THESE

UNIVERSITE DE PAU ET DES PAYS DE L'ADOUR
Ecole doctorale des sciences exactes
et de leurs applications

Soutenue le 20 octobre 2017
par Clémentine POUGET

pour obtenir le grade de docteur
de I'Université de Pau et des Pays de I’Adour
Spécialité : Génie des Procédés

MODELISATION ET SIMULATION DES SYSTEMES
ELECTROLYTIQUES MULTIPHASIQUES REACTIFS DANS
L'ENVIRONNEMENT PROSIM : APPLICATION AUX GEO

¢ Jean-Charles de Hemptinne Professeur - IFP School

e Fabien Magri DR HDR - Université libre de Berlin

e Evelyne Neau Professeur - M2P2, Université de Marseille
e Laurent Avaullée Docteur - TOTAL

e Olivier Baudouin Directeur procédés - ProSim

e Philippe Arpentinier Direction Scientifique - Air Liquide

e Pierre Cézac Professeur - LaTEP-ENSGTI-UPPA

¢ Jean-Paul Serin Maitre de conférences HDR - LaTEP-ENSGTI-UPPA






Remerciements

Mes premiers remerciements s’adressent a monsieur Jean-Charles de Hemptinne, professeur a I'lFP
School et a monsieur Fabien Magri docteur a I'université libre de Berlin pour avoir accepté de juger
mon travail. Je remercie aussi les autres membres du jury, Evelyne Neau, professeur a I’'Université de
Marseille, et Laurent Avaullée, expert thermodynamique et réservoir chez TOTAL, pour la pertinence
de leurs commentaires. Je remercie également Philippe Arpentinier de la direction scientifique de Air
Liquide qui a suivi mes travaux avec intérét.

Merci également a Stéphane Déchelotte, président directeur général de ProSim SA pour avoir financé
cette these et m’avoir fait confiance. Merci a Olivier Baudouin, directeur procédés de ProSim SA,
pour avoir suivi mon travail, merci pour ton aide, ta confiance et ta disponibilité.

Je remercie particulierement mes deux directeurs de these, Pierre Cézac et Jean-Paul Serin. Merci
pour cette aventure humaine dans laquelle vous m’avez embarquée.

Un énorme merci a I'équipe LaTEP-ENSGTI avec laquelle j'ai passé mes trois années d’école
d’ingénieur et ma premiere année these, les pauses café, les sorties convivialités et les repas de noél
avec vous tous sont des souvenirs qui resteront. Une grosse pensée aux copains qui m’ont soutenue :
Fabien, Lorenzo, Adrien, Eric, Théo, JC, Julie...

Les deux dernieres années de these se sont passées au sein de I'entreprise ProSim. J'ai pu y faire de
nombreuses belles rencontres. Merci Louis pour ton aide et ta sincérité, ne change pas. Merci a
Angélina et Joélle pour les parties de rigolade et votre soutien. Enfin un grand merci a tous pour
m’avoir accueilli a Toulouse.

Et qu’aurait été ma fin de thése a Toulouse sans te rencontrer Gaby ? Je me demande bien. Tu m’as
permis d’aimer cette ville et grace a toi j’ai rencontré ce magnifique groupe de soutien de la biére du
jeudi. Je ne te remercierai jamais assez. Camille, Fabien, Jack, Marie, Nadia, Ninoue, Quentin merci
de continuer cette tradition du jeudi au Dubli. Merci d’avoir toujours été la.

Un big up spécial pour ma résidence secondaire a Pau : merci Alex et RéEmi de m’accepter chez vous
aussi souvent (méme si je ne fais pas la vaisselle). Merci pour vos conseils lors de mes moments de
doute. Une grosse pensée aussi pour les lyonnais Clémi et Francis qui sont toujours présents pour
moi, méme a distance.

Enfin si j'en suis la aujourd’hui, c’est que j'ai toujours était soutenue par ma famille. Vous avoir
aupres de moi le jour de ma soutenance a rendu cette journée magique. Merci a mes parents pour
toujours croire en moi, merci Matthieu et Audrey pour le soutien téléphonique a distance, merci
tonton Denis pour ton soutien depuis le lycée ! Merci a tous : marraine, parrain, les tontons, les
tatas, Maxime, les cousines, les cousins...

Pour finir ces remerciements, je ne peux que remercie la personne qui m’a soutenue
quotidiennement dans cette aventure. Merci Julien d’avoir rendu ma vie plus belle, merci de me faire
rire, d’étre toujours la pour moi.






Modélisation et simulation des systemes électrolytiques
multiphasiques reactifs dans I'environnement ProSim :
Application aux géo-ressources

Clémentine Pouget
Thése de doctorat : Génie des Procédés, Pau 2017

Directeurs : Pierre Cézac et Jean-Paul Serin

Laboratoire : LaTEP, Université de Pau et des Pays de I’Adour

Résumé

La simulation des procédés est un outil de développement, de dimensionnement et
d’optimisation des procédés dans les industries chimiques, pétrochimiques, pharmaceutiques,
alimentaires, de I’énergie ou du traitement de gaz. Elle fournit une représentation des opérations
du procédé en utilisant des modeéles mathématiques pour chaque opération unitaire, s’assurant
du respect des bilans de matiere et d’énergie. Cependant I'utilisation de la simulation des
procédés dans [lindustrie peut étre limitée par un manque de connaissance en
thermodynamique.

L'étude réalisée dans le cadre de cette thése a pour objectif d’enrichir les modeles
thermodynamiques adaptés aux solutions électrolytiques des logiciels de ProSim® avec les
compétences du LaTEP dans le cadre d’applications aux géo-ressources et en profitant de la
modélisation des opérations unitaires déja présentes dans les logiciels de ProSim®.

Dans un premier temps, les concepts et les définitions de base de la thermodynamique
des solutions, nécessaires au développement des modeéles, et notamment du cas particulier des
solutions électrolytiques seront présentés, aboutissant sur I'écriture des divers équilibres
permettant de décrire les solutions électrolytiques.

Puis les grands principes des différents modeéles thermodynamiques nécessaires a
I’écriture des équilibres des solutions électrolytiques seront présentés, en mettant I'accent sur les
modeles de coefficient d’activité qui sont alors spécifiques aux modeles électrolytiques prenant
en compte les interactions de longue portée engendrées par la présence d’ions.

Enfin, trois cas d’études de systémes électrolytiques multiphasiques réactifs appliqués
aux géo-ressources sont examinés : la géothermie profonde ; le traitement de gaz acides, issus de
fumées de I'oxy-combustion d’une centrale a charbon ; la récupération du lithium.

Mots clés : coefficients d’activité ; solutions électrolytiques ; équilibres de phases ; spéciation ;
géo-ressources.
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Abstract

Chemical process simulation is a very useful tool to improve the development, design and
optimization of processes. Then, it can help in the chemical, petrochemical, pharmaceutical,
energy production, gas processing, environmental, and food industries. It provides a
representation of the operations of the process using mathematical models for the different unit
operations, ensuring that mass and energy balances are satisfied. However, the use of process
simulation in industry is currently being limited by a lack of understanding of thermodynamics.

This thesis aims to extend the ProSim®’s software thermodynamic models dedicated to
electrolyte solutions, with the LaTEP knowledge in making use of unit operation modeling already
present in the ProSim®’s software.

First are presented the thermodynamic of solutions basic concepts and definitions
required for the development of the models, and a focus is made on the particular case of
electrolytic solutions. Next the different equilibrium allowing for the description of the electrolyte
solutions are written.

Then, the thermodynamic models main principles, necessary for the writing of the
electrolytic solutions equilibrium, are presented, focusing on the activity coefficient models which
are specific to the electrolytic models taking into account the long-range interactions generated
by the presence of ions.

Finally, three studies of reactive multiphase electrolytic systems applied to geo resources
are presented: the deep geothermal; the acid gases treatment from coal combustion smoke; the
lithium recovery.

Keywords: activity coefficients; electrolyte solutions; phase equilibrium; speciation; geo
resources.
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Introduction

La simulation des procédés est un outil de développement, de dimensionnement et d’optimisation
des procédés dans les industries chimiques, pétrochimiques, pharmaceutiques, alimentaires, de
I’énergie ou du traitement de gaz. Elle fournit une représentation des opérations du procédé en
utilisant des modeéles mathématiques pour chaque opération unitaire, s’assurant du respect des
bilans de matiere et d’énergie. Cependant I'utilisation de la simulation des procédés dans I'industrie
peut étre limitée par un manque de connaissance en thermodynamique.

Le développement de la simulation des procédés débute dans les années 1960, ou les matériels et
logiciels deviennent utilisables et peuvent étre connectés aux connaissances des propriétés
thermophysiques, des équilibres de phases, des équilibres réactionnels, des cinétiques
réactionnelles, et des opérations unitaires. C'est dans ce cadre que ProSim®, fournisseur de logiciel
de simulation de procédés, a vu le jour. Les logiciels proposés par ProSim® sont utilisés pour
améliorer la conception des procédés, accroitre l'efficacité des usines ou réduire leur impact
environnemental. Grace a un investissement permanent en recherche et développement, ProSim®
développe des solutions logicielles innovantes et est devenu un acteur majeur du domaine au niveau
international. Il s’appuie pour cela sur le LaTEP, Laboratoire de Thermique, Energétique et Procédés.
Ce laboratoire fait partie de I'Institut Carnot ISIFoR et de I'ITE INEF4 et rayonne non seulement au
niveau national, mais également international. La caractérisation des systemes électrolytiques est
une de ses compétences fortes. Il est ainsi porteur de projets publics (ANR, Ademe...) ou privés sur
cette thématique avec comme partenaires des laboratoires publics (Mines ParisTech, ICCF de
Clermont-Ferrand, Georessources, LRGP de Nancy...), des EPIC (BRGM) ou des sociétés privées
nationales ou internationales (TOTAL, AIR LIQUIDE, ProSim...).

L'étude réalisée dans le cadre de cette thése a ainsi pour objectif d’enrichir les modéles
thermodynamiques adaptés aux solutions électrolytiques du serveur de calculs thermodynamiques
Simulis® Thermodynamics de ProSim®, avec les compétences du LaTEP, dans le cadre d’applications
aux géo-ressources et en profitant de la modélisation des opérations unitaires déja présentes dans
les logiciels de ProSim®.

Pour chaque application aux géo-ressources étudiée dans ce manuscrit, la démarche utilisée pour
permettre de modéliser les divers équilibres d’un systeme considéré est la méme. En effet, pour
chaque application, la description du systéeme complet, recensant les équilibres chimiques et
physiques, et permettant ainsi d’avoir une vue d’ensemble du probléme, doit étre réalisée. Il est
aussi nécessaire de choisir les modeéles thermodynamiques appropriés au systéme étudié, ainsi que
les parametres associés. Une fois le code du modele développé et validé dans le serveur de calculs
thermodynamiques Simulis® Thermodynamics de ProSim®, il est alors nécessaire de valider son
utilisation pour I'application considérée, en comparant les résultats de simulation a des mesures
expérimentales. Dans le cadre de cette thése portant sur la modélisation de systémes
électrolytiques, les mesures expérimentales sont issues de la littérature ou bien d’autres études
menées au LaTEP. De plus, si les parametres des modeles initialement pris dans la littérature ne
permettent pas de représenter correctement les systémes électrolytiques sur le domaine
d’application considéré, des régressions de parameétres sont effectuées pour améliorer les
performances des modeles et donc parfaire la description du comportement des systemes réels.



Le manuscrit comporte trois parties. Le premier chapitre reprend les concepts et les définitions de
base de la thermodynamique des solutions, nécessaires au développement des modeles, et
notamment du cas particulier des solutions électrolytiques. En effet, la thermodynamique des
solutions d’électrolytes differe de la thermodynamique des non-électrolytes a cause de la présence
des especes ioniques. La description thermodynamique de la phase aqueuse est ainsi plus complexe ;
la nature des forces électrostatiques a longue distance est responsable, par exemple, de la déviation
importante a I'idéalité dans les solutions diluées. D’autres aspects sont différents, tels que I'échelle
de composition et I'état de référence utilisés, qui sont souvent source de confusion. Ainsi, I’extension
des bases théoriques thermodynamiques des systemes non-électrolytes aux cas des électrolytes,
n’est pas une tache facile. Ce premier chapitre aboutit sur I’écriture des divers équilibres permettant
de décrire les solutions électrolytiques. Il met alors en évidence I'importance de la connaissance du
systeme étudié (connaissance des especes vraies, des équilibres chimiques, liquide-vapeur et solide-
liqguide a prendre en compte), mais aussi les grandeurs thermodynamiques et modéles nécessaires et
adaptés a la description des différentes phases lors d’un équilibre entre une solution électrolytique
et une phase gaz et/ou une phase solide (modeles de coefficient de fugacité, de coefficient d’activité,
de constante de Henry, de constante d’équilibre chimique ou solide-liquide).

Le deuxieme chapitre passe en revue différents modéles thermodynamiques nécessaires a la
description du comportement d’une solution électrolytique saturée en gaz et /ou solide. L’accent est
mis sur les modeles de coefficient d’activité qui sont spécifiques a la description des solutions
électrolytiques. Ces modeles (Pitzer, E-NRTL, MSE) ont, fait I'objet de développements dans
I’'environnement Simulis® Thermodynamics durant cette thése. lls enrichissent la bibliotheque
thermodynamique déja en place dans les logiciels de ProSim®

Le troisieme et dernier chapitre présente des cas d’application de la modélisation et de la simulation
de systemes électrolytiques multiphasiques réactifs en utilisant les modeles thermodynamiques
présentés au Chapitre 2. Les trois cas étudiés appartiennent au méme domaine d’application : les
géo-ressources. Ces trois applications sont : la géothermie profonde, le traitement de gaz acides et
I’extraction du lithium. Ce chapitre se décompose donc en trois parties, représentant les trois cas
d’application aux géo-ressources étudiés pendant cette thése. Pour chacune de ces études, le
systeme complet a été étudié, aboutissant a la connaissance des especes vraies, mais aussi des
équilibres chimiques, liquide-vapeur et solide-liquide a prendre en compte, et un modele
thermodynamique adapté a été choisi.

Le premier cas étudié est appliqué a la géothermie profonde. L'objectif est de calculer la pression de
bulle, et donc prévoir I'apparition d’une phase gaz lors de la remontée des eaux souterraines
chaudes, sous pression. Ces eaux souterraines sont des saumures contenant principalement du
chlorure de sodium, du méthane et du dioxyde de carbone. La modélisation de ce systéme a haute
température et haute pression a été réalisée en utilisant le modéle de coefficient d’activité
spécifique aux solutions électrolytiques E-NRTL. Les résultats alors obtenus sont comparés aux
mesures expérimentales de la littérature.



Le deuxiéme cas d’étude porte sur le traitement de gaz acides, issus de fumées de I'oxy-combustion
de centrale a charbon, pour produire un flux concentré de dioxyde de carbone a haute pression, afin
gu’il soit facilement acheminé vers un lieu de stockage. L'objectif de cette étude est d’améliorer la
modélisation du systeme {H.O, CO,, NOx, SO} sous pression avec le profil thermodynamique des
solutions électrolytiques Sour Water de Simulis® Thermodynamics qui utilise le modele de Pitzer
modifié par Edwards pour le calcul des coefficients d’activité.

Pour cela, il est nécessaire de comprendre le mécanisme réactionnel complexe qui se déroule lors de
I’absorption de gaz acides dans I’eau. Une recherche bibliographique a donc été réalisée, permettant
d’aboutir a des propositions d’amélioration de la modélisation. Dans le but de valider ces
modifications, le modele « amélioré » est successivement comparé aux mesures d’équilibres
obtenues au LaTEP, et aux résultats de la campagne de mesures de Air Liquide.

Enfin, le troisieme et dernier cas d’étude traite de la récupération du lithium, un métal dit
stratégique. Dans les procédés de récupération du lithium par I'exploitation des saumures de lacs
salés, le bore constitue une impureté majeure, mais aussi un sous-produit valorisable. L’objectif de
cette pré-étude est alors de comprendre et de valider la représentation des équilibres solide-liquide
et liquide-vapeur du systeme d’intérét {H3BOs, H,0, LiOH} avec le modele MSE présenté dans le
Chapitre II.
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Ce premier chapitre reprend les concepts et les définitions de base de la thermodynamique des
solutions. Il est nécessaire afin d’appréhender les grandeurs intervenant : dans la description des
solutions, et dans I'écriture de leur équilibres de phases. Ce chapitre est divisé en deux parties.

La premiere partie présente les grandeurs de bases de la thermodynamique des solutions: le
potentiel chimique, la fugacité, I'idéalité et I'activité. Les conditions de référence et les conventions
pour les calculs des potentiels sont ensuite abordées. Travailler avec des solutions électrolytiques
apporte son lot de spécificités. En effet, la thermodynamique des solutions d’électrolytes differe de
la thermodynamique des non-électrolytes a cause de la présence des especes ioniques. La
description thermodynamique de la phase aqueuse est ainsi plus complexe ; la nature des forces
électrostatiques a longue distance est responsable, par exemple, de la déviation importante a
I'idéalité dans les solutions diluées. D’autres aspects sont différents, tels que I'échelle de composition
et I'état de référence utilisés, qui sont souvent source de confusion. Ainsi, I'extension des bases
théoriques thermodynamiques des systémes non-électrolytes aux cas des électrolytes n’est pas une
tache facile.

La seconde partie du chapitre présente I'écriture des équations permettant de décrire I'équilibre
entre une solution électrolytique et une autre phase (solide et/ou vapeur). La définition
thermodynamique de I'équilibre, les équilibres liquide-vapeur, les équilibres chimiques et les
équilibres solide-liquide sont ainsi successivement présentés. Il met alors en évidence I'importance
de la connaissance du systeme étudié (connaissance des espéces vraies, des équilibres chimiques,
liguide-vapeur et solide-liquide a prendre en compte), mais aussi les grandeurs thermodynamiques
et modeles nécessaires et adaptés a la description des différentes phases lors d’un équilibre entre
une solution électrolytique et une phase gaz et/ou une phase solide (modéles de coefficient de
fugacité, de coefficient d’activité, de constante de Henry, de constante d’équilibre chimique ou
solide-liquide).






1. Eléments de thermodynamique des solutions électrolytiques
L’'objectif principal de ce premier paragraphe est de rappeler le lien entre les différentes grandeurs
thermodynamiques, et d’introduire les fonctions thermodynamiques usuelles permettant de calculer
les équilibres de phases.

1.1. Le potentiel chimique
La thermodynamique introduit le potentiel chimique, noté u;, représentant pour chaque espéce i
une enthalpie libre molaire partielle. Gibbs définit le potentiel chimique comme la variation
d’enthalpie libre avec le nombre de moles n; de I'espéceii :

aG(T,P,ni))
ani

.ui(TJPini)z( (1-1)

T,P,TLj;i

avec: la température T, la pression P et le nombre de moles des autres constituants n;.; constants.

1.2. Lafugacité
La fugacité d’un corps i dans un mélange, f;, est définie a température constante par analogie au gaz
parfait selon I'expression :

d(u)r = RTdIn(f)r (1-2)

La généralisation de cette relation conduit a (Gmehling 2012) :

wi(T,P,2) = 1 (T) + RTIn <ff(Tf’(’ T?) (-3

ou:
- u?ef(T), est le potentiel chimique de I'espéece i a I'état de référence, il est dépendant de la
température et défini a pression et composition de référence ;
- firef(T), est |la fugacité de 'espéce i dans I'état de référence ;

- fi(T,P,z), est la fugacité de I'espéce i, elle est dépendante des conditions de travail : la
température, la pression et la composition.



1.3.  Définition de l'idéalité
Lewis définit en 1923 une solution idéale, une solution pour laquelle la fugacité des différents
composés, a température et pression fixées, est proportionnelle a leur fraction molaire :

id
LO2D — (r, P) (i-4)

Zj
La fugacité du corps pur liquide respecte cette propriété.

La relation (/ - 4) permet également d’identifier les mélanges de gaz parfait comme des solutions
idéales.

Cependant, beaucoup de fluides réels présentent des comportements thermodynamiques éloignés
du comportement idéal. Pour calculer la fugacité d’un fluide réel, deux approches sont classiquement
définies :

- I'approche résiduelle, si la solution idéale considérée est le mélange de gaz parfait ;
- I'approche d’exces, si la solution idéale considérée est une solution liquide idéale.

1.3.1. Approche résiduelle
Le gaz parfait est une solution idéale vérifiant I'équation (/ - 4). En effet, pour un mélange de gaz
parfait, la fugacité du gaz i est égale a la pression partielle de ce gaz :

£°P (T, P, ;) = y;P = P, (1-5)

Pour un mélange de gaz réels, la fugacité d’'une espéce i en phase gaz peut donc étre considérée
comme une pression corrigée. La correction est effectuée en introduisant un terme correctif: le
coefficient de fugacité ¢; (sans dimension) :

fL(T'Pry) = ¢i(T'P'y)'fiid(TrP'yi) = ¢L(T'P'y)yl p (I-6)

Physiquement, lorsque la pression d’un systeme tend vers zéro, le comportement du fluide réel
s’approche du comportement du gaz parfait et on observe la condition limite :

lim = =1 (I-7)

On en déduit donc que le coefficient de fugacité ¢; tend alors vers un, lorsque le comportement du
fluide réel s’approche de celui du gaz parfait ; c’est-a-dire lorsque la pression tend vers zéro :

;l)lg%‘pi =1 (1-8)

Cette approche est trés utilisée pour représenter les fluides (phase gaz ou liquide), et pour les calculs
de propriétés thermodynamiques. Elle sera utilisée pour modéliser les phases gaz.



1.3.2. Approche d’exces
La fugacité d’une espéce i en solution réelle peut s’exprimer a partir de la fugacité idéale. Elle est
corrigée en introduisant un terme correctif : le coefficient d’activité y; (sans dimension) :

fi(T,P,x) = y;(T, P,%) f{*(T, P, x;) (1-9)
Cependant, en solution, il existe deux types de modeles décrits par :

- laloi de Raoult;
- laloi de Henry.

a. Approche d’excés par rapport au corps pur liquide
Dans le cas limite du corps pur liquide i, I’équation (/- 4) devient donc :

f4(T, P, x;) = x; f;' (T, P) (I-10)

La fugacité réelle d’une espéce i suivant la loi de Raoult est alors directement déduite des équations
(1-9) et (I-10):

fi(T,P,x) =y;(T,P,x) x; fi (T, P) (1-11)
avec:
lim y;(T,P,x) =1 (1-12)
xi -1
ou, ¥; le coefficient d’activité de i représente I'écart au corps pur liquide et f;" représente la fugacité
du corps pur liquideiaT et P.

L’expression la plus générale de la fugacité liquide est donnée par la relation suivante (de Hemptinne
etal., 2012) :

f;(T,P,x) = y;(T,P,x) x; p3*(T) PF**(T) m;(T, P) (I-13)

avec 7, le facteur de Poynting :

* *(p—psat
T; = exp (f:sat;—;dP) = exp (%) (1-14)

et:

- Pl-sat, la pression de vapeur saturante du constituanti;

- v/, le volume molaire liquide du constituant i a la température T ;
- v{, le coefficient d’activité du constituant i en phase liquide ;

- ¢f%, le coefficient de fugacité du constituant i & PS4 ;

- x;, lafraction molaire du constituant i dans la phase liquide.

La seconde égalité de I'équation (/ - 14) est obtenue en supposant le volume molaire liquide du
constituant i indépendant de la pression (Prausnitz, 1986).



b. Approche d’excées par rapport a la solution infiniment diluée
La constante de Henry, d’un soluté i dans un solvant s, est définie comme le rapport de la fugacité de
i sur sa composition lorsque I'on tend vers la dilution infinie (Gmehling, 2012) :

lim  (AE22) = ysat(r) (I-15)

xi -0
P -p3at

Hfgt(T) est dépendante de la température et prise a la pression de vapeur saturante du solvant s
Dans le cas idéal, I’équation traduisant I'idéalité (/- 4) devient :
fi4(T,P,x;) = x; HEE(T) (1-16)

La fugacité réelle d’'une espéce i suivant la loi de Henry s’exprime alors par la relation (de Hemptinne
etal., 2012):

fi(T,P,x) = y{(T, P,x) x; H{$*(T) m (T, P) (I-17)
avec:
- ¥ le coefficient d’activité du constituant i représentant I'écart a la dilution infinie idéale :
xliir_r)lo y°(T,P,x) =1 (1-18)
- x;, lafraction molaire du constituant i dans la phase liquide ;
- m;°, la correction de Poynting :
n° = exp (—v‘?o (PR_TPSS at)) (1-19)
et:

- PS% |a pression de vapeur saturante du solvant s ;
- v;°, le volume molaire partiel a dilution infinie du constituant i dans la solution.

1.4. Définition de 'activité
Le rapport fl-/fl-ref défini par Lewis est appelé activité de I'espéce i (sans dimension). Ainsi I’activité

caractérise I'écart a la référence choisie :

fi(T.Px)
firef(T)

a;(T,P,x) = (1-20)
1.5.  Convention dissymétrique en phase aqueuse

Pour les calculs de propriétés thermodynamiques d’un systéme, il est nécessaire de choisir un état de

référence pour chacune des espéces. Il est arbitraire et peut dépendre du systéme étudié.

Pour les solutions électrolytiques, la convention dissymétrique est classiquement utilisée en phase
aqueuse. Il s’agit de considérer I'état de référence corps pur pour le solvant, tandis que les solutés
ont pour état de référence la dilution infinie.

En convention dissymétrique, les deux lois limites sont appliquées pour I'écriture de la fugacité
idéale :

- laloi de Raoult qui s’applique aux corps purs et donc au solvant ;
- laloi de Henry qui est utilisée pour les solutés dont I'état de référence est la dilution infinie.



1.6. Spécificité des solutions électrolytiques
Un électrolyte est une molécule (gazeuse, liquide, ou solide) qui a une certaine solubilité dans le
solvant et qui réagit avec ce dernier, ici I’eau, pour former plusieurs espéces ioniques (chargées). La
solution électrolytique est donc constituée :

- dusolvant, 'eau;
- d’ions issus des réactions électrolytiques ;
- d’espéces moléculaires dissoutes dans I’eau, mais non chargées.

Les solutions électrolytiques sont des solutions fortement non idéales, car elles sont constituées de
particules chargées électriquement qui entrainent des interactions de nature électrostatique. La
thermodynamique des solutions électrolytiques est donc un cas appliqué et complexe de la
thermodynamique des solutions, qui nécessite la connaissance de certaines notions.

1.6.1. Especes vraies et apparentes
Les compositions des solutions électrolytiques peuvent étre décrites de deux manieres :

- en especes vraies ;
- en especes apparentes.

Les especes vraies représentent I'ensemble des espéces existantes en solution, c’est-a-dire
I'ensemble des molécules neutres et des ions créés par les réactions électrolytiques. Les especes
apparentes correspondent aux molécules non dissociées ou especes neutres. Il est a noter que
toutes les espéces apparentes sont des especes vraies (Simulis® Thermodynamics).

Pour une solution électrolytique considérée, il est nécessaire de connaitre I'ensemble des réactions
chimiques de spéciation permettant d’identifier les espéces vraies du systéme.

Exemple : Dans une solution binaire composée d’eau et de bicarbonate de sodium, les espéeces
initiales sont les molécules de H,0 et de NaHCO:s.

Les réactions chimiques de spéciation sont :
H,0 & H*+HO~
NaHCO; < Nat + HCO3
Na,C0O; < 2Na* + CO5~
NaOH < Na* + HO~
H,0+ C0, & H* + HCO3
HCO3 < H™ 4+ €05~

Les especes apparentes du systeme sont donc: H,O0, NaHCO; Na,COs;, NaOH, et CO..
Et les espéces vraies du systéme sont : H,O, NaHCOs;, Na,COs, NaOH, CO,, H*, HO", Na*, HCOs,, et
CO32_.

1.6.2. Echelle de composition
Il existe différentes échelles de composition. On distingue :

- les fractions (molaires ou massiques) qui s’expriment sans unité classiquement utilisées pour
la description du solvant ;



- les concentrations (molaires ou massiques) qui s’expriment en mol.kg de solution?,
kg.kg de solution™, mol.volume de solution™, kg.volume de solution?;
- la molalité qui s’exprime en mol.kg de solvant™ pour les espéces autres que le solvant.

La molalité, définie comme le nombre de moles d’'une espéce en phase aqueuse par kilogramme
d’eau, est classiquement utilisée pour la description des solutés. Cette unité présente un intérét
pratique, car elle est indépendante des quantités des autres especes en solution. Elle s’exprime en
fonction de la fraction molaire selon I’équation suivante :

m; = - (I-21)
L Mgxg

- m;, est la molalité de 'espéce i en mol.kg™ ;

- x;, estla fraction molaire de I'espéce i (sans unité) ;
- X, est la fraction molaire du solvant s (sans unité) ;
- M., est la masse molaire du solvant s en kg.mol™.

Le potentiel chimique d’un soluté i en solution peut s’exprimer en échelle de fraction molaire ou en
échelle de molalité :

w; = 1, (T) + RT In(aF (T, P,x)) = ;"™ (T) + RT In(a™(T, P, m)) (1-22)

i

ou, les exposants x et m représentent respectivement les échelles de fraction molaire et de molalité,

et al*, 'activité molale de I'espéce i dans la solution vérifiant :

ai®(T,P,m) =y (T, P,Tn)ﬂ (1-23)

m{
ou m? est égal a 1 mol.kg de solvant™.

De plus, a I'état de référence dilution infinie du soluté i, la fraction molaire du solvant x tend vers
un, et les relations suivantes sont vérifiées :

xlsir_r)ll yvit=1 (I-24)
xlsir_r)ll yi‘=1 (1-25)
. Xi _

xlsn—r>11E = Mg (I-26)

En utilisant les relations (/- 24), (1- 25) et (I - 26) dans |’équation (/- 22), on obtient :

ref,x __ refm 1
WrETY = 4] (T)+RT1n<MS.m?) 1-27)

La relation entre les coefficients d’activité des deux échelles de composition est directement déduite
de la combinaison des équations (/- 21), (1-22) et (1-27) :

Yit = Vi -Xs (1-28)

De la méme maniere, la combinaison des équations (1 - 21) et (1 - 23) permet de définir la relation
simple qui lie les activités des deux échelles de composition étudiées :

al =y (T,P,x) x; = ai*Ms (1-29)



1.6.3. Coefficient d’activité moyen
Le coefficient d’activité moyen d’un électrolyte fort (entierement dissocié) correspond a la moyenne
géométrique des coefficients d’activité du cation et de I'anion. Ainsi, le coefficient d’activité moyen
Y+ de I'espece vraie C,, A, , s'écrit a partir des coefficients d’activité du cation C et de I'anion A :

1
+ _ Ve, VA
Ye, 4., = (veCya*)rerva (I-30)
ou:

- Vy, le coefficient stoechiométrique de I'anion A dans la dissociation de I'électrolyte C,, A, ;
- V¢, le coefficient steechiométrique du cation C dans la dissociation de I'électrolyte C, A, ,.

2. Ecriture des équilibres

2.1. Définition thermodynamique de I'équilibre
Un systeme est dit a I'équilibre lorsqu’il ne subit aucun changement macroscopique et que ses
variables d’état (température, pression et composition) ne varient pas avec le temps. La condition
thermodynamique de I'atteinte de I’équilibre est d’étre au minimum de I’enthalpie libre du systéme,
a température et pression fixées. A I'équilibre, on a donc I'égalité :

(dG)rp =0 (1-31)

A T et P constants, la grandeur molaire partielle associée a I’enthalpie libre s’exprime selon la
relation :

9G(T,Pn;
dG(T,P,n;) = Zespéces (M) -dn; (1-32)

an;
13 T,P,njﬂ

La condition d’équilibre (1 - 32) peut donc s’écrire en faisant intervenir le potentiel chimique du
constituantia T et P défini par (/-1):

Zespéces wi(T,P,n;).dn; = 0 (1-33)

Cette condition s’applique aux équilibres chimiques. Dans ce cas, la variation de composition dn; de
chaque espéce i, est équivalente au coefficient steechiométrique algébrique v de I'espéce i dans la
réaction considérée r :

Zespéces Virlli(Tr P, ni) =0 (1-34)

La condition d’équilibre s’applique de fagon similaire a I'’équilibre entre phases. Il se traduit alors par
I’égalité des potentiels chimiques de I'espéce i dans les différentes phases a et § :

uE(T, Py = uf (T, P,my) (1-35)
ce qui équivaut a :
ref,o ref,p TP firef'a(T)
2% (1) — H; (T) + RTIn <m> = RTIn <W> (1-36)

En prenant la méme référence pour i dans les phases a et B (,uiref‘a = uiref’ﬁ et firef‘a = firef’ﬁ),

I’équilibre des potentiels (/- 36) équivaut a I'égalité de fugacité :

ﬂa(T,P,x) = f;ﬁ(T,P,X) (/'37)



Cependant si la référence pour chaque phase n’est pas identique, mais prise a la méme température,
ref,B

; a I'aide de I'équation (/- 3) :

firef,a (T))

on peut exprimer ,ul-ref’“ en fonction de u

(I-38)

ref,a _ . ref.B
.ui (T) - l’li (T) + RT In <firef,[3(T)

Dans ces conditions, I'équilibre des potentiels (/- 36) équivaut aussi a I'égalité des fugacités (/- 37).

2.2.  Equilibres liquide-vapeur

2.2.1. Approche dissymétrique y/o
L’équilibre liquide-vapeur peut étre écrit suivant deux approches différentes pour la description de la
phase liquide (approche d’excés et approche résiduelle) :

- I'approche symétrique ¢/ pour laquelle la description des fugacités vapeur et liquide se fait
par 'utilisation d’un coefficient de fugacité ;

- I'approche dissymétrique y/¢ pour laquelle la description de la fugacité vapeur se fait par
I'utilisation d’un coefficient de fugacité, et la description de la fugacité liquide se fait par
I'utilisation d’un coefficient d’activité.

Notre choix se porte sur I'approche dissymétrique y/¢ qui permet: l'utilisation d’'un modéle de
coefficient d’activité en convention dissymétrique, adapté aux solutions électrolytiques, pour la
description de la phase liquide, et I'utilisation d’un modele de coefficient de fugacité pour la
description de la phase gaz.

2.2.2. Ecriture des équilibres liquide-vapeur
L’échelle de composition classiquement utilisée pour le solvant est la fraction molaire. De plus, sous
les conditions classiques d’approche et de convention dissymétriques, la relation d’équilibre (I - 37)
donne la condition d’équilibre liquide-vapeur pour le solvant s :

¢Z(T,P,y) ys P = y; (T, P,x) x5 $5%(T) PS*(T) my(T, P) (1-39)
Avec :

- Y, le coefficient de fugacité du solvant s en phase gaz (sans unité) ;
S

- T, latempérature, enK;

- P, lapression, en Pa;

-y, lafraction molaire de la phase gaz (sans unité) ;

- X, la fraction molaire de la phase liquide (sans unité) ;

- “* le coefficient d’activité du solvant s en échelle de fraction molaire (sans unité) ;
S

- PS% |a pression de vapeur saturante du solvants, en Pa;

- sat |e coefficient de fugacité du solvant s pur a saturation (sans unité) ;
S

- m;, le facteur de Poynting.



L’échelle de composition classiquement utilisée pour les solutés est la molalité. De plus, sous les
conventions d’approche dissymétrique et de convention dissymétrique, qui sont classiques aux
solutions électrolytiques, la relation d’équilibre (/ - 37) donne la condition d’équilibre liquide-vapeur
pour un gazi :

¢7(T,P,y) y; P =y (T, P,m) m; H;2"™(T) n° (T, P) (1-40)
Avec:

- ¢/, le coefficient de fugacité du gaz i en phase gaz (sans unité) ;

- T, latempérature, enK;

- P, lapression, en Pa;

-y, lafraction molaire de la phase gaz (sans unité) ;

- m, la molalité en phase liquide, en mol.kg de solvant™;

- yim'm, le coefficient d’activité du soluté i en échelle de molalité (sans unité) ;

- M, la masse molaire du solvant, en kg.mol™ ;

- Hf_gt'm = M H{fgt‘x, la constante de Henry de I'espéce i dans le solvant pur s en échelle de
molalité, en Pa.(kg de solvant).mol?;

- Pssat, la pression de saturation du solvant s, en Pa;

- m;°, la correction de Poynting.

2.3.  Equilibres chimiques
Les équilibres chimiques associés aux réactions électrolytiques sont des équilibres de spéciation qui
permettent de déterminer la répartition en espéces vraies d’un systéme. Pour une réaction du type :

aA+bB+:--=cC+dD+ - (1-41)

La condition d’équilibre chimique (/- 34) s’écrit a I'aide de I'expression du potentiel chimique (/- 22) et
donne respectivement en échelle de fraction molaire et en échelle de molalité :

Siviuf TP r
—”T = In([T; af (T, P,m)"i ) (1-42)
Ei V{u{n’ref(T,P)+vr #x,ref(T’P) r
. +#H,0 _— H,O0MH,0 — ln(Hi a{n(T, P, x)vl ) (I-43)

avec:

- v{, le coefficient stoechiométrique algébrique de 'espéce i dans la réaction considérée r ;

- uiref, le potentiel chimique de référence a T et P de I'especei(=A,B,C, D ...);

- R, la constante des gaz parfaits ;

- T, latempérature;

- a;, I'activité de 'especei(i=A,B,C,D..);

- les exposants x et m représentent respectivement les échelles de fraction molaire et de
molalité.

Les constantes d’équilibres en échelle de fraction molaire et en échelle de molalité sont alors
respectivement définies de la maniére suivante :

f
iviul e (T,P)
K* = exp ———+—"= |-44
p RT (1-44)
f T x,ref
TizH,0 ViU (TP) Vi, otiifs ¢ (T.P)
K™ = exp — 2 2 (I-45)

RT



Et la relation (/- 27) permet alors d’écrire :

K™= KX(MHZO.mQ)Z"‘”ZOV" (1-46)

1

Pour rappel, m? est égal a 1 mol.kg de solvant?,et My, o est la masse molaire de I'eau en kg.mol™.
Les constantes d’équilibres K™ et K* sont donc sans dimension.

Pour chaque réaction électrolytique considérée, il est donc nécessaire de connaitre :

- soit un modéle de constante d’équilibre K* ou K™ ;
- soit un modele de potentiel chimique de référence.

