ¢,303.15K; m, 313.15K; A, 323.15K; m, 333.15 K e, 343.15K; @, 353.15 K

; A, 363.15K.
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La Figure 11.19 représente 1’évolution des enthalpies libres molaires d’excés en
fonction de la fraction molaire de 1’amine pour la solution aqueuse (DEAPA+ eau) pour les

différentes températures traitées.

Les courbes GF présentent trois comportements différents : Déviations négatives (GF =
-616 J.mol™ a x; ~ 0.30 et T = 273.15 K jusqua GF = -447 Jmol™ & x, ~ 0.30 et T = 283.15
K), une forme sigmoide pour GF ((-298 J.mol™ (T = 293.15 K, x; ~ 0. 27) < GFpin < - 39
J.mol™ (T = 313.15 K, x; = 0.13) et ( 30 J.mol™ (T = 293.15 K, x; ~ 0.87) < GFnax < 150
J.mol™ (T = 313.15 K, x; ~ 0.70)) et une .déviations positives (G- = 231 J.mol™ & x; ~ 0.63 et
T =323.15 K jusqu’a GF = 649 J.mol™ & x; ~ 0.40 et T = 363.15 K). Pour x; = 0.5, la valeur
de G augmente avec I’augmentation de la température a partir de -439.6 J. mol™ a T =273.15
K jusqu’a 611.2 J. mol™* & T = 363.15 K

I1.5.2.6. Systéeme N,N,N’,N’-tétraméthyléthylénediamine TMEDA (1) + eau (2)

| (a) (b)
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Figure 11.20. Comportement P-x (y) expérimentale et calculée pour le systeme TMEDA(1) +
eau (2) a différentes températures: (a) ; ® 273.15 K; ¢, 283.15 K; m, 293.15 K; *, 303.15 K,
A, 313.15K; (b); #,323.15K; e, 333.15K; m, 343.15K; *,353.15K ; A, 363.15K ; —

les valeurs calculées en utilisant la méthode de Barker..

Les paramétres d’Antoine A, B et C obtenus lors du lissage des points expérimentaux
pour chaque composition étudiée sont rassemblés dans Tableau A2.11. L’écart moyen entre
les tensions de vapeur mesurées et calculées varie entre 0.33% et 0.82 %. Les résultats de
I’exploitation par la méthode de Barker sont donnés dans 1’Annexe 2 (Tableau A2.12). Ce

systeme présente un azéotrope positif a toutes les températures pour des compositions
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comprises entre 0.6 (a T=273.15 K) et 0.3 (& T= 363.15K) en TMEDA comme le montre la
Figure 11.20.
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Figure 11.21. Energie molaire d’exceés de Gibbs du systtme TMEDA (1) + eau (2) calculée
en utilisant la méthode de Barker a différentes températures : ¢, 273.15 K; o, 283.15 K; =,
293.15K; o, 303.15K; m, 313.15K; A, 323.15K; m, 333.15K; e, 343.15K; @, 353.15 K
A, 363.15K.

La Figure 11.21 montre que I’enthalpie libre molaire totale d’excés pour ce systéme est
positive et croit avec l’augmentation de la température, dans tout I’intervalle de la
composition. Pour le mélange équimolaire la valeur de G= augmente avec I’augmentation de
la température & partir de 452.1 J. mol™ (2 T = 273.15 K) jusqu’a 11149 J. mol* A T =
363.15 K).

I1.5.2.7. Systéme N,N,N’,N’-tétraméthyl-1,3-propanediamine TMPDA(1) + eau (2)