2.4. Equilibres solide-liquide
En présence de solide en excés, la solution a I'équilibre thermodynamique est a saturation. Les
especes dissoutes et le solide sont alors en équilibre. On considéere I'équilibre solide-liquide :

MXp ) = M?atz) +nX (g (I-47)

Cet équilibre de phases s’écrit comme un équilibre chimique. On considére donc la condition
d’équilibre adaptée (/- 34), ce qui conduit a:

n
ref _,mref _. , mref a™ T.Pm)*( a™ (T,P,m )
o _uMXn(S)(T,P) s (T.P)=n g ® (T,P) 3 M'&{'q)( ) < X(aq)( )
InK"* = =lIn (1-48)
RT aMXn(s)(T'P)

avec:

- K™, la constante de I'équilibre solide-liquide en échelle de molalité ;

- uiref, le potentiel chimique de référence a T et P de I'espéce i (=MXn(S), M™, X7);

- R, la constante des gaz parfaits ;

- T, latempérature ;

- al™, I'activité en échelle de molalité de I'espéce i (= M™, X7);

T Ay I'activité du solide égale a 1 avec I'hypothese que la phase solide est un corps pur.

Pour chaque équilibre solide-liquide considéré, il est donc nécessaire de connaitre :

- soit un modeéle de constante d’équilibre K" ;

ref

- soit un modele de potentiel chimique de référence p;



3. Conclusion

Les concepts et les définitions de base de la thermodynamique des solutions, notamment dans le cas
particulier des solutions électrolytiques, ont été présentés dans ce chapitre. La modélisation des
systemes électrolytiques et de leurs éventuels équilibres passe, entre autre, par I'écriture des
équilibres de phases et des équilibres chimiques. Pour modéliser un systéme électrolytique
multiphasique donné, il est donc nécessaire de connaitre I'ensemble des espéces du systeme. Cette
étape, bien qu’a priori basique, est non seulement essentielle mais peut s’avérer complexe dans le
cas des solutions électrolytiques. L’écriture de I'ensemble des réactions chimiques de spéciation
conduit a I'identification de I'ensemble des espéces vraies aqueuses. A partir de cet ensemble, la liste
des sels susceptibles de précipiter peut débuter mais doit étre complétée de par I'existence de sels
hydratés. L’identification des espéces en phase gaz est généralement plus aisée.

La description thermodynamique du systeme électrolytique multiphasique est formalisée par les
fonctions thermodynamiques : le potentiel chimique et la fugacité. Leur calcul nécessite de définir les
conventions utilisées. Dans ce travail, les conventions tres classiquement utilisées dans ce domaine
ont été reprises :

- la convention dissymétrique est utilisée pour la description de la solution électrolytique,
définissant I’état de référence corps pur pour le solvant et dilution infinie pour les solutés ; il
en découle également une dissymétrie dans le traitement de |’échelle de composition
(fraction molaire pour le solvant et molalité pour les solutés)

- I'approche dissymétrique y/¢ est adoptée pour la formalisation des équilibres liquide-
vapeur. Ainsi, la description de la phase liquide requiert le choix d’'un modéle de coefficient
d’activité et la phase gaz est décrite a I'aide d’un modele de calcul du coefficient de fugacité

Les équations des équilibres de phases et des équilibres chimiques (/- 39), (I - 40), (I - 43) et (I - 48) sont
une partie du systeme d’équations a écrire pour définir 'opération unitaire de flash solide-liquide-
vapeur, déja intégré dans Simulis® Thermodynamics. La résolution de ce dernier permet de calculer
les compositions vapeur a I'équilibre, les spéciations liquides de la solution électrolytique d’intérét,
et les phases solides a I'équilibre. Ces équations d’équilibre font apparaitre d’autres grandeurs
thermodynamiques. La résolution de ces équations nécessite alors la connaissance de plusieurs
modeles thermodynamiques :

- un modele de coefficient de fugacité pour la description de la phase gaz;

- un modele de coefficient d’activité pour la description de la phase liquide ;

- un modele de constante d’équilibre ou bien modele de potentiel chimique pour I'écriture des
équilibres chimiques et solide-liquide ;

- un modele de constante de Henry pour chacun des gaz du systeme électrolytique considéré.
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Ce deuxieme chapitre passe en revue différents modeles thermodynamiques nécessaires a la
description du comportement d’une solution électrolytique saturée en gaz et/ou solide.

En effet, le Chapitre | a mis en évidence I'importance des modeéles thermodynamiques pour décrire
les différentes phases a I’équilibre. Ce chapitre détaille plus particulierement ceux utilisés dans cette
these et présente successivement :

- les modeles de coefficient de fugacité pour la description de la phase gaz: les équations
d’état;

- les modeles de coefficient d’activité adaptés aux solutions électrolytiques pour la phase
liquide ;

- un modele pour I'écriture des équilibres chimiques, et solide-liquide (modele de constante
d’équilibre ou modeéle de calcul de potentiels chimiques ;

- un modele de constante de Henry pour décrire I'équilibre liquide-vapeur de chacun des gaz
du systéme considéré.

L'accent est mis sur les modeles de coefficient d’activité qui sont spécifiques a la description des
solutions électrolytiques et prenant notamment en compte les interactions de longue portée
engendrées par la présence d’ions. Ces modeles (Pitzer, E-NRTL, MSE) ont, fait I'objet de
développements dans I'environnement Simulis® Thermodynamics durant cette thése. lls enrichissent
la thermodynamique déja en place dans les logiciels de ProSim® et seront ensuite utilisés lors de
simulations appliquées aux géo-ressources (Chapitre Ill).






1. Coefficient de fugacité pour la phase gaz

Pour modéliser les équilibres liquide-vapeur des solutions électrolytiques en approche
dissymétrique, il est nécessaire de caractériser la non-idéalité de la phase gaz a haute pression (cf.
Chapitre 1). Le modéle de calcul de coefficient de fugacité occupe donc un réle central dans la
modélisation de la phase gaz en équilibre avec une solution électrolytique. Pour rappel, les
coefficients de fugacité sont calculés a partir d’équations d’état.

1.1. Les équations d’état
Les équations d’état sont pratiques pour modéliser le comportement thermodynamique des phases
fluides (gaz et liquide). Elle proposent d’exprimer la relation entre les variables de pression P (Pa), de
volume V (m3), de température T (K) et de composition n (mol), sous la forme: f(P, T, V, n)=0.
L'intérét principal de ce type d’équations est de permettre le calcul de I'ensemble des propriétés
thermodynamiques et des équilibres de phases.

La loi des gaz parfaits est I'’équation d’état la plus connue. Elle fait intervenir R, la constante des gaz
parfaits :

PV = nRT (In-1)

Elle suppose que les molécules ont un volume nul et qu’elles n’interagissent pas entre elles. Ces
hypothéses sont réalistes en phase gaz a basse pression, mais, a haute pression, il est nécessaire de
pouvoir représenter I'écart a I'idéalité des systemes étudiés. Le facteur de compressibilité Z traduit
I’écart au comportement du gaz parfait et s’'exprime en fonction de v, le volume molaire, selon :

_ Py
T RT

Z (I1-2)

Pour un gaz parfait, Z est égal a I'unité.

Il existe plusieurs types d’équations d’état permettant de prendre en compte le comportement réel
des gaz. Les principales sont :

- les équations d’état du Viriel, pour lesquelles le facteur de compressibilité Z est exprimé sous

la forme d’un développement mathématique tel que :
D

B C
Z = 1+—+—2+—3+"'
v v¢ v
ol B, C, D, ... sont les coefficients du Viriel et v le volume molaire (m3.mol?) ;
- les équations de type SAFT, pour Statistical Associating Fluid Theory, I'origine de ces modéles
vient de la physique statistique pour I’expression des interactions entre molécules ;
- les équations cubiques, de forme polynomiale du troisieme degré en Z (facteur de
compressibilité) ou en v (volume molaire).

La suite de ce paragraphe présentera deux modeles d’équation d’état cubique, dérivés de I'équation
de Van der Waals, particulierement recommandés pour les calculs d’équilibres liquide-vapeur des
hydrocarbures sous pression (application en pétrochimie, au gaz naturel, Bouillot 2015) :

- I"’équation d’état de Soave-Redlich-Kwong (généralement appelé SRK) ;
- I’équation d’état de Peng-Robinson (généralement appelé PR).



1.2. Equation de Van der Waals et dérivees
Les équations d’état cubiques sont basées sur I'équation d’état de Van der Waals (Van der Waals,
1873). Bien que cette équation soit tres connue (ce qui a valu un prix Nobel a Van der Waals en
1910), elle n'est pas tellement utilisée dans la pratique. En effet, il existe des équations d’état
(dérivées de cette derniére) plus performantes, comme les équations de Peng-Robinson (PR, Peng et
Robinson 1976) ou Soave-Redlich-Kwong (SRK, Soave 1972).

Ces trois équations d’état peuvent étre présentées par I'équation cubique générale suivante :

~ v-b (v—b.ry)(v—b.1y) (I1-3)
Avec:
b=Qb.RE (Il -4)
Pc
TZ
a=0Q,R*L . a(T,) (I1-5)
Pc
a(T,) =[1+ Mg+ M;.w + My w?)(1 = T,2)]? (Il - 6)
et:

- P, la pression, en Pa;

- R, la constante des gaz parfaits, 8.314°).mol?.K?;

- T, latempérature, enK;

- v, le volume molaire, en m3.mol?;

- b, le covolume, enm?;

- a, le paramétre d’attraction, en J.mol?;

- T¢ et Pc sont respectivement la température et |la pression critiques ;
- w, le facteur acentrique de Pitzer ;

T . P
- T, = p— la température réduite.
Cc

Les parametres spécifiques aux différentes évolutions de I’équation d’état de Van der Waals (ry, 15,
Qa, Qp, My, M; et M,) sont présentées dans le tableau suivant :

Tableau Il - 1 : Parameétres des différentes équations d’état cubiques

Parametres Van der Waals SRK 1972 PR 1976
7 0 0 —1—-42
¥ 0 -1 -1+ \/E
g, 27/64 0.42748 0.45724
0, 1/8 0.08664 0.07780
M, 0 0.480 0.37464
M, 0 1.574 1.54226

M, 0 -0.176 -0.26882



1.2.1. Lesrégles de mélange
Il existe des régles de mélange pour le calcul des coefficients a et b. Les régles de mélange utilisées
font intervenir les propriétés a; et b; des constituants i purs (obtenues a partir de : T¢, P et w), ainsi
que les parametres d’interaction binaire k;; symétriques (k;; =k;; et k;; =0) entre les
constituants i et j dans le mélange considéré. Différentes régles de mélange pour a etbh sont
disponibles dans la littérature. Dans les versions originales, la dépendance quadratique a la
composition pour le parametre a est utilisée :

a= EiZj ZiZjai,j (n-7)

Pour les coefficients a; ;, la moyenne géométrique des parametres des constituants purs est corrigée

par le paramétre d’interaction binaire k; ; :

ag; = (1—kyj) a3 (Il-8)

Dans la plupart des cas (Gmehling, 2012), le co-volume b d’'un mélange est calculé par une régle de
mélange linéaire :

b= Zizibi (I1-9)

1.2.2. Les parametres
L'utilisation des équations SRK ou PR pour la description de la phase gaz nécessite alors la
connaissance de trois propriétés de corps pur pour chacun des constituants de la phase gaz :

- T, latempérature critique ;

- P¢, la pression critique ;

- w, le facteur acentrique.
Il 'est aussi nécessaire de connaitre le parametre d’interaction k; ; pour chaque binaire « i, j » de la
phase gaz.

Exemple : Dans une solution binaire composée d’eau et de dioxyde de carbone, les espéeces vraies du
systéme sont : H,0, CO,, H*, HO", HCOs et COs%, et deux espéces peuvent étre présentes en phase
gaz : H,0 et CO,,

Pour calculer les coefficients de fugacité des especes en phase gaz du systeme considéré avec les
modeles SRK ou PR, il est nécessaire de connaitre les propriétés de corps pur de H,O et CO;
suivantes :

TCHZO et TCcoz' les températures critiques ;
- PCHZO et PCcoz' les pressions critiques ;

- wy,o et wco,, les facteurs acentriques.

Ainsi que le parameétre d’interaction binaire symétrique ky,0,co,-



2. Coefficient d’activité pour la phase liquide

2.1. Généralités
Pour modéliser les divers équilibres des solutions électrolytiques, il est nécessaire de caractériser la
non-idéalité de la solution (cf Chapitre I). Le modele de calcul de coefficient d’activité occupe donc
un réle central dans la modélisation des solutions électrolytiques. Les coefficients d’activité sont
calculés a partir de la dérivée de I'enthalpie libre d’excés.

Il existe deux grandes catégories de modeles : les modeles non-prédictifs et les modeles prédictifs.

Les modeéles non-prédictifs sont des modeles nécessitant des données expérimentales ou la
connaissance des parametres d’interaction. Généralement, ces deniers sont régressés a partir des
données expérimentales. Il existe plusieurs types de modeles non-prédictifs, avec des approches plus
ou moins complexes. Parmi ces modeles, on retrouvera les équations :

- de Wilson : Wilson (1964) est a I'origine du concept de « composition locale » (Haghtalab et
Peyvandi, 2009). Cette hypothése implique que la composition locale autour d’'une molécule
i est indépendante de la composition locale autour d’une molécule j différente (la
concentration autour d’une molécule est différente de la concentration de la solution) ;

- NRTL, pour Non-Random Two Liquids (Renon et Prausnitz 1968), est un modeéle
thermodynamique qui repose sur deux concepts importants: le concept de composition
locale et de dispersion non aléatoire. Ce dernier concept traduit I'aspect non aléatoire de la
répartition des molécules dans la solution, causé par les différences d’énergies d’interaction
entre les molécules ;

- UNIQUAC, pour UNIlversal QUAsi Chemical (Abrams et Prausnitz 1975) se compose d’un
terme combinatoire qui décrit la contribution entropique résultant de I'influence de la taille
et de la forme des molécules sur la non-idéalité d’une solution, et d’'un terme résiduel qui
représente la contribution enthalpique provoquée par les forces intermoléculaires.

Pour modéliser des systémes pour lesquels peu, voire pas, de données expérimentales sont
disponibles, des modeles dits prédictifs ont été mis au point. Ces modeles sont capables de prédire
les parametres d’interaction dont ils ont besoin. Les plus connus d’entre eux sont certainement les
modeles :

- de contribution de groupes : le concept de la contribution de groupes permet de considérer
la solution comme un mélange de groupes fonctionnels. Cette hypothése implique que les
interactions entre groupes fonctionnels soient considérées et que la contribution d’un
groupe soit toujours la méme, quel que soit son environnement. Le modele UNIFAC pour
UNIversal Functional group Activity Coefficients (Fredenslund et al. 1975) et ses dérivés (Kikic
et al. 1980, Larsen et al. 1987, Dang et Tassios 1986, Gmehling et Weidlich 1986) sont des
évolutions du modeéle UNIQUAC au concept des groupes fonctionnels ;

-  COSMO pour COnductor-like Screening MOdel, qui combinent une approche de
thermodynamique statistique et une approche de chimie quantique. Il existe plusieurs
variantes de ces modeéles COSMO-RS, ADF-COSMO ou encore COSMO-SAC (Klamt 1995,
Klamt et al. 1998, Lin et Sandler 2002).



De nombreux autres modeéles, qui ne seront pas tous cités ici, ont été développés pour calculer les
coefficients d’activité dans des solutions électrolytiques (Ben Gaida et al., 2010 ; Liddell, 2005). De
plus, pour pouvoir modéliser un systeme électrolytique, il est nécessaire de choisir un modele de
coefficient d’activité pour lequel on connait les parametres d’interaction, ou bien d’avoir les données
expérimentales permettant la régression des paramétres de ce modele. Les modeles utilisés pour la
description des différents systemes étudiés dans le Chapitre Ill seront présentés dans la suite de ce
chapitre.

Les nombreux modeles de coefficients d’activité développés pour le cas particulier des solutions
électrolytiques reprennent généralement le formalisme initial des modeles cités précédemment ety
ajoutent un terme spécifique pour les électrolytes. Ce terme est souvent dérivé de la loi limite de
Debye-Hiickel qui repose sur le principe que les ions contenus dans une solution diluée sont des
charges ponctuelles soumises a la loi de Coulomb. Ainsi, ces différents développements tiennent
compte des interactions courte portée qui ne sont plus négligeables lorsque les solutions se
concentrent.

On peut noter parmi ces modeles :

- Le modele de Pitzer, qui est une extension de la théorie de Debye-Hlickel. Pitzer (1991)
ajoute un terme pour prendre en compte les interactions de courte portée ;

- le modele de Beutier-Renon (1978) qui est basé sur le travail de Pitzer. Il est composé de
trois termes : un terme de Pitzer, un terme pour les interactions ion-molécule et un terme
qui traduit les interactions entre especes neutres, c’est-a-dire les interactions molécule-
molécule ;

- Le modele MSE de Wang et al (2002-2013) qui est basé sur les modeéles de Pitzer-Debye-
Hickel et UNIQUAC pour représenter les interactions respectives de longue et de courte
portée, et ajoute un troisieme terme de type second coefficient du Viriel pour représenter
des interactions de moyenne portée ;

- le modele NRTL électrolytes qui est basé sur les modéles de Pitzer-Debye-Hiickel et de
composition locale NRTL (Chen et al. 1982-2009, Zemaitis et al. 1986) ;

- le modele UNIQUAC électrolytes qui est basé sur les modeles de Debye-Hiickel et UNIQUAC
(Tavares et al. 1999, Nicolaisen et al. 1993) ;

- le modéle ULPDHS basé sur le concept de contribution de groupes a été construit et utilisé
par Achard (1992) en intégrant un terme de solvatation des ions et un terme de Debye-
Huckel au modeéle UNIFAC ;

- le modéle E-NRTL-SAC;

- le modeéle eUNIFAC;

- le modele ePC-SAFT ;

- etc.



2.2. Théorie de Debye-Hiickel
La théorie de Debye-Hiickel repose sur la prise en compte des interactions électrostatiques de longue
portée entre les molécules en solution, en négligeant les interactions de courte portée. En 1923,
Debye et Hiickel développent un modeéle pour rendre compte de ces interactions électrostatiques
entre les ions d’une solution électrolytique. Ce modele est basé sur les hypothéses suivantes :

- Hypothése 1: Les ions, i et j, en solution sont assimilés a des sphéres dures de diametre d,
possédant des charges, z; et z; différentes. Ces charges sont soumises a la loi de Coulomb, et
le potentiel d’interaction électrostatique entre deux ions i et j s’écrit :

z;.zj.€*

o= ir,: > -1
L|J1] ATLE.Tjj SiTyj = dp (1-10)
llJij = Si rij < dp (I-11)
Avec:

oy, I'énergie potentielle électrostatique (J) ;
o e, lacharge élémentaire d’un électron : e = 1.6021x10° C;
o ¢, laconstante diélectrique du solvant ;
o rjj, la distance entre lesionsi et j (m).
- Hypothéses 2 : Les interactions de courte portée sont négligées par rapport aux interactions
de longue portée.
- Hypothese 3 : Une distribution radiale de type Boltzmann est choisie pour décrire la fonction
de distribution énergétique.
- Hypothese 4: L'énergie organisatrice d’interaction reste petite par rapport a I'énergie
thermique. Cela revient a supposer qu’il y a peu d’interactions. Ce modéle n’est donc valable
que pour des solutions diluées en ions.

Les hypothéses précédentes permettent d’obtenir la loi de Debye et Hiickel étendue, valable pour
des solutions diluées en ions, c’est-a-dire, pour des forces ioniques faibles (<102 mol.kg?) :

logy; = —A(T).z?2 v

1" 14B(M).aV1 (i1-12)

Avec :

- A(T), la constante de Debye-Hiickel :

1 e 13
A(T) —m[ﬁ] .,/21’[.d0.NA (-13)

g, la constante diélectrique du solvant ;
k, la constante de Boltzmann : k = 1.3806x10% J.K};
e, la charge d’un électron : e = 1.6021x10° C;
do est la masse volumique du solvant (kg.m?3) :
o Na, le nombre d’Avogadro : Na= 6.0225x10% molécules.mol™.
- |, la force ionique de la solution (mol.kg?) :

O O O O

_1lyn 2
['=22i=1™M. 7 (- 14)

B(T) = /8m.dg.Ny. (Il - 15)

e
vekT



- a, le parametre représentant le rayon de sphére rigide de I'ion. Ce paramétre traduit le fait
gu’il est impossible pour deux ions de s’approcher indéfiniment. Cette quantité n’est pas
mesurable, mais les valeurs qui lui sont attribuées sont souvent proches du rayon hydraté de
I'ion (3.52a6.2 A).

L’équation (i1 - 16) représente quant a elle la loi limite de Debye-Hiickel, elle est valable pour des
solutions trés diluées en ions, c’est-a-dire, pour des forces ioniques faibles (<5.10* mol.kg™?), lorsque

le terme B(T). a. VI devient négligeable devant 1 :
logy; = —A(T).z2.V1 (Il - 16)

Plusieurs extensions de la théorie de Debye-Hickel existent. Il s’agit de modeles qui prennent en
compte aussi les interactions de courte portée qui ne sont pas représentées dans le modele de
Debye-Hiickel :

Par exemple, Guggenheim propose une expression qui simplifie le terme de Debye-Hiickel : en
posant a=3.04 A pour tous les électrolytes a 25°C pour que le produit « B(T).a » soit unitaire a cette
température et ajoute un terme tenant compte de la réduction de la constante diélectrique lorsque
la concentration augmente (oUu b est un parametre ajustable) :

logy; = — (A(T)'Ziz'% +b. I) (I1-17)

L’extension de la théorie de Debye-Hickel (i1 - 17) est valable pour des forces ioniques inférieures a
0.1 mol.kg™.



2.3.  Modele de Pitzer

2.3.1. Description du modele de Pitzer
Le modele de Pitzer est une extension de la théorie de Debye-Hiickel. Pitzer (1973) compléte
I’équation de Debye et Hiickel en ajoutant un terme (de type Viriel) afin de tenir compte des
interactions de courte portée. D’aprés Zemaitis et al. (1986), le modele est fiable pour des forces
ioniques proches de la saturation. L’équation générale de I’enthalpie libre d’exces utilisée par Pitzer
est la suivante :

E
RToiM, = f(D) + X 25 A0, (D my my + X5 X5 Xy My j i My My mye (Il - 18)

Avec :

- Gt I'enthalpie libre d’excés (J) ;

- R, la constante des gaz parfaits ;

- T, latempérature (K) ;

- M, la masse moléculaire du solvant (kg.mol?) ;

- ns le nombre de moles de solvant du systéme ;

- m; lamolalité de I'ion i (mol.(kg de solvant)?) ;

- 1, la force ionique de la solution (mol.kg™?) (11- 14) ;

- f(l), la fonction représentant les interactions électrostatiques de longue portée entre les ions.
Cette fonction tient compte des effets de sphere dure de la théorie de Debye-Hiickel ;

- Ny, le terme représentant les interactions de courtes portées entre deux ions i et j (kg.mol?) ;

- Wik le terme représentant les interactions entre trois ions i, j et k (kgZ.mol?), W« est nul si
les trois ions sont de méme signe (I'influence de la force ionique est négligée sur ce terme).

Le coefficient d’activité de I'espéce i est obtenu en dérivant I’équation précédente, il vérifie alors
I’équation suivante :

Iny; = Zz—iz.w + 2% m; + ZZ—iZZ]- 2k A e My My + 3 35 e b j - M My (Il - 19)
Avec:
- dZ(ID une fonction de la force ionique (Zemaitis et al. 1986) :
df(1) ; 2 z
Tl = —2A L+b 1 Eln (1 + bp. IE)] (I - 20)
o Ay, la constante usuelle de Debye-Huckel déterminée a partir de I'expression :
Ay(T) = [\/—] m _ 2303 A(T) (- 21)
o by est un parameétre universel pour tous les solutés et toutes les températures pris
égal 3 1.2 kg*2.mol*/2,
Avec:
- Pour les électrolytes 1-n :
Aij = (0) [1 (1 + alx/f) exp(—alxﬁ)] (I1-22)
B(1)

A= [ 1+ (1 + o VI + 2 )exp(—alx/i)] (Il - 23)
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Avec a;=2 ;

- Pour les électrolytes 2-2 :

Aij = (O) [1 (1 + aZ\/T) exp(—azxﬁ)]

(1 + a3\/T) exp(—agx/f)]

(Il - 24)

B(l)

A= a2 [ 1+ (1 + oV + = )exp(—azx/_)] i [ 1+ (1 + o3V + = )exp(—agx/_)]
(Il - 25)
Avec ap;=12 et 03=1.4 ;
Bii M, Bi@ et Bij® sont des paramétres d’interaction binaire.

2.3.2. Modele de Pitzer modifié par Edwards (1978)
La relation (1 - 18) du modeéle de Pitzer a été étendue par Edwards et al. (1978) pour calculer les
équilibres liquide-vapeur de solutions contenant des électrolytes faibles et des espéces moléculaires.
Leur équation résultante est identique a celle de Pitzer si ce n’est qu’ils ignorent les parameétres
d’interaction autres que binaires et qu’ils prennent en compte les interactions ion-molécule et
molécule-molécule.

2.3.3. Version étendue du modele de Pitzer (1983)
L’équation « étendue » de I'enthalpie libre d’exces de Pitzer est la suivante :

T = 0 2 A0 mmy+ 213 0o + Zzz(zmm)cl,ml
+ZZZullkmlm]mk

(Il - 26)
Avec :

- Ny, le parametre du second ordre représentant les interactions de courtes portées entre
deux ions i et j de signe différent ;

- 0, le parametre du second ordre représentant les interactions de courtes portées entre
deux ions i et j de méme signe ;

- Gij, le paramétre du troisieme ordre, écrit pour deux ions i et j de signes différents,
représentant les interactions entre deux ions i (ou j) et un troisieme ion j ;

- Mijk le paramétre du troisieme ordre représentant les interactions entre trois ions i, j et k
différents, avec Wijk=Hikj=Hxij, Hikk=0 et Wi;=0 sii, j et k sont de méme signe.

De plus, pour un systeme électrolytique comprenant des espéces dissoutes moléculaires, il est
nécessaire que :

- les paramétres Ai; du second ordre, incluent les interactions molécule-molécule et molécule-
ion;

- les parametres p;;x du troisieme ordre, soient étendus aux interactions molécule-molécule-
molécule.



Dans ces conditions, les coefficients d’activité des cations (indices C, c et c¢’), des anions (indices A, a
et a’) et des espéces neutres (indices N et n) d’un systéme comprenant n, anions et n. cations
vérifient les équations suivantes :

ng ngys
Iny, =z23.F+ Z m,.[2.Bcy + Z.Ccal + Z me.|2. . + Z m,. Yeea| + Z Z m,. my,. Yeaa,
= = =1 a=la'=1
Ne Ny
+ |ZC| szc ma ca
c=1a=

(I1-27)

N¢ D¢y

n¢ Ng Nc
Iny, =zi.F+ z mc.[2.Bca +Z.Ccal + Z m,.|2.Op, + Z me. Weaa Z z me. Mg, Peera
a=1 c=1 c=1c'=
+ |zl szc m,.Cey

c=1a=
(Il - 28)
ne n,
Inyy —ZZ me. Anc+22 m,. Ay, +22mc m,. Cca
c=1a=
(Il - 29)
Oou:
zZ = Zi milzil (I -30)
c&
Coa = 2 Taeend e
=05 + "0;(D (Il - 32)
ne ng ne—1 ne ng=1 ng
fy+zzmc mg. Béa"' Z z me. My (Dc’c1+ Z Z Mg. Mg, (ptlla’
c=la= c=1c¢'= a=1 a'=2
(Il - 33)
®j; = "oj(D) (11-34)
O = By + 1. O (- 35)
Avec :

- Vi, le coefficient d’activité de I'espéce i (-) ;

- m;, la molalité de I'espéce i (mol.kg™'de solvant) ;

-z, lacharge de l'espéceii (-) ;

- I, la force ionique de la solution (mol.kg?) (i1 - 14) ;
df() ... . , .

- fY=2x« d—(l) définie dans I'expression (/i - 20) ;

- les parameétres d’interaction ternaire :
o ncar €SPECe neutre-cation-anion ;



o Wjj, cation-cation-anion ou anion-anion-cation.
- les parametres d’interaction binaire :

O Ayj, Neutre-anion ou neutre-cation ;

o C&, cation-anion;

o Gij, cation-cation ou anion-anion ;

o Eeij, cation-cation ou anion-anion ;

o Eol.
- Les termes B.,et B¢, sont des fonctions de la force ionique dont I'expression différe suivant

le type d’électrolyte (Zemaitis et al, 1986) :
o pour les électrolytes 1-1, 2-1, 1-2, 3-1,4-1 et 5-1:

ij» cation-cation ou anion-anion.

Bca = Bo, + 2 Blca 1= (1 + ag. V). exp(—ay. V)] (Il - 36)
Baa=—5 = |Bre (1 -(1+a. \/—+—) exp(—ay. V1)) (i-37)
B = Bo,, + Bi.,-exp(—ay. V1) (11-38)

o pour les électrolytes 2-2 :

Bea = Bo,, + zﬁlca J1 = (1 + oz VT) exp(—ap. VD) + ZBZC" J1 = (1 + ag. VI)exp(—az. V)]

(I - 39)
3.1
Bea = — flfa [1 - <1 + oy VI + ZT> exp(—az.\/i)]
2
2. of.1
+ % [1 - <1 + az. VI + i) exp(—ag.\ﬁ)]
as. 1 2

(Il - 40)

B = Bo., T Blca.exp(—a3.\/i) + B2,- exp(—ay. V1) (Il -41)

o ouBy_, B, et B, sont des paramétres d’interaction binaire cation-anion ;
o Avec a;=2, a,=12 et az=1.4 des parameétres universels.

2.3.4. Conversion des coefficients d’activité
Les coefficients d’activité obtenus avec le modeéle de Pitzer sont directement calculés avec la
référence dilution infinie et en échelle de molalité.

Le coefficient d’activité de I'eau, avec la référence corps pur et en échelle de fraction molaire se
calcule a partir du coefficient osmotique :

*X _ Nespéces vraies
ln(yHZO(T, P,x).xpy,0) = —®. Mi,0-Zisino m; (Il - 42)

Avec :

- Y;—i;co: le coefficient d’activité de I’eau, avec la référence corps pur et en échelle de fraction
molaire ;

- Xpg,o, la fraction molaire de I'eau ;

- Mpy,0, la masse molaire de I'eau (kg.mol™) ;

- my, lamolalité de I'espéce i (mol.kg™de solvant) ;



- @, le coefficient osmotique de la solution :

C a c ncl
®—1= f¢1+22mcma(Bg+zcca)+22mcm,(cp +2ma v
Z‘ LM c=1a= c=1c'=
C
ny Ny
+22ma ma’ (¢aal+zmc Caa’)
a=la’=1

(I -43)

2.3.5. Les parametres d’interaction du modele de Pitzer
Tous les parametres d’interaction du modele de Pitzer sont symétriques. De plus, ce sont des
fonctions de la température dont I'expression change selon la littérature. Les parameétres ajustables
sont obtenus par identification a partir de données expérimentales de coefficients osmotiques, de
coefficients d’activité, ou d’équilibre.

Pour modéliser un systéme électrolytique, il est nécessaire d’avoir tous les parametres d’interaction
ternaire :

Cnca, €SPECe neutre-cation-anion ;
Wjjk, cation-cation-anion ou anion-anion-cation.

Et tous les parametres d’interaction binaire :

- Apj, Neutre-anion ou neutre-cation ;
D ; PSR

Cga, cation-anion ;

- Bo,, cation-anion ;

- Blca’ cation-anion ;
- Bz, cation-anion ;
Oij, cation-cation ou anion-anion ;
- Eei,-, cation-cation ou anion-anion ;

EG{], cation-cation ou anion-anion.

Les parametres Eeij et EG{]- représentent les effets de mélange dissymétrique. lls sont nuls lorsque

les ions sont de méme charge (Zemaitis et al, 1986) et peuvent étre négligés pour les électrolytes de
type 1-2 et 2-1 (Pitzer, 1991).

Exemple : Dans une solution binaire composée d’eau et de bicarbonate de sodium, les especes
initiales sont les molécules de H,O et de NaHCOs;, et les especes vraies du systéme sont: H,O,
NaHCOs, Na,COs, NaOH, CO,, H*, HO,, Na*, HCOs, COs%. De plus, la connaissance des constantes
d’équilibre de dissociation permet de considérer les espéces suivantes comme entierement
dissociées : NaHCOs, Na,COs et NaOH.

Il'y a donc en solution :

- une espece neutre différente de H,0 : CO;;
- deux cations : H* et Na*;
- trois anions : HO", HCOs3, COs%.



Pour calculer les coefficients d’activité des espéces en solutions du systéme considéré avec le modele
de Pitzer, il est nécessaire de connaitre les fonctions de la température représentant :

- tous les parametres d’interaction binaire :
o les parametres neutre-anion ou neutre-cation : Aco,u+, Aco,Nats Aco,HO™» Aco,HCO;
et Aco,coz-
o les parameétres cation-anion : C§+HO—, C§+HCO§, C§+co§—' C§a+HO_' Cﬁamcog et
CIC\II)a’fcog‘ ;
o les parameétres cation-anion : B0H+HO_, Bo
BONa+CO§_;

o les paramétres cation-anion : 3;

BlNa+c0§"

o les parametres cation-anion : 3,

B2

o les parametres cation-cation ou anion-anion: Oy+na+, Ono-Hco3, OHo-coz- et

et
BONa+Hco§

- BO

H*tHCO3 H*c0}

-+ Bo

NatHO™’

et
BlNa+1-[co§

Bl - Bl

H*tHCO3 H*C0}

= B

HtHO™’ NatHO™’

et
=’ BZNa+Hc0§

— BZ = BZ

HTHCO3 HtCco3

= B2

HYHO NatHO

Natco3™ '

9Hcogco§‘ ;
o les paramétres cation-cation ou anion-anion : £ EO4o-HCo=, °O et
P * YH*Nat, YHOTHCO3» YHO CO0%"
E .
eHcogco3‘ ’
\ . . . . . Epnr Ens Enp’
o les parametres cation-cation ou anion-anion : “By+n,+,  Oxo-Hco;, 9Ho—co§— et
En’
eHco;cog—'
- tous les parametres d’interaction ternaire :
o les parametres espéce neutre-cation-anion : {co,n+Ho-» $co,H*HCO3+ $co,H*COZ
ZCOZNa’rHO_' ZCOzNaJrHCOg et ZcozNa’fcog— ;
o les paramétres cation-cation-anion ou  anion-anion-cation : Wy+NatHOS
WH+NatHCO3/ LpH+Na+co§—: Yho-ucozu*/ lpHO‘CO%‘H*' lpHco;cog—l-rrr

lp1—10—Hc051\1a+' ‘PHo—cog—Na’w lpHcogcog—Na’f-

Pour une température donnée, il est donc nécessaire de connaitre (ou d’identifier) 56 paramétres.



2.4.  Modele MSE
Le modele de coefficient d’activité présenté par Wang et al (2002-2013) se décompose en trois
termes: Longue Portée (LP), Moyenne Portée (MP), et Courte Portée (CP), d’aprés I'équation
suivante :

In(y;) = In(y{?) + In(y}"*) + In(y¢?) (Il - 44)

2.4.1. Terme de longue portée
Ce terme représente les interactions électrostatiques de longues portées entre les ions. Le coefficient
d’activité de longue portée d’une espece i est calculé a partir de I'expression de Pitzer-Debye-Hiickel
(Wang et al 2002).

2.4.2. Terme de moyenne portée
Ce terme représente des interactions impliquant des espéces chargées (c’est-a-dire ion/ion et
ion/molécule) qui ne sont pas incluses dans le terme de longue portée. Le coefficient d’activité de
moyenne portée d’une espéce i est calculé a partir d'une expression symétrique de type second
coefficient du viriel :

0B '(Ix)
In(y}'") = Xk X xexBi (1) — (i) Tk B XieX; ;;i — 2 Xk X Bii(Iy) (Il - 45)

avec Bjj(Iy) le parametre d’interaction binaire symétrique entre les especes i et j (ion ou molécule)
dépendant de la force ionique L.

Bjj(I) est représenté par I'expression empirique suivante :

Bjj(Iy) = by; + cjjexp(—/Ix +ay) (11 - 46)

Avec:
b i Da i
bij = bO,ij + bl,ijT + % + b3’i]‘T2 + +b4,ij InT + b5,ij exp(b6,i]-T) + b7,i]-TlnT + ﬁ:ﬂ]ﬂ (1-47)
Co i Casi
Cij = CO,ij + Cl,ijT + % + C3,i]‘T2 + +C4-,ij InT + C5,ij exp(c6,i]—T) + C7,ijTln T+ —exp(?:':i]-T) (I1-48)

ou byj et ckj, k =0...9 sont des paramétres d’interaction binaire eta; = 0,01.

Pour les hautes pressions (Wang et al 2002-2013), une dépendance de la pression est prise en
compte par I'ajout d’un parametre d’interaction binaire, b2p,ij :

by 5 bg i
bij = bO,ij + bl,ijT + T + b3,ijT + +b4,ij InT + b5,ij exp(baijT) + b7_ijTln T+ exp(b—gT)
1)
b2p ij
+(2)p
(=
(I1-49)

Pour les systemes d'électrolytes rencontrés dans les eaux naturelles telles que les lacs de sel, I'eau de
mer, les fluides hydrothermaux, et dans d'autres systéemes ou la force ionique et la concentration
d'ions borates et d’acide borique sont importantes, la contribution spécifique des interactions
ioniques (longues et moyennes portées) est la plus importante pour reproduire les propriétés des
solutions.



2.4.3. Terme de courte portée
Quand un processus chimique se produit dans un solvant mixte ou dans des solutions ol des acides
ou des bases inorganiques non dissociés sont présents en quantités importantes, la contribution a
courte portée est introduite pour tenir compte des interactions moléculaires entre l'acide non
dissocié et les molécules du solvant ou entre les composants du solvant.

Ce terme prend en compte les interactions entre toutes les especes. Le coefficient d’activité de
courte portée d’un constituant i est calculé par le modele UNIQUAC (Abrams et Prausnitz 1975) :

ln( YICP) =In (%l) + (g) qi In (%) + li — %Z] X]l] — Qi ln(Z] Gj‘r]—,i) + di — qi Z]ﬂ (Il -50)

Yk Ok Tk

avec:

- =) - - - D;

Xirj . . . .
- 9= 5 ;‘r, la fraction volumique du constituant i ;
IR R
- i =3 ;q; , la fraction surfacique du constituanti ;
454

- T =exp (1”) ;
RT
- x;, lafraction molaire du constituanti;
- 1j, le paramétre de volume du constituanti;
- Qj, le paramétre de surface géométrique externe du constituant i ;
- Z,le nombre de coordinations, égal a 10 ;
- aj,le parameétre d’interaction binaire entre les constituantsi et j.

Le parametre d’interaction binaire entre les constituants i et j, aj;, n’est pas symétrique (a;; # aj;) et
les indices i et j comprennent toutes les molécules (solvants, électrolytes non dissociés ou des
complexes) et les ions.

aj; est représenteé par I'expression empirique suivante :

aj = ai(jo) + ai(jl)T + ai(jz)T2 (- 51)

Pour modéliser les densités de solutions électrolytiques a solvant mixte, des parametres ajustables
différents sont introduits pour prendre en compte la dépendance en pression des parameétres
d’interaction binaire :

aj; = (31(13) + ai(f)T + ai(jS)TZ) P (I-52)
Les paramétres de volume (r;) et de surface géométrique externe (q;) d’une espéce ionique i sont
pris égaux a 1.

Pour les especes inorganiques neutres i, les paramétres de volume (r;) et de surface géométrique
externe (q;) sont pris égaux a ceux de I'eau (r; = 0.92 et q; = 1.4).

Il est a noter que le modele complet se réduit au modele UNIQUAC pour des solutions non
électrolytiques.

2.4.4. Conversion des coefficients d’activité
Le coefficient d’activité ainsi obtenu est de convention symétrique (référence corps pur liquide) et en
échelle de fraction molaire. Pour I'utiliser dans I'écriture des équilibres, il est nécessaire de le



convertir en convention dissymétrique (référence dilution infinie pour les solutés et corps pur pour le
solvant). La conversion est alors la suivante pour toutes les especes i différentes de I'eau (Wang et al
2002-2013) :

o __ Y; .
Yi = 7Tm o Vi (I1-53)
XH,0~1

Il est aussi nécessaire de le convertir en échelle de molalité pour toutes les espéces i différentes de
I'eau (/- 27).

2.4.5. Les parametres d’interaction du modele MSE
Il convient de noter que le terme de moyenne portée peut également étre appliqué a des mélanges
non ioniques ou a des systemes faiblement ionisés. De plus, lorsque le paramétre d’interaction
binaire B;; est introduit entre deux molécules non ioniques, Wang et al. 2006, 2004 montrent que la
représentation de plusieurs propriétés des systémes non électrolytiques est améliorée

Les interactions de courte portée peuvent donc étre prises en compte dans le terme de moyenne
portée par le biais de parametres d’interaction binaire B;; molécule-molécule (non ioniques).

Sous cette hypothése, pour modéliser un systéme électrolytique avec le modele MSE, il est
nécessaire d’avoir tous les parametres d’interaction binaire symétriques et fonctions de la
température :

- bi]—, neutre-neutre, neutre-ion ou ion-ion ;
Cjj, neutre-neutre, neutre-ion ou ion-ion ;

Exemple : Dans une solution binaire composée d’eau et de bicarbonate de sodium, les especes
initiales sont les molécules de H,0 et de NaHCO:s.

Il'y a en solution :

- une espece neutre différente de H,0 : CO;;
- deux cations : H* et Na*;
- trois anions : HO", HCOs5, COs%.

Pour calculer les coefficients d’activité des espéces en solutions du systéme considéré avec le modele
MSE, il est nécessaire de connaitre les fonctions de la température représentant tous les parametres
d’interaction binaire :

- le paramétre b neutre- neutre : bco,u,0;

- les parametres b neutre-ion: bco,u+, beo,nats Pco,Hos Pco,HCOs bcozcog—r by, o0 ut/
by,0 Nat PH,0 HO-» PH,0 HCOZ €t by, co3™

- les parameétres b ion-ion: by+yo-, by+tuco;, Putcoz- PnatHo~» Dnatrco;, bnatcoz
by+Nat, PHO-HCO3, PHO-c0Z~ €t PHcosco2-

- le parametre c neutre- neutre : cco,H,0 ;

- les parametres c neutre-ion: Cco,n*, Cco,Nat, CCO,HO™» CCO,HCO3- €co,c02~» CH,0 H*/
CH,0 Na*» CH,0 HO™» CH,0 HCO3 €t Cy,0 co%-;

- les parametres c ion-ion : cy+yo-, CH+HCO; - CH+co2~ CNa*HO™» CNa*HCO3+ CNa*C0%~+ CH*Na*/

CHO™HCO3 CHO-co2~ €t CHcozco2-

Pour une température donnée, il est donc nécessaire de connaitre (ou d’identifier) 42 paramétres.



2.5.  Modele E-NRTL
Le modele proposé par Chen et al (1982-2009), utilise :

- la forme modifiée de I'équation de Debye-Huckel proposé par Pitzer pour représenter la
contribution des forces a longue portée ;
- lathéorie NRTL de composition locale pour tenir compte de la contribution a courte portée.

Deux hypotheses sont a la base du développement de ce modéle :

- la répulsion entre ions de méme signe : la composition locale d’un cation (respectivement
anion) autour d’un cation (respectivement anion) est donc supposée nulle ;

- I’électroneutralité locale : la distribution des cations et des anions autour d'une molécule de
solvant centrale est telle que la charge ionique locale nette est nulle.

L’énergie de Gibbs est présentée comme la somme de I'expression de Pitzer-Debye-Hickel et de
I’expression de composition locale :

GE GE.PDH GELC

= + (Il - 54)
RT RT RT

De la méme maniere, le coefficient d’activité dans une solution électrolytique est calculé a I'aide d’un
terme de Pitzer-Debye-Hiickel et d’un terme de composition locale:

In(y;) = ln(ViPDH) + ln(ViLC) (Il - 55)

2.5.1. Calcul du terme de composition locale
L'expression du terme de composition locale de I'énergie de Gibbs du modéle E-NRTL pour les
systemes électrolytiques aqueux multiconstituants est :

gexle EijGjmij_l_Z X ZjichjSch_l_Z % YjzaXjGjaTja
Cc a

—_— = X (Il - 56)
nRT Zim Xm Yk XkGrm € YkecXkGic @ YkzaXkGka

Avec :

- X; = x;C;, la fraction molaire chargée de I'espécei;
n; . . A \ .
o x; =—, lafraction molaire vraie de I'espéce i;
n
0 N=XiN; = Ym Ny + LaNg + X Ne, le nombre total de moles du mélange ;
o C; = z;, lavaleur absolue de la charge pour unioniet C; = 1, pour une molécule ;
- T;j, le paramétre énergétique d’interaction binaire dissymétrique entre les espéces non
ioniquesietj;
- G;j = exp —a;;T; j ou o est le parametre de dispersion non aléatoire.

La dérivation de I'expression (I/ - 56) permet de calculer les coefficients d’activité des cations c, des
anions a et des molécules neutres m en solution :

Xchm < _ZkakaTkm> ZjichjSch
cm

1
Z—C-IH(VCLC) =

poy Zkaka Zkaka Zkichch
XaGca < _ Zk¢anGkaTka>
- YkraXiGra \ “ DkzaXkGra

(I-57)



i ln(yLC) — XimGam <‘L’ _ZkakaTkm> ZjianGjaTja
Za “ poy Zkaka am Zkaka ZkianGka
XcGac <T _ Zkichchch>
- Zkichch e Zkichch
(Il - 58)
ln(]/rﬁc = Z] X]Gjm‘[]m + Z Xm’Gmm' <Tmml — —Zkaka,Tkm,>
2k XkGrem e 2k Xk Grmy 2k X Grm
Xchc <‘L’ _ Zkichchch>
z Zkichch me Zkichch
XaGma <T _ Zk:tanGkaTka>
- YkeaXkGra\ " TizaXiGra
(Il -59)

2.5.2. Conversion des coefficients d’activité
Les coefficients d’activités présentés par les équations (/I - 57), (Il - 58) et (il - 59) sont définis en échelle
de fraction molaire et de convention symétrique (référence corps pur liquide).

Pour normaliser le calcul de coefficient d’activité des ions a la convention dissymétrique (référence
dilution infinie pour tous les solutés), il est nécessaire de calculer le coefficient d’activité des ions a
dilution infinie (Song et Chen 2009) :

In(y;“) = In(y;*7) = lim In(y;“") (1~ 60)
2

Il est aussi nécessaire de le convertir en échelle de molalité pour toutes les espéces i différentes de
I'eau, la relation (/- 27) est appliquée.



2.5.3. Les parametres d’interaction binaire du modele E-NRTL
Le modele E-NRTL fait intervenir deux parametres d’interaction binaire : un paramétre symétrique, q
appelé facteur non aléatoire et un parametre dissymétrique, T, appelé paramétre énergétique. Trois
grands types d’interaction sont représentés par ces parameétres d’interaction binaire :

- les interactions binaires : molécule neutre/molécule neutre, notées (m,m’) ;
- les interactions binaires : molécule neutre/couple cation-anion, notées (m,ca) ;
- les interactions binaires : couple cation-anion/couple cation-anion, notées (ca,c’a) ou (ca,ca’).

La valeur du parametre ajustable a est classiquement fixée a 0.2 (Zemaitis et al., 1986). Cette valeur
peut théoriquement varier entre 0 et 1. Elle traduit une probabilité de répartition plus ou moins
hasardeuse des espéces.

Le parametre 7, est un parametre ajustable pour chacun des binaires (m,m’), (m,ca), (ca,c’a), (ca,ca’)
et leurs symétriques. La dépendance de 7 a la température, donnée par la relation suivante, est prise
identique a la formulation du parametre 7, du modele NRTL présent dans le serveur de calculs
thermodynamiques Simulis Thermodynamics® :

= +ﬂ+ di,j InT + ei,jT (Il-61)

Ty =t +4

Les deux parametres d’interaction binaire a;; et 7; ;, avec i=m ou ca et j = m ou ca, permettent de
calculer le coefficient G; ; :

Gi,j = exp —Q;;T;,j (I1-62)

Les coefficients utilisés dans les équations (i1 - 56), (Il - 57), (Il - 58) et (Il - 59) sont calculés a partir des
régles de mélange suivantes :

Ume = Aem = Xa Yalmca (I1-63)
Oma = Qam = e Yelmca (I1-64)
Uca = er YerUea,era (1 - 65)
Qe = Xar YarOca,car (11 - 66)
Gem = XaYaGeam (11-67)
Gam = XcYeGeam (I1- 68)
Gme = XaYalmea (- 69)
Gma = XcYeGmca (11 - 70)
Gac = Xar YarGeacar (I1-71)
Gea = Xer YerGeaear (I1-72)

ou Y, est la fraction molaire chargée cationique et Y, la fraction molaire chargée anionique. Ces deux
compositions sont définies par les équations suivantes :

(I1-73)

Y, = (Il - 74)



Ces coefficients a;; et G;;, avec i=a, c ou m, permettent ensuite de déduire 7;; par la relation (// - 62).
Les binaires du type (ca,c’a) ou (ca,ca’) sont par convention égaux a 0.

Exemple : Dans une solution binaire composée d’eau et de bicarbonate de sodium, les especes
initiales sont les molécules de H,0 et de NaHCO:s.

Il'y a en solution :

- une espece neutre différente de H,0 : CO;;
- deux cations : H" et Na*;
- trois anions : HO", HCO3, CO5%.

Pour calculer les coefficients d’activité des espéces en solutions du systéme considéré avec le modele
E-NRTL, il est nécessaire de connaitre :

- les parametres d’interaction binaire symétriques o :

o le paramétre d’interaction molécule neutre/molécule neutre : aco, 1,0 ;

o les paramétres d’interaction molécule neutre/couple cation-anion: aco, y+Ho
0co, HtHCO3, %o, HtCcoZ™ s %Cco,NatHO™, %o, NatHCO3, %o, Natco2™s AH,0,HYHO™
OH,0,H*HCO3 7 AH,0,H*CO2™» ®H,0,Na*HO~s AH,0,Na*HCO; €t AH,0,Na*COZ~

- les parameétres d’interaction binaire dissymétriques 7 :
o les parametres d'interaction molécule neutre/molécule neutre: Tco,n,0 et

TH,0,C0,/
o les paramétres d’interaction molécule neutre/couple cation-anion: Tco, y*Ho-

Tco, HTHCO3 Tco,H+co2~s Tco,Na*HO™s Tco,Na*tHCO3s TCO,NatCcoZ~s TH,0H*HO
TH,0,H*HCO3+ TH,0,H*C02™» TH,0,Na*HOs TH,0,Na*HCO; €t TH,0,Na*C0%~7 TH*HO~,CO,/
TH*HCO3,C0,» TH*CO2Z7,c0,» TNa*tHO~,CO,» TNa*HCO3,C0, TNa*tC0Z2~,C0,’ TH*HO™,H,0-

TH+HCO3,H,0/ TH*C02~,H,0’ TNa*HO~,H,0: TNa*HCO3,H,0 €t TNa*c0%~ H,0-

Pour une température donnée, il est donc nécessaire de connaitre (ou d’identifier) 39 parameétres



3. Constante d’équilibre

3.1. Corrélation des constantes d’équilibre chimigue ou solide-liquide

Pour modéliser les solutions électrolytiques, il est nécessaire de connaitre la répartition en espéeces
vraies de la solution. Il est donc fondamental de résoudre les équilibres chimiques de spéciation. Les
constantes des équilibres chimiques de spéciation K* et K™ définies précédemment par les relations
(I - 44), (I - 45), sont obtenues par des mesures de forces électromotrices ou de conductivités a une
température fixée. Il s’agit de rapports d’activité et elles sont normalement sans unité (Lewis et
Randall, 1921). A partir de ces mesures, une corrélation f(T) est alors régresser pour obtenir un
modele de constante d’équilibre.

Pour modéliser les équilibres solide-liquide des solutions électrolytiques, il est nécessaire de
connaitre pour chaque espéce pouvant précipiter la constante d’équilibre solide-liquide : KI'* définie
par I’équation (/- 48). Cette constante peut étre déterminée expérimentalement :

- par des mesures de forces électromotrices ou de conductivités a une température fixée
comme les constantes d’équilibres chimiques ;
- par des mesures de solubilité du sel i dans I'eau.

Les mesures de solubilité du sel i dans I'eau permet de régresser une constante d’équilibre
solide-liquide en écrivant I'égalité a partir des activités des espéces mises en jeu. Il est alors
nécessaire d’utiliser :

- un modele de coefficient d’activité pour prendre en compte I'écart a I'idéalité et calculer les
activités ;

- un modele de constantes d’équilibre chimique pour déterminer la répartition en espéces
vraies du systeme.

Les constantes d’équilibre solide-liquide ainsi obtenues sont alors soumises aux modeles de
constantes d’équilibre chimique et de coefficient d’activité utilisés.

3.2.  Modele de potentiel chimique de référence
Les constantes d’équilibre chimique ou liquide-solide sont définies par les relations (/ - 44), (I - 45) et
(1- 48) comme fonction des potentiels chimiques de références. Les modeles de potentiels chimiques
de références permettent donc de calculer les constantes d’équilibres.

3.2.1. Potentiels chimiques de référence des espéces solides
Les potentiels chimiques de référence des solides a température T et pression P sont calculés a partir
de I'équation :

1

* * * re ref C olide,i
W[ = AGET (T7ef) — (T = Te)$,7%/" (T7e0) + 1™ Cp solide; AT — T [ 2224y 75)
Avec les données corps purs

- I'énergie de Gibbs de formation état standard (T™, P'f et état solide), AG;ief’*(Tref) ;

- I’entropie absolue état standard, S;"¢/*(T"®f) ;
- la chaleur spécifique du solide i, Cj solide,i, €N fonction de la température.



3.2.2. Potentiels chimiques de référence des espéces en solutions
Les potentiels chimiques de référence a T et P des espéces en solution aqueuse sont obtenus en
convention dissymétrique et en échelle de molalité par le modele de Helgeson-Kirkham-Flowers
(Shock et Helgeson 1988) :

T
m _ ref ref f
uref m — AGf - STrefpref (T - T ) G (Tll’l (Tref

*tazln (%) — @ <(T i 9) B (Trefl— e)) (9 ;T) B eT_Zln <M>

1 Y+P 1 1
——— P - Pref 1 ( )) <— - 1) - ref pre - - 1
+ (T - 9) (33( ) + a0 l.|J + Pr o € u)P f'T ! Epref,Tref

+ (.L)Pref'TrefYPref'Tref (T — Tref)

) -T+ Tref) +a, (P — pref)

(Il - 76)
Avec :

- P, lapression, en bar;
T, la température, en K;

- Pr®f |a pression de référence, 1 bar ;

- TT®f, la température de référence, 298.15 K ;

-y = 2600 bar;

- 0 =228K;

- AG;ef, I’énergie de Gibbs de formation de I’électrolyte a dilution infinie, en cal.mol™*;

re . , = -
- STr{;r’ I’entropie absolue de I'électrolyte, en cal.molt.K?;

__1(0dlne 1.
Y_e(aT)P'enK !

- €, la constante diélectrique du solvant (-) ;

- w, le coefficient de Born, en cal.mol™;

- ai;, ay as, ai Ci;, C les parametres du modeéle HKF (Helgeson-Kirkham-Flowers),
respectivement en cal.moll.bar?, cal.mol?, cal.K.moll.bar?, cal.K.mol?, cal.mol?.K?,
cal.K.mol™,




4. Constante de Henry
Pour modéliser les équilibres liquide-vapeur des solutions électrolytiques, il est nécessaire de
connaitre pour chaque espéce i présente en phase gaz la constante de Henry de i dans le solvant

. rsatm
stH;g.

4.1. Casgénéral
En considérant le binaire « soluté gaz i, solvant s », et en se placant dans les conditions suivantes :

- faible composition en i, impliquant que :
o le solvant tende vers le corps pur et donc P = P54t ;
o le soluté i tende vers la dilution infinie et donc I'équation (/ - 17) permet d’écrire
oco,m _ .
yi - 1 ’
- basse pression, I'équation (/- 9) permet donc de déduire que : ¢} = 1.

Alors la condition d’équilibre liquide-vapeur du soluté i dans le solvant s a une température donnée
(1-39) se simplifie et devient :

satm yiPSat
H; s (T) = —‘m > (I1-77)
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Avec :

- Hf_gt'm, la constante de Henry de I'espece i dans le solvant pur s en échelle de molalité,
en Pa.kg de solvant.mol?;

- T, latempérature, enK;

- Pssat, la pression de saturation du solvant s, en Pa;

- y;, lafraction molaire de soluté i dans la phase gaz (sans unité) ;

- m;, la molalité en phase liquide du soluté i, en mol.kg de solvant™.

Expérimentalement, les analyses des phases gaz et liquide permettent, dans les conditions citées

Jabm 3 différentes températures. A partir de ces

précédemment, de déduire les valeurs de H
mesures, une corrélation f(T) est alors régressée pour obtenir un modéle de constante de Henry,
généralement de la forme :

B E
HEY™(T) =A+2+CIn(T) + DT+ (Il - 78)

i,s



4.2. Casdes gaz acides
Les gaz acides du type CO,, SO, et NO; se dissocient dans I'eau. L’étude de leur solubilité dans I'eau
n’est plus I'’étude d’un binaire mais celle d’'un systeme comprenant toutes les especes vraies, c’est-a-
dire : I'eau, le gaz acide et les espéeces ioniques résultant de leurs dissociations. La répartition en
especes vraies du systéme est alors obtenue par les modéles de constantes de dissociation
appropriés.

Dans ces circonstances, il est difficile de réaliser une mesure directe de la constante de Henry du gaz
dans I'eau. Et I'équilibre liquide-vapeur du soluté i dans le solvant s a une température donnée
(1- 39) sous les hypothéses basse pression et P — PS¢t devient :

HS8m(T) = — 28 (11-79)

Ls m; v (T,P,m)

Avec :
sat,m
- Hi,s
en Pa.kg de solvant.mol?;
- T, latempérature, enK;
- P, lapression, en Pa;
- ¥;, lafraction molaire de soluté i dans la phase gaz (sans unité) ;

, la constante de Henry de I'espece i dans le solvant pur s en échelle de molalité,

- m,;, la molalité en phase liquide du soluté i, en mol.kg de solvant™;
- yi°°'m, le coefficient d’activité du soluté i en échelle de molalité (sans unité) ;

Dans ces conditions expérimentales, ou le coefficient d’activité du soluté i ne peut pas étre négligé,
I'obtention de la constante de Henry du gaz dans I'eau n’est pas obtenue directement par
expérience. En effet, les analyses de la phase liquide du systeme doivent étre corrigées par un
modele de coefficient d’activité pour prendre en compte I'écart a I'idéalité.

De plus, il est important de souligner que I’'équilibre (11 - 79) est I’équilibre liquide-vapeur de I'espéce
vraie i et non de l'espéce apparente. En effet, il permet de calculer H{fgt‘m a une température
donnée en faisant intervenir la composition vraie de I'espéce i. Ainsi, si I'analyse de la phase liquide
donne une composition apparente en gaz acide (c’est-a-dire une composition globale représentant le
gaz acide et les espéces ioniques résultant de sa dissociation), elle devra étre corrigée par un modéle
de constantes d’équilibre chimique pour déterminer la répartition en especes vraies du systeme.
C'est ainsi que Rabe et Harris 1963, Beutier et Renon 1978 et Rumpf et Maurer 1992 déterminent la
constante de Henry de SO; dans I'eau.

Les constantes de Henry ainsi obtenues sont alors liées aux modeles de constantes d’équilibre
chimique et de coefficient d’activité utilisés.



5. Conclusion

Les équations d’un flash permettent de modéliser les systémes électrolytiques multiphasiques
réactifs, et d’obtenir les compositions a I'équilibre des différentes phases (liquide, gaz, solide(s)). En
particulier, elles permettent de déterminer la composition vraie de la phase aqueuse, aussi nommée
spéciation. Les grands principes des différents modeles thermodynamiques, nécessaires a I'écriture
des équilibres des solutions électrolytiques mis en évidence dans le Chapitre I, ont été expliqués dans
ce chapitre. lls font apparaitre la nécessite de connaitre quatre grandeurs thermodynamiques: le
coefficient de fugacité, le coefficient d’activité, les constantes d’équilibres et la constante de Henry.
Ce chapitre s’attache a décrire les modeles disponibles et les données nécessaires pour chacune de
ces grandeurs.

Les coefficients de fugacité sont calculées dans cette étude par I'intermédiaire d’'une équation d’état
cubique (Soave-Redlich and Kwong ou Peng-Robinson).

Les coefficients d’activité qui traduisent la non-idéalité d’une phase liquide se calculent grace a un
modele d’excés. En solution électrolytique, la théorie de Debye-Hiickel a permis de décrire les
solutions salées diluées. Le travail de Pitzer a ensuite permis d’étendre le modele. Une version dite
étendue du modeéle de Pitzer permet de modéliser les propriétés des solutions salines méme
concentrées.

Les modeles d’enthalpie libre d’excés des solutions non-électrolytiques ont été adaptés aux solutions
ioniques en intégrant dans leur écriture les travaux de Pitzer, Debye et Huckel. Ainsi les modéles
suivants sont-ils présentés :

- E-NRTL, qui comme son nom l'indique est une extension du modele de composition locale
Non Random Two Liquid ;
- MSE, qui utilise le modeéle UNIQUAC pour la description des interactions de courte portée.

Ces modeles (Pitzer, E-NRTL, MSE) ont fait I'objet de développements dans le serveur de calculs
thermodynamiques Simulis® Thermodynamics durant cette these.

Les modeles de constante d’équilibre sont de deux types selon les données disponibles. Le premier
type correspond a une corrélation provenant de données expérimentales. Le second type repose sur
le lien entre la constante d’équilibre et les potentiels chimiques de référence. Il est alors nécessaire
de calculer ces potentiels pour chacune des especes dans les différentes phases. Le fait que chaque
solide soit considéré comme seul dans sa phase permet d’écrire le potentiel de référence en phase
solide a partir des grandeurs standards de maniére simple. Pour les espéces aqueuses, le modéle HKF
est utilisé.

La constante de Henry, nécessaire pour décrire I'équilibre liquide-vapeur des gaz dissous est une
corrélation polynomiale. Lorsque le gaz dissous est susceptible de réagir sa détermination s’avere
plus complexe.

Les modeéles alors développés et intégrés dans le serveur de calculs Simulis® Thermodynamics seront
ensuite utilisés lors de simulations appliquées aux géo-ressources dans le Chapitre lll, en profitant de
la modélisation des opérations unitaires déja présentes dans le logiciel de simulations de procédés
continus en régime permanent ProSimPlus®.
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Ce troisieme et dernier chapitre présente des cas d’application de la modélisation et de la simulation
de systemes électrolytiques multiphasiques réactifs en utilisant les modeles thermodynamiques
présentés précédemment. Les trois cas étudiés appartiennent au méme domaine d’application : les
géo-ressources. Ces trois applications sont : la géothermie profonde, le traitement de gaz acides et
I’extraction du lithium. Ce chapitre se décompose donc en trois parties, représentant les trois
domaines d’application aux géo-ressources étudiés pendant cette thése. Quelle que soit I'application
étudiée, la démarche utilisée est identique. En effet, pour chaque application, la description du
systeme complet, recensant les équilibres chimiques et physiques, et permettant ainsi d’avoir une
vue d’ensemble du probléme, a été réalisée. Il est aussi nécessaire de choisir les modeles
thermodynamiques appropriés au systeme étudié ainsi que les parametres associés. Une fois le code
du modele développé et validé dans le serveur de calculs Simulis® Thermodynamics, il est alors
nécessaire de valider son utilisation pour I'application considérée, en comparant les résultats de
simulation a des mesures expérimentales. Dans le cadre de cette thése portant sur la modélisation
de systemes électrolytiques, les mesures expérimentales sont issues de la littérature ou bien d’autres
études menées au LaTEP. De plus, si les paramétres des modeles initialement pris dans la littérature
ne permettent pas de représenter correctement les systemes électrolytiques sur le domaine
d’application considéré, des régressions de parameétres sont effectuées pour améliorer les
performances des modeles et donc parfaire la description du comportement des systemes réels.

Le premier cas étudié est relatif a la géothermie profonde. L'objectif est de calculer la pression de
bulle et donc de prévoir I'apparition d’une phase gaz lors de la remontée des eaux souterraines sous
pression. Ces eaux souterraines sont des saumures contenant principalement du chlorure de sodium,
du méthane et du dioxyde de carbone. La modélisation de ce systéme a haute température et haute
pression est réalisée en utilisant le modele de coefficient d’activité spécifique aux solutions
électrolytiques E-NRTL. Les résultats alors obtenus sont comparés aux mesures expérimentales de la
littérature.

Le deuxiéme cas d’étude porte sur le traitement de gaz acides, issus de fumées de I'oxy-combustion
de centrale a charbon. Ce traitement des fumées est réalisé pour produire un flux concentré de
dioxyde de carbone a haute pression, afin qu’il soit facilement acheminé vers un lieu de stockage.
L'objectif de cette étude est d’améliorer la modélisation du systeme {H,O, CO,, NOx, SO} sous
pression avec le modele thermodynamique des solutions électrolytiques Sour Water de Simulis®
Thermodynamics.

Enfin, le troisieme et dernier cas d’étude traite de la récupération du lithium, un métal dit
stratégique. Dans les procédés de récupération du lithium par |'exploitation des saumures de lacs
salés, le bore constitue une impureté majeure, mais aussi un sous-produit valorisable. L’objectif de
cette pré-étude est alors de comprendre et de valider la représentation des équilibres solide-liquide
et liquide-vapeur du systeme d’intérét {H3BOs, H,0, LiOH} avec le modele MSE présenté dans le
Chapitre Il.






1. Application a la géothermie profonde

1.1. Positionnement de I’étude
Afin de comprendre les enjeux de la géothermie profonde, ce paragraphe présentera le principe de
fonctionnement des systemes géothermiques améliorés (ou EGS). Puis la description des puits de
production des EGS permettra de pointer la nécessité de prédiction des équilibres liquide-vapeur des
eaux géothermales ainsi que de préciser le domaine d’étude en termes de température et de
pression. Enfin, I’étude des compositions de ces eaux géothermales définira le domaine d’étude en
termes de composition de ce systeme électrolytique multiphasique réactif.

1.1.1. Le systéme géothermique amélioré, ou EGS (Enhanced Geothermal System)

Le concept de I'EGS consiste a extraire la chaleur en améliorant la perméabilité naturelle de la roche,
en créant un systéme de fractures dans lequel I'eau est ajoutée via les puits d'injection, en bleu sur la
Figure Ill - 1. Les roches du sous-sol sont perméables grace a leurs fractures et aux pores entre les
grains des minéraux. Ainsi, I'eau injectée est chauffée par contact avec la roche et retourne a la
surface a travers des puits de production, en rouge sur la Figure Il - 1. Les EGS sont des réservoirs
créés pour améliorer I'économie des ressources lorsque la perméabilité du sol et/ou les eaux
souterraines ne sont pas suffisantes.

L’eau chaude amenée a la surface par les puits de production et dont la température peut varier
entre 160 et 190°C est envoyée vers un échangeur de chaleur avant d’étre renvoyée dans le sous-sol
une fois refroidie a 60°C environ.

Energy Conversion Plant
Production Well
Injection Well
Engineered
Fracture System
Hot Rock

Figure Ill - 1 : Schéma de fonctionnement de I’EGS (U.S. Department of Energy Geothermal Technologies Program. 2008. An
Evaluation of Enhanced Geothermal Systems Technology)




1.1.2. Zoom sur le puits de production
L’étude porte ici sur le puits de production. En effet, la clé du procédé consiste alors a collecter 'eau
souterraine chaude, entre 170 et 230°C dans le puits géothermique (2600 a 5000 m de profondeur)
ou la pression peut atteindre entre 400 et 600 bar.

groundz=0m

Bubble
Pressure ?

Well :
P

25~ 2600 to 5000 m .IT #~170to 230°C|. _____ - {P ~ 400 to 600 bar

Figure Ill - 2 : Schéma du puits de production

Lors de la remontée de I'eau chaude dans le puits de production, la pression du systéme diminue.
L’enjeu ici pour les opérateurs est de savoir si et quand la saumure atteint la saturation pendant la
production (Kan et Tomson, 2012; Sandengen, 2006) et éviter ainsi la présence de gaz dans
I’échangeur de chaleur. Il est alors possible d’empécher I'apparition d'une phase gaz en
dimensionnant une pompe adéquate, ou bien en estimant les quantités de gaz a la surface du puits,
afin de dimensionner des séparateurs gaz-liquide a la téte du puits avant son entrée dans
I’échangeur de chaleur. La saturation en précipité ne sera pas étudiée dans cette étude.

1.1.3. Composition des eaux géothermales
Les compositions des eaux géothermales varient d’un puits a I'autre en fonction des roches du sous-
sol (Sanjuan B. et al. 2016). Néanmoins, les différentes mesures recensées par Sanjuan B. et al. 2016
permettent d’estimer les molalités en sel ainsi que la répartition des gaz dissous dans les saumures
(Tableau Il - 1 et Tableau Ill - 2).

Tableau Ill - 1 : Plage de composition des eaux géothermales en mol.kg™ d’eau (Sanjuan B. et al. 2016)

Minimum Maximum Moyenne
NacCl 5.44E-04 1.65 0.31
CaCl» 5.59E-04 0.28 0.06
Kkci 0 0.20 0.02

Sel total 1.1E-03 2.13 0.39



Tableau Il - 2 : Estimation de la répartition des gaz issus des saumures

Minimum Maximum Moyenne
CO; 1% 89.7% 53.8%
CH, 2.25% 85.6% 31.0%
N; 0.38% 47.5% 13.9%
He >0.01% 1.8% 0.6%
0, >0.01% 1.9% 0.4%
H; >0.01% 0.8% <0.3%
Ar >0.01% 0.2% <0.1%
H,S >0.01% 0.8% <0.01%

Cette étude porte sur les deux principaux gaz présents dans les saumures : le dioxyde de carbone et

le méthane.

1.1.4. Conclusion
L'étude appliquée a la géothermie profonde porte donc sur la représentation des équilibres de
phases du systeme {CO,, CH4, NaCl, H,0} a haute température (de 60°C et jusque 230°C), a haute
pression (jusque 60 MPa) et pour une molalité en sel maximale de 2.13 mol.kg* d’eau.

Le calcul des équilibres de ce systéme nécessite de prendre en compte les équilibres liquide-vapeur
des gaz dissous, CO; et CHy, et du solvant H,O. D’autre part, les équilibres chimiques suivants sont

également a considérer :
- dissociation du dioxyde de carbone dans I'eau :
CO, + H,0 = H* + HCO3 (- 1)
HCO; = HY + CO3 (i -2)
- dissociation du sel considéré :
NaCl =& Nat +Cl~ (1l - 3)
- autoprotolyse de I'eau

H,0 =2 H* + HO™ (111~ 4)



1.2.  Choix des modeles
Le Chapitre 2 présente différents modeles permettant de calculer les équilibres liquide-vapeur par
I'approche y/d choisie dans le Chapitre 1. Ce paragraphe décrit les modéles : de coefficient de
fugacité, de constante de Henry, de constante d’équilibre chimique et de coefficient d’activité choisis
pour représenter les équilibres de phases du systeme {CO,, CHs, NaCl, H.0} dans les conditions
opératoires rencontrées dans le cas de la géothermie profonde (cf. 1.1.4).

Il est a noter qu’il existe un modéle thermodynamique d’approche ¢/, appliqué a la prédiction des
équilibres entre phases de systemes {gaz - solutions aqueuses salines} a haute pression : le modéle
de Soreide et Whitson (1992) décrit dans I’Annexe 1. Ce dernier étant déja implémenté dans le
serveur de calculs thermodynamiques Simulis® Thermodynamics, il est utilisé a titre de comparaison.

1.2.1. Choix de I’équation d’état pour décrire la phase gaz
La géothermie profonde est un systeme d’étude a haute pression (jusque 60 MPa). La description de
ce systéme nécessite donc un modele de coefficient de fugacité pour la représentation de I’écart au
gaz parfait de la phase gaz réelle (cf. Chapitre I). L'équation d’état Peng-Robinson (PR), décrite dans
le Chapitre Il, a été choisie pour prendre en compte le comportement réel des gaz.

De plus, les espéces présentes en phase gaz dans le systeme d’étude sont les gaz dissous, CO; et CHg,
et le solvant H,O. Les propriétés de ces corps purs nécessaires a l'utilisation du modele PR
(température critique, pression critique et facteur acentrique) sont fournies par la base de données
standard de constituants de Simulis® Thermodynamics.

Les parameétres d’interaction binaire symétriques du modele PR sont eux issus de la littérature (Li et
Yan 2009 ; Peng et Robinson 1976). lls sont présentés dans le tableau suivant :

Tableau Il - 3 : Paramétres d’interaction binaire du modéle PR issus de la littérature

i i kij
H.O CO, 0.19014
H.O CH. 0.47893
CO. CH. 0.1196

1.2.2. Parameétres de la constante de Henry
La caractérisation des équilibres de phases du systeme d’étude nécessite I'utilisation d’'un modele de
constante de Henry (cf Chapitre ) pour les gaz: CO, et CH4. La formulation (I1-82) est utilisée pour
décrire les constantes de Henry des espéces présentes en phase gaz dans I'eau pure en échelle de
molalité, en Pa.kg de solvant.mol™. Les paramétres (A, B, C, D et E) utilisés sont issus de la littérature
(Sloan, 1998), et sont présentés dans le tableau suivant :

Tableau Ill - 4 : Paramétres de la constante de Henry du CO; et du CH, issus de Sloan 1998

A B C D E
CH, -179.794618 9113.823431 25.043875 -1.434519E-04 0
Co, -155.873392 8743.616980 21.674166 -1.102818E-03 0



1.2.3. Parameétres pour le calcul des potentiels chimiques de référence en phase aqueuse
Le systéme d’étude fait intervenir quatre équilibres de dissociation : (111 - 1), (111 - 2), (11 - 3) et (11 - 4). Pour
obtenir la spéciation du systéme dans les conditions de fonctionnement du puits de production
géothermique, il est nécessaire de résoudre les équations d’équilibre chimique (cf Chapitre 1).

Le modele de potentiel chimique HKF décrit dans le Chapitre Il a été choisi pour calculer les
constantes d’équilibre chimique des réactions: (1 - 1), (11 - 2) et (u - 4), sur le large domaine de
température et de pression de I'étude. Les parameétres nécessaires a I'utilisation du modéle HKF sont
issus de la littérature (Shock et Helgeson 1988 ; Shock et al. 1989 ; Johnson et al. 1992 ; Springer et
al. 2012) et sont présentés dans le tableau suivant :

Tableau Ill - 5 : Paramétres du modele HKF

AG* 5 ai az as da C1 C2 w
ki.mol'  J.mollK?
HO~ -157.29 -10.71 0.12 7.38 1.84 -27821  4.15  -103460 172460
H 0 0 0 0 0 0 0 0 0
Cco, -385.97 117.57 1.51 0 -109.42 0 40.03 88004 -2000
HCO3 -586.94 98.45 0.76 = 115.05 1.23 -28266  12.94 = -47579 = 127330
C03~  -527.98 -49.99 0.28  -398.44 6.41 -3.3206 -3.32  -171917 339140

NaCl étant un électrolyte fort, la réaction (/i1 - 3) de dissociation du chlorure de sodium dans I'eau est
considérée comme totale.

1.2.4. Choix du modeéle d’exces
La géothermie profonde est un systéeme d’étude électrolytique, et I'approche y/¢ choisie au
Chapitre | pour écrire les équilibres liquide-vapeur fait intervenir un modeéle de coefficient d’activité.
De plus, pour pouvoir modéliser le systéme électrolytique considéré, il est nécessaire de choisir un
modele de coefficient d’activité pour lequel on connait les parametres d’interaction, ou bien d’avoir
les données expérimentales permettant la régression des parameétres de ce modeéle. Le choix s’est
porté ici sur le modele E-NRTL.

En effet, la littérature fournit déja, pour la majorité des binaires du systeme d’étude, des parametres
d’interaction binaire. Il est alors intéressant de regarder les capacités des parametres de la littérature
en termes de modélisation des équilibres liquide-vapeur sur les domaines de température et de
pression de I'étude.

La validation du choix du modeéle et des parametres d’interaction binaire est obtenue par I'étude des
sous-systémes binaires et ternaires du systéme global.



1.3.

Modélisation des sous-systemes relatifs a la géothermie profonde

Le modele développé dans le cadre de ce travail de recherche sera noté dans la suite de ce
manuscrit : E-NRTL.

Le mod

ele et les parameétres choisis pour modéliser les équilibres liquide-vapeur relatifs a la

géothermie profonde, sont validés dans la suite en étudiant successivement la représentation des
trois sous-systemes binaires :

- {NaCl, H,0};

Puis des

{CH4, HzO},‘
{CO,, H,0}.

trois sous-systemes ternaires :

{COz, CH4, HzO};
{CO,, NaCl, H,0};
{CH4, NaCl, H,0}.