Pour chaque composition étudiée, les paramétres d’Antoine A, B, C obtenus par le
lissage des points expérimentaux (P /Pa et T /K) sont rassemblés dans I’ Annexe 2 (Tableau
A2.13). L’écart moyen est compris entre 0.47 % et 1.9 %. Le Tableau A2.14 (Annexe 2)
donne les résultats obtenus lors de ’exploitation par la méthode de Barker, pour chaque

isotherme.
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La variation isotherme de pression de vapeur en fonction de la fraction molaire en
amine est illustrée dans la Figure 11.22. Nous remarquons une petite déviation entre les
données expérimentales et calculées. Ce systéme présente un azéotrope positif dans le
domaine de temperature 343.15K < T < 363.15 K. La composition azéotropique varie de 0.15
a 0.10 pour T=323.15K a T=363.15K.
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Figure 11.22. Comportement P-x (y) expérimentale et calculée pour le systtme TMPDA(1) +
eau (2) a différentes températures: (a) ; ® 273.15 K; », 283.15 K; m, 293.15 K; *, 303.15 K,
A, 31315K; (b); ®,323.15K; e, 333.15K; m, 343.15K; *, 353.15 K ; A, 363.15K; —

les valeurs calculées en utilisant la méthode de Barker.

La variation isotherme de 1’énergie molaire d’excés en fonction de la fraction molaire
en amine est représentée dans la Figure 11.23. Pour T=273.15 K et T = 283.15 K, la solution
aqueuse TMPDA présente un comportement négatif en G pour la composition 0.1499 et une
allure sigmoide qui croit lorsque la température augmente. Pour les températures qui varient
entre 293.15 K et 363.15 K, une déviation positive de GE. Pour x; = 0.5 la valeur de GF
augmente avec I’augmentation de la température & partir de 298.2 J. mol™ & T = 273.15 K
jusqu’a 1185 J. mol™t & T = 363.15 K
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Figure 11.23. Energie molaire d’excés de Gibbs du systtme TMPDA (1) + eau (2) calculée
en utilisant la méthode de Barker a différentes températures : ¢, 273.15 K; o, 283.15 K; =,
293.15K; ¢,303.15K; m, 313.15K; A, 323.15K; m, 333.15K; e, 343.15K; ¢, 353.15 K ;

A, 363.15K ; — les valeurs calculées en utilisant la méthode de Barker.

11.5.2.8. Systeme diéthylenetriamine DETA (1) + eau (2)
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Figure 11.24 : Comportement P-x (y) expérimentale et calculée pour le systtme DETA(1) +
eau (2) a différentes températures: (a) ;e, 283.15 K; m, 293.15 K; *, 303.15 K ;(b) ; A, 313.15
K; (b) ;®, 323.15 K; », 333.15 K; m, 343.15K; *, 353.15 K ; A, 363.15K ; — les valeurs

calculées en utilisant la méthode de Barker.
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Le lissage des points expérimentaux (P/Pa et T/K) effectué a 1’aide de 1’équation
d’Antoine donne les paramétres A, B et C regroupés dans 1’ Annexe 2 (Tableau A2.15). Les
¢carts moyens de lissage varient entre 0.06 % et 0.9 %. Les résultats de ’exploitation par la

méthode de Barker sont indiqués dans 1’ Annexe 2 (Tableau A2.16).

Les isothermes P-x(y) pour le systeme DETA (1) + eau (2) regroupées dans la Figure
11.24, montrent que les tensions de vapeur expérimentales sont bien lissées par la méthode de

Barker.

La Figure 11.25 représente la variation d’énergie molaire d’excés GF a différentes
températures. Pour chaque composition étudiée, le systéme diéthlylenetriamine — eau présente
un comportement négatif dans tout D’intervalle de température. Pour les mélanges
équimolaires la valeur de I"énergie de Gibbs d"excés passe de —2188.6 J. mol™ (T = 283.15K)
a—1420.6 J. mol™ (T = 363.15K).
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Figure 11.25. Energie molaire d’exces de Gibbs du systéme DETA (1) + eau (2) calculée en
utilisant la méthode de Barker a différentes températures : 283.15 K; m, 293.15K; e, 303.15
K;m 313.15K; A, 323.15K; m, 333.15 K; e, 343.15 K; @, 353.15K; A, 363.15 K
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11.5.2.9. Systeme dipropylénetriamine DPTA (1) + eau (2)

Les parameétres de 1’équation d’Antoine pour chaque composition sont rassemblés
dans I’Annexe 2 (Tableau A2.17). Les écarts moyens de lissage varient de 0.16 % a 1.28 %.