Pour chacun des sous-systémes étudiés, la démarche de validation du modele et des parametres est
la suivante :

Une recherche bibliographique de mesures expérimentales (équilibre liquide-vapeur et
coefficients d’activité moyen) du sous-systeme considéré est réalisée. Une recherche
bibliographique sur les parametres, adaptés au sous-systeme considéré, disponibles dans la
littérature est également effectuée ;

Les mesures expérimentales sont alors comparées aux résultats de simulation issus de calculs
de coefficients d’activité moyens ou de flashs liquide-vapeur avec Simulis® Thermodynamics
dans Excel®;

Dans la mesure du possible, les parametres du modele issus de la littérature, permettant la
représentation des différents sous-systemes sur le domaine d’étude, seront utilisés.
Dans le cas contraire, une étude de sensibilité des parameétres d’interaction binaire est
réalisée pour mettre en évidence quels parametres d’interaction binaire peuvent étre
régressés pour améliorer la prédiction du modele ;

La régression des parametres d’interaction binaire est obtenue en réalisant une optimisation
sous Excel®. Le solveur d’Excel® est alors utilisé avec I'add-in Simulis® Thermodynamics pour
réaliser les calculs d’équilibre liquide-vapeur avec les modeles thermodynamiques mis en
ceuvre. L'optimisation est réalisée sur I’ensemble des points expérimentaux de la littérature
(cf. Annexe 3) ;

Les parametres d’interaction binaire issus de la littérature et ceux régressés sont présentés
dans I’Annexe 2.

Enfin, la modélisation des différents sous-systemes par le modeéle E-NRTL sera comparée aux
mesures de la littérature et a la modélisation par le modéle Soreide et Whitson.



1.3.1. Le sous-systeme binaire {NaCl, H,O}
La Figure Il - 3 présente les coefficients d’activité moyens de NaCl dans I'eau obtenus par le modéle

E-NRTL. Les valeurs obtenues par le modele sont en accord avec les données de la littérature sur le
domaine de température de I’étude et sur une large gamme de concentration.
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Figure Ill - 3 : Coefficient d’activité moyen de NaCl dans I’eau en fonction de sa molalité a 25°C, 100°C, 200°C et 275°C

1.3.2. Le sous-systeme binaire {CH4, H,0}

L’analyse des mesures d’équilibre liquide-vapeur du binaire {CHs, H,0} de la littérature a permis de
recenser, sur le domaine d’étude (température jusqu’a 230°C et pression jusqu’a 60 MPa) :

- 394 points de bulle expérimentaux répartis dans 30 sources bibliographiques différentes ;
- 216 points de rosée expérimentaux répartis dans 9 sources bibliographiques différentes.

Les différentes sources bibliographiques sont présentées dans les tableaux de I’Annexe 3. Leurs
mesures expérimentales couvrent I'ensemble du domaine d’étude, comme le montrent les
Figure lll - 4 et Figure Ill - 5, présentant respectivement la répartition des points expérimentaux de
bulle et de rosée sur l'intervalle d’étude (température, pression) :



Chapitre Il : Applications aux systemes d’intérét

250 e ® ® o 0o o . ° ° 250 o o o o o . ° ° .
® 000 o o o (¢ o o °
1 | ! » 1
1 | ! 1
200I.o LK) 1 2Oolooooo e ° [ ° ° e ° )
[} | | o 0@ ° ° 1® °
1 | ! 1
leseo o o o ° . ° e ° l o o o ° e o ° ° e o o
1, | ! 1
o150 lo e . | o150 leod o o ° 1® °
g leeoe o o ° . . ° | . £ l oo o ° o (o o o Je °
i ! ° ° ° ° ° le i ! 1
g 1 ] g ! 1
e E
0 it ele® 0 ° 0 ° @ ° o o lo ) C100) ®eh8 ® ° ° e o o o le o
I \ ° ° ° le °
I 1
. e o o ol ° : &% e o o o o |o 1 °
| X 1
e e ® o obh 50 :.oo. ° 1
° ° ° o | ° 8%° de® % ° o o @ ° o Is °
e o o o I ° 1
e eeo - o | oo XX i
__________________ - Y S A U S
30 40 50 60 70 80 0 10 20 30 40 50 60 70 80
Pression MPa Pression MPa
Figure Ill - 4 : Répartition des points de bulle Figure Il - 5 : Répartition des points de rosée
expérimentaux pour le binaire {CH4, H,0} expérimentaux pour le binaire {CH4, H,0}

Dans la suite de ce paragraphe, les courbes de bulle et de rosée du binaire {CH,, H,0}, a diverses
températures, et obtenues par les modeles choisis et présentés dans le paragraphe 1.2, seront
comparées aux mesures expérimentales.

a. Représentation des équilibres de bulle
La Figure Ill - 6, présente la solubilité isotherme du méthane dans I'eau a 10°C. Le modele et les
parametres utilisés permettent alors une bonne représentation de la pression de bulle du systeme a
cette température. Cependant les données expérimentales recueillies dans la Figure lll - 6 ne sont
disponibles qu’a faible molalité en CHy, jusque 0.1 mol.kg* d’eau.
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Figure Ill - 6 : Solubilité du méthane dans I'eau a 10°C

72



La solubilité du méthane dans I'eau a des températures plus élevées, entre 38°C et 171°C, est
présentée ci-apres : Figure lll - 7 et Figure Il - 8. A ces températures, la littérature offre des données
expérimentales a plus haute concentration en méthane.

Le modele choisi et présenté dans le paragraphe 1.2 et les parametres d’interaction binaire du
modele E-NRTL issus de la littérature permettent de représenter la solubilité du méthane pour des
concentrations faibles (inférieures a 0.1 mol.kg* d’eau). Cependant, pour des molalités en méthane

supérieures a 0.1 mol.kg!'d’eau, le calcul de la pression de bulle s’éloighe des mesures
expérimentales.
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Figure Ill - 7 : Solubilité du méthane dans I'eau a 38°C
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Figure Ill - 8 : Solubilité du méthane dans I'eau a 104°C, 138°C et 171°C

b. Représentation des équilibres de rosée
La Figure lll - 9 présente la composition en méthane de la phase vapeur a I’équilibre pour trois
températures : 38°C, 104°C et 171°C. Le modele et les paramétres adoptés permettent alors une
bonne représentation de la phase vapeur.
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Figure Ill - 9 : Composition en méthane de la phase gaz du binaire {CH4, H,0} a 38°C, 104°C et 171°C
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Les courbes de bulle et de rosé du binaire {CHs;, H,O}, ont été comparées aux mesures
expérimentales de la littérature pour quelques températures. Pour permettre I'analyse des qualités
prédictives du modele, les erreurs sont alors calculées sur I'ensemble des points expérimentaux de la
littérature.

c. Analyse des erreurs obtenues sur I'ensemble des points expérimentaux de la littérature
Pour chaque point expérimental, la pression de bulle ou de rosée est calculée en réalisant un flash
liguide-vapeur a la température et a la composition du point expérimental. Ainsi, pour un point de
bulle, respectivement un point de rosée, les erreurs relatives du modéle sont respectivement
calculées par les expressions :

Ppulieexp—Pbulle,cal
erreur% = [Pouticexp=Poutte carc| 100 (Il - 5)
Pbulle,exp
Poca —P. s
erreur% — | rosée,exp rosee,calcl %100 (///- 6)

P rosée,exp

La Figure Il - 10 et la Figure Il - 11 présentent les erreurs relatives obtenues pour les points de bulle
et les points de rosée en fonction de la fraction molaire en méthane du systéme. Les barres rouges
représentent les erreurs relatives moyennes :

- 16.4% pour I'ensemble des points de bulle ;
- 9.6% pour I'ensemble des points de rosée.

L'erreur augmente avec la fraction en méthane. Cette erreur peut donc provenir du calcul de
coefficient d’activité du méthane pour lequel aucun parametre d’interaction n’a été trouvé dans la
littérature.
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Conclusion :

Les modeles choisis et présentés dans le paragraphe 1.2 et les parameétres d’interaction binaire du
modele E-NRTL issus de la littérature permettent de représenter les courbes de bulles du binaire
{CH,4, H,0} a faibles concentrations. Ces résultats valident la caractérisation de la phase liquide a
dilution infinie, et donc le modéle de constante de Henry utilisé.



lls permettent aussi de représenter les courbes de rosée du binaire {CH4, H,0} sur I'ensemble du
domaine d’étude. Ces résultats valident la caractérisation de la phase gaz, et donc le modeéle de
coefficient de fugacité utilisé.

Pour améliorer la caractérisation de la phase liquide du binaire {CHi, H,O} a plus hautes
concentrations, il semble alors nécessaire d’améliorer le calcul des coefficients d’activité pour lequel
des parametres d’interaction binaire n’ont pas été trouvés dans la littérature.

Les parametres d’interaction binaire, T¢y, n,0€t Th,o0,cH, SONt alors régressés pour minimiser les
erreurs de prédiction des équilibres liquide-vapeur.

d. Régression des parametres d’interaction binaire
La fonction objectif a minimiser est la suivante :

Fobj = Fopj,p bulle T Fobj,P rosée (1-7)
Avec:
F =100 Npulle IPbulle,exp_Pbulle,calcl
obj,P bulle — Zizl P (- 8)
bulle,exp i
F =100 Nyosée |Prosée,exp_Prosée,calc|
obj,P rosée = 2ilg o ‘ (Il - 9)
,exXp i

Et Nouile €t Nrose, l€S NOMbres respectifs de points de bulle et de points de rosée expérimentaux issus
de la littérature.

Les erreurs moyennes relatives obtenues apres régression pour chaque source bibliographique sont
présentées dans les tableaux de I’Annexe 3, elles sont désormais de 8.6% sur I'ensemble de points de
bulle et de 9.7% sur I'ensemble des points de rosée.

La Figure Il - 12 représentant la courbe de parité de la pression de bulle du systéme binaire
{CHa, H,0} montre I'amélioration de la prédiction du modele apres régression des parametres.
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Figure Il - 12 : Courbe de parité de la pression de bulle calculée en fonction de la pression de bulle expérimentale avant et
apres régression des parametres d'interaction binaire du systéeme binaire {CH4, H,0}



La solubilité du méthane dans I'’eau obtenue par le modéle E-NRTL, apres régression des parametres
d’interaction binaire, entre 38°C et 171°C, est présentée Figure Ill - 13 et Figure Ill - 14. Le modéle

E-NRTL est alors comparé au modele Soreide et Whitson et présente une meilleure représentation la
solubilité du méthane dans I'eau.
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Figure Il - 13 : Modélisation de la solubilité du méthane dans I'eau a 38°C par le modéle Soreide et Whitson et le modéle
E-NRTL apres optimisation des paramétres d’interaction binaire
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Figure Ill - 14 : Modélisation de la solubilité du méthane dans I'eau a 104°C, 138°C et 171°C par le modéle Soreide et Whitson
et le modéle E-NRTL aprés optimisation des paramétres d’interaction binaire



1.3.3. Le sous-systeme binaire {CO,, H,0}

L'analyse des mesures d’équilibre liquide-vapeur du binaire {CO,, H,0} de la littérature a permis de

recenser, sur le domaine d’étude (température de 60°C a 230°C et pression jusque 60 MPa) :

- 1285 points de bulle expérimentaux répartis dans 67 sources bibliographiques différentes ;
- 284 points de rosée expérimentaux répartis dans 17 sources bibliographiques différentes.

Les différentes sources bibliographiques sont présentées dans les tableaux de I’Annexe 3. Leurs
mesures expérimentales couvrent I'ensemble du domaine d’étude, comme le montrent
Figure Ill - 15 et Figure Il - 16, présentant respectivement la répartition des points expérimentaux de

bulle et de rosée sur I'intervalle d’étude (température, pression) :
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Figure Ill - 15 : Répartition des points de bulle Figure Ill - 16 : Répartition des points de rosée

expérimentaux pour le binaire {CO,, H;0} expérimentaux pour le binaire {CO,, H;0}
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Dans la suite de ce paragraphe, les courbes de bulle et de rosée du binaire {CO,, H,0}, obtenues par
les modeles choisis et présentés dans le paragraphe 1.2 a diverses températures, seront comparées

aux mesures expérimentales.
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a. Représentation des équilibres de bulle
La solubilité du dioxyde de carbone dans I'eau a des températures comprises entre 75°C et 150°C est
présentée ci-apres (Figure lll - 17, Figure Il - 18 et Figure Il - 19).
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Figure Ill - 17 : Solubilité du dioxyde de carbone dans I'eau a 75°C
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Figure Ill - 18 : Solubilité du dioxyde de carbone dans I'eau a 100°C
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Figure Ill - 19 : Solubilité du dioxyde de carbone dans I'eau a 150°C

Le modele choisi et présenté dans le paragraphe 1.2 et les paramétres d’interaction binaire du
modele E-NRTL issus de la littérature permettent de représenter la solubilité du dioxyde de carbone
pour des concentrations faibles (inférieures a 0.7 mol.kg™ d’eau). Cependant, pour des molalités en
dioxyde de carbone supérieures & 0.7 mol.kg* d’eau, le calcul de la pression de bulle s’éloigne des
mesures expérimentales.

b. Représentation des équilibres de rosée
Pour comparer les résultats du modeéle aux points expérimentaux issus de la littérature, la pression
de rosée du binaire {CO,, H,0} ne peut pas étre calculée de la méme maniere que pour le binaire
{CH4, H,0}. En effet, le calcul de la pression de rosée, en réalisant un flash liquide-vapeur a
température et composition fixées, possede deux solutions comme le montre le diagramme de phase
du binaire {CO,, H,0} (Figure llI - 20).

Les fractions en eau vaporisées sont donc calculées puis comparées aux résultats expérimentaux.

Le calcul de la fraction en eau vaporisée est alors exploitable lorsque le flash converge vers un état
d’équilibre liquide-vapeur. Cela pose un probleme, comme le montre le diagramme de phase du
binaire {CO,, H,0} (Figure Il - 20), la représentation des courbes de bulle et de rosée par le modeéle E-
NRTL n’est pas bonne au-dessus de 10 MPa pour les températures supérieures a 150°C. Les flashs a
température et pression fixées peuvent donc converger vers des états :

-« tout liquide », la composition en eau de la phase vapeur issue du calcul sera donc nulle ;
-« tout vapeur », la composition en eau de la phase vapeur issue du calcul sera égale a la
composition d’entrée du flash.

Les erreurs qui résultent du calcul des points de rosée ne pourront étre exploitées que lorsque la
convergence du flash sera améliorée (vers un état liquide-vapeur), c’est-a-dire lorsque les courbes de
bulle seront mieux représentées.
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Figure Il - 20 : Diagramme de phase du binaire {CO,, H,0} a 60°C, 100°C, 150°C, 200°C et 260°C

Les courbes de bulle et de rosées du binaire {CO,, H,0}, ont été comparées aux mesures
expérimentales de la littérature a plusieurs températures. Pour permettre I'analyse des qualités
prédictives du modele, les erreurs sont alors calculées sur I'ensemble des points expérimentaux de la
littérature.

c. Analyse des erreurs obtenues sur I'ensemble des points expérimentaux de la littérature
Pour chaque point de bulle expérimental, les erreurs relatives du modele sont calculées de la méme
maniére que pour le binaire {CH4, H,0} par la relation (i1 - 5).

Pour chaque point de rosée expérimental, la fraction en eau de la phase gaz est calculée en réalisant
un flash liquide-vapeur a la température et pression du point expérimental. Ainsi, pour chaque point
de rosée, I'erreur relative du modele est calculée de la maniéere suivante :

|yH20 _yHZO
erreur% = T"Séevez};o roséecale| , 100

y rosée,exp

(111 - 10)

La Figure Il - 21 et la Figure Il - 22 présentent les erreurs relatives obtenues pour les points de bulle
et les points de rosée en fonction de la fraction molaire en dioxyde de carbone du systéme. Les
barres rouges représentent les erreurs relatives moyennes :

- 21.42% pour I'ensemble des points de bulle ;
- 26.24% pour 'ensemble des points de rosée.

L’erreur augmente avec la fraction en dioxyde de carbone. Cette erreur peut donc provenir du calcul
de coefficient d’activité du dioxyde de carbone.



100% 100% L X 1 cooa» ¢
]

L BN ]
90% oo e o 90%
o 000 3 o %% © s
° 9, } LKy )
< ° ° .
80% . S L3 wbe 0o . 80% S
. o © se0° ‘e [ P °
® o ® e
0% |e . 3 70% ° °
L]
o ©
° °
60% o %
o o ..
g £ .
g g 50% e *_2 o o P
5 5 . . . °
° 40% o °
6
e
® o
L}
30% o

L]
L]
20% . ¢ ° o':l

10% L . o ."j
D ) ° ° O.. .i. .‘. °© ”
0% L Smee-ou'dans 8= : Qwds :.éﬂ

0.1 0.12 0.14 0.16 0.18 0.2 0.00 0.10 0.20 0.30 0.40 0.50 0.60 0.70 0.80 0.90 1.00

Xco2 Yeo2

Figure Il - 21 : Evolution de l'erreur relative sur la pression Figure Il - 22 : Evolution de I'erreur relative sur la fraction
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Conclusion :

Les modeles choisis et présentés dans le paragraphe 1.2 et les parameétres d’interaction binaire du
modele E-NRTL issus de la littérature permettent de représenter les courbes de bulles du binaire
{CO,, H,0} a faibles concentrations. Ces résultats permettent de valider la caractérisation de la phase
liquide a dilution infinie, et donc le modele de constante de Henry utilisé.

Pour améliorer la caractérisation de la phase liquide du binaire {CO, H,0} a plus hautes
concentrations, il semble alors nécessaire d’améliorer le calcul des coefficients d’activité.

Les parametres d’interaction binaire, Ty,0 co,et Tco,,n,0 SONt alors régressés pour minimiser les
erreurs de prédiction des équilibres liquide-vapeur.

d. Régression des parametres d’interaction binaire du modéle
Les parametres d’interaction binaire 7y,¢ co,et Tco,n,0 SONt obtenus en minimisant la fonction
objectif définie par I'équation (/- 8).

Les erreurs moyennes relatives obtenues apres régression pour chaque source bibliographique sont
présentées dans les tableaux de I’Annexe 3, elles sont désormais de 14.48% sur I'ensemble des
points de bulle.

La régression des parametres d’interaction binaire du modele E-NRTL a permis d’améliorer la
représentation du diagramme de phase du binaire :
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Figure Il - 23 : Diagramme de phase du binaire {CO,, H,0} a 60°C, 100°C, 150°C, 200°C et 260°C apreés optimisation des
parametres d'interaction binaire du modéle E-NRTL

La convergence des flashs a température et pression fixées permettant I'exploitation des données
expérimentales de bulle est donc améliorée et leurs résultats sont désormais exploitables.

La Figure Ill - 23 présente une déviation de la représentation des courbes de rosée a haute
température. Pour améliorer la caractérisation de la phase gaz du binaire {CO,, H,0} a hautes
températures, il semble alors nécessaire d’améliorer le calcul des coefficients de fugacité.

Le paramétre d’interaction binaire symétrique du modele Peng-Robinson, k¢o, i,0 est alors régressé

pour minimiser les erreurs de prédiction des équilibres liquide-vapeur. L’optimisation est réalisée sur

I'ensemble des points de rosée expérimentaux de la littérature (cf. Annexe 3). Le parametre

d’interaction binaire k¢, 1,0 est obtenu en minimisant la fonction objectif définie par I’équation :
H,0 H,0 |

o | 1Vrsse exn—Yrcaee cal
Fobj — 100 2‘27-:1‘(])-533 | TDSEB,E;(I];O rosee,catic (I”_ll)

y rosée,exp

i
Le parameétre ainsi régressé est : k¢o, n,0=7.08E-3.

La Figure Ill - 24 et la Figure Il - 25 représentant respectivement la courbe de parité de la pression de
bulle et la courbe de parité de la fraction vaporisée en eau du systeme binaire {CO,, H,0}, montrent
I'amélioration de la prédiction du modeéle aprées les régressions des différents parameétres.
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Figure Ill - 24 : Courbe de parité de la pression de bulle
calculée en fonction de la pression de bulle expérimentale
avant et apreés régression des parameétres d'interaction
binaire du systéeme binaire {CO,, H,0}

La solubilité du dioxyde de carbone dans I'eau obtenue par le modeéle E-NRTL aprés régression des
parametres d’interaction binaire, entre 75°C et 150°C, est présentée Figure lll - 26, Figure Ill - 27 et
Figure Ill - 28. Le modéle E-NRTL est alors comparé au modeéle Soreide et Whitson.
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Figure Ill - 26 : Modélisation de la solubilité du dioxyde de carbone dans I'eau a 75°C par le modéle Soreide et Whitson et le
modeéle E-NRTL apreés optimisation des paramétres d’interaction binaire
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Figure Il - 27 : Modélisation de la solubilité du dioxyde de carbone dans I'eau a 100°C par le modele Soreide et Whitson et le
modele E-NRTL apreés optimisation des paramétres d’interaction binaire
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Figure Il - 28 : Modélisation de la solubilité du dioxyde de carbone dans I'eau a 150°C par le modéle Soreide et Whitson et le
modéle E-NRTL apreés optimisation des paramétres d’interaction binaire
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La représentation des courbes de rosée du diagramme de phase obtenue aprés les régressions est
améliorée, comme le montre la Figure Il - 29 :
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Figure Ill - 29 : Diagramme de phase du binaire {CO,, H,0} a 60°C, 100°C, 150°C, 200°C et 260°C apreés optimisation des
parametres d'interaction binaire du modeéle E-NRTL et du modele PR
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1.3.4. Le sous-systeme ternaire {CO,, CHs, H20}

L'analyse des mesures d’équilibre liquide-vapeur du ternaire {CO,, CH4, H,0O} de la littérature a

permis de recenser :

- 56 points de bulle expérimentaux répartis dans 4 sources bibliographiques différentes ;

37 points de rosée expérimentaux répartis dans 2 sources bibliographiques différentes.

Les différentes sources bibliographiques sont présentées dans les tableaux de I’Annexe 3.

Contrairement aux sous-systemes précédents, les mesures expérimentales

de

ternaire

{CO,, CH4, H,0} ne couvrent pas l'ensemble du domaine d’étude, comme le montrent les
Figure Ill - 30 et Figure Il - 31, présentant respectivement la répartition des points expérimentaux de

bulle et de rosée sur I'intervalle d’étude (température, pression) :
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Figure Il - 30 : Répartition des points de bulle
expérimentaux pour le ternaire {CO,, CH4, H,0}

Figure Il - 31 : Répartition des points de rosée
expérimentaux pour le ternaire {CO,, CH4, H,0}

Pour chaque point de bulle expérimental, les erreurs relatives du modele sont calculées de la méme

maniére que pour le binaire {CH4, H,0} par la relation (i1 - 5).

Pour chaque point de rosée expérimental, les erreurs relatives du modele sont calculées de la méme

maniére que pour le binaire {CO,, H,0} par la relation (11 - 10).

Les erreurs relatives moyennes obtenues pour les points de bulle et les points de rosée sont

respectivement de 21.45% et de 24.79%

Aucune valeur n’a été trouvée dans la littérature pour les paramétres tcy, co, €t Tco, ch, - Ainsi, pour

améliorer la caractérisation de la phase liquide du ternaire {CO,, CH4, H,0}, il semble intéressant de
régresser ces parametres. Les parametres d’interaction binaire ¢y, co, €t Tco,cn, SOnt alors

obtenus en minimisant la fonction objectif suivante :

Fobj = I'obj,P bulle + Fobj,rosée

Avec :

_ Npulle IPbulle,exp_Pbulle,calcl
Fobj,P bulle — 100 Zizl ( P
bulle,exp i

H,0 _ H,0 |
F =100 angsée yrosée,exp yrosée,calc
obj,rosée — i=1 H;0
L

y rosée,exp

(- 12)

(1l - 13)

(11 - 14)



Et Nouile €t Nrosse, l€S NOMbres respectifs de points de bulle et de points de rosée expérimentaux issus
de la littérature.

Les erreurs moyennes relatives obtenues aprées régression pour chaque source bibliographique sont
présentées dans les tableaux de I’Annexe 3, elles sont désormais de 14.4% sur I'ensemble de points
de bulle et de 24.77% sur 'ensemble des points de rosée.

La Figure Ill - 32 représentant la courbe de parité de la pression de bulle du systeme ternaire
{CO,, CH4, H,0} montre I'amélioration de la prédiction du modéle aprés régression des paramétres.
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Figure Il - 32 : Courbe de parité de la pression de bulle calculée en fonction de la pression de bulle expérimentale avant et
apreés régression des parameétres d'interaction binaire du systeme ternaire {CO;, CH4, H20}

La Figure Il - 33 et la Figure lll - 34, représentant respectivement, la courbe de parité de la fraction
vaporisée en méthane et en dioxyde de carbone du systéme ternaire {CO,, CHs, HO}, montrent la
bonne caractérisation de la phase gaz.
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Figure Ill - 33 : Courbe de parité de la fraction vaporisée en  Figure Il - 34 : Courbe de parité de la fraction vaporisée en
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expérimentale du systéme ternaire {CO,, CH,4, H,0} expérimentale du systéme ternaire {CO;, CH4, H,0}



1.3.5. Le sous-systeme ternaire {CO,, NaCl, H,0}
L'analyse des mesures d’équilibre liquide-vapeur du ternaire {CO,, NaCl, H,O} de la littérature a
permis de recenser 509 points de bulle expérimentaux répartis dans 15 sources bibliographiques
différentes. Les différentes sources bibliographiques sont présentées dans les tableaux de I’Annexe 3.
Les mesures expérimentales de ternaire {CO,, NaCl, H,0} ne couvrent pas I'ensemble du domaine
d’étude, comme le montre les deux vues 3D (Figure Il - 35 et Figure Il - 36), présentant la répartition
des points expérimentaux sur l'intervalle d’étude (température, pression, molalité en NaCl).
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Figure Ill - 35 : Répartition des points expérimentaux pour le ternaire {CO,, NaCl, H;O} vue 3D (1)
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Figure Ill - 36 : Répartition des points expérimentaux pour le ternaire {CO,, NaCl, HO} vue 3D (2)

Pour chaque point expérimental, les erreurs relatives du modeéle sont calculées de la méme maniére
que pour le binaire {CHs, H,0} par la relation (11 - 5). L'erreur relative moyenne obtenue sur
I’ensemble des points expérimentaux est alors de 33.72%.



Une étude de sensibilité des parameétres d’interaction binaire sur la caractérisation de la phase
liqguide du ternaire {CO,, NaCl, H,0} a permis de mettre en évidence que les parametres d’interaction
binaire T¢o, (vat,cim) €t T(va*,cio)co, Jouaient un réle important dans la représentation des
équilibres liquide-vapeur. Les parametres d’interaction binaire T¢o, (vat i) €t T(vat,ci7),co, SONt
alors régressés en vue d’améliorer la caractérisation de la phase liquide du ternaire {CO,, NaCl, H,0}.

Les parameétres d’interaction binaire Tco,(Nat,cl™) € Tvat,cim),co,50Nt alors obtenus en minimisant
la fonction objectif (111 - 8).

Les erreurs moyennes relatives obtenues apres régression pour chaque source bibliographique sont
présentées dans les tableaux de I’Annexe 3. L’'erreur moyenne sur lI'ensemble de points
expérimentaux est désormais de 11.10%.

La Figure Ill - 32 représentant la courbe de parité de la pression de bulle du systeme ternaire
{CO,, NaCl, H,0} montre I'amélioration de la prédiction du modele aprées régression des parametres.
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Figure Il - 37 : Courbe de parité de la pression de bulle calculée en fonction de la pression de bulle expérimentale avant et
apres régression des parametres d'interaction binaire du systeme ternaire {CO,, NaCl, H,0}

La Figure Ill - 38 et la Figure Ill - 39, présentent les solubilités isothermes du dioxyde de carbone dans
des solutions de chlorure de sodium pour des molalités respectives en sel de 3 mol.kg! d’eau et
6 mol.kg* d’eau. Le modéle E-NRTL est alors comparé au modéle Soreide et Whitson et présente une
meilleure représentation de la solubilité du dioxyde de carbone dans la solution salée.



Chapitre Il : Applications aux systemes d’intérét
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Figure Il - 38 : Modélisation de la solubilité du dioxyde de carbone dans une solution de NaCl de 3 mol.kg™* d’eau a 50°C et
100°C par le modéle Soreide et Whitson et le modéle E-NRTL aprés optimisation des paramétres d’interaction binaire
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Figure Ill - 39 : Modélisation de la solubilité du dioxyde de carbone dans une solution de NaCl de 6 mol.kg™ d’eau a 50°C,
100°C et 150°C par le modéle Soreide et Whitson et le modele E-NRTL aprés optimisation des paramétres d’interaction
binaire
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1.3.6. Le sous-systeme ternaire {CHas, NaCl, H,O}

L'analyse des mesures d’équilibre liquide-vapeur du ternaire {CH4s, NaCl, H,O} de la littérature a
permis de recenser 66 points de bulle expérimentaux répartis dans 3 sources bibliographiques
différentes (Duffy et al. 1961, O'Sullivan et Smith 1970, Stoessell et Byrne 1982). Ces derniéres sont
présentées dans les tableaux de I’Annexe 3. Les mesures expérimentales de ternaire {CH,, NaCl, H,0O}
ne couvrent pas I'ensemble du domaine d’étude, comme le montrent les deux vues 3D (Figure Ill - 40
et Figure lll - 41), présentant la répartition des points expérimentaux sur l'intervalle d’étude
(température, pression, molalité en NaCl).

Malaite NaCl
Pression MPa

Figure Ill - 40 : Répartition des points expérimentaux pour le ternaire {CH4, NaCl, H,O} vue 3D (1)

Température °C

Molalité NaCl

Figure Il - 41 : Répartition des points expérimentaux pour le ternaire {CH4, NaCl, H,O} vue 3D (2)

Pour chaque point expérimental, les erreurs relatives du modéle sont calculées de la méme maniére

que pour le binaire {CHs, H,0} par la relation (11 - 5). L'erreur relative moyenne obtenue sur
I’ensemble des points expérimentaux est alors de 90.57%.



Une étude de sensibilité des parameétres d’interaction binaire sur la caractérisation de la phase
liquide du ternaire {CH4, NaCl, H,0} a permis de mettre en évidence que les parameétres d’interaction
binaire ¢y, (vatci) €t Twa*,cio)cn, jouaient un réle important dans la représentation des
équilibres liquide-vapeur. Les parametres d'interaction binaire T¢y, (va* ci-) €t Tvat,cio),cH, SONt
alors régressés en vue d’améliorer la prédiction des équilibres de bulle du systeme {CH4, NaCl, H,0}.
Les parametres d’interaction binaire ¢y, (vat,ci-) €t T(vat,cio),cH,SONt Obtenus en minimisant la
fonction objectif (i - 8).

Les erreurs moyennes relatives obtenues pour chaque source bibliographique apres régression sont
présentées dans les tableaux de I’Annexe 3. L'erreur moyenne sur lI'ensemble de points
expérimentaux est désormais de 29.45%. Cependant, en considérant seulement les données
expérimentales du domaine de concentration en sel de I'étude (jusque 2.13 mol.kg™* d’eau) I'erreur
moyenne est alors de 16.46%.

La Figure lll - 42 représentant la courbe de parité de la pression de bulle du systeme ternaire
{CH4, NaCl, H,0}, montre I'amélioration de la prédiction du modele apres la régression des
parameétres. Cependant, les points obtenus aprés optimisation ne sont pas centrés le long de la
courbe de parité, le modele sous-estime toujours les pressions de bulle du systéme ternaire
{CHa, NaCl, H,0}.
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Figure Ill - 42 : Courbe de parité de la pression de bulle calculée en fonction de la pression de bulle expérimentale avant et
apres régression des parametres d'interaction binaire du systéeme ternaire {CH4, NaCl, H,0}

Il serait tout de méme possible d’atteindre les valeurs de pression de bulle de la littérature avec le
modele E-NRTL, en ajustant les parametres d'interaction binaire 7y, (vatcim) €t T(va*,cio)H,0-
Cependant, les coefficients d’activité moyens de NaCl dans I'eau ne seraient plus représentés
correctement.



L'analyse des méthodes expérimentales de détermination de la solubilité du méthane dans des
solutions aqueuses de NaCl montre que les résultats expérimentaux ne sont pas obtenus par analyse
des compositions de la phase liquide a I’équilibre, mais par des mesures de volume. En effet, dans les
trois publications d’intérét (Duffy et al. 1961, O'Sullivan et Smith 1970, Stoessell et Byrne 1982),
lorsque I'équilibre liquide-vapeur du systéme ternaire {CHs, NaCl, H,0O} est atteint a la température et
a la pression souhaitées, un préléevement de la phase liquide est effectué. Cet échantillon est
détendu a la pression atmosphérique et ramené a la température ambiante, une phase gaz
apparaissait lors de cette détente. Les volumes des phases liquide et vapeur de I'échantillon sont
alors mesurés. Les nombres de moles de méthane et d’eau de I'échantillon sont ensuite calculés a
I'aide de la mesure de ces volumes et des hypotheéses suivantes :

- la phase gaz est composée uniquement de méthane ;

- il n’y a pas de méthane dans la phase liquide ;

- utilisation de la loi des gaz parfaits et d’un facteur de compressibilité ;
- utilisation de table de masse volumique de I'eau.

De méme, la molalité en sel de la phase liquide au point d’équilibre est considérée comme égale a la
molalité en sel de la solution placée dans la cellule d’équilibre. Ceci implique I'hypothése que lors de
I'atteinte de I'équilibre a la température et a la pression souhaitées il n’y a pas d’eau en phase gaz.

Ces hypothéses conduisent a des sous-estimations de la solubilit¢ du méthane dans la solution
aqueuse de NaCl. Les publications ne présentent pas de calcul d’erreur. Cependant I'erreur
engendrée par I'hypothese qu’il n'y a pas de méthane dans la phase liquide de I'échantillon a
pression atmosphérique et température ambiante a pu étre estimée par le modele E-NRTL. Elle est
représentée par les barres d’erreur sur les figures suivantes, comparant la modélisation de la
solubilité du méthane dans des solutions aqueuses de NaCl aux valeurs expérimentales.

® Stoessel et Byrne 1982 a 0.5 mol de NaCl/kg d'eau
Stoessel et Byrne 1982 a 1 mol de NaCl/kg d'eau

Stoessel et Byrne 1982 a 2 mol de NaCl/kg d'eau

ENRTL a 0.5 mol de NaCl/kg d'eau
ENRTL a 1 mol de NaCl/kg d'eau

ENRTL a 2 mol de NaCl/kg d'eau
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Figure Ill - 43 : Modélisation de la solubilité du méthane dans une solution de NaCl de 0.5, 1 et 2 mol.kg1 d’eau a 25°C par le
modeéle Soreide et Whitson et le modéle E-NRTL aprés optimisation des paramétres d’interaction binaire
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® Duffyetal. 1962 a 0.5 mol de NaCl/kg d'eau
® Duffyetal. 1962 a 1 mol de NaCl/kg d'eau

ENRTL a 0.5 mol de NaCl/kg d'eau

ENRTL a 1 mol de NaCl/kg d'eau

Pression de bulle MPa
w

= = == Soreide et Whitson a 0.5 mol de NaCl/kg d'eau

= = = - Soreide et Whitson a 1 mol de NaCl/kg d'eau

0 0.01 0.02 0.03 0.04 0.05 0.06 0.07
Molalité CH,

Figure Il - 44 : Modélisation de la solubilité du méthane dans une solution de NaCl de 0.5 et 1 mol.kg d’eau a 30°C par le
modeéle Soreide et Whitson et le modele E-NRTL aprés optimisation des paramétres d’interaction binaire
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Figure Ill - 45 : Modélisation de la solubilité du méthane dans une solution de NaCl de 1 mol.kg™* d’eau a 102.5°C par le
modeéle Soreide et Whitson et le modéle E-NRTL apreés optimisation des paramétres d’interaction binaire
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Les erreurs dues aux autres hypothéses n’ont pas pu étre estimées, les mesures de volumes a partir
desquels les fractions molaires sont calculées n’étant pas fournies dans les publications.

Il est alors intéressant de tester la sensibilité du calcul de la pression de bulle a la quantité de
méthane. Cela permet de calculer I'augmentation des compositions expérimentales permettant de
retrouver les pressions de bulle avec le modele E-NRTL, et de vérifier lI'influence de cette
augmentation sur I'optimisation des parametres du modele.

Pour cela, nous nous sommes concentrés sur les points expérimentaux du domaine de concentration
en sel de I'étude (jusqu’a 2.13 mol.kg* d’eau). L’étude de sensibilité, réalisée sur ces points, a alors
permis de montrer qu’augmenter de 13.48% les mesures de solubilités du méthane en entrée du
flash permettait d’améliorer nettement le calcul des pressions de bulle comme le montre la
Figure lll - 46. L’erreur moyenne sur le domaine d’étude est alors ramenée a 6.83%.

L'augmentation de 13.48% des solubilités de méthane représente une faible variation moyenne de
1.46E-4 des fractions molaires en méthane dissout a I'équilibre. Cette faible variation peut alors
représenter les sous-estimations des solubilités en méthane.

De plus, I'optimisation des paramétres est peu influencée par cette faible augmentation des fractions
molaires en méthane.
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Figure lll - 46 : Courbe de parité de la pression de bulle calculée en fonction de la pression de bulle expérimentale du systéme
ternaire {CH4, NaCl, H,0} avec un flash initialisé aux solubilités en méthane de la littérature et aux solubilités en méthane
augmentée de 13.48%



1.4. Etude de sensibilite
Le modele et les parametres choisis pour modéliser les équilibres liquide-vapeur relatifs a la
géothermie profonde, ont été validés par les représentations des équilibres des différents sous-
systemes binaires et ternaires étudiés précédemment. De plus, des parametres d’interaction binaire
ont été régressés pour permettre une bonne représentation des courbes de bulle et de rosée. Enfin,
les modélisations des différents sous-systemes par le modeéle E-NRTL présentent de meilleurs
résultats que les modélisations obtenues par le modele Soreide et Whitson.

La littérature ne fournit pas les compositions en gaz des eaux souterraines, cependant leur molalité
moyenne en sel est de 0.39 mol.kg? d’eau. De plus, le puits de production peut étre considéré
comme isotherme sous I’hypothése d’'un débit important, la température peut ainsi étre fixée a la
valeur moyenne de 180°C. Enfin, la pression dans le puits variant de 60 MPa a 3 MPa, il est alors
possible de calculer les compositions d’atteinte de la saturation en gaz du systéme.

Une étude de sensibilité, a 180°C et avec une molalité moyenne en sel de 0.39 mol.kg? d’eau, est
réalisée permettant de caractériser l'influence de ces compositions sur la pression de bulle du
systeme. Pour cela, les pressions de bulle sont calculées pour différentes compositions en méthane
et en dioxyde de carbone. La Figure lll - 47 présente les résultats de cette étude.
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Figure Ill - 47 : Etude de sensibilité de la pression de bulle d’une eau géothermale a 180°C et pour une molalité moyenne en
NaCl de 0.39 mol.kg™* d’eau en fonction de sa composition en méthane

Plus il y a de gaz dissous dans le systeme, plus la pression de bulle est élevée. Cependant, on
remarque que le méthane, gaz le plus volatile de I'étude, influence particulierement la saturation du
systeme. En effet, quelle que soit la fraction molaire en dioxyde de carbone, la pression de bulle du
systeme augmente fortement avec la fraction molaire en méthane a partir de 1E-4. De plus, une
petite variation de composition engendre une variation importante de la pression de bulle. Par
exemple, pour une composition en méthane de 1E-3, la pression de bulle calculée est de 5.6 MPa
alors qu’elle passe a 10.3 MPa pour une composition de 2E-3. Ce résultat confirme I'importance
d’une grande précision lors des mesures de solubilité du méthane a haute pression.



La Figure Il - 47 nous permet aussi de mettre en évidence la saturation en gaz dans le puits de
production dans les conditions du réservoir. En effet, en se plagant a 60 MPa, c’est-a-dire au fond du
puits de production, la solution sera potentiellement saturée en méthane pour une composition de
7.7E-3.

La modélisation du puits de production a 180°C avec une molalité moyenne en sel de
0.39 mol.kg! d’eau est ici un exemple d’utilisation du modeéle. En effet le modéle développé est
général, et il peut s’appliquer a un large domaine de température et de composition.

L’étude présentée ici porte sur les deux principaux gaz présents dans les saumures : le dioxyde de
carbone et le méthane. Cependant, la présence dans certains puits de diazote peut jouer un réle
important dans I'apparition de la phase gaz. Elargir le domaine d’étude en prenant en compte le
diazote serait alors intéressant.

Les tendances permettant de caractériser I'influence de ces compositions sur la pression de bulle du
systéme a 180°C et avec une molalité moyenne en sel de 0.39 mol.kg* d’eau sont évaluées dans la
Figure Ill - 48. Pour cela, les pressions de bulle sont calculées pour différentes compositions en
méthane, dioxyde de carbone et diazote.
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Figure Il - 48 : Influence de la présence de diazote sur la pression de bulle du systéme a 180°C et pour un molalité moyenne
en NaCl de 0.39 mol.kg! d’eau

La Figure lll - 48 obtenu sans parametres d’interaction binaire pour N, montre que, quand il est
présent, le diazote a une importance non négligeable sur I'apparition d’une phase gaz dans les puits
de production.

Ce modele permet alors dans un premier temps d’obtenir des tendances et d’orienter les conditions
des futures expériences en laboratoire concernant le diazote. Il sera ensuite nécessaire d’optimiser
les parametres d’interaction binaire pour fiabiliser les calculs.



1.5.  Conclusion
L’étude appliquée a la géothermie profonde porte sur la représentation des équilibres de phases du
systeme {CO,, CH4, NaCl, H,0} a haute température (de 60°C a 230°C), a haute pression (jusqu’a
60 MPa) et pour des molalités en sel allant jusqu’a 2.13 mol.kg!d’eau. La connaissance des
enveloppes de phase des systémes CO,-CHs-saumure est important pour les opérateurs
d'installations géothermiques, qui souhaitent savoir si et quand la saumure atteint la saturation en
gaz pendant la production.

Le modele E-NRTL et les parametres choisis pour modéliser les équilibres liquide-vapeur relatifs a la
géothermie profonde, sont validés via les études successives des trois sous-systémes binaires :

- {NaCl, H;0};
- {CH4, HzO},‘
- {CO,, H0}.

Puis des trois sous-systemes ternaires :

- {COz, CH4, HzO};
- {COz, NaCI, HzO};
- {CHa, NaCl, H,0}.

Dans la mesure du possible, les parametres du modele issus de la littérature, permettant la
représentation des différents sous-systémes sur le domaine d’étude, ont été utilisés.
Dans les cas ou les paramétres du modeéle n’étaient pas fournis dans la littérature, ou s’ils n’étaient
valides que sur un domaine d’étude restreint, ils ont alors été régressés pour améliorer la prédiction
du modele.

Enfin, la modélisation des différents sous-systemes par le modele E-NRTL présente de meilleurs
résultats que le modele Soreide et Whitson.

Il est possible d’estimer les pressions de bulle et de rosée du systeme {CO,, CH4, NaCl, H,0} a haute
température et a haute pression a I'aide du serveur de calculs Simulis® Thermodynamics via le
modeéle E-NRTL développé. Pour améliorer encore la prédiction des équilibres de phases relatifs a la
géothermie profonde, il serait alors intéressant de prendre également en compte les compositions
en CaCl, des eaux géothermales.



2. Application au traitement de gaz acides

2.1. Positionnement de I’étude

Lors d’'une combustion a I'air, la concentration en CO, dans les fumées varie entre 3% et 20%, les
procédés mis en ceuvre pour la séparation du CO; et du N, entrainent des surcolts énergétiques
importants. Une alternative a ce probléme est I'oxy-combustion, ou la combustion a I'oxygéne, qui
permet d’obtenir des fumées riches en CO,, dont la récupération est plus aisée. L'oxy-combustion est
donc un procédé tres prometteur, car il affiche un bon compromis entre co(t du captage et efficacité
énergétique. Cependant, il est nécessaire de piéger les gaz acides présents dans les fumées, tels que
S0s, SO, et NOx (NO, NO,, N2Os, N»>O4) et des oxyacides (HNO; et HNOs) qui sont des sous-produits de
la combustion. Le but de I'étude est de modéliser le piégeage de polluants issus de fumées de
combustion pour produire un flux concentré de CO, a haute pression, afin qu’il soit facilement
acheminé vers un lieu de stockage.

Dans ce contexte, Air Liquide a dévelopé une unité de captage et de stockage de CO; de taille pilote
dans la centrale électrique d’une capacité nominale de 100 MW, du groupement australien Callide
Oxyfuel Services, fournisseur d'électricité. Une campagne de mesures a été effectuée sur la section
d’absorption des gaz d’oxy-combustion du pilote de Air Liquide. Ces gaz sont traités a travers deux
colonnes d’absorption en série avec de la soude caustique NaOH. Pour des raisons de confidentialité,
les mesures issues de cette campagne ne seront pas présentées. Cependant, ces deux absorptions
successives permettent d’atteindre respectivement des taux d’abattage de 0.16% et 99.29% pour
NOx et SOx, avec une faible perte en CO; de 0.137%. La fraction molaire en SO, en sortie des
absorptions est inférieure a 1 ppm. De plus, en sortie de ces colonnes, le pH des solutions est
supérieur a 6.26.

Dans ce cadre, Air Liquide et le LaTEP ont lancé un contrat de recherche sur la caractérisation
thermochimique du systeme {H,O, CO,, NOx, SO} sous pression dans le but d’obtenir des mesures
cinétiques et d’équilibre.

La modélisation du procédé de traitement de gaz acides, post oxy-combustion, d’Air Liquide et la
modélisation des mesures d’équilibres obtenues au LaTEP sont possibles dans le logiciel de
simulations de procédés continus en régime permanent ProSimPlus® a I'aide du serveur de calculs
Simulis® Thermodynamics via le modéle thermodynamique des solutions électrolytiques Sour Water
qui comprend déja les dissociations du CO,, du SO, et de HNOs dans I'eau. Cependant, des écarts
entre la modélisation et les résultats de la campagne de mesures de Air Liquide ont été observés.

L'objectif de cette étude est donc d’améliorer la modélisation du systéme {H,O, CO,, NOx, SO} sous
pression avec le modele thermodynamique des solutions électrolytiques Sour Water de Simulis®
Thermodynamics. Pour cela, il est nécessaire de mieux appréhender le mécanisme réactionnel
complexe qui se déroule lors de I'absorption de gaz acides dans I'eau apres I'oxy-combustion d’une
centrale a charbon. Une recherche bibliographique a donc été réalisée permettant d’aboutir a des
propositions d’amélioration de la modélisation avec le modele Sour Water. Dans le but de valider ces
modifications, le modele « amélioré » est successivement comparé aux mesures d’équilibres
obtenues au LaTEP, et aux résultats de la campagne de mesures de Air Liquide.



2.2. Bibliographie sur le systeme relatif au traitement de gaz acides
Afin de comprendre les réactions chimiques qui ont lieu lors de I'absorption de gaz acides azotés et
soufrés, ce paragraphe présente successivement, les études bibliographiques de :

I"absorption des gaz azotés NOx : systeme {NOx, H,0};
I"absorption des gaz soufrés SOx : systeme {SOx, H,0} ;
I"absorption simultanée des gaz NOx et SOx.

2.2.1. Absorption des gaz azotés NOx : systeme {NOx, H,0}
L’absorption des gaz NOx (NO, NO,, N,Os3, N,O,4) et des oxyacides (HNO, et HNOs) est I'une des
absorptions les plus complexes du fait d’'un nombre important de cinétiques de réaction et
d’équilibres en phase gaz et en phase aqueuse. L'objectif de ce paragraphe est d’établir un schéma
réactionnel de I'absorption de ces gaz prenant en compte les différentes réactions, équilibrées ou
cinétiguement contrdélées, mises en jeu dans le systeme : {H,O, O,, NO, NO;, N2Os, N;O4, HNO,,
HNO3}.

a. Equilibres du systeme {NOx, H,0}
Les différents équilibres du systeme {NOx, H,0} sont présentés en suivant la démarche proposée par
Schwartz et White (1981) et reprise par Joshi et al. (1985) en présentant :

- les équilibres chimiques en phase gaz, qui forment des oxyacides a partir des NOx ;
- les équilibres chimiques en phase aqueuse ;
- les équilibres liquide-vapeur déterminés a partir des constantes de Henry de gaz acides.

i. Equilibres chimiques en phase gaz
Il existe onze équilibres en phase gaz dont les constantes sont calculées a partir des énergies libres de
formation des gaz (Schwartz et White 1981, Joshi et al. 1985). lls sont présentés dans le
Tableau lll - 6.

Tableau Iil - 6 : Equilibres en phase gaz impliquant des oxydes d'azote et des oxyacides

No. Equilibre Equilibre Equivalence  Valeur a 298K Unité
(G1) 2NO; + H,0 = HNO, + HNO3  (K(,Kcs)2 0.11 atm?
(G2) NO + NO, + H,0 = 2HNO, 1.41 atm™
(G3) 3NO, + H,0 = 2HNO; + NO 9.27E-3 atm?
(G4) N,04 + H,0 @ HNO, + HNO3 | (K Key)z /Kg, | 1.74E-2 -
(G5) N,0; + H,0 = 2HNO, Kg2/Kas 2.71 -
(G6) N,0s + H,0 = 2HNO; Kes/Kao 2.17E+6 -
(G7) 2NO, = N,0, 6.57 atm™
(G8) NO + NO, = N,03 0.52 atm™
(G9) 3NO, = N,05 + NO 4.26E-9 atm™
(610) 3HNO, = HNO3 + 2NO + H,0 | (k¢,Kgy)i /K2,  5-75E-2 -
(611) NO, + HNO, @ HNO3 + NO  (Ky,Kes)i /Kg,  8-11E-2 -

Seulement cing équilibres sont indépendants et permettent de représenter le systeme, comme le
montre la colonne « Equivalence » du Tableau Il - 6. Le choix des cing équilibres a prendre en
compte est arbitraire, mais le plus souvent, le composé N,Os n’est pas considéré ce qui descend a
qguatre le nombre d’équilibres indépendants. Les quatre équilibres majoritairement utilisés pour
décrire la phase gaz sont (G2), (G3), (G7) et (G8).



Leurs constantes d’équilibre sont issues de la littérature (Suchak et al. 1990, Bronsted 1922, Janaf
1971, Beatti 1963) et présentées par les relations suivantes :

2051.17

log0(Kg2) = T — 67328 (Il - 15)
log;0(Kg3) = 20(;3'8 —8.757 (Il - 16)
log;0(Kg7) = &:3 —9.226 (- 17)
log,0(Kgg) = g —7.234 (11 - 18)

ii. Equilibres chimiques en phase aqueuse
En phase aqueuse, les équilibres de dissociation des deux acides, nitrique et nitreux, présentés dans
le Tableau lll - 7 sont a prendre en compte.

Tableau Il - 7 : Equilibres de dissociation des acides nitrique et nitreux

No. Equilibre Equilibre de dissociation
(11) HNO; = H* + NO3
(12) HNO, = H* + NO;

L’équilibre de dissociation de I’acide nitreux en solution aqueuse a été examiné en détail par Davis et
De Bruin (1964). Leur étude conclut que la valeur la plus probable de Ki est 15.4+2.1 pour des
activités exprimées dans I'échelle molaire. Contrairement a I'acide nitrique, I'acide nitreux est un
acide relativement faible, avec pKa=-logio(Ki2)=3.3 a 25°C, correspondant a une valeur de la constante
de dissociation de I'acide Ki2=5.4x10 pour des activités exprimées dans I'échelle molaire (Schwartz
et White 1981).

Pour chaque équilibre considéré en phase gaz, il existe un équilibre en phase aqueuse. Schwartz et
White (1981) ont analysé les données expérimentales des équilibres en phase liquide et les résultats
gu’ils obtiennent sont résumés dans le Tableau Ill - 8. D’autre part, certains équilibres faisant
intervenir de I’acide nitrique ou nitreux sont exprimés en termes d’acide non dissocié et en termes
d’acide dissocié (cette derniére expression est identifiée par un prime).



Tableau Iil - 8 : Equilibres en phase liquide impliquant des oxydes d'azote et des oxyacides

No. Equilibre
(A1)
(AT’)
(A2)
(A3)
(A4)
(A5)
(A7)
(A8)
(A10)
(A10’)
(A11)

Equilibre

2NO, + H,0 = HNO, + HNO;
2NO, + H,0 = HNO, + H* + NO3
NO + NO, + H,0 = 2HNO,

3NO, + H,0 = 2HNO; + NO
N,0, + H,0 = HNO, + HNO;
N,0; + H,0 = 2HNO,

2NO, = N,0,

NO + NO, = N, 04

3HNO, = H* + NO3 + 2NO + H,0
2H* 4+ 3NO; = NO3 + 2NO + H,0
NO, + HNO, = HNO; + NO

iii. Equilibres liquide-vapeur
Les équilibres liquide-vapeur sont décrits par la loi de Henry pour les oxydes d’azotes. Les valeurs des
constantes d’équilibres obtenues grace a différents chemins thermodynamiques par Schwartz et
White (1981), sont résumées dans le Tableau lll - 9.

Valeur de K

3.8E+9

3.3E+2

6.54E+4
1.37E+4
1.12E-4
8.46E+5

Tableau Il - 9: Constantes de Henry des oxydes d’azote calculées par Schwartz et White (1981)

Constante  Valeur a 298K Unité

Hno 1.93E-3 mol.kg?
Hnoz 1E-2 a 1.4E-2 mol.kg?
Hnzo4 1.15a3.1 mol.kg‘l
Hnzo3 0.430.89 mol.kg‘l
Hunoz 49 mol.kg‘l
Hunos 2.1E+5 mol.kg‘l

d’eau.atm
d’eau.atm
d’eau.atm
d’eau.atm
d’eau.atm
d’eau.atm

Sanders (1999) présente des expressions de constante de Henry dépendantes de la température
pour des especes NOx issues de différents auteurs. Ces expressions sont de la forme :

avec:

H = H(298.15 K) * exp (A (%

- H, la constante de Henry, en mol.kg™ d’eau.atm™;

T, latempérature en K ;
H(298.15 K), la valeur de la constante de Henry a 298.15 K.

_ #)
298.15

(11 - 19)



Le Tableau Ill - 10 résume les valeurs de constante de Henry a 298.15 K et les valeurs de A présentées
par Sanders.

Tableau Il - 10 : Constantes de Henry issues de Sanders (1999)

Composé H(298.15 K) A Référence
NO 7.9E-7 3800 Whilhelm et al., 1977
1.9E-3 1500 Schwartz et White, 1981
1.9E-3 1700 Dean, 1992
1.9E-3 1400 Lide et Frederikse, 1995
NO; 3.4E-2 1800 Berdnikov et Bazhin, 1970
1.2E-2 2500 Chameides, 1984
HNO; 4.9E+1 4800 Schwartz et White, 1981
4.8E+1 4700 Martin, 1984
4.9E+1 4900 Park et Lee, 1988
5.0E+1 4900 Beker et al., 1996
HNO3 2.6E+6 8700 Chameides, 1984
2.1E+5 8700 Lelieveld and Crutzen, 1991

Siddiqi et al. (2001) présente une expression de la constante de Henry de NO en fonction de la
température issue du Handbook of Chemistry and Physics (1991) :

82.342

In(Hyo) = —58.8050 + 25 + 22.81551In () (11 - 20)

(L) 100
100
avec T la température en K.

b. Cinétiques des réactions du systéeme {NOx, H,0O}
Dans la partie précédente, les équilibres de ce systéme ont été passés en revue aboutissant a une
image cohérente de ces équilibres. Ces oxydes présentent des constantes de Henry faibles, mais en
subissant des oxydations ou des réductions en anions nitrites et nitrates, leur solubilité globale
réactive est sensiblement plus grande. La cinétique de ces réactions va étre présentée dans cette
partie.

i.  Expression des vitesses de réaction : adoption d’une nouvelle notation

Les études cinétiques des réactions en phase aqueuse sont, pour la plupart, des études de
I’absorption réactive des oxydes d’azote. Les différents régimes de transfert qui sont approchés lors
de mesures expérimentales permettent alors d’exprimer les mesures de vitesse d’absorption en
fonction des grandeurs a déterminer : les constantes de Henry H, et les constantes de vitesse k. Ces
études de transfert sont compliquées du fait de la conversion rapide (dans les deux phases, gaz et
aqueuse) des oxydes dits « simples » (NO et NO;) en oxydes dits « composés » (N,O; et N;,O4). Ces
équilibres sont établis rapidement en phase aqueuse comparés a la vitesse des réactions d’hydrolyse
qui s’en suivent (pour former de I'acide nitrique et/ou nitreux). Les études cinétiques de ces
dernieres réactions ne permettent donc pas de déterminer si le réactif de la réaction est une
molécule d’oxyde composé ou deux molécules d’oxydes simples. Ainsi, le choix d’exprimer la
cinétique des réactions soit en fonction de la concentration en oxydes composés (N2Os et N,O4), ou
bien en fonction de la concentration en oxydes simples (NO et NO,) est arbitraire. Cependant, I'ordre
de la réaction a une importance toute particuliére quant a la description de la cinétique de réaction
via une étude de transfert. Il est donc préférable de pouvoir exprimer les concentrations soit en
termes d’oxydes simples soit en termes d’oxydes composés, selon sa forme prédominante.



Schwartz et White (1983) proposent alors une notation permettant de comparer les différentes
valeurs obtenues. Par exemple, la réaction d’hydrolyse (A1) :

2NO, + H,0 - HNO, + H* + NO3 (A7)
permet de décrire la loi de vitesse de formation d’ion nitrate associée suivante :
daqs _
1 [NO3] = Rpy = kyy/[NOJ? (Il - 21)

D’autre part, la formation d’ion nitrate peut aussi avoir lieu a partir de I'intermédiaire N,O4 selon le
mécanisme suivant :

2NO, = N,0, (A7)
N,04 +H,0 - HNO, + H* + NO3 (A4’)
On obtient alors la vitesse de formation d’ion nitrate suivante :
% [NO3] = Rpy = Kpa'[N504] (1l - 22)
De plus, sous I’hypothése que I'équilibre (A7) est établi, on peut écrire :
[N20,4] = Ku7[NO,]? (Il - 23)

ainsi, la vitesse de la réaction (44’) peut aussi étre exprimée en fonction de la concentration en NO;,
telle que :

Ras = kpurKa7[NO,]? (111 - 24)

Expérimentalement, il est impossible de distinguer la contribution de chacun des chemins
réactionnels. Il convient alors d’adopter une notation permettant de prendre en compte les deux
mécanismes simultanément en définissant la pseudo-réaction suivante :

2NO,(N,0,) +H,0 - HNO, + H* + NO3 (A17/47)

La vitesse de cette réaction est alors la somme des vitesses des deux mécanismes précédents, soit :
Ra1/a’ = Rayr + Rayr = Kpyr/41[NO,]? (111 - 25)
Avec, Ka1/ /s = Kar' + KagKaz (11l - 26)

De la méme maniére, il est possible d’exprimer la vitesse de réaction (447/1’) en fonction de la
concentration en N,O4, en posant :

N,0,4(2NO,) +H,0 - HNO, + H* + NO3 (A4’/1°)

Ainsi : Raar /17 = kagrj17[N204] (- 27)
Ky 1,1 k. s

AVEC, kA4,/1’ = 1?<1A/74 = KA_A17 + kA4-’ (/” -28)

De la méme maniere, les réactions produisant de l'acide nitreux et celles produisant I'ion nitrite
(distinguées dans cette étude par la présence ou I'absence respective de primes dans le numéro de la
réaction) ne sont pas différentiables cinétiquement.



Pour la réaction (A1) par exemple, il est pratique de considérer la pseudo-réaction (A1*) telle que :
2NO, + H,0 - HNO,(H* + NO3) + HNO4 (A1%)
dont la vitesse de réaction est :
Rap. = kAl*[NOZ(a)]Z (Ill - 29)
avec la constante de vitesse :
Ka« = ka1 + Kay (11 - 30)

Les notations adoptées précédemment permettent d’exprimer les résultats des différentes études
cinétiques expérimentales de maniére homogéne en considérant les pseudo-réactions suivantes :

2N0,(N,0,) +H,0 - HNO, (H* + NO3) + HNO, (A1%/4%)
N,0,(2NO,) +H,0 - HNO,(H* + NO3) + HNO4 (A4*/1%)
NO + NO,(N,03) +H,0 - 2HNO,(2H* + 2NO3) (A2%/5%)
N,05(NO + NO,) +H,0 — 2HNO, (2H* + 2NO;3) (A5%/2%)

i. Valeurs des constantes cinétiques
Différents auteurs ont étudié la cinétique des réactions sous différents régimes de transfert
permettant d’exprimer les mesures de vitesse d’absorption en fonction des grandeurs a déterminer :
les constantes de Henry H, et les constantes de vitesse k. Ce paragraphe regroupe les différentes
études en adoptant les notations précédemment établies.

Des cinétiques de réaction sont aussi obtenues par mesures directes. Le principe est de préparer
rapidement la solution d’oxyde d’azote désirée et de suivre I'évolution des especes dissoutes sur une
échelle de temps courte afin d’éviter le dégazage. Les oxydes d’azote sont produits en phase aqueuse
par pulse radiolysis ou flash photolysis.

Enfin, des mesures indirectes de constantes cinétiques peuvent étre effectuées. Il s’agit d’études de
réactions globales en phase aqueuse, dont la décomposition du mécanisme fait intervenir une
réaction élémentaire, cinétiquement déterminante et d’intérét pour cette étude. La mesure de la
cinétique de la réaction globale permet alors de déduire la cinétique de cette réaction cinétiquement
déterminante.

Schwartz et White (1983) ont comparé les différentes valeurs de constantes intervenant dans
I'absorption réactive des oxydes d’azote dans des solutions aqueuses diluées. Leur étude leur a
permis d’émettre des recommandations quant aux valeurs de ces constantes. Les recommandations
de Schwartz et White (1983) sont résumées dans le Tableau Il - 11.



Tableau Il - 11 : Recommandations de Schwartz et White (1983)

Constante Minimum Recommandation Maximum Unités

Hnoz 0.7 1.0 1.3 102 mol.kg* d’eau.atm™
Hnzo4 0.45 1.0 2 mol.kg?! d’eau.atm™
Hnz03 0.6 1.0 2.3 mol.kg! d’eau.atm™
Kaz 6 7 9 10* kg d’eau.mol?
Kasg 1.4 3 5 10* kg d’eau.mol?
Kka1s/ax 0.35 0.7 1.0 108 kg d’eau.mol™.s?
Kpsn/10 0.6 1.0 1.6 103 st

kazs/s. 0.1 0.3 1 108 kg d’eau.mol™.s?
Kase/2e 0.4 1.0 2 103 st

iii.  Oxydation du monoxyde d’azote : systeme {NO, 02}
La réaction d’oxydation de NO par I'oxygene en phase gaz (Go), est la réaction qui se trouve en amont
de toutes celles présentées précédemment, car elle est a I'origine de la production de NO; :

ZNO(g) + Oz(g) - ZNOZ(g) (GO)

Cette réaction est d’ordre deux par rapport a NO et d’ordre un par rapport a O,. De plus, sa réaction
inverse est négligeable pour une température inférieure a 350°C.

Hlpen et Kenig (2005) ont modélisé I'absorption de NOx, dans une colonne garnie et dans une
colonne a plateaux perforés, et ils ont réalisé une analyse de sensibilité des vitesses de réaction : les
différentes approches permettant d’évaluer la constante cinétique de la réaction (Go) qu’ils ont
testées engendrent une variation de 12% de I'absorption globale des NOx. Cependant, des analyses
similaires, réalisées pour les autres réactions ont abouti a des variations de moins de 1%. Il en ressort
I'importance de la valeur de la constante cinétique de (Go).

L’expression de la constante cinétique la plus utilisée est celle recommandée par Joshi et al. (1985)
exprimée en atm2s?:

logyo(k) = 22 — 0.7356 (1 - 31)

avec T la température en K.



Les parameétres de la loi d’Arrhenius de la réaction (Go), déduits de mesures ou de I'expression de la
constante cinétique, de différents auteurs, sont résumés dans le Tableau Ill - 12.

Tableau Il - 12 : Parametres de la loi d’Arrhenius pour la réaction (GO)

Sources Ea (J.mol?) ko (L2.mol?.s?)
Joshi 1985 -7353 936
Miller 1987 [Bodenstein 1922] -7074 961
Koukolik et Marek -5588 1560
England et Corcoran 1975 -5008 1936
Greig et Hall 1967 -3975 3915
Ashmore 1962 -3358 3400
Hasche et Patrick 1925 -6713 2251
Hasche et Patrick 1925 [Bodenstein 1922] -4735 4325
Hisatsune et Zafonte 1969 -1548 7590
Atkinson 2004 -4406 2394

Les évolutions de la constante cinétique de la réaction (Go), obtenues pour les différents auteurs, sont
tracées sur la Figure Ill - 49, en fonction de la température sur la plage 250-620 K.

70

Joshi 1985 —— Miller 1987 Koukolik
€0 Sherwood 1975 [Bodenstein 1922] & Marek
England et —Greig et Ashmore 1962
Corcoran 1975 Hall 1967
——Hasche Hasche — Hisatsune
et Patrick 1925 et Patrick 1925 [Bodenstein 1922] et Zafonte 1969
50 ——Atkinson 2004

40

k(atmZs?)

30

20

200 300 400 500 600

Température (K)

Figure Ill - 49 : Evolution de la constante de vitesse de la réaction (GO) en fonction de la température



c. Conclusions du mécanisme réactionnel du systeme {NOx, O,, H,0O}
En vue de la modélisation de ce systéeme : {H,0, O, NO, NO;, N,0s3, N;Os, HNO; et HNOs}, il est
nécessaire de prendre en compte en phase gaz :

- Laréaction (Go) qui est a I'origine de la production de NO; : 2NO(g) + Oy(g) = 2NOy(g) ;
- Quatre équilibres indépendants, par exemple : (G2), (G3), (G7) et (G8).

En phase liquide, il est possible de considérer (A7) et (A8) a I’équilibre, car ces réactions sont tres
rapides comparées aux autres réactions du systeme, et donc de tenir compte :

- Des réactions simultanées (A1) et (A4) ;
- Des réactions simultanées (A2) et (A5) ;
- Des équilibres de dissociations des acides HNO; et HNOs.

Les réactions (A3), (A10) et (A11) ne sont pas a prendre en compte, car en réalité, il s’agit de réactions
globales qui se décomposent en réactions élémentaires a partir des équilibres et des cinétiques
précédents. On obtient alors le schéma global suivant :

Pioos®
H,0 < >
H Agesye
N0, < o8 'm +H,0 —» HNO; +HNO,
G7 ﬁ AYﬁ
GO T o 1. | Hunos N +
3NO, + H,0 == NO +2 |HNO,|« »[iNo] = H* +[vos]
0, G2 Wi 2 oy =
. NO + NO, + H,0 g==b +2 [HNO,| < >|HNO,| =D H *
2 NO Asepze
NO + NO, ¢ |[N;0,| «— Moz ~- +Hy0 — 2HNO,
/ g Q|
oz » |0,
4>N0

<% Equilibre liquide vapeur
=g Réaction contrélée par une cinétique
4=P Réaction contrdlée par un équilibre

Espéce gazeuse

D Espéce aqueuse
Figure Il - 50 : Schéma global de la dissolution des NOx dans I'eau
Les variables du systeme sont les compositions des especes aqueuses dans la phase liquide et les

pressions partielles des espéces de la phase gaz. En posant Nespeces aq €1 Nespeces gaz, |€S nombres
respectifs de variables en phase liquide et en phase gaz, on obtient :

Nespaces_gaz = {H20, Oz, NO, NO3, N20O3, N,O4, HNO>, HNOs} soit huit espéces en phase gaz;
- Nespeces_aq = {02, NO, NO;, N203, N,Os, HNO,, HNOs, H*, NO%, NO*} soit dix espéces vraies
aqueuses.

Donc le nombre de variables du systéme réactionnel est : 18.



Pour éviter les matrices singuliéres, il est nécessaire d’éliminer quatre équilibres :

- la conversion rapide des oxydes dits « simples » (NO et NOz) en oxydes dits « composés »
(N205 et N,0.) sera alors considérée en phase gaz par les réactions (G7) et (G8), et non en

phase aqueuse par les réactions (A7) et (A8) ;

- il est alors possible de considérer la formation des acides HNO; et HNOs en phase liquide par
les réactions cinétiquement controlées (A4*/1*) et (A5*/2%), ou bien en phase gaz par les

équilibres (G2) et (G3).

Deux mécanismes réactionnels sont donc envisageables prenant en compte la formation des acides :

- enphase gaz: Figure lll - 51 ;
- en phase liquide : Figure Il - 52.

GAZ LIQUIDE
H,0| = Lo
N,0,] < Hrgoa
G7 ﬁ
2 [NO,| < \ Hucs >|vo,
G3
0 I \ 3NO, + H,0 €= NO +2 [HNO,| +f-2wes én* +
0, G2
. NO + NO, + H,0 4==>+2 [HNO,| S s[fvo]e=n ““
2 NO
NO + NO, ¢ |[N;0,| «— Moz »[V.0,
yd / e

NO «

<> Equilibre liquide vapeur
=g Réaction contrélée par une cinétique
4=P Réaction contrdlée par un équilibre

Espéce gazeuse

D Espéce aqueuse

Figure Ill - 51 : Schéma réactionnel de la dissolution des NOx dans I'eau prenant en compte la formation d’acide en phase
gaz



Chapitre Il : Applications aux systemes d’intérét

GAZ LIQUIDE
H,0| < et >
N,0,| Higos »[o] +H,0 =L N0, +HNO,
o f
2 INO,| < Huez >I""Ozl
G0 ] HN03'<—HH|\DB—"éH‘ +
[0, .
. HNO,| < Hisoz >=HN02|&H‘+
2 NO , i
NO + NO, €= [N,0,] «—tireez ; +HzoAi"’>2m\(o2
/ Hoz :
NO)| < o »[v

<« Equilibre liquide vapeur
=—p Réaction contrélée par une cinétique
4=P Réaction contrdlée par un équilibre

. Espéce gazeuse

D Espéce aqueuse

Figure Ill - 52 : Schéma réactionnel de la dissolution des NOx dans I'eau prenant en compte la formation d’acide en phase

liquide
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2.2.2. Absorption des gaz soufrés SOx : systeme {SOx, H,0}
L’absorption des gaz SOx (SO,, SOs et H,SO,) est étudiée dans ce paragraphe, dont I'objectif est
d’établir un schéma réactionnel de I’'absorption de ces gaz prenant en compte les différentes
réactions équilibrées mises en jeu dans le systeme : {H,0, SO, SO3, H,SO4}.

a. Equilibres chimiques en phase gaz
i. Formation de SOs;
Le trioxyde de soufre, SOs, est formé lors de la combustion de combustibles contenant du soufre. Sa
formation est influencée par les différentes conditions de la combustion (Fleig et al. 2011). La
formation de SO; dans une chaudiere alimentée au charbon se produit pendant le refroidissement du
gaz de combustion dans la région post-flamme olU de I'oxygéne (0O;) est en exces, ces réactions
complexes font intervenir des radicaux, principalement par I'oxydation du SO, :

SO, + 0 = S04 (S1)

et de maniére secondaire, via HOSO,, par le mécanisme suivant :
SO, + OH = HOSO, (s2)
HOSO, + 0, = SO5 + HO, (s3)

Les cinétiques des réactions (51), (s2) et (s3) ont été étudiées (Mueller et al, 2000, Atkinson et al, 2004
et Naidoo et al, 2005). De plus, SOs3 peut également participer a des réactions hétérogeénes. En effet,
la formation de SOs est favorisée par les cendres volantes contenant de I'oxyde de fer (Fe,03) (Shi et
Fan, 2007) ou du pentoxyde de vanadium (V,0s) (Jacubowiez, 2000).

Cependant, les réactions de production de SO; ont lieu en présence de radicaux lors de la
combustion et elles ne font pas partie de cette étude. Elles permettent de comprendre I'origine du
SOs5 dans les fumées et surtout I'origine de I'acide sulfurique qui est produit par contact de SOs5 avec
I'eau.

i. Formation de H,SO4
Au contact avec de la vapeur d’eau, le SO; gaz réagit pour former de I'acide sulfurique selon la
réaction (G12) :

SO; + H,0 = H,S0, (G12)

D’apres Fleig et al. (2011, 2013), pour une température inférieure a 200°C, la quasi-totalité du SO; est
présente sous forme de H,SO, gaz.

Cependant, Gmitro et Vermeulen (1964), déterminent I'expression suivante de la constante
d’équilibre Kei2 (en atm?) en fonction de la température (T en K) & partir de données
thermodynamiques :

Kgpp = —H250t = ey (—] In22 - X % —M—NT— QTZ) (111 - 32)

Pu20Psos T2

OU J=-6.71464 ; K=-8.10161x10*; L=-9643.04 ; M=14.74965 ; N=-9.4577x103 et Q=2.19062x10°®.



b. Equilibres chimiques en phase aqueuse

i.  Réactions de dissociation du SO,
La dissolution du SO, dans I'eau est accompagnée des équilibres de dissociation suivants (Colle
2006) :

SO0, + H,0 = H* + HSO3 (A12)
HSO3 = H* + S0%~ (A13)
2HS03 = S$,05™ + H,0 (A14)

L'acide sulfureux H,SOs n’apparait pas dans le schéma réactionnel. En effet, Falk et Guigere (1958)
montrent par spectroscopie infrarouge que les solutions aqueuses de SO, ne contiennent pas de
H,S0s. Le soufre(lV) est alors présent en solution sous forme de SO, moléculaire et sous forme
ionisée :

- ion bisulfite, HSO3" ;

- ion sulfite, SOs%* ;
- ion pyrosulfite, S;05%.

De plus, Siddiqi et al. (1996) étudient la répartition des différentes espéces de soufre(IV) en fonction
du pH a 20°C (étude théorique). Il en résulte la Figure Ill - 53, montrant que la formation d’ion sulfite
est négligeable pour un pH inférieur a 4, a 20°C.
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Figure Il - 53 : Répartition des especes de soufre(lV) en solution aqueuse en fonction du pH a 20°C (Siddigi et al., 1996)

L’étude par spectroscopie U.V. de Huss et Eckert (1977) montre également que la formation d’ion
pyrosulfite par la réaction (A14) n’a lieu que pour de trés fortes concentrations en soufre(lV). Dans
leur étude, la concentration en soufre(lV) atteint 0.2135 mol.L! et la formation de S;0s% reste
négligeable.



i. Réactions de dissociation de H,SO4
Dans I'eau, I'acide sulfurique se décompose selon les deux équilibres de dissociation suivants :

H,S0, = H* + HSO; (A15)
HSO; = HY + S0z~ (A16)

Des études spectrales de Raman ont montré que la premiére dissociation de I'acide sulfurique (A15),
est totale pour des teneurs en H,SO, inférieures & 40 kg.mol? soit 14 mol.L’* & 25°C (Clegg et al.,
1994). H,S0O4 est donc souvent considéré comme un acide fort dont la premiere dissociation est
totale.

c. Conclusions du mécanisme réactionnel du systeme {SOx, H,0}
En vue de la modélisation de ce systeme : {H,0, SO,, SOs3, H,SO4}, il est nécessaire de prendre en

compte en phase gaz, la réaction (G12) qui est a I'origine de la production de H,SO4;
En phase liquide, il est nécessaire de tenir compte :

- des réactions de dissociations du SO, dans I'eau (A12) et (A13);
- des réactions de dissociations du H,SO4 dans I'eau (A15) et (A16).

On obtient alors le schéma réactionnel suivant :
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Figure Il - 54 : Schéma réactionnel de la dissolution des SOx dans I'eau



2.2.3. Absorption simultanée des gaz NOx et SOX
Ce paragraphe porte sur I'absorption simultanée des gaz de type SOx, des gaz de type NOx et des
oxyacides (HNO; et HNOs) dans l'eau. Son objectif est, plus précisément, de comprendre les
interactions qu’il peut y avoir entre SOx et NOx lors de leur absorption simultanée dans des solutions
aqueuses.

a. Equilibre chimique en phase gaz
L'unique réaction d’interaction en phase gaz entre les oxydes d’azote et les oxydes de soufre trouvée
dans la littérature est I'oxydation du SO; par NO; :

NO, + SO, = NO + SO; (11l - 33)

Ce paragraphe énumere des publications faisant référence a cette réaction. On remarquera que les
températures étudiées sont bien supérieures a notre domaine d’étude qui a priori ne sera pas
supérieur a 120°C.

Armitage et Cullis (1971) mesurent par spectrophotométrie UV la concentration de NO, dans des
mélanges de gaz en présence d’un exces de SO,. lls déterminent alors la constante de vitesse de la
réaction précédente du second ordre valable dans un domaine de température de 430°C a 920°C et
donnée en cm3.molet.s? par:

k = 1028 exp(—27000/RT) (11l - 34)
avec R la constante des gaz parfait en cal.mol™.K?, et T la température en K.

Torrente-Murciano et al. (2011a, 2011b) mettent en contact les especes suivantes en phase gaz : SO,
(775 ppm a 800 ppm), NO (0 ppm a 25 ppm), NOz (294 ppm a 400 ppm). llIs suivent I'évolution du
systeme pour un domaine de pression de 3 a 9.5 bar et un domaine de température de 20 a 400°C.