Les résultats de I’exploitation par la méthode de Barker sont indiqués dans I’Annexe 2

(Tableau A2.18).

La Figure I1.26 représente les diagrammes d’équilibres liquide-vapeur du systeme
binaire DPTA (1) + eau (2) a différentes températures, qui nous a permis de montrer que les

courbes d’ébullition et de rosé sont représentées correctement sur tout I’intervalle de

composition.
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Figure 11.26. Comportement P-x (y) expérimentale et calculée pour le systtme DPTA(1) +
eau (2) a différentes températures: (a) ;e, 283.15 K; m, 293.15 K; *,303.15K ; A, 313.15K;
(b) ;®, 323.15 K; e, 333.15 K; m, 343.15K; *, 353.15 K ; A, 363.15K; — les valeurs

calculées en utilisant la méthode de Barker.
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Figure 11.27. Energie molaire d’excés de Gibbs du systéme DPTA (1) + eau (2) calculée en
utilisant la méthode de Barker a différentes températures : 283.15 K; m, 293.15K; o, 303.15
K;m 313.15K; A, 323.15K; m, 333.15 K; e, 343.15 K; @, 353.15K; A, 363.15 K.

L’enthalpie libre molaire d’exces est négative dans toute la gamme de composition
comme le montre la Figure 11.27. Les valeurs équimolaires de G pour ce systéme croissent
avec la température puisqu’elles passent de -1984.1J/mol a 283.15 K a -1129.8 J/mol a
363.15 K.

11.5.2.10. Systéme 3,3’-diamino-N-méthyldipropylamine DNM (1) + eau (2)

Pour chaque composition étudiée, les paramétres d’Antoine A, B, C obtenus par le
lissage des points expérimentaux (P/Pa et T/K) sont rassemblés dans 1’ Annexe 2 (Tableau

A2.19).Les écarts moyens sont entre 0.09 % et 0.99%.

Les énergies molaires d’excés de Gibbs GF ont été estimées en utilisant la méthode de
Barker. Les données complétes d’équilibres liquide-vapeur du systeme DNM-—eau telles que
la fraction molaire de la phase liquide (x;), la fraction molaire de la phase vapeur (y1), la
pression expérimentale (Peyp), I’écart entre la pression expérimentale et calculée dP/P%, les
coefficients d’activité pour chaque constituant v; et les Gt pour chaque isotherme sont
regroupés dans 1’ Annexe 2 (Tableau A2.20).

La Figure 1. 28 montre que nos données de pressions experimentales sont en bon

accord avec celles corrélées a ’aide de la méthode de Barker.
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Figure 11.28. Comportement P-x (y) expérimentale et calculée pour le systtme DNM (1) +
eau (2) a différentes températures: (a) ;e, 283.15 K; m, 293.15 K; *, 303.15 K ; A, 313.15 K
(b) ;®, 323.15 K; e, 333.15 K; m, 343.15K; * 353.15 K ; A, 363.15K; — les valeurs

calculées en utilisant la méthode de Barker.

Les énergies d’excés de Gibbs GF en fonction de la fraction molaire x, en DNM &
différentes températures sont représentées dans la Figure 11.29. Le systeme DNM-eau présente
un comportement négatif dans I'intervalle de composition y compris entre x; -0 et x; = 1. La
valeur de GF équimolaire augmente avec I’augmentation de la température de - 1530.2 J. mol™
(T = 283.15 K) a— 688.3 J. mol™ (T = 363.15 K).
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Figure 11.29. Energie molaire d’excés de Gibbs du syst¢éme DNM (1) + cau (2) calculée en
utilisant la méthode de Barker a différentes températures : 283.15 K; m, 293.15K; e, 303.15
K;m 313.15K; A, 323.15K; m, 333.15 K; e, 343.15 K; @, 353.15K; A, 363.15 K.