Les résultats de leurs expériences montrent que pour des températures inférieures a 350°C, il n'y a
pas de réaction entre SO, et NO,.

De plus, pour des températures supérieures a 350°C, ils observent la réaction (i1 - 33). Le taux de
conversion augmente avec la température, et ni la pression ni le temps de séjour n’ont d’influence
sur le taux de conversion.

Certains auteurs utilisent cette réaction pour proposer des procédés de purification de gaz d’oxy-
combustion, mais toujours dans des gammes de températures supérieures a 120°C.

Walitt et Gruber (1971) affirment que, pour une concentration volumique de 3%, 90% du SO, peut
étre oxydé en présence d’un exceés de NO; en moins de 5 secondes a 120°C par la réaction (/i1 - 33).




b. Equilibres chimiques en phase aqueuse
En phase liquide, la littérature fait part de deux grands mécanismes réactionnels différents faisant
intervenir SOx et NOx. Il s’agit du mécanisme dit « de la chambre de plomb » et du mécanisme dit
« de Raschig ».

i.  Mécanisme « de la chambre de plomb »
Le procédé des chambres de plomb est un procédé de production d’acide sulfurique. Son nom
provient a l'origine de I'utilisation de capacités parallélépipédiques en plomb. Désormais, ces
capacités sont remplacées par des tours d’absorption (pas toujours construites en plomb) et on peut
trouver ce procédé sous le nom de procédé des chambres, ou procédé aux oxydes d’azote.

La production d’acide sulfurique se fait par oxydation du SO, au moyen de I'oxygene de l'air, en
milieu aqueux et en présence d’oxydes d’azotes. Le role des oxydes d’azote, de nature catalytique,
réside dans la formation de produits nitrosés intermédiaires, régénérables, considérés comme des
vecteurs d’oxygene ne sortant pas du circuit de fabrication.

Le principe des chambres de plomb est extrémement compliqué et fait appel a un nombre important
de réactions chimiques dont les mécanismes ne sont pas tous bien connus. On peut cependant le
décomposer en plusieurs étapes :

- Dissolution du SO, dans I'acide sulfurique mouillant le garnissage des tours ;

- Oxydation de SO, en solution sous I'action de HNO, qui le transforme en acide sulfurique et
libere NO qui se dégage du liquide ;

- Oxydation de NO par l'oxygene de I'air et transformation en N,O3 en phase gaz;

- Absorption de N,Os par I'acide d’arrosage sous forme d’acide nitrosyl sulfurique, NOSO4H.

L’ensemble de ce cycle se décompose en :

- une réaction homogene en phase gaz;
- deux réactions d’absorption ;
- une réaction en phase liquide.

Le mécanisme réactionnel de la chambre de plomb étant encore assez discuté, il existe de
nombreuses discordances entre les différents auteurs qui y font référence (Etienne 1968, White et al.
2010, Walitt et Gruber 1971, Normann et al. 2013). Une analyse bibliographique du mécanisme « de
la chambre de plomb » est réalisée dans I’Annexe 4. Elle conclut que, bien qu’elle soit écrite de
maniere différente selon les publications, la réaction qui ressort de ce mécanisme est la réaction de
formation d’acide nitrosyl sulfurique, HNSOs ou NOSO4H. C’est cette réaction qui permet de justifier
la plus grande absorption de composé NOx dans des solutions en acide sulfurique trés concentrées.
Cependant, ces solutions tres concentrées en acide sulfurique sortent de notre domaine d’étude. En
effet, d’aprés Normann et al. (2013), ce mécanisme nécessite une grande concentration en H,SO,4
(70-80 wt%) pour étre le mécanisme dominant en phase liquide. Si ce n’est pas le cas, il est plus
probable que HNO; réagisse avec H,SOs3 selon le mécanisme de Raschig.



ii. Mécanisme « de Raschig »
Le mécanisme de Raschig est trés complexe, et il n’est pas décrit de la méme maniére dans toutes les
publications trouvées. Ce mécanisme décrit les réactions possibles en phase liquide, entre des
molécules de type N(lIlI) (HNO,, NOy) et S(IV) (SO2, H,S0s, HSOs, SOs%) qui traduisent I'accélération
de I'absorption simultanée des gaz SOx et NOx. Ces réactions, qui aboutissent a la formation d’acide
sulfurique et de HNOs, de N,O ou de NO, passent par une série d’intermédiaires réactionnels : des
acides sulfoniques d’ammoniac et des acides sulfoniques d’hydroxylamine.

HSO7~ HSO," HSO,~
HNO 4———‘ HO3;SNO 4—2 (HO 3S);NOH 4—’b (HO3S);3N
Nitrous acid & Nitosulfonic acid & Hydroxylamine a3 Amine trisulfonic acid
disulfonic acid
HNC -
A//b. H az;l;w‘ aSlH*
cl aal
NO + HSO4~ HSO4~ HSO4~ HSO 4~
+ HSO +
HoN7Op ~aa2 (HO3S)NHOH aa3 = (HO3S);NH
Hyponitrous acid Hydroxylamine monosulfonic Amine disulfonic acid
%zlﬁw iﬁw‘ ailﬁ
b3 aa4 aas
N2 +HNO3  N,0+H,0 HSO4 S0 4 HSO4’
+H0 NH2OH  *  (NH,)HSO
Hydroxylamine . Sulfamic acid
SO |aa7 > a9| H*
a8
NH 4"+ HSO4" N2+ HSO4"

Figure Il - 55 : Mécanisme de Raschig présenté par Susianto et al. 2001

Les différentes publications portant sur le sujet ont été étudiées dans I’Annexe 5. Elles décrivent le
mécanisme réactionnel de Raschig différemment, cependant, des points communs ont été trouvés. Il
faut notamment que NO,, SO, soient en présence d’une phase liquide pour que des interactions
SOx-NOx aient lieu. Il faut aussi que le pH de la solution soit au moins inférieur a 7. De plus, ce
mécanisme aboutit a la formation d’acide sulfurique et de N,0O.

c. Conclusions du mécanisme réactionnel des interactions SOx-NOx lors de leur absorption
Au vu des domaines de température et de concentration en acide sulfurique du procédé développé
par Air Liquide, seules les réactions du mécanisme de Raschig pourraient avoir lieu.

Par ailleurs, dans le procédé Air Liquide, les interactions SOx-NOx ne peuvent avoir lieu que lors de
I"abattage du SO, par une solution de soude caustique, car dans la suite du procédé de Air Liquide, il
reste moins de 1 ppm de SO,. A ce niveau du procédé, les gaz NOx présents sont quasiment
exclusivement composés de NO, qui n’a pas encore eu le temps de s’oxyder en NO,, et qui est donc
peu soluble. Cela limite la présence simultanée de molécules de type N(Ill) (HNO, NOy) et S(IV) (SO,,
H,S0s, HSO3, SO3%) en phase aqueuse. D’autre part, la production possible du polluant N,O par le
mécanisme de Raschig qui se produit pour des pH acides est a éviter (caractéristiques polluantes et
point de fusion élevé) et I'abattage du SO; par la soude caustique permet de garder un pH minimum
entre 6 et 7 en sortie de colonne. Par conséquent, les interactions entre SOx et NOx doivent pouvoir
étre évitées également dans cette étape du procédé.



2.2.4. Conclusion sur le mécanisme réactionnel
En vue de la modélisation de ce systeme : {SOx, NOx, O,, H,0}, il est nécessaire de prendre en
compte :

- le schéma réactionnel d’absorption des NOx dans I'eau : Figure Ill - 51 ou Figure lll - 52 ;
- le schéma réactionnel d’absorption des SOx dans I'eau : Figure Il - 54.

Le serveur de calculs Simulis® Thermodynamics, via le modéle thermodynamique des solutions
électrolytiques Sour Water, permet déja de prendre en compte un certain nombre d’équilibres
notamment les équilibres de dissociation suivants :

- Dissociation de HNO3 (11) ;

- Dissociation de SO, (A12) ;

- Dissociation de HSOs™ (A13) ;
- Dissociation de H,SO4 (A15) ;
- Dissociation de HSO4 (A16) ;
- Autoprotolyse de |'eau.

De plus, les équilibres de phases suivants sont aussi pris en compte par le serveur de calculs :

- Equilibre liquide vapeur de H,0O ;

- Equilibre liquide vapeur de SO, ;

- Equilibre liquide vapeur de HNOs ;
- Equilibre liquide vapeur de O; ;

- Equilibre liquide vapeur de H;SOa.

Ainsi, pour pouvoir modéliser I'absorption simultanée des gaz NOx-SOx dans le logiciel de simulation
de procédés continus en régime permanent ProSimPlus® via le modéle thermodynamique des
solutions électrolytiques Sour Water, il convient :

- de compléter au niveau thermodynamique le modele Sour Water en ajoutant I'équilibre de
dissociation de HNO; (12), ainsi que de prendre en compte les constantes de Henry des
especes NO, NO;, N2O4, N2Os, HNO,, le SO; étant considéré comme incondensable ;

- de prendre en compte plusieurs réactions au niveau des opérations unitaires. En phase gaz, il
est nécessaire de tenir compte des réactions équilibrées suivantes : (G12), (G7) et (G8) ainsi que
la réaction contrélée cinétiquement (Go). Il convient également de considérer la formation
des acides HNO, et HNOs en phase liquide par les réactions cinétiquement contrélées (A5%/2*)
et (A5%/2*), ou bien en phase gaz par les équilibres (G2) et (G3).

Aprés implémentation du modele amélioré dans Simulis® Thermodynamics, les résultats de
simulation sont comparés a des résultats expérimentaux issus de la recherche bibliographique ou
d’expériences menées au laboratoire.



2.3. Modélisation des équilibres des sous-systemes relatifs au traitement de gaz

acides
Les résultats de simulation sont comparés a des résultats expérimentaux d’équilibre issus de la
recherche bibliographique ou d’expériences menées au laboratoire pour les systemes :

- {NOX, Oz, COz, HzO};
- {SOx, H,0}.

2.3.1. Les sous-systemes {NOx, Oz, CO,, H,0}

L’étude bibliographique de I'absorption des NOx dans I'eau a permis de recenser des mesures de
vitesses d’absorption permettant |'estimation de constantes cinétiques. Aucune mesure d’équilibre
n‘a été trouvée. Les seules mesures d’équilibre liquide vapeur du systeme NOx-H,O a notre
disposition sont donc celles réalisées par le LaTEP issues du rapport « Etude expérimentale des
équilibres liquide-vapeur du systeme H,0-C0O,-0,-NOx sous pression » de Georgio Bassil. Cette étude
consiste a obtenir des données de solubilités sur les systemes CO,-0,-NOx dans I'eau sous pression
en étudiant les équilibres thermodynamiques liquide-vapeur entre une phase liquide (initialement
eau pure) et une phase gaz qui est initialement composée de CO,;, NO;, O, et de NO. Lorsque
I’équilibre est atteint, la phase liquide est traitée avec un I’éluant basique. Puis une chromatographie
ionique permet d’obtenir les concentrations en nitrites et nitrates globales du systeme. L’analyse de
la phase liquide permet alors de mesurer la somme des espéces azotées a I'équilibre qui peuvent
étre transformées en nitrites et nitrates par contact avec I’éluant basique selon les réactions
suivantes :

- N,0, + H,0 - HNO, + HNO; ;
- N,03 + H,0 - 2HNO, ;

- 2NO, + H,0 - HNO, + HNO; ;
- NO + NO, + H,0 - 2HNO,.

Ce travail présente les mesures de deux systemes différents a I’équilibre et a 25°C : {NO, NO,, CO,,
H,0} et {NO, O, CO,, H,0}.

Ces expériences ont été modélisées dans ProSimPlus® a I'aide d’un flash réactif (Figure Ill - 56) a
température et pression constantes, en prenant en compte :

- les réactions suivantes au niveau de I'opération unitaire :
o (G7) et (G8);
o (A5%/2*) et (A5*/2#) lorsque la production d’acide est considérée en phase liquide ;
o (G2) et (G3) lorsque la production d’acide est considérée en phase gaz ;
o (Go) pour le systeme d’étude CO,-0,-NO.
- les équilibres entre phases ;
- les équilibres ioniques pris en compte par le modele Sour Water.

Les constantes de Henry manquantes dans Sour Water et le caractére incondensable du SO; ont été
directement rentrées dans les propriétés de corps purs pour les constituants du calculator (pas de
modification du code de calcul).

Les données d’équilibres nécessaires a la résolution du flash sont présentées dans I’Annexe 6.
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Figure Il - 56 : Schéma du flash réactif

a. Lesystéme {NO, NO,, CO,, H,0}
Le systéme de mesures étudié a donc été modélisé par deux modeles réactionnels différents :

- le premier considérant la production d’acide en phase liquide via les réactions cinétiquement
controlées (A4*/1*) et (A5*/2%) ;

- le second considérant la production d’acide en phase gaz via les réactions équilibrées (G2)
et (G3).

i.  Production d’acide en phase liquide
Une étude de sensibilité portant sur I'influence du temps de séjour dans le flash réactif a permis de
montrer que, méme si les réactions (A4%/1*) et (A5*/2*) sont cinétiquement contrélées, le systéme
atteint I’équilibre a partir de 2 jours de temps de séjour. Donc, pour comparer les simulations aux
mesures d’équilibre, il est nécessaire de considérer un temps de séjour d’au moins 2 jours dans le
flash réactif.

La comparaison de la molalité du CO;, dans I'eau a I'équilibre calculée et obtenue expérimentalement
(Figure 1l - 57), montre que le modele thermodynamique Sour Water permet de modéliser
convenablement la solubilité du CO; dans I'eau.
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Figure Ill - 57 : Comparaison de la molalité du CO; dans I'eau a I’équilibre calculée et obtenue expérimentalement

Les expériences nous fournissent le nombre de moles total de composés azotés contenus en phase
liquide a I'équilibre. La comparaison de ces mesures avec les résultats de simulation est présentée
dans la Figure 11l - 58.
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Figure Il - 58 : Comparaison du nombre de moles total de composés azotés dans I'eau a I’équilibre calculé et obtenu
expérimentalement
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De plus, les débits molaires des espéces NOy a I'équilibre sont présentés dans le Tableau lll - 13 :

Tableau Il - 13 : Débits molaires partiels des especes NOx a I’équilibre en phase liquide

Pression Débits molaires partiels obtenus par modélisation en mol.s* Mesures LaTEP
bar NO NO, N.O; N.O, HNO; HNO; NO NOs’

55 4.25E-10 | 5.41E-09 1.03E-13 2.61E-12 | 0.0015 0.0014 0.00001 | 0.0027
9.3 3.47E-10 | 7.22E-09 1.02E-13  4.21E-12  0.0023 0.0022 0.00003 @ 0.0044
10.3 1.72E-10 | 7.74E-09 @ 5.94E-14  5.33E-12 | 0.0028 0.0028 0.00003 | 0.0055
18.5 1.43E-09 @ 1.01E-08 6.58E-13  9.33E-12 = 0.0055 0.0048 0.00006 @ 0.0099
19.4 5.83E-10 | 1.17E-08 @ 3.18E-13 1.10E-11 | 0.0060 0.0057 0.00007 | 0.0114
20.8 6.63E-10 = 1.10E-08  3.30E-13 1.10E-11 = 0.0060 0.0057 0.00007 @ 0.0115
26 5.28E-09 | 1.13E-08 @ 2.66E-12 1.15E-11 | 0.0087 0.0060 0.00010 | 0.0132
29.5 7.63E-10 | 1.33E-08  4.86E-13 1.43E-11 | 0.0079 0.0074 0.00013 | 0.0149

On remarque alors que les espéces majoritaires calculées par le modele sont les acides nitreux et
nitrique, et qu’il y a, a I'équilibre, plus de HNO, que de HNOs; en phase liquide. Cependant, les
mesures effectuées au LaTEP montrent que les ions nitrates sont majoritairement présents en phase
liqguide a I’équilibre et qu’il y a peu d’ions nitrites. La quantité de HNOs a I'équilibre devrait donc étre
supérieure a celle de HNO..

Remarque : Avec ce modele il n’est pas possible de retrouver la répartition nitrate/nitrite des
mesures effectuées au LaTEP. En effet, en considérant la production des acides nitrique et nitreux en
phase liquide via les réactions controlées par cinétique (44*/1*) et (A5*%/2%), la consommation d’une
mole de N;O4 produit une mole de HNO; et une mole de HNO3, et la consommation d’une mole de
N,0; produit deux moles de HNO,, il y aura donc toujours plus de HNO, que de HNOs.

i. Production d’acide en phase gaz
Sous I'hypothése de production d’acide nitrique et d’acide nitreux en phase gaz via les réactions
équilibrées (G2) et (G3), le systéme considéré ne comporte alors plus de cinétique réactionnelle et le
temps de séjour dans le flash réactif n’a plus d’intérét.

La comparaison de la molalité du CO;, dans I'eau a I’équilibre calculée et obtenue expérimentalement
montre que le modele thermodynamique Sour Water permet de modéliser convenablement la
solubilité du CO, dans I'eau puisque les résultats sont identiques aux résultats du paragraphe
précédent (cf. Figure Ill - 57).

Les expériences nous fournissent le nombre de moles total de composés azotés contenus en phase
liquide a I'équilibre. La comparaison de ces mesures avec les résultats de simulation est présentée
dans la Figure Ill - 59 :
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Figure Ill - 59 : Comparaison du nombre de moles total de composés azotés contenus en phase liquide a I’équilibre calculé et
obtenu expérimentalement

De plus, les débits molaires des espéces NOy a I'équilibre sont présentés dans le Tableau Ill - 14.

Tableau Il - 14 : Débits molaires partiels des espéces NOx a I’équilibre en phase liquide

Pression Débits molaires partiels en mol.s? Mesures LaTEP
bar NO NO; N.O: N0, HNO, HNOs NO NOs’

5.5 8.93E-06 2.60E-09 1.05E-09 6.06E-13 0.0003 0.0017 0.00001 | 0.0027
9.3 1.59E-05 5.35E-09 3.46E-09 2.32E-12 0.0006 0.0027 0.00003 @ 0.0044
10.3 1.66E-05 7.74E-09 5.72E-09 5.33E-12 0.0008 0.0034 0.00003 @ 0.0055
18.5 3.08E-05 2.00E-08 2.80E-08 3.64E-11 0.0017 0.0061 0.00006 @ 0.0099
19.4 3.46E-05 2.41E-08 3.62E-08 5.06E-11 0.0020 0.0070 0.00007 | 0.0114
20.8 3.32E-05 2.45E-08 3.69E-08 5.47E-11 0.0020 0.0070 0.00007 @ 0.0115
26 4.98E-05 3.24E-08 7.20E-08 9.45E-11 0.0028 0.0079 0.00010 @ 0.0132
29.5 4.47E-05 3.69E-08 7.23E-08 1.21E-10 0.0029 0.0091 0.00013  0.0149

On remarque alors que les especes majoritaires calculées par le modele sont les acides nitreux et
nitrique, et qu’il y a, a I’équilibre, moins de HNO, que de HNOs en phase liquide. Cette tendance se
rapproche des mesures effectuées au LaTEP pour lesquelles les ions nitrates sont majoritairement
présents en phase liquide a I'équilibre et il y a peu d’ions nitrites. Cependant, la quantité de nitrites
est surestimée et la quantité de nitrate est sous-estimée par le modeéle.



b. Le systéeme {NO, O, CO,, H,0}
Ce systeme différe du premier par la prise en compte de la réaction d’oxydation du NO en NO; (Go).
Cette réaction, qui a lieu en phase gaz, est cinétiquement contrélée.

Le systéme de mesures étudié a donc été modélisé par deux modeles réactionnels différents :

- le premier considérant la production d’acide en phase liquide via les réactions cinétiquement
contrblées (A5%/2*) et (A5%/2%) ;

- le second considérant la production d’acide en phase gaz via les réactions équilibrées (G2)
et (G3).

Lorsque la production des acides nitrique et nitreux est considérée en phase liquide via les réactions
(A5*/2*) et (A5*/2%), un écart majeur aux mesures expérimentales apparait : le nombre de moles de
HNO, a I’équilibre dans la phase liquide est supérieur de deux ordres de grandeur au nombre de
moles de HNO:s.

Cette discordance est améliorée en considérant la production des acides nitrique et nitreux en phase
gaz via les réactions (G2) et (G3).

Une étude de sensibilité portant sur I'influence du temps de séjour dans le flash réactif a permis de
montrer que, méme si la réaction (Go) est cinétiqguement contrélée, le systeme atteint I’équilibre a
partir de 2 jours de temps de séjour.

La comparaison de la molalité du CO; dans I'eau a I'équilibre calculée et obtenue expérimentalement
(Figure 1l - 60), montre que le modele thermodynamique Sour Water permet de modéliser
convenablement la solubilité du CO; dans I'eau.
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Figure Il - 60 : Comparaison de la molalité du CO; dans I'eau a I’équilibre calculée et obtenue expérimentalement

Les expériences nous fournissent le nombre de moles total de composés azotés contenus en phase
liguide a I'équilibre. La comparaison de ces mesures avec les résultats de simulation est présentée
dans la Figure Il - 61.
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Figure lll - 61: Comparaison du nombre de mole total de composés azotés dans I'eau a I’équilibre calculé et obtenu
expérimentalement

De plus, les débits molaires des espéces NOy a I'équilibre sont présentés dans le Tableau Il - 15 :

Tableau Il - 15 : Débits molaires partiels des espéces NOx a I’équilibre en phase liquide

Pression Débits molaires partiels obtenus par modélisation en mol.s* Mesures LaTEP
bar NO NO; N.O; N.O, HNO, HNO; | NOy NOs
5.1 4.70E-05 | 4.37E-08 | 9.04E-08 1.67E-10  0.0031 0.0103 | 0.00037  0.0155
8.9 8.09E-05  1.02E-07 3.61E-07  9.08E-10  0.0062 0.0175 | 0.00255 0.0232
17.9 1.47E-04  3.23E-07  2.12E-06  9.35E-09  0.0151 0.0369 | 0.00713  0.039%4
29.1 2.32E-04  7.13E-07  7.00E-06  4.34E-08  0.0287 0.0631 | 0.0139 0.0678

On remarque alors que les espéces majoritaires calculées par le modele sont les acides nitreux et
nitrique, et qu’il y a, a I'équilibre, moins de HNO, que de HNOs en phase liquide. Ces résultats se
rapprochent des mesures effectuées au LaTEP pour lesquelles les ions nitrates sont majoritairement
présents en phase liquide a I'équilibre et il y a peu d’ions nitrites. Cependant, la quantité de nitrites
est surestimée et la quantité de nitrate est sous-estimée par le modeéle.



c. Etude de sensibilité
Des études de sensibilité des constantes d’équilibre sur la solubilité des NOx ont été réalisées. Les
parameétres ayant une influence sur la répartition nitrate/nitrite de la solution a I'équilibre et sur les
fractions en NO et en NO; de la phase gaz sont les constantes d’équilibre des réactions (G2), (G3) et la
constante de Henry de HNO..

i. Equilibre (G2)
La réaction (G2) est responsable de la production d’acide nitreux. Cette espéce étant surestimée par
le modele, il est intéressant de savoir dans quelle mesure la variation de la constante d’équilibre de
(G2) permet de faire varier la quantité de HNO, en phase liquide.
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Figure Ill - 62 : Etude de l'influence de la constante d'équilibre de la réaction (G2)

La diminution de la constante d’équilibre de la réaction (G2) d’un facteur dix permet de se rapprocher
de la répartition nitrite/nitrate en phase liquide en augmentant légérement la quantité de HNO; et
en diminuant la quantité de HNO, a I'équilibre.

i. Equilibre (G3)
La réaction (G3) est responsable de la production d’acide nitrique. Cette espéce étant sous-estimée
par le modele, il est intéressant de savoir dans quelle mesure la variation de la constante d’équilibre
de (G3) permet de faire varier la quantité de HNOs en phase liquide.

0,04500 0,07000

B0

0,04000 0,06000

0,03500
0,05000

0,03000 o

0,02500 A © Modélisation alpha 904000

0,02000 o © KG3*10

KG3/10

{’f\“ © Modélisation alpha
© KG3*10

0,01500 O KG3/10

o y=x y=x

O

0,01000
<% 0,01000
0,00500 fﬁf
9
0,00000 0,00000
0 0,01 0,02 0,03 0,04 0 0,02 0,04 0,06

Nombre de moles de HNO, calculé {ProSim)
Nombre de moles de HNO; calculé (ProSim)
&

Nombre de moles de NO,” mesuré (LaTEP) Nombre de moles de NO;" mesuré (LaTEP)

Figure Ill - 63 : Etude de l'influence de la constante d'équilibre de la réaction (G3)

L'augmentation de la constante d’équilibre de la réaction (G3) d’un facteur dix permet de se
rapprocher de la répartition nitrite/nitrate en phase liquide en augmentant légérement la quantité
de HNOs et en diminuant légerement aussi la quantité de HNO, a I’équilibre.



iii.  Constante de Henry de HNO;
La diminution de la constante de Henry de HNO; d’un facteur dix permet de se rapprocher de la
répartition nitrite/nitrate en phase liquide en augmentant légérement la quantité de HNOs et en
diminuant la quantité de HNO; a I’équilibre.
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Figure Ill - 64 : Etude de l'influence de la constante de Henry de HNO2

2.3.2. Le sous-systeme {SOx, H,0O}
Simulis Thermodynamics via le modele thermodynamique des solutions électrolytiques Sour Water,
permet de modéliser I'absorption de SO, dans des solutions d’acide sulfurique diluées et concentrées
(Figure 1l - 65). Cependant aucune donnée de mesures de SOs; n’a été trouvée. En effet, pour une
température inférieure a 200°C (qui correspond a notre domaine d’étude), la totalité du SOs est
présente sous forme de H,SO, gaz (Fleig et al. 2011, 2013), la réaction (G12) étant totale.
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Figure Il - 65 : Comparaison des valeurs de solubilités du SO, dans I'acide sulfurique mesurées par Colle (2006) et obtenues
par le modele Sour Water (Simulis® Thermodynamics) a 293.45 K



2.3.3. Conclusion de la modélisation des sous-systemes
Dans le but de valider les modifications thermodynamiques prévues dans Simulis® Thermodynamics,
les mesures d’équilibre des systemes SOy et NOy dans I’eau sont comparées aux résultats obtenus par
le serveur de calculs Simulis® Thermodynamics dans le logiciel de simulations de procédés continus
en régime permanent ProSimPlus®.

Des données expérimentales d’équilibre liquide-vapeur de NOy et de CO, dans I'eau ont été
comparées aux résultats obtenus par le logiciel ProSimPlus®. Cette étude a montré que le modele
thermodynamique Sour Water permet de modéliser convenablement la solubilité du CO, dans I'eau.

Lorsque la production des acides nitrique et nitreux est considérée en phase liquide via les réactions
(A5%/2%) et (A5*/2%), un écart majeur aux mesures expérimentales apparait : le nombre de moles de
HNO, a I’équilibre dans la phase liquide est supérieur de deux ordres de grandeur au nombre de
moles de HNOs. Or, considérer la production des acides nitrique et nitreux en phase gaz via les
réactions (G2) et (G3) permet de s’approcher des quantités de NO, et NOs” mesurées.

Enfin, des données expérimentales de solubilité du SO, dans des solutions d’acide sulfurique ont
aussi été comparées aux résultats obtenus par le logiciel ProSimPlus®. Cette étude a permis de
montrer que le serveur de calculs Simulis® Thermodynamics via le modéle thermodynamique des
solutions électrolytiques Sour Water permet de modéliser les équilibres thermodynamiques de SO,
dans des solutions d’acide sulfurique diluées et concentrées.



2.4. Amélioration de la modélisation prédictive du procédé de Air Liquide
La modélisation originale du procédé d’abattage des NOx de 'unité pilote de Air Liquide a Callide est
présentée dans la suite. Elle sera suivie par la modélisation du procédé en prenant en compte les
modifications issues de I'analyse bibliographique. Enfin, une étude de sensibilité des constantes
d’équilibre de réactions et la modélisation du procédé avec I’hypothése que les réactions de
productions d’acide ne sont pas a I’équilibre chimique seront réalisées.

2.4.1. Modélisation originale du procédé
Les gaz issus de I'oxy-combustion sont d’abord lavés a la soude pour éliminer les résidus de soufre. lls
sont ensuite comprimés et refroidis (entre 30°C et 40°C, et entre 1 bar et 25 bar) pour permettre
I"apparition d’une phase liquide riche en eau et comprenant des NOx et d’enrichir les fumées en CO,.
La Figure Il - 66 présente la modélisation du traitement des NOx des fumées d’oxy-combustion dans
le pilote d’Air Liquide a Callide. Pour des raisons de confidentialité, les parametres de
fonctionnement des différentes opérations unitaires ne sont pas communiqués.

Lors d’une campagne de mesures, les compositions en NOx des trois courants suivants ont été
mesurées :

- 127, courant vapeur avant le traitement des NOx ;
- 180, courant vapeur sortant du premier séparateur gaz-liquide ;
- 200, courant vapeur sortant du second séparateur gaz-liquide.

Ainsi que les pH des deux courants: le courant liquide 956, sortant du premier séparateur gaz-
liquide, et, le courant liquide 958, sortant du second séparateur gaz-liquide.

Dans la modélisation originale du procédé, I’hypothese est faite que tous les NOx possédant un degré
d’oxydation supérieur ou égal a 2 (N,03, N;O4, NO;, HNO3) sont considérés comme des « équivalents
en NO; ». La partie du procédé modélisée par Air Liquide se situe aprées le lavage des gaz soufrés, les
constituants sélectionnés dans le modele sont donc : N,, Ar, O,, H,0, CO,, NO, NO,, et H,NOs.

Ainsi, seules deux réactions faisant intervenir les NOx sont prises en compte au niveau des
opérations unitaires :

- la réaction d’oxydation du NO en NO; (Go), contrb6lée cinétiquement. La cinétique de la
réaction (Go) est renseignée dans ProSimPlus® a l'aide de son énergie d’activation Ea
(4406 J.mol?) et du facteur pré-exponentiel k° (1196.784 L2.mol2.s Atkinson et al. 2004) ;

- laréaction de formation de I'acide nitrique en phase gaz (G3).

Simulis® Thermodynamics via le modeéle thermodynamique des solutions électrolytiques Sour Water,
permet déja de calculer les coefficients d’activité et de prendre en compte un certain nombre
d’équilibres, notamment les équilibres de dissociation suivants :

- Dissociation de HNOs (11) ;
- Dissociation de CO; ;
- Autoprotolyse de I'eau.

De plus, Simulis® Thermodynamics modélise aussi les équilibres de phases suivants :

- Equilibre liquide vapeur de H,0 ;

- Equilibre liquide vapeur de CO; ;
- Equilibre liquide vapeur de HNOs ;
- Equilibre liquide vapeur de O,.



Enfin, sur la Figure Il - 66, des réacteurs équilibrés fictifs sont présents sur les courants 116A, 130A et
183A. lls permettent alors de prendre en compte la cinétique de la réaction (Go) en fournissant un
volume de réacteur correspondant aux volumes des opérations unitaires et des canalisations du
procédé, et de prendre compte la réaction équilibrée (G3).

2ueH-LLeH - SHIANA

Figure Il - 66 : Modélisation du traitement des NOx des fumées d’oxy-combustion



2.4.2. Modification de la modélisation du procédé
Pour la modélisation, le schéma réactionnel a été modifié les constituants suivants ayant été
ajoutés :

- N2Os;
- N2Os;
- HNO.,.

Les réactions prises en compte en phase gaz sont celles validées par comparaison aux mesures
d’équilibre réalisées au LaTEP : (G0), (G2), (G3), (G7) et (G8).

De plus, la réaction de dissociation de I'acide nitreux (12) a été ajoutée dans la liste des réactions de
spéciation du modéle Sour Water, avec: K;=5.3x10* mol.L’? (Park et Lee, 1988), la constante de
dissociation de HNO,.

Enfin, I'ajout d’un réacteur équilibré fictif sur le courant 127, apres le mélangeur, a permis de
prendre en compte les équilibres réactionnels apres I'ajout de I'alimentation du courant 558. Le
réacteur ainsi ajouté est monophasique gaz et comprend les réactions (G2), (G3), (G7) et (G8).

F-370A&B

Figure lll - 67 : Schéma du réacteur équilibré fictif 127 ajouté

Pour chacune des compositions en NO et en NO, mesurée dans les courants 127, 180 et 200 ainsi
qgue pour les deux mesures de pH des courants 956 et 958, la Figure Il - 68 présente I'amélioration,
des écarts relatifs absolus entre les mesures et les résultats de simulation, obtenue lors de
I’évolution du modele.
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Figure Il - 68 : Amélioration, des écarts relatifs absolus entre les mesures et les résultats de simulation, obtenue lors de
I’évolution du modéle

L’évolution du modele permet de diminuer les écarts relatifs entre les mesures et les résultats de
simulations. On remarque cependant que les pH et les quantités de NO, en phase gaz sont trop
faibles. La production d’acide est donc trop importante dans les résultats de simulation.



2.4.3. Etude de sensibilité

La production d’acide et la consommation de NO; étant trop importantes dans les résultats de

simulations précédents, une étude de sensibilité des constantes d’équilibre des réactions (G2) et (G3)

a été réalisée.
a. Etude de sensibilité de la constante d’équilibre de la réaction (G2)
NO_ 127
1200%
1000%
pH_ 958 NO_ 180
800%
600%
400%

200%

pH_956 0%

/

) NO_ 200

NO2_ 200 NO2_127

NO2_ 180

Figure Il - 69 : Etude de sensibilité de la constante d’équilibre de la réaction (G2)

e Ajout Réacteur 127
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L'augmentation de la constante d’équilibre de la réaction (G2) d’un facteur dix permet de se
rapprocher de la composition en NO; du courant 200. Cependant, I'amélioration de la représentation

de la phase gaz ne permet pas d’améliorer le pH en phase liquide.



b. Etude de sensibilité de la constante d’équilibre de la réaction (G3)
La réaction (G3) est responsable de la production d’acide nitrique. Cette espéce étant surestimée par
le modele (pH trop faible), il est intéressant de savoir dans quelle mesure la variation de la constante
d’équilibre de (G3) permet de faire varier le pH en phase liquide.
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Figure Il - 70 : Etude de sensibilité de la constante d’équilibre de la réaction (G3)

La diminution de la constante d’équilibre de la réaction (G3) d’un facteur dix permet de se rapprocher
de la composition en NO; du courant 200. Cependant, I'amélioration de la représentation du pH de la
phase liquide n’est pas visible.

c. Conclusion de I'étude de sensibilité
L’étude de sensibilité des constantes d’équilibre des réactions du modéle a permis de montrer que
pour améliorer la modélisation, il serait nécessaire de déplacer significativement les équilibres des
réactions (G3) et (G2). Il est donc possible que le systéme dans le procédé ne soit pas a I'équilibre. Il
est alors intéressant de modéliser le procédé avec les réactions cinétiques en phase liquide (A5%/2%) et
(A5*/2#*) au lieu des équilibres en phase gaz (G3) et (G2) pour la production des acides.



2.4.4. Production des acides nitriqgue et nitreux en phase liquide via les réactions
controlées par cinétique (A4*/1%*) et (A5*/2%*)
Le premier réacteur fictif équilibré est monophasique gaz, il posséde un volume estimé par Air
Liquide et les réactions considérées dans ce réacteur sont :

- laréaction cinétiquement contrélée (Go) ;
- laréaction équilibrée (G7) ;
- laréaction équilibrée (G8).

Le second réacteur fictif équilibré est aussi monophasique gaz, il a été ajouté pour prendre en
compte les réactions équilibrées apres I'alimentation 558 qui ne comprend pas de NO. Les réactions
qui y sont considérées sont donc :

- laréaction équilibrée (G7) ;
- laréaction équilibrée (G8).

Tous les autres réacteurs fictifs équilibrés sont diphasiques et possédent des volumes estimés par Air
Liquide. Les réactions prises en compte dans ces réacteurs sont :

- laréaction cinétiquement contrélée (A5%/2%) ;
- laréaction cinétiquement contrélée (A5#/2%) ;
- laréaction cinétiquement contrélée (Go) ;

- laréaction équilibrée (G7) ;

- laréaction équilibrée (G8).

La prise en compte des réactions cinétiques en phase liquide (A5%/2*) et (A5%*/2*) au lieu des équilibres
en phase gaz (G3) et (G2) pour la production des acides nitrique et nitreux permet d’améliorer
significativement et de maniére prédictive la modélisation du procédé de Callide comme le montrent
les résultats présentés dans la Figure Ill - 71. Les compositions des différents courants sont proches
de celles relevées expérimentalement. Concernant les pH, des écarts sont cependant observés entre
le modele et les relevés.
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Figure Il - 71 : Production des acides nitrique et nitreux en phase liquide via les réactions contrélées par cinétique (A4*/1%)
et (A5%/2%)

2.4.5. Conclusion sur I'amélioration de la modélisation du procédé de Air Liquide
Dans le but d’améliorer la modélisation prédictive du procédé de Callide, les résultats de la
campagne de mesures du procédé de Callide sont comparés aux résultats de simulation du logiciel
ProSimPlus® avec le modele réactionnel d’absorption des NOx mis en place dans le cadre de cette
étude.

La modélisation originale du procédé de Callide a été présentée. Puis cette modélisation a été
améliorée en suivant les étapes suivantes :

- Changement du modéle réactionnel d’absorption des NOx ;

- Prise en compte de la dissociation de I'acide nitreux dans le modele Sour Water ;

- Ajout d’un réacteur équilibré fictif pour prendre en compte les équilibres chimiques en phase
gaz qui ont lieu dans les canalisations du procédé.

Cependant, les quantités en NO, de la phase gaz étaient sous-estimées et la production d’acide
surestimée (pH trop faible). Une étude de sensibilité des constantes d’équilibre des réactions a alors
été réalisée pour évaluer les écarts a I'équilibre. Cette étude a révélé qu’il serait nécessaire de
déplacer significativement les équilibres des réactions de production d’acide (G3) et (G2) pour espérer
améliorer la modélisation. Les réactions équilibrées de production d’acide (G3) et (G2) ont donc été
supprimées au profit des réactions cinétiquement controlées de production d’acide (A5*/2*) et
(A5*/2%). Cette derniere modification a permis d’améliorer significativement la modélisation
prédictive du procédé de Callide. Les compositions des différents courants sont alors proches de
celles relevées.



2.5.  Conclusion

Dans le but d’améliorer les performances du modele thermodynamique des solutions électrolytiques
Sour Water du serveur de calculs Simulis® Thermodynamics et donc parfaire la description de
I"absorption des NOx et SOx, une étude bibliographique a été réalisée. Cette étude a permis de mieux
appréhender le mécanisme réactionnel complexe qui se déroule lors de I'absorption des gaz acides
dans I'eau apres I'oxy-combustion d’une centrale a charbon. Elle a abouti a la définition de deux
mécanismes réactionnels différents possibles : I'un considérant la formation équilibrée d’acide en
phase gaz, et I'autre considérant la formation cinétiguement contrélée d’acide en phase liquide. De
plus, I'étude bibliographique a permis de proposer des améliorations en complétant au niveau
thermodynamique le modele Sour Water en prenant en compte la dissociation de I'acide nitreux.

Le modele alors « amélioré » a été comparé aux mesures d’équilibre obtenues au LaTEP. Ces
comparaisons ont montré que le modeéle thermodynamique Sour Water permet de modéliser
convenablement la solubilité du CO, dans I'eau en présence de NOx. De plus, lorsque la production
des acides nitrique et nitreux est considérée en phase liquide via les réactions cinétiques, un écart
majeur aux mesures expérimentales apparaissait : le nombre de moles de HNO; a I’équilibre dans la
phase liquide était alors supérieur de deux ordres de grandeur au nombre de moles de HNOs. Or,
considérer la production des acides nitrique et nitreux en phase gaz via les réactions équilibrées
permet de s’approcher des quantités de NO,” et NOs™ mesurées. Enfin, des données expérimentales
de solubilité du SO, dans des solutions d’acide sulfurique ont aussi été comparées aux résultats
obtenus par le logiciel ProSimPlus®. Cette étude a permis de montrer que le serveur de calculs
Simulis® Thermodynamics via le modele thermodynamique des solutions électrolytiques Sour Water,
permet de modéliser les équilibres thermodynamiques de SO, dans des solutions d’acide sulfurique
diluées et concentrées.

Ce modele a aussi permis de renforcer la description du procédé de Callide de Air Liquide. En effet, la
modélisation originale du pilote d’absorption de NOx de Air Liquide a été améliorée en suivant les
étapes suivantes :

- Changement du modéle réactionnel d’absorption des NOx ;

- Prise en compte de la dissociation de I'acide nitreux dans le modele Sour Water;

- Ajout d’un réacteur équilibré fictif pour prendre en compte les équilibres chimiques en phase
gaz qui ont lieu dans les canalisations du procédé.

De plus, une étude de sensibilité des constantes d’équilibre des réactions a alors été réalisée pour
évaluer les écarts a l'équilibre, et cette étude a révélé qu’il serait nécessaire de déplacer
significativement les équilibres des réactions équilibrées de production d’acide pour espérer
améliorer la modélisation. Ces derniéres ont donc été supprimées au profit des réactions
cinétiguement controlées de production d’acide. Cette derniére modification a permis d’améliorer
significativement la modélisation prédictive du procédé de Callide. Les compositions des différents
courants sont alors proches de celles relevées.



3. Application a la récupération du Lithium

3.1. Positionnement de I’étude
Le lithium fait partie des métaux stratégiques, car il est aujourd’hui considéré comme indispensable
pour l'industrie, les technologies de pointe et la high-tech. En effet, le lithium trouve sa place dans
diverses applications comme :

- les graisses lubrifiantes : I'hydroxyde de lithium est I'agent épaississant le plus utilisé dans les
graisses polyvalentes pour les lubrifications automobiles et industrielles ;

- les batteries : les batteries rechargeables au lithium-ion et au lithium-polymére sont la
source d'alimentation la plus efficace pour les téléphones mobiles, les ordinateurs portables
et autres appareils portables électroniques. Les batteries pour les nouveaux modeles de
véhicules électriques sont également a base de composés de lithium ;

- le verre céramique : le carbonate de lithium est un composant clé dans la formulation du
verre céramique utilisé dans les cuisinieres plates, rendant le verre résistant aux hautes
températures.

La production de lithium est en partie assurée par l'exploitation de saumures de lacs salés
partiellement asséchés, appelés « salars ». En 2014, la production obtenue a partir de salars a été de
98 000 t en équivalent de carbonate de lithium, soit 61% de la production mondiale (Vignes 2017).

Dans les saumures exploitées pour le lithium, le bore constitue une impureté majeure, mais aussi un
sous-produit valorisable (Blazy et Jdid, 2011a). Dans le cas des saumures chiliennes, le salar de
Carmen (Antofagasta, Chili) recoit des saumures du salar d'Atacama, aprés qu'elles aient été épurées
sur place par élimination des sels de sodium, de potassium et de magnésium. La séparation
Bore/Lithium est ensuite réalisée par extraction. A partir des solutions de réextraction du bore,
I'acide borique est récupéré par évaporation/cristallisation puis centrifugation (Blazy et Jdid, 2011b).
L'acide borique est alors principalement utilisé dans les industries du verre, de la céramique, de
I'affichage a cristaux liquides et de la fibre de verre (sgm.com).

Ces composés d’intérét, bore et lithium, sont aussi tous les deux utilisés dans I'industrie nucléaire
(Nordmann et Pinard Legry, 2013), au sein du circuit primaire des réacteurs a eau sous pression. En
effet, le bore est introduit dans le circuit primaire sous forme d’acide borique pour le contréole de la
réactivité du réacteur. Le lithium est introduit dans le fluide primaire sous forme d’hydroxyde de
lithium pour contréler le pH et minimiser les risques de corrosion des structures internes du
réacteur.

Que ce soit pour la récupération du bore et du lithium issus de salars ou pour le traitement et le
recyclage du bore et du lithium des eaux du circuit primaire des réacteurs nucléaires, il est nécessaire
de comprendre et de modéliser le comportement des solutions composées d’eau, de bore et de
lithium. Cette pré-étude, traitant de la récupération du lithium, a donc pour objectif de comprendre
et de valider la représentation des équilibres solide-liquide et liquide-vapeur du systeme d’intérét
{HsBO3, H,0, LiOH}.



3.2.  Modélisation du systeme d’intérét {H3sBOs3, H,O, LiOH}
L'étude bibliographique a permis de mettre en avant le modéle de coefficient d’activité MSE
(cf. Chapitre Il) pour lequel Wang et al. 2013 fournissent les parametres d’interaction adaptés au
systeme d’intérét {H3BOs, H,0, LiOH}. Ce modele a donc été implémenté dans le serveur de calculs
Simulis® Thermodynamics et a été utilisé pour représenter les équilibres solide-liquide et liquide-
vapeur du systeme d’intérét.

Les constantes d’équilibre chimique et solide-liquide, a prendre en compte dans I'étude du systeme
{H3BO3, H,0, LiOH}, sont obtenues par le modéle HKF (cf. Chapitre Il) qui est aussi utilisé par Wang et
al. 2013.

Les divers parameétres utilisés pour modéliser le systéme {HsBOs, H,O, LiOH} sont présentés dans
I’Annexe 7.

Dans la suite de ce paragraphe, les modélisations des différents sous-systéemes suivants sont
présentées :

- {H3BO3, HzO};
- {LiOH, H,0};
- {H3BOs, H,0, LiOH}.

3.2.1. Etude du sous-systéme {H3BOs, H,0}
L’étude du sous-systeme {H3BOs, H,O} se décompose en quatre parties. La premiere recense les
équilibres de formation des ions borate a considérer. La deuxiéme partie présente le diagramme de
phase du binaire considéré. La représentation des équilibres liquide-vapeur et solide-liquide du sous-
systeme {H3BOs;, H,0} par le modéle MSE feront respectivement I'objet de la troisieme et de la
guatrieme partie.

Il est a noter que les fractions en bore des systemes étudiés sont souvent exprimées en B,0s;
équivalent ou en H3BOs équivalent dans les graphiques présentés. Par exemple, la fraction de I'acide
borique pur, H3BOs, est de 0.25 en B,0s. Il s’agit alors d’'une quantité de B,0s; « équivalente »
(représentant tous les composés borés présents : H3BOs; +B(OH)s + B,0s; +etc..). Un tableau
présentant les équivalences de concentration est présenté dans I’Annexe 8.

a. Formation des ions borates
Il existe des écarts entre les ions borates qui ont été identifiés par différents auteurs et/ou par
différentes méthodes expérimentales (Wang et al. 2013). Wang et al. 2013 sélectionnent un schéma
d'équilibres réactionnels entre I'acide borique et les ions borates pour inclure les espéces suivantes :
H3BOs, B(OH)4—, BzO(OH)s_, BgOg(OH)[, B405(OH)42_ et BsOs(OH)s}, c’est-a-dire :

H;BO; + H,0 = B(OH); + H* (Il - 35)
2H3;BO5; = B,0(0H)5 + H* (Il - 36)
3H3BO5; = B303(0OH); + HY + 2H,0 (I - 37)
4H;BO; = B,0s(OH);™ + 2H' + 3H,0 (Ill - 38)

5H3B05; = Bs0g(OH)Z™ + 3H* + 3H,0 (1l - 39)



L'analyse du systeme {HsBOs;, H,O} indique qu’une quantité marginale d'especes ioniques est
présente dans la solution, en raison des faibles propriétés acides de H3BOs. Ainsi, lorsque la
concentration en bore augmente, la non-idéalité de la solution de {HsBOs;, H,O} peut étre
principalement attribuée a I'effet des interactions entre les molécules neutres prédominantes, a
savoir, H,0 et H3BO:s.

b. Diagramme de phase du sous-systeme {HsBO3, H,0}
La figure suivante présente les données expérimentales issues de la littérature pour le diagramme de
phase du systéme {HsBOs, H,0} a pression atmosphérique :
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Figure Ill - 72 : Diagramme de phase du systéeme {H3BOs, H,0}

La courbe de bulle et la courbe d’équilibre solide-liquide se rejoignent pour une composition limite
de 16.9% pds en B,0s, soit une fraction molaire globale en H3BO; de 0.11 (cf. Annexe 8).



Chapitre Il : Applications aux systemes d’intérét

c. Equilibre liquide-vapeur du sous-systeme {H3BOs, H.0O}
La Figure lll - 73 et la Figure lll - 74 représentent respectivement les températures de bulle et les
pressions de bulle du sous-systeme {H3BOs, H,0} par le modéle MSE.
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Figure Ill - 73 : Température de bulle du systeme {H3BOs, H,0} a pression atmosphérique
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Figure Il - 74 : Pression de bulle du systéme {H3BO3, H,0}
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d. Equilibre solide-liquide du sous-systeme {HsBOs, H,0}
Lorsqu’il est chauffé lentement et en systéme ouvert, I'acide borique se décompose en perdant
progressivement des molécules d’eau et en se transformant en acide métaborique HBO,; a des
températures plus élevées, il se forme de I'oxyde borique B,03 dont la forme cristalline fond a 450°C.
Il est alors nécessaire d'introduire les deux espéces neutres, HBO, et B,0s; via les réactions
suivantes :

H3;BO; = HBO, + H,0 (111 - 40)
2H3BO3; = B,03 + 3H,0 (11-41)

Les températures de fusion respectives considérées par Wang et al. 2013 pour H3BO; et HBO; sont
170°C et 203°C.

Les équilibres solide-liquide du systeme {H3BOs, H,O} obtenus par le modele MSE dans le cadre de la
présente étude sont comparés aux mesures expérimentales et aux résultats présentés dans Wang et
al, 2013 :
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Figure Ill - 75 : Courbes d’équilibre solide-liquide du systeme {H3BOs, H,O} a la pression de bulle

Le modele développé permet alors de représenter les solubilités successives des différents sels
H3BOs3, HBO; et B,0s.



Chapitre Il : Applications aux systemes d’intérét

3.2.2. Etude du sous-systéeme {LiOH, H,O}
La dissociation de LiOH dans I'eau est a considérer :

LiOH = Lit + HO™ (111 - 42)

L’étude du sous-systéme {LiOH, H,0} se décompose en deux parties. La représentation des équilibres
liguide-vapeur et la représentation des équilibres solide-liquide du sous-systéme {LiOH, H,O} par le
modele MSE sont présentées successivement.

a. Equilibre liquide-vapeur du sous-systéme {LiOH, H,0}
Les pressions de bulle du systeme {LiOH, H,O} obtenues par le modéle MSE sont comparées aux
mesures expérimentales de Nasirzadeh et a/.2005 :
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Figure Ill - 76 : Pression de bulle du systéme {LiOH, H,0}

On remarque que I'équilibre liquide-vapeur de LiOH est bien représenté.
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b. Equilibre solide-liquide du sous-systeme {LiOH, H,O}
Les résultats de simulation obtenus avec le modele MSE calculant les équilibres solide-liquide
successifs de LiOH,H,0 et LiOH sont comparés aux données de la littérature (Urusova et Valyashko,
2015) sur la figure suivante :
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Figure Ill - 77 : Courbes d’équilibre solide-liquide du systeme {LiOH, H,0}

On remarque que les équilibres solide-liquide successifs de LiOH,H,0 et LiOH sont bien représentés
jusqu’a 250°C.

3.2.3. Etude du systeme d’intérét {H3BOs3, H,0, LiOH}
En plus des divers équilibres présentés dans les sous-systémes précédents, il est aussi nécessaire de
considérer les équilibres solide-liquide des espéces suivantes: LiB(OH)s; LiBO2; Li,B407,3H.0;
LiBsOg,5H,0 et LiBO,,8H,0.

Les résultats de simulation du modele MSE calculant les équilibres solide-liquide successifs du
systeme {H3BOs, H,0, LiOH} a 100°C, sont comparés aux données de la littérature (Bouaziz, 1961) sur
la figure suivante :
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Figure Il - 78 : Courbes d’équilibre solide-liquide du systeme {H3BOs, H>0, LiOH} a 100°C

3.3.  Conclusion
L’étude du sous-systeme {HsBOs, H,O} a permis de valider les calculs d’équilibre liquide-vapeur du
sous-systeme {HsBOs;, H,0}. De plus, les calculs d’équilibres solide-liquide du sous-systeme
{H3BO3s, H,0} ont été validés sur les données expérimentales.

L’étude du sous-systéme {LiOH, H,0} a permis de valider les calculs d’équilibre liquide-vapeur et les
calculs d’équilibres solide-liquide de ce binaire en les comparant a des données expérimentales
issues de la littérature.

Enfin, I’étude du systeme {HsBOs, LiOH, H,0} a permis de valider les calculs d’équilibre solide-liquide
en les comparant a des données bibliographiques.

Cette pré-étude, a donc permis de comprendre et de valider la représentation des équilibres solide-
liquide et liquide-vapeur du systéme d’intérét {H3BOs, H,O, LiOH} par le modele MSE. Elle est le point
de départ de la modélisation des procédés de récupération du bore et du lithium issus de salars. Une
étude complémentaire, élargissant le systeme d’intérét a d’autres sels: NaCl, CaCl;, KCl et aux
carbonates permettrait alors d’utiliser le modeéle développé pour la représentation des solutions
électrolytiques issues de salars.



4. Conclusion

Ce troisieme et dernier chapitre présente les trois applications aux géo-ressources de la modélisation
et de la simulation de systemes électrolytiques multiphasiques réactifs étudiés pendant cette these.
A savoir :

- la géothermie profonde ;
- le traitement de gaz acides, issus de fumées de I'oxy-combustion d’une centrale a charbon ;
- larécupération du lithium.

Pour chacune des applications étudiées, la littérature a permis de sélectionner un modele
thermodynamique adapté aux systemes étudiés avec ses parametres d’interaction. Les résultats de
simulation ont ensuite été comparés aux mesures expérimentales issues de la littérature, ou
d’études menées au LaTEP.

L’étude appliquée a la géothermie profonde porte sur la représentation des équilibres de phases du
systeme {CO,, CH4, NaCl, H,0} a haute température (de 60°C a 230°C) et a haute pression (jusqu’a
60 MPa). Le comportement de phases des systemes CO,-CHs-saumure est important pour les
opérateurs d'installations géothermiques, qui souhaitent savoir si et quand la saumure atteint la
saturation pendant la production. Dans les cas olu les paramétres du modéle n’étaient pas fournis
dans la littérature, ou s’ils n’étaient valides que sur un domaine d’étude restreint, ils ont été
régressés pour améliorer la prédiction du modele. Enfin, la modélisation des différents sous-
systemes par le modele E-NRTL présente de meilleurs résultats que le modéle Soreide et Whitson. Il
est désormais possible d’estimer les pressions de bulle et de rosée du systéme {CO,, CH4, NaCl, H,0}
a haute température et a haute pression dans Simulis® Thermodynamics via le modele E-NRTL
développé. Pour améliorer encore la prédiction des équilibres de phases relatifs a la géothermie
profonde, il serait alors intéressant de prendre en compte les compositions en CaCl, et en N, des
eaux géothermales.

La deuxieme étude porte sur le traitement de gaz acides issus de fumées de I'oxy-combustion d’une
centrale a charbon. Le traitement des fumées est réalisé pour produire un flux concentré de dioxyde
de carbone a haute pression, afin qu’il soit facilement acheminé vers un lieu de stockage. Dans le but
d’améliorer la modélisation du systeme {H,O, CO,, NOx, SO} sous pression avec le modeéle
thermodynamique des solutions électrolytiques Sour Water de Simulis® Thermodynamics, une étude
bibliographique a été réalisée. Cette derniére, portant sur le mécanisme réactionnel complexe qui se
déroule lors de I'absorption de gaz acides dans l'eau, a permis de définir deux mécanismes
réactionnels différents possibles, et de proposer des améliorations en complétant au niveau
thermodynamique le modeéle Sour Water. Le modele « amélioré » a été comparé aux mesures
d’équilibres obtenues au LaTEP, et il a permis de renforcer la description du procédé de Callide de Air
Liquide.

Enfin, le troisieme et dernier cas d’étude traite de la récupération du lithium, un métal dit
stratégique. Dans les procédés de récupération du lithium par I'exploitation des saumures de lacs
salés, le bore constitue une impureté majeure, mais aussi un sous-produit valorisable. Cette pré-
étude, a donc permis de comprendre et de valider la représentation des équilibres solide-liquide et
liguide-vapeur du systéme d’intérét {H3BOs, H,0, LiOH} par le modéle MSE. Elle est le point de départ
de la modélisation des procédés de récupération du bore et du lithium issus de salars. Une étude
complémentaire, élargissant le systéme d’intérét a d’autres sels : NaCl, CaCl,, KCl et aux carbonates
permettrait alors d’utiliser le modéle développé pour la représentation des solutions électrolytiques
issues de salars.



Conclusion et perspectives

Les logiciels proposés par ProSim® sont utilisés pour améliorer la conception des procédés, accroitre
I'efficacité des usines ou réduire leur impact environnemental. Grace a un investissement permanent
en recherche et développement, ProSim® développe des solutions logicielles innovantes et est
devenu un acteur majeur du domaine au niveau international. Il s’appuie pour cela sur le LaTEP,
Laboratoire de Thermique, Energétique et Procédés. Ce laboratoire fait partie de I'Institut Carnot
ISIFoR et de I'ITE INEF4 et rayonne non seulement au niveau national, mais également international.
La caractérisation des systémes électrolytiques est une de ses compétences fortes. |l est ainsi porteur
de projets publics (ANR, Ademe...) ou privés sur cette thématique avec comme partenaires des
laboratoires publics (Mines ParisTech, ICCF de Clermont-Ferrand, Georessources, LRGP de Nancy...),
des EPIC (BRGM) ou des sociétés privées nationales ou internationales (TOTAL, AIR LIQUIDE,
ProSim...). L'étude réalisée dans le cadre de cette these a ainsi pour objectif d’enrichir les modéles
thermodynamiques adaptés aux solutions électrolytiques du serveur de calculs thermodynamiques
Simulis® Thermodynamics, avec les compétences du LaTEP, dans le cadre d’applications aux géo-
ressources tout en profitant de la modélisation des opérations unitaires déja présentes dans les
logiciels de ProSim®.

Ce manuscrit est composé de trois chapitres. Le premier présentant la thermodynamique générale
des systemes électrolytiques multiphasiques permet de rappeler les conventions utilisées et montre
I'importance de la connaissance des équilibres et des espéces du systeme. || met aussi en évidence la
nécessité d’utiliser des modeles thermodynamiques adaptés pour résoudre les équilibres de phases
des solutions électrolytiques. Le deuxieme chapitre décrit alors les différents modeles
thermodynamiques choisis pour représenter des systémes électrolytiques multiphasiques. Enfin,
dans le troisieme et dernier chapitre, ces modéles sont appliqués aux systemes d’intéréts, a savoir :
la géothermie profonde, le traitement de gaz acides, et la récupération du lithium.

Les concepts et les définitions de base de la thermodynamique des solutions, notamment dans le cas
particulier des solutions électrolytiques, ont été présentés dans le Chapitre I. La description
thermodynamique du systeme électrolytique multiphasique est formalisée par deux fonctions
thermodynamiques : le potentiel chimique et la fugacité. Leur calcul nécessite de définir les
conventions utilisées. Dans ce travail, les conventions trés classiquement utilisées ont été reprises :

- la convention dissymétrique est utilisée pour la description de la solution électrolytique,
définissant I’état de référence corps pur pour le solvant et dilution infinie pour les solutés ; il
en découle également une dissymétrie dans le traitement de I’échelle de composition
(fraction molaire pour le solvant et molalité pour les solutés) ;

- l'approche dissymétrique y/¢ est adoptée pour la formalisation des équilibres liquide-
vapeur. Ainsi, la description de la phase liquide requiert le choix d’'un modéle de coefficient
d’activité et la phase gaz est décrite a I'aide d’un modele de calcul de coefficient de fugacité.

De plus, la connaissance du systeme d’intérét, pouvant s’avérer complexe dans le cas des solutions
électrolytiques, est essentielle a sa modélisation, car il est nécessaire de connaitre I'ensemble des
especes du systéme ainsi que I'ensemble des équilibres a prendre en compte. En effet, les équations
des équilibres de phases et des équilibres chimiques font partie du systéeme d’équations a écrire pour
définir l'opération unitaire de flash solide-liquide-vapeur, déja intégrée dans Simulis®
Thermodynamics. La résolution de ce systeme d’équations permet de calculer les compositions
vapeur a I'équilibre, les spéciations liquides de la solution électrolytique, et les phases solides a
I’équilibre.



Les équations d’équilibre écrites dans le flash font alors apparaitre d’autres grandeurs
thermodynamiques :

- le coefficient de fugacité pour la description de la phase gaz ;

- le coefficient d’activité pour la description de la phase liquide ;

- la constante d’équilibre ou le potentiel chimique pour I'écriture des équilibres chimiques et

solide-liquide ;

- la constante de Henry pour chacun des gaz du systeme électrolytique considéré.

Chacune de ces grandeurs doit étre calculée par un modéle thermodynamique.

Le Chapitre Il s’est alors attaché a décrire les modeéles thermodynamiques d’intérét pour le calcul de
ces grandeurs et la résolution des flashs. Il met particulierement I'accent sur les coefficients d’activité
qui traduisent la non-idéalité d’une phase liquide et qui se calculent grace a un modele d’enthalpie
libre d’excés. En solution électrolytique, la théorie de Debye-Hickel permet de décrire les solutions
salées diluées. Le travail de Pitzer a ensuite permis d’étendre le modele permettant de modéliser les
propriétés des solutions salines concentrées. De plus, des modeles d’enthalpie libre d’excés des
solutions non-électrolytiques ont été adaptés aux solutions ioniques en intégrant dans leur écriture
les travaux de Pitzer, Debye et Hiickel. Ainsi, les modéles suivants ont été présentés :

- E-NRTL, qui comme son nom l'indique est une extension du modele de composition locale

Non Random Two Liquid ;

- MSE, qui utilise le modele UNIQUAC pour la description des interactions de courte portée.
Ces modeles de coefficient d’activité (Pitzer, E-NRTL et MSE) ont fait I'objet de développements dans
le serveur de calculs thermodynamiques Simulis® Thermodynamics durant cette thése.

Ils ont ensuite été utilisés lors de simulations appliquées aux géo-ressources dans le Chapitre IIl. En
effet, ce troisieme et dernier chapitre présente les trois applications aux géo-ressources de la
modélisation et de la simulation de systemes électrolytiques multiphasiques réactifs étudiés pendant
cette thése. A savoir :

- la géothermie profonde ;

- le traitement de gaz acides, issus de fumées d'oxy-combustion d’une centrale a charbon;

- larécupération du lithium.
Pour chacune des applications étudiées, la littérature a permis de sélectionner un modele
thermodynamique avec ses parametres d’interaction. Puis les résultats de simulation ont été
comparés aux mesures expérimentales issues de la littérature, ou bien d’autres études menées au
LaTEP. Si les parameétres des modeles initialement pris dans la littérature ne permettaient pas de
représenter correctement les systemes électrolytiques sur le domaine d’application considéré, des
régressions de parameétres ont été effectuées pour améliorer les performances des modeles et donc
parfaire la description du comportement des systemes réels.

L’étude appliquée a la géothermie profonde porte sur la représentation des équilibres de phases du
systeme {CO,, CH4, NaCl, H,0} a haute température (de 60°C a 230°C), a haute pression (jusqu’a
60 MPa). En effet, le comportement de phase des systemes CO,-CHs-saumure est important pour les
opérateurs d'installations géothermiques, qui souhaitent savoir si et quand la saumure atteint la
saturation en gaz pendant la production. Le modéle de coefficient d’activité E-NRTL a été choisi pour
modéliser ce systéme.

Pour aboutir a un modele général pouvant s’appliquer a un large domaine de température et de
pression, cette étude a nécessité I'optimisation de parametres d’interaction binaire de cinq sous-
systemes sur un total de 2847 points expérimentaux. Chacune de ces optimisations a demandé au
préalable des études de sensibilité permettant de sélectionner les parameétres d’interaction a



optimiser et de tester divers paramétres d’optimisation tels que la fonction objectif, la méthode de
résolution, I'initialisation des parameétres et la distribution des points expérimentaux régressés.

Il est désormais possible d’estimer les pressions de bulle du systeme {CO,, CH4, NaCl, H,O} a haute
température et a haute pression dans Simulis® Thermodynamics via le modéle E-NRTL développé.
L'exploitation de ce modele pour le puits géothermique de production permet alors de calculer la
potentielle solubilité en gaz dans le réservoir du puits. De plus, les calculs d’équilibre liquide-vapeur
réalisés pointent le role important du méthane sur la pression de bulle du systeme. En effet, ce
dernier a une faible solubilité dont la variation entraine une forte variation de la pression de bulle.

La deuxieme étude porte sur le traitement de gaz acides, issus de fumées d'oxy-combustion d’'une
centrale a charbon. Le traitement des fumées est réalisé pour produire un flux concentré de dioxyde
de carbone a haute pression, afin qu’il soit facilement acheminé vers un lieu de stockage. L'objectif
de I'étude est d’améliorer la modélisation du systéeme {H,O, CO,, NOx, SO} sous pression avec le
profil thermodynamique des solutions électrolytiques Sour Water de Simulis® Thermodynamics qui
utilise le modele de Pitzer modifié par Edwards pour le calcul des coefficients d’activité.

Or, la recherche bibliographique du systeme d’intérét, essentielle a sa modélisation, et regroupant
I’ensemble des espéces du systéme et des équilibres a prendre en compte s’est avérée compliquée.
La complexité du mécanisme réactionnel qui se déroule lors de I'absorption des gaz SOx et NOx se
traduit dans cette étude par le fait que les mécanismes réactionnels ne sont pas clairement
identifiés, et que les mesures d’équilibres sont quasiment inexistantes. L'étude détaillée de la
littérature a cependant permis de proposer deux schémas réactionnels de I'absorption des gaz SOx et
NOx accompagnés des constantes d’équilibres et des constantes cinétiques appropriées, I'un prenant
en compte la formation d’acides nitrique et nitreux équilibrée en phase gaz, et I'autre contrélée par
une cinétique en phase liquide.

Les modélisations obtenues avec ces schémas réactionnels et le modéle Sour Water ont été
comparées :

- aux mesures d’équilibre du systeme {H,0, CO,, NOx, O,} réalisées au LaTEP ;

- aux résultats de la campagne de mesures effectuée sur la section d’absorption des gaz d’oxy-
combustion de 'unité pilote de captage et de stockage de CO; de Air Liquide dans la centrale
électrique du groupement australien Callide Oxyfuel Services.

La prise en compte du modele réactionnel avec formation d’acides en phase liquide, I'ajout de la
dissociation de l'acide nitreux dans le modeéle Sour Water et lI'ajout d’un réacteur pour la
modélisation des conduites dans la simulation du procédé de Air Liquide a permis d’améliorer
significativement la modélisation prédictive du procédé de Callide.

Enfin, le troisieme et dernier cas d’étude traite de la récupération du lithium, un métal dit
stratégique. Dans les procédés de récupération du lithium par exploitation des saumures de lacs
salés, le bore constitue une impureté majeure, mais aussi un sous-produit valorisable. L’objectif de
cette pré-étude, est de modéliser les équilibres solide-liquide des co-précipités de bore et de lithium
pouvant apparaitre lors du raffinage des saumures. La formation de ces co-précipités est a éviter
pour séparer le lithium du bore.

La complexité de la mise en place d’'un modele spécifique aux solutions borées et au lithium réside
dans la chimie particuliere du bore. En effet, I’acide borique se décomposant en acide métaborique
et en oxyde borique aprés l'atteinte de sa température de fusion, le nombre important de
dissociations et d’ions borates, ainsi que la prise en compte des divers co-précipités de bore et de
lithium a nécessité la modification de la résolution des calculs d’équilibres dans le serveur de calcul
Simulis® Thermodynamics. Cette pré-étude a donc permis de comprendre et de valider Ila
représentation des équilibres solide-liquide et liquide-vapeur du systéme d’intérét {HsBOs, H,O,
LiOH} par le modele MSE.



Les perspectives de ces travaux sont nombreuses, car les différents systémes étudiés peuvent étre
complexifiés de maniere croissante en y considérant d’autres gaz dissous, ou en prenant en compte
d’autres électrolytes.

Pour le cas d’étude appliqué a la géothermie profonde, la prise en compte du diazote, gaz tres volatil,
permettrait dans un premier temps d’obtenir des tendances et d’orienter les conditions des futures
expériences en laboratoire, ensuite une optimisation des parametres d’interaction binaire
fiabiliserait les calculs. De plus, d’autres électrolytes présents dans les saumures géothermales
peuvent étre considérés (CaCl,, KCl, carbonates). La considération des équilibres solide-liquide des
différents sels présents dans les saumures est aussi une perspective intéressante qui permettrait de
prédire les conditions d’apparition de précipité lors de la diminution de température dans
I’échangeur. Enfin, cette étude a permis de mettre en évidence le manque de données
expérimentales de certains sous-systémes étudiés. Pour enrichir ses bases de données, le LaTEP
meéne des études expérimentales sur la caractérisation thermodynamique des équilibres liquide-
vapeur des systémes {eaux salées, CO,, impuretés} dans des conditions de hautes températures et
hautes pressions des fluides géothermaux.

De la méme maniére, le manque de données expérimentales fiables sur I'absorption de gaz acides
dans la littérature a permis de mettre en avant I'importance de l'acquisition de données pour
consolider les mécanismes réactionnels de ce systéme. Dans ce cadre et dans le but d’obtenir des
mesures cinétiques et d’équilibre, Air Liquide et le LaTEP ont lancé un contrat de recherche sur la
caractérisation thermochimique du systeme {H,0, CO,, NOx, SO} sous pression.

Enfin, la derniére étude représentant les équilibres solide-liquide et liquide-vapeur du systéme
d’intérét {HsBOs, H,0, LiOH} par le modele MSE est le point de départ de la modélisation des
procédés de récupération du bore et du lithium issus de salars. Cette modélisation est
particulierement importante car, lors du raffinage des saumures, il est nécessaire de d’éviter les
apparitions des co-précipités modélisées par le modele développé pour séparer le lithium du bore.
Une étude complémentaire, élargissant le systeme d’intérét a d’autres sels : NaCl, CaCl,, KCl et aux
carbonates permettrait alors d’utiliser le modeéle développé pour la représentation des solutions
électrolytiques issues de salars.
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Annexes

Annexe 1 : Description du modele thermodynamique de Soreide
et Whitson

Soreide et Whitson (1992) proposent une approche ¢/¢ pour la prédiction des équilibres entre
phases de systemes {gaz - solutions salines} a hautes température et pression. Le modele est donc
basé sur une approche par équation d’état, les auteurs utilisant I’équation d’état cubique de Peng et
Robinson (1976) en y appliquant deux modifications :

- une fonction alpha du terme attractif de I’équation d’état a été spécifiquement développée
pour I'eau. Cette fonction dépend de la salinité de la solution (teneur en NaCl) et de la
température réduite de 'eau ;

- deux jeux de parametres d’interaction binaire ont été déterminés en utilisant les regles de
mélange classiques pour le terme attractif. Ces paramétres dépendent du facteur acentrique,
de la température et de la salinité.

Le paramétrage du modele a été effectué sur des données de pression de vapeur saturante et de
solubilités.



Annexe 2 : Parametres d’interaction binaire utilisés dans le modele
E-NRTL

Pour rappel, le modeéle E-NRTL fait intervenir deux parametres d’interaction binaire : un parameétre
symétrique, o, appelé facteur non aléatoire et un parameétre dissymétrique, 7, appelé paramétre
énergétique. Trois grands types d’interaction sont représentés par ces parametres d’interaction
binaire :

- les interactions binaires molécule neutre/molécule neutre, notées m,m’ ;
- les interactions binaires molécule neutre/couple cation-anion, notées m,ca;
- les interactions binaires couple cation-anion/couple cation-anion, notées ca,c’a ou ca,ca’.

Les binaires symétriques a; ; sont pris par convention égaux a 0.2, sauf pour les binaires suivants
(Austgen et al., 1989 ; Que et al., 2011 ; Bollas et al., 2008) :

Tableau A2 - 1 : Coefficients des paramétres d’interaction binaire a; j #0.2

i j fij 8ij
CH4 H,O 0.3 0
CO, (H*; HO') 0.1 0
Co, (H* ; HCO5) 0.1 0
CO, (H*; COs?) 0.1 0

Les parametres énergétiques d’interaction binaire T du type (ca,c’a) ou (ca,ca’), sont par convention
égaux a zéro (Austgen et al., 1989).

La littérature n’offre pas de valeur pour les binaires : T¢y, 1,0, Th,0,cH,» TcH,,c0,t Tco,,cH, -

Tous les binaires dissymétriques Tjj issus de la littérature (Knuutila et al., 2010, Chen et al. 1986 et
Yan et Chen 2011), sont présentés dans le tableau suivant :



CHs

(H*; HCO3)
CHs

(H*; COs%)
CHs

(H*; HO)
H,O

(H"; HO)
H,O

(Na*; HOY)
H,O

(H*; CI)
H,O

(Na*; Cl)
CO;

H,O

CO;

(H"; HO)
CO;

(H*; HCO3)

CO;

Tableau A2 - 2 : Coefficients des paramétres d’interaction binaire T; ; issus de la littérature

j

(H*; HCO3)
CHs

(H*; COs%)
CHs

(H"; HO)
CHs

(H"; HO)
H,O

(Na*; HO)
H,O

(H"; CI)
H,O

(Na*; CI")
H,O

H,O

CO,

(H*; HO)
CO;

(H*; HCO3)
CO;

(H*; COs%)

aij

10

-2

10

-2

10

-2

8.045

-4.072

-13.45

-18.08

10.17

-5.23

29.20

-25.18

10.064

10.064

10

bi,j

2318.84

215.19

-540.29
870.35
-3268.135

-3268.135

Cij

3.01

2.14

-3.25

3.11



(H*; COs%)
H,0

(H*; HCO3)
H,0

(H*; COs%)
CO,

(Na*; CI")
CO,

(Na*; HO)
CO;

(Na*; COs%)
CO,

(Na*; HCO3)
CO;

(H*; CI)
H,0

(Na*; COs%)
H,0

(Na*; HCO3)
CHs

(Na*; CI)

CO,

(H*; HCO3)
H,O

(H*; CO5%)
H,0

(Na*; CI")
CO,

(Na*; HO)
CO,

(Na*; COs%)
CO,

(Na*; HCO5)
CO,

(H*;CI)

CO,

(Na*; COs%)
H,0

(Na*; HCO5)
H,0

(Na*; CI")

CH,4

aij

-8

8.045

-4.072

8.045

-4.072

5.14

-2.50

10.00

-2.00

10.00

-2.00

10.00

-2.00

15.00

-8.00

-674.69

259.63

8.66

-4.08

10.00

-2.00

bi,j

33798.48

-13070.03

6.78

-11.31

Cijj

0

0

di,j

100.03

-38.62

€ij



CHq (Na*; HO) 10.00 0 0 0 0
(Na*; HO) CHq -2.00 0 0 0 0
CHa (H*; CI) 10.00 0 0 0 0
(H*; CI) CHq -2.00 0 0 0 0

Les binaires dissymétriques 7; ; régressés lors de cette étude, sont présentés dans le tableau suivant :

Tableau A2 - 3 : Coefficients des parameétres d’interaction binaire T; j optimisés

i i ai; bi; Cij dij ei;

CHa H,O0 16.853 -2193.372 0 0.262 -0.019
H,0 CHa 16.853 -2193.372 0 0.262 -0.019
CO, H,O0 -13.301 -0.005 0 2.141 0.001
H,O0 CO, -13.301 -0.005 0 2.141 0.001
CHa CO, 0.978 5.095E-03 0 4.908 -7.802E-02
CO, CHa 0.978 5.095E-03 0 4.908 -7.802E-02
CO, (Na*; cl) 3.38 -1.16E-04 0 -0.44 0.02
(Na*; Cl) CO, -3.56 -5.05E-04 0 -0.77 0.02
CH4 (Na*; CI") 10.95 5.04E-05 0.00 4.73E-02 1.37E-03

(Na*; CI) CHq -0.09 2.81E-03 0.00 231 -8.42E-03



Annexe 3: Références bibliographiques des eéquilibres

liguide-vapeur d’intérét pour la géothermie profonde
Les tableaux suivants présentent, pour chaque systeme binaire et ternaire d’intérét pour la

géothermie profonde, le nombre de points d’équilibre recueillis sur les domaines de température et
de pression de chaque source bibliographique.

Chacun de ces tableaux présente aussi les erreurs moyennes relatives entre les données
bibliographiques et les calculs du modéle E-NRTL et du modeéle de Soreide et Whitson.