62



11.5.2.11. Systéeme N,N,N’,N’",N"’-pentaméthyldiéthylenetriamine PMDETA (1) + eau (2)

Le Tableau A2.21 (Annexe 2) regroupe les paramétres d’Antoine obtenus lors du
lissage des points expérimentaux pour chaque composition. Les écarts moyens de lissage

varient de 015 % a 0.68 %. Les résultats de I’exploitation de Barker sont rassemblés dans
1I’Annexe 2 (Tableau A2.22).
La variation de 1’isotherme de pression de vapeur en fonction de la fraction molaire en

amine est illustrée dans la Figure I1.30. Nous remarquons que dans tout I’intervalle de

composition le comportement P-x (y) expérimentale est correctement lissé.
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Figure 11.30. Comportement P-x (y) expérimentale et calculée pour le systeme PMDETA(1)
+ eau (2) a différentes températures: (a);e, 283.15 K; m, 293.15 K; *, 303.15 K ; A, 313.15 K
(b) ;®, 323.15 K; o, 333.15 K; m, 343.15K; *, 353.15 K ; A, 363.15K; — les valeurs

calculées en utilisant la méthode de Barker.

63



1200

800

400

GE/J mo'!

-400

Figure 11.31. Energie molaire d’excés de Gibbs du systtme PMDETA (1) + eau (2)
calculée en utilisant la méthode de Barker a différentes températures : 283.15 K; =
293.15K; e, 303.15 K ; m, 313.15K ; A, 323.15K; m, 333.15K; e, 343.15 K; @, 353.15K;
A 363.15 K.

La Figure 11.31 représente la variation d’énergie d’excés de Gibbs a différentes
températures. Le systtme PMDETA (1) + eau (2), présente une forme sinusoidale pour G®
pour I’intervalle de température [283.15 ; 303.15] K, avec une enthalpie libre molaire d’exces
négative a T=283.15K dans le domaine de composition (0.10<x<0.35) et pour 293.15K<T
<303.15K & la composition x=0.10. Les valeurs de GF sont positives & partir de T=303.15K
jusqu’a 363.15 k et dans tout le domaine de composition. Pour les mélanges équimolaires, la

valeur de GF passe de 268.5J. mol™ (T = 283.15.1) 4 973.5 J. mol™ (T = 363.15K).

Conclusion

L’écart négatif par rapport a 1’idéalité met en évidence le comportement suivant : Les
liaisons fortes du type A-A ou B-B (donc identiques) sont brisées lors du mélange des
polyamines et de 1’eau pour mettre en évidence des liaisons plus importantes du type A-B
(« unlike » interaction). Cet effet est beaucoup plus accentué avec les chaines carbonées plus

courtes (pour les triamines).
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Pour les autres comportements, particuliérement sinusoidal, les valeurs de GF mettent
en évidence la compensation entre les effets enthalpiques (dus aux effets thermiques
apparaissant lors du mélange) et les effets entropiques (mélanges aléatoires des molécules).

Il est bien évident que des données de mesure de chaleur de mélange pourraient nous

renseigner plus amplement sur les Vvéritables interactions mises en jeu lors des mélanges

11.6. Enthalpies et entropies molaires d’excés

Comme toutes les grandeurs d'excés, les enthalpies d'excés (HF) permettent de
qualifier et quantifier les interactions moléculaires dans des mélanges binaires. Elles apportent
des informations eénergétiques supplémentaires permettant une meilleure compréhension des
systemes. Elles sont complémentaires aux données PVT lors de la mise au point de modéles
thermodynamiques, en apportant une meilleure description de I'évolution des coefficients
d'activite en fonction de la température.

Les enthalpies d'exces sont largement utilisées pour ajuster différents types de modeles
tels que des modéles de contribution de groupes et/ou des modéles de GE. Leur association
aux données d'équilibres de phases est cruciale pour un ajustement précis des parametres

d'interactions binaires des modeéles thermodynamiques.

Dans le cadre de ce travail, les enthalpies molaires d’excés des solutions aqueuses
d’amines n’ont pas pu étre mesurées. Elles ont, néanmoins, été déduites a partir des valeurs de
GF en utilisant 1’équation de Gibbs-Helmholtz dans I’intervalle de température T= [293.15,
303.15] K. Les enthalpies molaires d’excés de mélange des systémes binaire (amine+ eau) ont
été calculées a 303.15 K. Pour tous les systemes étudiés, les valeurs des enthalpies d’excés
sont toutes négatives et tres élevées. Ce qui met en évidence de trés fortes interactions mises

en jeu lors du mélange (amine + eau).

Pour les systemes (diamine + eau) étudiés aucune valeur expérimentale d’enthalpie

molaire n’est disponible dans la littérature pour la comparaison.

Par contre pour les 3 triamines, nous avons pu comparer nos résultats de H= pour les
solutions aqueuses de DETA, DPTA et PMDETA avec celles obtenues par Zhang et al.
(Zhang et al., 2015) qui a mesuré les chaleurs de mélange a 303.15 K et 323.15 K en utilisant

un calorimetre C80 (Setaram).
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Figure 11.32. enthalpie molaires d’exceés du Figure 11.33. enthalpie molaires d’excés du
sytsteme DETA + eau a 30.15 K, nos résultats sytsteme DPTA+ eau a 30.15 K, nos résultats
expérimentaux,(-) et les données publiées; expérimentaux, (-) et les données publiées ;
(A), Zhang et al. (2015). (A), Zhang et al. (2015).

Pour les systémes contenant DETA et DPTA, nos valeurs de HF sont en bon accord
avec Zhang et al. (Zhang et al., 2015) pour des compositions faibles en amine, mais un écart
plus important est observé dans le domaine riche en amine( Figure 11.32 et 11.33). Ceci peut
étre expliqué par le fait que les effets thermiques fort importants apparaissant lors des
mélanges eau-amine (observés expérimentalement par calorimétrie) ne sont pas mis en

évidence par la relation de Gibbs —Helmholtz.
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Figure 11.34. enthalpie molaires d’excés du systtme PMDETA + eau a 303.15 K, nos

résultats expérimentaux, (-) et les données publiées ; (A ), Zhang et al (2015).
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Pour le systeme contenant PMDETA, un bon accord est également observé sauf pour

les compositions riches en triamine ou des déviations apparaissent.

Pour les onze mélanges binaires étudiés, la variation de TS & 303.15K a été également

calculée et tracée sur les Figures 11.35 a 11.45 en fonction de la fraction molaire de x;. Les

données montrent que, pour tous les systémes TSF < 0.
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Figure 11.35. — G -x1, — HE-xy — TS5-x1 pour Figure 11.36. — GF-x1, —, H5-x1 — TS5-x1 pour
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Figure 11.37. —, GF-xi, — H-x1 —TS5-x1 Figure 11.38. — G -y, —, HE-x; —TS5-x1 pour

pour le systtme MAPA(1) + eau (2) a le
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systeme DMAPA(1) + eau (2) a
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Figure 11.39. —GF-x;, — HF-x¢ —TS5-x1 pour le systtme DEAPA(L) + eau (2)

T=303.15K.

1000
500

-500
-1000
-1500

GE, HE, TSE (J. mol?)

-2000
-2500

Figure 11.40. — G -y, — HS-x; —TS5-x Figure 11.41.

1000

S 0

S

=, -1000

A0

2 -2000

-

T -3000

I

O -4000
-5000

a

— Gy, —, HEx — TS5

pour le systeme TMEDA (1) + eau (2) a pour le systtme TMPDA (1) + eau (2) a

T=303.15K.

T=303.15K.

68



0 ¢
S 2000 S .
g 2 -2000
<) <)
W 4000 % -4000
~ ~
w” w”
L -6000 L -6000
w L
) O

-8000 -8000

0 02 04 06 08 1 0 02 04 06 08 1
X4 X1

Figure 11.42. —,GE-)(]_, -, HE-x1 —,TSE-XJ_ Figure 11.43. _,GE'Xl, -, HE-)(1 —,TSE-x1
pour le systtme DETA (1) + eau (2) a pour le systeme DPTA (1) + eau (2) a

T=303.15K. T=303.15K.
0Q 1000
2~ -1000 0 ¢
o . o
2 2000 1000
=, -3000 £
" ~  -2000
0 -4000 ~
|_
W™ 5000 2 -3000
T o
- -6000 T -4000
© 7000 4 -5000
0 02 04 06 08 1 0 02 04 06 08 1
1

Figure 1144, —G -y, —, HS-xy —TS%xs Figure 1145, —G -y, —, H-xy — TS5
pour le systeme DNM (1) + eau (2) a pour le systtme PMDETA (1) + eau (2) a
T=303.15K. T=303.15K.