Systéme binaire {CH4, H,0} :

Données bibliographiques de solubilité du méthane dans I'eau pure

Nombre Erreur moyenne
References Dor}waine de Don‘waine de qe
température (°C) = pression (MPa)  points E-NRTL S&W
exp.
Culberson et al. (1950) 25 3.62-66.74 11 21% 17%
Culberson et al. (1951) 25-171.11 2.23-68.91 73 6% 19%
Lannung et Gjaldbzek (1960) 18 - 37 0.1 3 5% 22%
Duffy et al. (1961) 25-30 1.1-5.17 17 25% 27%
O'sullivan et Smith (1970) 51.5-125 10.13-61.61 18 6% 18%
';‘lnggzaf ari et Campbell 37.78-71.11 4.14-34.47 8 4%  23%
Peng et Robinson (1980) 250 10-97.22 10 15% 9%
Cosgrove et Walkley (1981) 5-44.99 0.1 9 4% 22%
Crovetto et al. (1982) 24.35 - 245.15 1.33-6.45 7 6% 11%
Stoessell et Byrne (1982) 25 2.41-5.17 6 2% 26%
Gillespie and Wilson (1982) 49.84 - 314.81 1.38-16.89 16 8% 8%
Yarym-Agev et al. (1985) 25.05 - 65.05 25-125 15 7% 29%
Yokoyama et al. (1988) 25-50 3-8 6 3% 23%
Wang et al. (1995) 10-25 1.13-5.18 21 4% 27%
Lekvam et Bishnoi (1997) 1.04-12.53 0.57-9.08 18 9% 27%
Gao et al. (1997) 51-102 5.6-58 14 8% 25%
Dhima et al. (1998) 71 20-100 4 7% 41%
Yang et al. (2001) 24.95 - 25.05 2.33-12.68 19 9% 32%



Servio et Englezos (2002)
Addicks et al. (2002)
Kim et al. (2003)
Kiepe et al. (2003)
Wang et al. (2003)
Chapoy et al. (2004)
Serra et al. (2006)
Abdi et al. (2007)
Qin et al. (2008)
Awan et al. (2010)
Liu et al. (2010)

Fonseca et al. (2012)

55-11.2

24.85

25

40.2 - 100.14

10.05 - 30.05

1.96-39.96

20-50

50.85

51.05-102.95

25.62-41.13

0.05-12.05

25.13-30.13

3.5-6.5

7.36-17.82

2.3-16.6

0.34-9.26

2-40.03

0.97-18

0.1

10-40

10.9-49.9

0.99-9.98

2.65-9.1

5.33-12.24

26

17

16

13

13

10

7%

3%

4%

13%

7%

5%

21%

5%

13%

4%

7%

3%

31%

41%

36%

26%

43%

25%

37%

34%

32%

20%

35%

27%

Données bibliographiques de teneur en eau de la phase gaz a I’équilibre
du systéme binaire {CH,, H,O}

References

Olds et al. (1942)

Rigby et Prausnitz
(1968)

Peng et Robinson
(1980)

Gillespie et Wilson
(1982)

Yarym-Agev et al.
(1985)

Fenghour et al. (1996)

Mohammadi et al.
(2004)

Chapoy et al. (2005)

Yarrison et al. (2006)

Domaine de

température (°C)

37.78 - 237.78

24.84 -99.92

250

49.84 -314.81

25.05 - 65.05

153.75-322.95

9.83-39.97

4.65-24.75

37.75 - 204.35

Domaine de
pression (MPa)

2.67 - 68.88

2.35-9.35

10-97.22

1.38-16.89

2.5-125

7.43-22.5

0.51-2.85

0.49-4.37

3.45-110.32

Nombre
de points
exp.

78

12

10

16

15

17

22

37

Erreur moyenne

E-NRTL S&W

12% 11%
2% 4%
10% 8%
16% 16%

19% 22%

4% 5%
2% 8%
3% 12%
10% 10%



Systéme binaire {CO,, H,0} :

Données bibliographiques de solubilité du dioxyde de carbone dans I'eau pure

References

Sander (1912)

Zel'venskii (1937)

Wiebe et Gaddy (1939)

Wiebe et Gaddy (1940)

Novak et al. (1961)

Todheide et Franck (1963)

Takenouchi et

(1964)

Kennedy

Matous et al. (1969)

Malinin et Savelyeva (1972)

Zawisza et
(1981)

Malesinska

Gillespie and Wilson (1982)

Shagiakhmetov

and

Tarzimanov (1982)

Briones et al. (1987)

D'Souza et al. (1988)

Mueller et al. (1988)

Nighswander et al. (1989)

Traub et Stephan (1990)

Sako et al. (1991)

Crovetto et Wood (1992)

Dohrn et al. (1993)

Rumpf et al. (1994)

Zhou et Wang (1996)

Zheng et al. (1997)

Gu (1998)

Domaine de
température (°C)
35-102
49.85 - 99.85
50-100
35-40
39.93-76.92
50.03 - 350.09

109.83 - 349.89

50-80
50 - 80

49.99 - 199.96

74.93 - 259.91

50-150

49.99
49.99 - 74.98
99.97 - 219.96
78.83 -198.01

40.05
74.95 - 148.25

349.85 - 369.55
50
50.01 - 50.03
35-45
34.93 - 65

40

Domaine de
pression (MPa)

2.94-14.71
1.91-9.45
2.53-70.93
2.53-50.66
0.02-0.1
20-100

10-100

0.88-3.9
4.8

0.15-5.39

0.69 - 20.27

10-80

6.82-17.68
10.13-15.2
0.33-8.11
2.04-10.21
4-10
10.18-19.72
17.63 - 22.48
10.1-30.1
1.06-5.8
0.1
0.07-0.08

1.71-5.58

Nombre
de points
exp.

24
43
29
17
36
59

89

33

26

14

49

33

Erreur moyenne

E-NRTL  S&W
35% 31%
13% 25%
11% 14%
18% 26%

2% 14%
30% 8%
22% 7%

7% 23%

9% 22%

5% 10%
10% 10%
16% 21%
18% 29%

5% 12%

6% 12%

7% 18%
116% 163%
16% 23%

2% 0%
19% 36%

5% 23%

3% 20%

2% 21%

14% 29%



Bamberger et al. (2000)
Kiepe et al. (2002)
Bando et al. (2003)
Chapoy et al. (2004)
Valtz et al. (2004)

Ai et al. (2005)
Bermejo et al. (2005)
Dalmolin et al. (2006)
Koschel et al. (2006)
Li (2006)

Quin et al. (2008)
Campos et al. (2009)
Han et al. (2009)
Martin et al. (2009)
Han et al. (2011)

Liu et al. (2011)

Yan et al. (2011)
Lucile et al. (2012)
Bando et al. (2003)
Chapoy et al. (2004)
Valtz et al. (2004)

Ai et al. (2005)
Bermejo et al. (2005)
Dalmolin et al. (2006)
Koschel et al. (2006)
Li (2006)

Quin et al. (2008)
Campos et al. (2009)
Han et al. (2009)

Martin et al. (2009)

50.05 - 79.95

40.05 -120.02

40 - 60

37.71-78.16

35.05 - 45.08

35-45

34.53-96.5

34.85 -49.85

49.95 - 99.95

40

50.45 - 102.65

40.05 - 50.05

40.05 - 70.05

79.85-119.85

39.85 - 59.85

35-50

50.05 - 140.05

50-120

40 - 60

37.71-78.16

35.05-45.08

35-45

34.53-96.5

34.85 - 49.85

49.95 - 99.95

40

50.45 - 102.65

40.05 - 50.05

40.05 - 70.05

79.85-119.85

4.05-14.11

0.1-9.26

10-20

0.63-9.33

0.47 -7.96

0.1

2.02-8.34

0.11-0.47

2.06 -20.2

0.1

10.6-49.9

0.07-0.54

4.33-18.34

10-30

0.11-25

2.08-15.99

5-40

0.54-5.14

10-20

0.63-9.33

0.47-7.96

0.1

2.02-8.34

0.11-0.47

2.06 -20.2

0.1

10.6-49.9

0.07-0.54

4.33-18.34

10-30

29

39

27

23

18

12

28

17

23

18

24

27

23

18

12

28

17%

18%

10%

7%

20%

4%

6%

5%

7%

1%

8%

11%

20%

12%

11%

13%

12%

5%

10%

7%

20%

4%

6%

5%

7%

1%

8%

11%

20%

12%

27%

33%

16%

22%

36%

19%

12%

30%

16%

26%

15%

35%

30%

17%

32%

13%

16%

19%

16%

22%

36%

19%

12%

30%

16%

26%

15%

35%

30%

17%



Han et al. (2011)

Liu et al. (2011)

Yan et al. (2011)
Lucile et al. (2012)
Savary et al. (2012)
Schuler et al. (2012)
Hou et al. (2013)
Tong et al. (2013)
Guo et al. (2014)
Carvalho et al. (2015)
Mohammadian et al. (2015)
Zhao et al. (2015)

Messabeb et al. (2016)

39.85 - 59.85

35-50

50.05 - 140.05

50-120

120

34.85 - 59.85

50-175

101-101.84

40 - 300

40.01 -90.27

60 - 80

50-150

50

0.11-25

2.08-15.99

5-40

0.54-5.14

11.3-33.7

0.1

1.09-17.53

7.21-27.26

10-120

0.67-12.08

0.1-213

15

5.01-20

17

23

18

24

35

100

46

20

11%

13%

12%

5%

23%

27%

10%

3%

18%

13%

5%

10%

18%

32%

13%

16%

19%

19%

55%

10%

5%

20%

24%

14%

18%

31%



Données bibliographiques de teneur en eau de la phase gaz a I’équilibre
du systéme binaire {CO,, H,0}

Nombre Erreur moyenne

Domaine de Domaine de de

References , R . .

température (°C) pression (MPa) points E-NRTL S&W

exp.
Sidorov et al. (1952) 49.83 -99.82 2.53-30.4 17 74% 10%
Todheide et Franck (1963) 50.03 - 260.07 20-50 12 60% 1096%
Tak hi t K
(1"9;':)0"6 iet Kennedy g 83250387 10- 80 40 11%  117%
Coan and King (1971) 99.82 3.68-5.15 6 16% 6%
Zawisza et  Malesinska
99.97 - 199.96 0.47 - 3.35 14 4% 5%

(1981) ° 0
Gillespie and Wilson (1982) 74.93 - 259.91 0.69 - 20.27 26 30% 7%
Briones et al. (1987) 49.99 6.82-17.68 7 110% 1%
D'Souza et al. (1988) 49.99 - 74.98 10.13-15.2 4 91% 20%
Mueller et al. (1988) 99.97 - 219.96 0.33-8.11 49 12% 11%
Traub et Stephan (1990) 40.05 4-10 2 70% 21%
Sako et al. (1991) 74.95 - 148.25 10.18 -19.72 7 75% 25%
Dohrn et al. (1993) 50 10.1-30.1 6 173% 4134%
Stumm et al. (1993) 40 - 60 0.01-0.27 18 69% 63%
Cai and Wu (1996) 35.65 1.17-7.96 7 77% 78%
Bamberger et al. (2000) 50.05 - 79.95 4.05-14.11 29 61% 7%
Martin et al. (2009) 79.85-119.85 10-30 5 150% 31%

Hou et al. (2013) 50-175 1.09-17.53 35 41% 8%



Systéme ternaire {CO,, CH;, H,0} :

Données bibliographiques de solubilité simultanée du dioxyde de carbone et du méthane

dans I'eau pure
. . Nombre Erreur moyenne
Domaine de Domaine de .
References , . . de points
température (°C)  pression (MPa) exp. E-NRTL  S&W
Dhima et al. (1999) 71 10-100 9 8% 27%
Qin et al. (2008) 50.85 - 103.05 10.5-50.6 21 11% 14%
Ghadri et al. (2014) 50 - 150 1.91-18 16 32% 60%
Hayashi (2014) 59.8-60.1 4.56 - 16.88 10 11% 23%

Données bibliographiques de teneur en eau de la phase gaz a I’équilibre
du systéme ternaire {CO,, CH,, H,0}

Domaine de Domaine de Nombre de  Efreur moyenne

References . i . .
température (°C) pression (MPa)  pointsexp. . NRTL | S&W
Qin et al. (2008) 10.5-50.6 10.5-0.76 21 19% 33%

Ghadri et al. (2014) 191-18 1.91-0.51 16 34% 33%



Systéme ternaire {CO,, H,0, NaCl} :

Données bibliographiques de solubilité du dioxyde de carbone dans des solutions de NaCl

Domaine de

References température
(°C)

Zigg;r/ander et al. 80 - 200.5
Rumpfetal. (1994) 39.99 - 159.93
Zheng et al. (1997) 35-64.98
Kiepe et al. (2002) 40 - 80
Bando et al. (2003) 40 - 60
Koschel et al. (2006)  49.95 - 99.95
Liu et al. (2011) 45
Yan et al. (2011) 50.05 - 140.05
Savary et al. (2012) 120
Hou et al. (2013) 50-150
;:2‘";;:)"’0 et al 3592-8008
Mohammadian t
al.o(2¢:)15) ¢ 60 -80
Zhao et al. (2015) 50 - 150
Guo et al. (2016) 40 - 200
Messabeb et al. 50- 150

(2016)

Domaine de
pression
(MPa)

2.11-10.03

0.47-9.64
0.07 - 0.09
0.1-10.1
10-20
5-20.24
2.1-15.83
5-40
12.5-341

2.61-18.21

1.81-14.29

0.1-213

15

10-40

4.99 -20.23

Domaine
de molalité
en NaCl

0.17

4-6.05
0.68 -3.32
0.52-4.34
0.17-0.53

1-3

1.9

25-4

0.25-2

0.02-0.26

Nombre

de
points
exp.

34

63
12
64
27
14
8
36
7

36

32

49

18

107

36

Erreur moyenne

E-NRTL

7%

5%

15%

14%

10%

11%

14%

12%

20%

11%

13%

12%

7%

11%

9%

S&W

10%

228%

37%

60%

15%

44%

7%

193%

20%

32%

13%

13%

172%

145%

250%



Systéme ternaire {CH4, H,O, NaCl} :

Données bibliographiques de solubilité du méthane dans des solutions de NaCl

Domaine de Domainede  Domainede Nombre  Erreur moyenne
References température pression molalité en de points
(°C) (MPa) NacCl exp. E-NRTL  S&W
Duffy et al. (1961) 30 1.46 - 6.52 0.5-5.4 23 25% 65%
O'Sulli t Smith
utivan et Smi 51.5-125  10.13-61.61 1-4 31 34%  30%
(1970)
Stoessell et Byrne
Y 25 2.41-5.17 0.5-4 12 24% 28%

(1982)



Annexe 4: Analyse bibliographique du mécanisme «de Ia
chambre de plomb »

Le mécanisme réactionnel de la chambre de plomb étant encore assez discuté, il existe de
nombreuses discordances entre les différents auteurs qui y font référence. Dans la suite, les écritures
des réactions sont présentées comme elles ont été trouvées dans les différentes publications.
Aucune justification n’ayant permis de trancher quant au choix de I’écriture des réactions.

Etienne (1968) :

D’apres Etienne (1968) la réaction simplifiée du procédé de la chambre de plomb est I'oxydation du
dioxyde de soufre en acide sulfurique par le trioxyde d’azote en présence d’eau (ou par l'acide
nitreux) avec régénération du monoxyde d’azote :

SOz(g) + N203(g) + Hzo(hq) ;\ H2804(aq) + 2 NO
ou SOZ(g) + 2 HNOZ = HzSO4(aq) + 2 NO

Il décrit ensuite un mécanisme plausible de la chambre de plomb, avec :

- en phase gaz, I'oxydation du monoxyde d’azote en dioxyde d’azote et en trioxyde d’azote ;
- alinterface gaz-liquide, les équilibres liquide-vapeur et I'hydratation de SO, et N,Os; en H,S0s;

et HNO; ainsi que la premiére réaction d’interaction SOx-NOx, la réaction de production de
I"acide nitrosyl sulfurique :

NO,(g) + NO(g) + 2 H;S04(aq) = 2 (NOSO4H(ag)) + H20qiq)
ou N203 + 2 H,S0,(aq) = 2 (NOSO4H(,q)) + H20qiq)
ou HNO, + H,S0, = NOSO,H + H,0

- en_phase liguide, dans des solutions d’acide sulfurique diluées (57%), I'acide nitrosyl
sulfurique NOSO4H est completement dissocié en acide nitreux HNO- via la réaction inverse :

NOSO,H + H,0 = HNO, + H,S0,

De plus, il admet la réaction d’oxydation de I'acide sulfureux en acide sulfurique par I’acide nitreux
(dans le nitrose : solution d’acide sulfurique trés riche en oxydes d’azote), avec formation de
monoxyde d’azote :

H,S03(aq) + 2 HNOy(aq) @ H3S04(aq) + 2 NO(g) + H, 0,

D’apres Etienne (1968), I’acide nitrosyl sulfurique pourrait aussi se décomposer avec le dioxyde de
soufre et I'’eau d’apres le schéma :

2 (NOSO,H) + SO, + 2 H,0 = 2 NO + 3 H,S0,

Etienne (1968) attire aussi I'attention sur I'existence de réactions dites parasites pour le procédé de
la chambre de plomb :

2 HNO, + 2 SO, + H,0 = 2 H,S0, + N,0
2 HNO, + 3 SO, + 2 H,0 = 3 H,S0, + N,



White et al. (2010) :

Pour White et al. (2009) la réaction communément appelée « le procédé de la chambre de plomb »
pour la production d’acide sulfurique est la suivante :

NO, + S0, + H,0 = NO + H,S0,
IIs font I’'hypothése que cette réaction est équilibrée.

Walitt et Gruber (1971) :

Walitt et Gruber (1971) affirment que, si NO et NO; sont présents en quantité équimolaire, ils se
dissolvent plus facilement dans des solutions d’acide sulfurique par la formation d’acide nitrosyl
sulfurique, HNSOs :

NO + NO, + 2 H,S0, = 2 HNSO; + H,0

Walitt et Gruber (1971) admettent que le procédé de la chambre plomb gu’ils présentent est bref et
concis. En effet, il y a beaucoup de controverses concernant le mécanisme réel des diverses réactions
dans les différentes étapes du procédé. lls admettent alors que les réactions qu’ils présentent sont
simplifiées. lls ne donnent pas le mécanisme détaillé du procédé de la chambre plomb, mais
I'ensemble du processus a chaque étape.

Normann et al. (2013) :

Normann et al. (2013) affirment que HNO, peut réagir avec H,SO4 par le mécanisme de la chambre
de plomb et dans ce cas former l'intermédiaire HNSOs :

HNO, + H,SO, = HNSO; + H,0
HNSOs peut oxyder H,SOs pour former H,SO4 et NO :
H,S05; + 2 HNSO5 + H,0 =3 H,S0, + 2 NO

D’apres Normann et al. (2013), ce mécanisme nécessite une grande concentration en H,SO,
(70-80 wt%) pour étre le mécanisme dominant en phase liquide. Si ce n’est pas le cas, il est plus
probable que HNO; réagisse avec H,SOs; selon le mécanisme de Raschig.



Annexe 5 : Analyse bibliographique du mécanisme « de Raschig »

Par soucis d’homogénéité, un schéma général représentant les constituants du mécanisme de
Raschig a été établi. L’analyse des publications se fera sur ce schéma de la Figure A4 - 1 pour pouvoir
comparer plus facilement les choix des réactions prises en compte par les différents auteurs. Par
soucis de clarté, les réactions présentes sur la Figure A4 - 1 ne sont pas équilibrées, seuls les réactifs
et les produits principaux étant présents. Cependant, ces réactions sont présentées de maniere
équilibrée et compléte dans le tableau suivant.
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Figure A4 - 1 : Schéma général du mécanisme de Raschig



Tableau A4 - 1 : Réactions associées au schéma général d'interaction SOx-NOx

No. Réaction Réaction

HNO, + 2 HSO3 — HON(S03), + H,0

I
1 HNO, + HSO3 — NOSO3 + H,0
2 NOSO3 + H* + H,0 — HON + H,SO0,
3 2 HON - H,N,0,
4 NOSO3 + HSO3 — HON(S03),
5 HON(SO3), + H,0 — HONH(S03) + HSO;
6 HONH(SO3) + H,0 — NH,O0H + HSO;
7 NH,OH + HNO, — H,N,0, + H,0
8 HON(SO03), + HSO3 — N(SO3)5 + H,0
9 N(SO3)5 + H,0 — HN(SO3), + HSO;
10 HNH(SO3), + H,0 — H,N(S03) + HSO}
11 HON(SO3), + HSO3 + 2 HNO, — NOSO5(S05)3~ + NO + H,0
11’ HON(S03), + S(IV) » NO(S03)3~ + H,0
12 N0S0;(S03)3~ + H,0 - HNH(0S03)?~ + HSO;
13 HNH(0S05)?~ + H,0 - H,0N(S03) + HSO;
14 H,ON(SO3) + HNO, - H,N,0, + HSO;
15 H,N,0, + HNO, — HNO5; + N, + H,0
16 H,N,0, - N,0+ H,0
17 H,N(SO3) + HT + H,0 - NH} + HSO;
18 H,N(SO3) + HNO, — N, + H,0 + HSO,
19 NH,OH + SO, + H,0 —» NH; + HSO;
20 NOSO3 + HNO, — 2 NO + HSO,
21 H,N(SO3H) + H,0 - NH;3 + H,S0,
22 2 NO, + HSO3 + H,0 — HNO, + HSO;
23 2NO, + 2 HSO3 — HON(SO03), + %Nzo + %Hzo + 0,
24 _ 1 1 -
ONSO3 +-H,0 — 5N, 0 + HS0;
25 HONSO3 + HNO, - N,0 + HSO; + H,0

26 NO, + HSO3 + H,0 - NOj + HSO4



Dans ce paragraphe, les publications portant sur le mécanisme de Raschig les plus pertinentes seront
présentées.

Oblath et al. (1981, 1982, 1983) :

Oblath et al. (1981) étudient la formation d’hydroxylamine monosulfonate (HAMS) a partir de nitrite
et de bisulfite dans des solutions acides (pH 4.5 a 7). Pour cela, les réactifs NaNO; et Na,SOs sont
dissous dans des solutions tampons appropriées (sulfite-bisulphite pour pH 6-7, phthalate-
biphthalate pour pH 4.5-6).

La concentration en NO; est suivie par spectrophotometre (HNO; < 6% des nitrites totaux introduits)
et complétée par une mesure du pH pour des acidités plus hautes. La concentration en S(IV) est
mesurée par dosages iodométriques. La concentration en hydroxylamine disulfonate (HADS) est
déterminé de la facon suivante : HADS est oxydé en nitrosodisulfonate, ON(SOs),> (NDS) qui est
mesurée par analyse colorimétrique (cette technique s’est avérée quantitative par I'analyse
d’échantillons de HADS préparés selon la méthode de Rollefson et Oldershaw, 1932).

En 1982, Oblath et al. réalisent I'expérience dans des flacons fermés afin d’analyser les gaz par
chromatographie gazeuse.

En 1983, ils étudient la réaction entre HAMS et l'ion nitrite. Ils déduisent de leurs diverses
expériences que :

- ils ne peuvent pas déterminer si le réactif azoté qui réagit avec S(IV) est NOz  ou HNO; ;

- il existe un intermédiaire a la formation de HADS, le plus probable étant le
nitrososulfonate (NSS) (sans preuves mais ce composé posséde les liaisons O-N-S
nécessaires a la réaction) ;

- cet intermédiaire peut soit former HADS, soit s’hydrolyser et former N,O dans des
solutions trés acides ou faiblement acides lorsque la concentration en HSOs™ est faible ;

- une réaction entre NO; et HAMS formant N,O a bien lieu dans des conditions acides,
mais le mécanisme de cette réaction doit étre représenté par plusieurs équations
élémentaires (leurs études ne permettent pas de déterminer les étapes réelles) ;

- une loi de vitesse de formation de HADS, obtenue par I'étude des vitesses initiales ou la
contribution des processus secondaires (sulfonation et hydrolyse) est faible :

d
—[H;\tDS] = ko[H*]2[NO3] + k;[H*][NOZ][HSO3] + k;;[NOZ ][HSO3]?

avec, ko = 8 x 10°
6100
k; = 3.7 x 1012¢ T

ky = 9.0 x 10~ *e21VH
ko, ki et kyen M2s%, TenKet pen M.



Pires et Rossi (1997)

L’objectif de Pires et Rossi est de comprendre la chimie complexe et les cinétiques réactionnelles du

systeme SOx-NOx en proposant un mécanisme chimique qui peut étre utilisé pour |’évaluation

quantitative des sources de N,O dans I'atmosphére. lls proposent alors de prendre en compte les

tions d’interaction SOx-NOx de la Figure A4 - 2.
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Figure A4 - 2 : Interactions SOx-NOx selon Pires et Rossi (1997)



Susianto et al. (2001, 2005) :

En 2001, Susianto et al. réalisent la mise en contact de solutions aqueuses de sulfites et de nitrites de
sodium a 25 °C pour étudier leur interaction sur une plage de pH de 0.77 a 9.

Les solutions sont préparées par dissolution de Na,SO; et de NaNO, dans I'eau, et les sulfites sont
introduits en excés (102 M) par rapport aux nitrites (103 M). Les expériences ont lieu dans un
réacteur agité isotherme sans oxygene. Le pH est régulé par ajout de NaOH ou d’acide sulfurique.

Une chromatographie gazeuse permet de mesurer les pressions partielles de N;, NO et N,O et une
mesure de variation de pression relative permet de s’assurer que d’autres composés ne sont pas
libérés en phase gaz. Coté liquide, les échantillons prélevés sont immédiatement dilués dans du
mannitol qui empéche I'oxydation des sulfites, son pH basique bloquant également les interactions
entre les ions nitrites et sulfites. Ensuite, une analyse capillaire des ions (électrophorese) des
échantillons permet de mesurer les concentrations des différents ions.

lls obtiennent les résultats suivants, résumés dans le graphique de la Figure A4 - 3 :

- pour pH>7,il n’y a pas d’interaction entre les sulfites et les nitrites ;

- pour 7>pH>4, il y a production d’un produit X (la consommation des nitrites devient
totale en 45 min pour 5>pH) ;

- le ratio entre le nombre de moles de sulfite et de nitrite consommées est proche de 2
(1.73 a pH =4 et 1.94 a pH=5) donc X est probablement HADS ;

- pour 4>pH>1, il est nécessaire d’introduire un composé Y pour boucler le bilan sur
|'azote ;

- pour 3>pH>1, il y a relachement de N,O en phase gaz;

- pour 1>pH, il n’y a plus que N,O en phase gaz et tous les nitrites sont transformés.

N,O en phase gaz

Y en solution

HADS en solution

pH

Figure A4 - 3 : Répartition des produits des réactions d'interaction SOx-NOx en fonction du pH

Les réactions d’interaction SOx-NOx que Susianto et al. mettent en avant sont résumées dans la
Figure A4 - 4.
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Siddiqi et al. (2001, 2003) :

L'objectif de Siddigi et al. est de réaliser des expériences pour analyser et quantifier tous les
composés qui peuvent étre formés au cours du processus de désulfuration des gaz par voie humide
afin d’obtenir une meilleure compréhension des processus physico-chimiques et de développer un
modele pour le systéme SO,/NO/NO,/N,/H,0 donnant les profils de concentrations des espéces en
fonction du temps.

Pour cela, ils mettent en contact un mélange de différents gaz (SO,, NO, NO,, N) et de I'eau. Coté
gaz, ils mesurent la concentration en N,O par infrarouge et les concentrations en SO, et NO avec un
spectrometre UV-visible. Coté liquide, ils mesurent le pH, la concentration de SO, moléculaire avec
un spectromeétre et les concentrations des différents ions (NOs’, NOy, S(IV), S(VI), HAMS, HADS,
HAODS, HAOMS, HATS, IDS, AS et NTS) par chromatographie ionique.

Pour étalonner la chromatographie ionique, HAMS, HADS, HAODS, HATS, IDS et NTS qui ne sont pas
disponibles dans le commerce, sont synthétisés selon des méthodes de la littérature (Rollefson 1932,
Sisler 1938). Ces publications sont des protocoles expérimentaux qui décrivent comment obtenir ces
composés, mais qui ne fournissent aucune garantie quant a la qualité et a la pureté des produits
obtenus.

A partir des résultats de leurs expériences, ils déterminent un modeéle cinétique composé d’un
certain nombre de réactions compétitives et consécutives qui ont lieu en phase liquide.

Les réactions issues du systéme SOx utilisées dans cette publication sont :

SOz(aq) + H,0 = H* + HSO3 (R1)
HSO3 = H* + 503~ (R2)
SOz(g) = SO3 (ag) (Hso2)
HSO; = H* + 503~ (R7)

Les réactions issues du systeme NOXx utilisées dans cette publication sont :

NO(aq) + NOZ(aq) +H,0 - ZHNOZ(aq) (A2)
2N02(aq) +H,0- HNOZ(aq) + HNO3(aq) (A1)
3HN02(aq) - HNOg(aq) + ZNO(aq) + H,0 (A10)

HNO3(aq) = H* + NO3 (11)
HNOy(aq) = H* + NO3 (12)
NO2(g) = NO3 (aq) (Hno2)
NOGg) = NO @ag) (Hno)
N20g) = N20 ag) (Hnzo)

Les réactions d’interaction SOx-NOx du modele cinétique de cette publication sont présentées dans
la Figure A4 - 5.
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Figure A4 - 5 : Interactions SOx-NOx selon Siddiqi et al. (2001, 2003)
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Normann et al. (2013) :

Normann et al. (2013) ont étudié la chimie des NOx et des SOx en phase gaz et en phase liquide pour
des pressions élevées en comparant I'état de I'art des mécanismes réactionnels (notamment en le
modélisant avec le modeéle de Pires et Rossi, 1997) avec les résultats de recherches expérimentales
(basés sur les études de Torrente-Murciano et al., 2011(a) et 2011(b) et de Susianto et al. 2005).

Ils mettent ainsi de c6té le mécanisme de la chambre de plomb qui semble n’avoir lieu qu’en milieu
treés concentré en H,SO4 (70-80 wt%). De plus, pour simplifier les écritures, ils adoptent aussi une
notation particuliere : le terme H,SOs est utilisé pour parler de tous les ions S(IV) (c’est-a-dire HSOs
et SO3%). Cette nomenclature est utilisée aussi pour les acides sulfurique, nitrique et nitreux.

Le modeéle utilisé confirme des observations antérieures :

- I'absorption importante de NOx et de SOx et la formation d'acides qui s’en suit dans les
systemes de gaz de combustion sous pression ;

- l'oxydation de NO en NO, régit I'absorption des NOx ;

- la chimie complexe de la phase liquide, qui comprend les réactions entre HNO,, H,SOs, et
éventuellement, H,SO,, est cruciale pour la vitesse d'absorption de NOx et SOx des gaz
dans la phase liquide ;

- ce processus est fortement dépendant du pH ;

- le N,O est formé comme un produit stable dans les réactions en phase liquide.



Annexe 6: Données nécessaires a la modélisation des sous-
systemes {NOx, CO,, H,0}

Constantes de Henry :

Les paramétres des constantes de Henry de NO, NO, et HNO, utilisées dans ProSimPlus® via
I’équation n°101 :

B
In(H) = A+ T + C.In(T) + D.TE

sont présentés dans le suivant :

Tableau A5 - 1 : Paramétres des constantes de Henry des NOx pour la formulation n°101

Composé A B C D E
NO -11.2969 1500 0 0 0
NO: -12.8079 2500 0 0 0
HNO: -12.2075 4800 0 0 0

Les parameétres des constantes de Henry de N,O; et N,O, utilisées dans ProSimPlus® via I'équation
n°100 :

H=A+BT+CT?+DT3 +ET*
sont égaux et valent: A=1.0etB=C=D=E =0.

Ces parametres sont obtenus a partir des données bibliographiques de Schwartz et White 1981,
Chameides 1984, Lelieveld et Crutzen 1991 et Schwartz et White, 1983.

Réactions prises en compte au niveau de I’opération unitaire :

Pour le systeme CO,-NO,-NO, les réactions a prendre en compte au niveau de I'opération unitaire
sont les suivantes :

- (G7)aveclog;o(Kgy) = @ —9.226 atm™ (Bronsted 1922) ;

- (c8)aveclog;o(Kgg) = g — 7.234 atm™ (Beatti 1963).

Ainsi que (A4*/1*) et (A5%*/2*) si on considére la production des acides nitrique et nitreux en phase
liquide : avec kq/1=1x10° s et ks/2=1x10° s (Schwartz et White, 1983).

Ou bien (G2) et (G3) si on considére la production des acides nitrique et nitreux en phase gaz : avec
log,0(Kg2) = 20117 _ 67328 atm™ et log,o(Kg3) = 20938 _ 8.757 atm™ (Suchak et al. 1990).

Pour le systéme CO,-0,-NO, les réactions a prendre en compte sont les mémes que précédemment
en ajoutant la réaction controlée cinétiquement d’oxydation du NO en NO; (Go).

La cinétique de la réaction (Go) est renseignée dans ProSimPlus® a I'aide de son énergie d’activation
Ea (-4406 J.mol?) et du facteur pré-exponentiel k° (1196.784 L2.mol2.s) pour calculer la constante
cinétique selon la loi d’Arrhenius (Atkison et al. 2004) :

Ea

k = k°. exp (— ﬁ)



Annexe 7 : Parameétres utilisés pour la modélisation du systeme
{H3BOs3, H,0, LiOH} avec le modele MSE

Parameétres d’interaction binaire pour le calcul des coefficients d’activité :

i i bo,ij ba,jj b
HO NaB(OH),4 133.4344 -1.206443 -19594.48
H* H3BO3 8.331318 0 0

Li* B,O(OH)ss  -2.584525 -1.0559810E-3 2706.596
Li* B3O3(OH)s -2.584525 -1.0559810E-3 2706.596
Li* B,Os(OH)s> -2.584525 -1.0559810E-3 2706.596
Li* BsOs(OH)¢> -2.584525 -1.0559810E-3 2706.596

Li* B(OH) » -2.584525 -1.0559810E-3 2706.596
Li H3BOs -2.584525 -1.0559810E-3 2706.596
Li* HBO, -2.584525 -1.0559810E-3 2706.596
HsBO: H.0 0.226903 0 -102.5526
HBO, H:0 0 0 -548.2939
LiOH H.0 0 0 -1088.296

i i Co,ij Ca,j C2,ij

HO" NaB(OH),4 -160.2999 0.261048 19668.85

H* H3BO3 0 0 0

Li* B,O(OH)s 0 0 0

Li* Bs03(OH)s 0 0 0

Li* B4Os(OH),* 0 0 0

Li* BsOg(OH)e> 0 0 0

Li* B(OH) » 0 0 0

Li* H3BO3 0 0 0

Li* HBO; 0 0 0

H3BOs H,0 0 0 0

HBO: H,0 0 0 0

LiOH H.O 0 0 -1088.296

Il'y a un parameétre de plus pour la description des interactions binaires ioniques du couple OH/Li*.

i i bo,ij ba,ij ba,ij bs,;j Co,ij Cuij C2,ij

OH  Li* -6593330 0.289002 550.5028 -4.5257500E-4 -154.1532 0.320848 26183.13



Parameétres de HKF pour le calcul des constantes d’équilibre :

Electrolytes

H3BOs
B,03
HBO;
LiB(OH)4
LiOH

B2O(OH)s
B0s(OH)«
B4Os(OH)a*
BsOs(OH)s*
B(OH)«s
OH

0

Li*

AG°f
kl.mol?
-968.674
-1193.63
-720.176

-1440.7
-434.605

-1882.59
-2389.85
-3070.49
-3978.53
-1153.15
-157.3
0.0
-292.6

s
J.molL.K?
157.3548
77.91252
74.25244
196.9522
0.0178663

216.4
182.1
79.7
86.8
92.9
-10.7
0.0
11.3

al
cal.mol*.bar?

1.594831
1.594831
1.594831
-7.19857
0.229507

-4.4
0.3
1.2
1.8
-7.2
0.1
0.0
0.0

Constante de Henry de H3BOs :

a2
cal.mol?

-1116.716
-1116.716
-1116.716
21134.28
-222.42

13226.8
0.0

0.0

0.0
21141.2
7.4

0.0

-6.9

a3
cal.K.mol
Lbar?
-55.30

-55.30
-55.30
537.72
6.6181

34.8
107.2
0.0
0.0
526.1
1.8
0.0
11.6

a4

cal.K.mol

1

108097
108097
108097
-1458080
-26870

0.0

0.0

0.0

0.0
-1430320
-27821
0.0
-27761

cl

cal.mol*.K
1

40.615
40.615
40.615
58.789
-28.16

11.0
8.7
-57.2
-84.9
41.3
4.2
0.0
19.2

c2

cal.K.mol
1

-98866.36
-98866.36
-98866.36
-137181
1207580

48925.5
74500.7
511476
327528
-131414
-103460
0.0
-2400

w
cal.mol?

5372.18
5372.18
5372.18
125351

4991.30
0.1

0.1

0.1

0.1
76730.9
172460
0.0
48620

La constante de Henry de H3BOs n’étant pas précisée dans les différentes publications d’intérét, une
régression a été réalisée sur la constante d’équilibre liquide-vapeur de H3BOs;. Cette régression,
réalisée sur les points de Wang et al.,, 2013 a la température de bulle du systeme et pour des
pressions variant de 0.006 atm a 194.76 atm, a donné la formulation suivante :

Avec :

Valeurs

-49.92

sat,m
InHy B0, u,

B

8759.16

5.85

B E
0o=A+5+CInT+DT

D

-1.29E-25

9



Annexe 8 : Equivalence de composition du systeme {H3BOs3, H,0}

% massique B,O3  x B,O3 x H3BO3 x HBO; m H3BOs

0.0001 2.59E-07 5.18E-07 5.18E-07 2.87E-05
0.001 2.59E-06 5.18E-06 5.18E-06 2.87E-04
0.01 2.59E-05 5.18E-05 5.18E-05 2.87E-03
0.1 2.59E-04 5.18E-04 5.18E-04 2.88E-02
1 2.61E-03 5.24E-03 5.21E-03 2.92E-01
3 7.94E-03 1.61E-02 1.59E-02 9.10E-01
5 1.34E-02 2.76E-02 2.69E-02 1.58E+00
10 2.79E-02 5.92E-02 5.59E-02 3.49E+00
15 4.37E-02 9.57E-02 8.73E-02 5.87E+00
16.97 5.02E-02 1.12E-01 1.00E-01 6.98E+00
20 6.08E-02 1.38E-01 1.22E-01 8.91E+00
25 7.94E-02 1.89E-01 1.59E-01 1.29E+01
30 9.98E-02 2.49E-01 2.00E-01 1.84E+01
35 1.22E-01 3.24E-01 2.45E-01 2.66E+01
40 1.47E-01 4.17E-01 2.94E-01 3.97E+01
45 1.75E-01 5.37E-01 3.49E-01 6.44E+01
50 2.06E-01 6.98E-01 4.11E-01 1.28E+02
55 2.40E-01 9.25E-01 4.81E-01 6.86E+02
60 2.80E-01 5.59E-01

65 3.25E-01 6.49E-01

70 3.76E-01 7.53E-01

75 4.37E-01 8.74E-01

80 5.09E-01 1.02E+00

85 5.95E-01

90 7.00E-01

95 8.31E-01

100 1.00E+00
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