69



Références bibliographiques

Abbott, M.M,Low pressure vapour phase equilibria: Measurement of VLE, Fluid Phase
Equilibria, 1986, 29, 193-207

Antoine,C., C. R. Séan. Acad. Sci. 107 (1888) 681-684. 778-780, 836-837.

Barker, J. A. Determination of Activity Coefficients from total pressure measurements. Aust.
J. Chem. 1953, 6 (3), 207-210.

Blondel-Telouk, A. Conception et mise au point d’un dispositif statique pour la détermination
de la masse molaire moyenne des coupes pétrolieres par tonométrie. Etude d’équilibres
liquide-vapeur de quatre systéemes binaires, These de Doctorat, Université Claude Bernard-
Lyon 1.1994.

Chickos, J.S.; Acree-Jr, W.E, Enthalpies of Sublimation of organic and organometallic
compounds. Journal Of Physical And Chemical Reference Data , 2002, 31 (2), 537-542.

Chickos, J.S.; Acree-Jr, W.E., Enthalpies of Vaporization of Organic and Organometallic
Compounds. J. Phys. Chem. Data, 2003, 32, 519-526.

Dahmani. A.; Ait Kaci. A.; Jose. J; Vapour pressues and excess functions of N, N, N’, N’-
tetramethylalkanediamine + cyclohexane. A group contribution study of the N-N proximity
effect. J. Fluid Phase Equilibria , 1997, 130, 271-279.

Hala, E.; Pick, J.; Fried, V.; Villim, O., Vapour-Liquid Equilibrium, 1967 2nd edition,

Pergamon Press, Oxford.

Haar, L; Gallagher J.S. ; KELL, G.S, NBS/NRC Steam Tables, Hemisphere Publishing Corp.,
New York, 1984.

Khimeche.K. ; Dahmani. A.; Jose, J., Excess properties and vapour pressure of (3-

diethylaminopropylamine + n-alkanes). J. Chem. Thermodynamics ,2008, 40,777-781.

Khimeche.K. ; Dahmani. A.; Mokbel, 1., Excess properties and vapour pressure of {3-

diethylaminopropylamine + cyclohexane}, J. Chem. Thermodynamics, 2010,42 , 829-833.

Kim, I.; Svendsen, H. F.; Borrensen, E., Ebulliometric Determination of Vapor-Liquid
Equilibria for pure Water, Monoethanolamine, N-methyldiethanoalmine, 3-(methylamino)-
propylamine, and Their binary and Ternary solutions, J. Chem. Eng. Data, 2008, 53, 2521-
2531.

70



Lebedeva, N.D.; Gutner N.M; Katin, Yu.A; Kozlova N.M; Kiseleva, N.N; Machinya,E.F;.
Dobychin, S.L. ; Zhur. Prikl. Khim. (Leningrad), 1984, 57, 2297-2301.

Malanowski, M, Experimental methods vapour-liquid equilibria.Partl. Circulations methods,
Fluid Phase Equilibria, 1982, 8(2) 197-219.

Papina, T.S.; Pimenova, S.M.; Zakharov, V.Yu.; Kolesov, V.P., Khim, Zh., Termodin.
Termokhim, 1992, 1, 207-211.

Raal, D.J; Mihlbauer, L., The Measurement of High Pressure vapour liquid-Equilibria: Part I:
Dynamics Methods, Asia-Pacific Journal of Chemical Engineering, 1994, 2(2-3) 69-87.

Raal, D.J; Mihlbauer, L., The Measurement of High Pressure vapour liquid-Equilibria: Part
I1: Static Methods, Asia-Pacific Journal of Chemical Engineering, 1994, 2(2-3) 88-104.

Redlich ,0.; Kister, A., Ind. Eng. Chem. 1948, 40, 345-348.

Sawaya, T., Mokbel, I., Ainous, N., Rauzy, E., Berro, C. et Jose, J. Experimental Vapor
Pressures of Six n-Alkanes (C21, C23, C25, C27, C29, C30) in the Temperature Range
between 350 K and 460 K, Journal of Chemical Engineering Data, 2006,.51,.854-858.

Steele W. V.; Chirico R. D.; Knipmeyer S. E.; Nguyen A.; Smith N. K. , Thermodynamic
Properties and Ideal-Gas Enthalpies of Formation for Dicyclohexyl Sulfide,
Diethylenetriamine,Di-n-octyl Sulfide, Dimethyl Carbonate, Piperazine, Hexachloroprop-1-
ene, Tetrakis(dimethylamino)ethylene, N,N’-Bis-(2-hydroxyethyl)ethylenediamine, and 1,2,4-
Triazolo[1,5-a]pyrimidine, J. Chem. Eng. Data, 1997, 42, 1037-1052.

Tsonopoulos, C. An empirical correlation of second virial coefficients. AIChE J. 1974, 20,
263-272.

Tsonopoulos, C. Second virial coefficients of polar haloalkanes. AIChE J. 1975, 21, 827-829.
Vasiléva T.F.; Petrov, V.M.; Termodinam. Organ. Soedin, 1977, 6, 74-76.

Verevkin. S.P.; Chernyak. Y. ; Vapor pressure and enthalpy of vaporization of aliphatic

propanediamines. J. Chem. Thermodynamics, 2012, 47, 328-334.
Wadso, I., Acta Chem. Scand, 1969, 23, 2061-2064.

Zhang, R.;Chen ,J., Mi, J., Excess molar enthalpies for binary mixtures of different amines
with water, J. Chem. Thermodynamics, 2015 ,89 16-21.

71



Chapitre 111 :
Modelisation des diagrammes
d’equilibres liguide-vapeur des

solutions aqueuses d’amines



I11.1. Introduction

La prédiction et le calcul des propriétés thermodynamiques des différents systemes
abordés au cours de ce travail, sont fortement liés au choix du (des), modéle(s)
thermodynamique (s). Les domaines d’application de ces modeles thermodynamiques sont
généralement limités a cause de plusieurs contraintes telles que la présence de phénomenes
liés aux propriétés physico-chimiques des constituants et de leurs mélanges souvent
complexes (azeéotropes, dimérisation,...), des conditions opératoires (températures et pressions
trés faibles ou trop élevées), de la présence des impuretés dans les composés étudiés, etc.).
(Ben Amor, 2013).

L’objectif de ce chapitre, est de tester des modéles thermodynamiques capables de

représenter les données expérimentales en phase liquide des systemes binaires {amine — eau}.

Dans le cadre de cette thése, nous avons utilisé les modéles a enthalpie libre d’exceés,

qui sont des méthodes de détermination du coefficient d’activité d’une molécule en solution.

Dans ce qui suit, nous rappelons les principales équations pour chacun de ces modeéles.

I11.2. Les modeles semi-prédictifs

Les modeéles de coefficient d’activité sont fondés sur le concept de la composition
locale. Ce concept est a 1’origine des modeles qui se sont révélés les meilleurs pour la
corrélation et la prédiction des déviations par rapport a 1’idéalité de la phase liquide et sont
intensivement utilisés dans 1’industrie chimique. On retrouve principalement le modele de
Wilson proposé en 1964, le modéle NRTL et le modéle UNIQUAC.

111.2.1. Modeéle de NRTL (Non- Radom Two Liquid)

Le modele NRTL (Non-Random Two-Liquid) proposé par Prausnitz et Renon en 1968
est un modele d’énergie de Gibbs d’excés qui repose sur deux concepts importants : le
concept de composition locale, introduit par Wilson en 1964, et le concept de dispersion non

aléatoire.

Dans le cas de NRTL, un nouveau parametre apparai