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Nomenclature

Lettres Romanes

Lettre Description Unité
A Enthalpie libre d’Helmoltz J
ai Activité du composé i
a∗i Activité à l’équilibre du composé i
amn Coefficient d’interactions binaire UNIFAC
Cp Capacité calorifique molaire à pression constante J.K−1

Cv Capacité calorifique molaire à volume constant J.K−1

Cpm liquideCapacité calorifique molaire de la phase liquide J.mol−1.K−1

Cpm solide Capacité calorifique molaire de la phase solide J.mol−1.K−1

∆Cpm Différence de capacité calorifique molaire entre le solide et
le liquide sous-refroidi

J.mol−1.K−1

d Diamètre de la sphère-segment dépendant de la température m
G Enthalpie libre J
Gmn Paramètre d’interactions binaire NRTL entre m et n
H Enthalpie J
∆Hmfus Enthalpie molaire de fusion J.mol−1

k Constante de Boltzmann 1, 38.10−23 J.K−1

K Coefficient d’équilibre (K-value dans les logiciels)
f l Fugacité de la phase liquide Pa
f l0 Fugacité standard de la phase liquide Pa
fS Fugacité de la phase solide Pa
I Force ionique mol.L−1

m Dans chapitre 2 : molalité mol.kg−1

Équations SAFT : nombre de segments
Ni Nombre de molécule du composé i mol
Poynt Facteur de Poynting (fonction de la pression P )
qi Surface de Van der Waals de la molécule i
ri Volume de Van der Waals de la molécule i
R Constante des gaz parfaits J.K−1.mol−1

S Entropie J.K−1

T Température K
Tfus Température de fusion K
Tt Température au point triple K
V Volume m3

v Volume molaire (ou Vm) m3.mol−1

Xn Fraction molaire du groupement fonctionnel n
x Fraction molaire
z Facteur de forme
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Lettres Grecques

Lettre Description Unité
αij Facteur de dispersion entre i et j de NRTL
Γk Coefficient d’activité du groupement fonctionnel ou du seg-

ment k en solution
Γik Coefficient d’activité du groupement fonctionnel ou du seg-

ment k dans une solution pure de i
γi Coefficient d’activité du composé i
γcombi Contribution combinatoire du coefficient d’activité de i
γresi Contribution résiduelle du coefficient d’activité de i
εi Puit de potentiel J
µi Potentiel chimique de l’espèce i J.mol−1

ν Volume moléculaire m3

ν
(i)
k Nombre de groupe ou de segment k dans la molécule i
σ′ Diamètre de la sphère-segment non dépendant de la tempé-

rature (dans PC-SAFT)
m

τij Paramètre d’interaction binaire entre i et j
Θm Fraction surfacique du groupement fonctionnel m
θi Fraction surfacique de la molécule i
φi coefficient de fugacité du composé ou du mélange i
Φi Fraction volumique de la molécule i
Ψmn Paramètre d’interaction binaire UNIFAC entre les groupe-

mets fonctionnels m et n
ω Facteur acentrique

Exposants

comb Grandeur conbinatoire
exces Grandeur d’excès
id Grandeur idéale
L Phase liquide
réf Grandeur de référence
res Grandeur résiduelle
∗ Référence à dillution infinie
S Phase solide
sat Grandeur à saturation
V Phase vapeur
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Indices

b Grandeur d’ébullition
c Grandeur critique, au point critique
fus Grandeur de fusion
m Grandeur molaire
mél Grandeur de mélange

Symboles

xi Grandeur thermodynamique partielle molaire = ∂X/∂Ni





Introduction Générale

Dans tout procédé de transformation de la matière et/ou de l’énergie, la thermo-
dynamique joue un rôle essentiel, et ce à de multiples points de vue. En effet, qui
dit transformation de la matière ou de l’énergie, dit changement des grandeurs ther-
modynamiques fondamentales qui permettent de quantifier l’état de la matière. On
parlera bien sûr d’entropie, d’enthalpie, de potentiel chimique etc... et bien sûr aussi
de toutes les relations entre ces grandeurs. C’est par la maîtrise de la thermodyna-
mique d’un procédé que l’on peut le concevoir (dimensionnement, optimisation) et
le piloter (contrôle des procédés).

Si de nos jours il est aisé d’utiliser des logiciels de thermodynamique et de Flow-
sheeting (Aspen, Pro/II, ProSim...), la thermodynamique telle qu’elle est enseignée
d’une manière formelle (les relations entre les grandeurs thermodynamiques, les
conditions d’équilibre...) ne suffit pas. Chaque procédé étant différent, il est né-
cessaire d’utiliser les bons outils, permettant de modéliser les différentes espèces
chimiques et les différentes phases en présence.

Ce dernier point est d’une importance capitale, car conditionnant la précision
des calculs, de la simulation, et ainsi le design final du procédé.

L’objectif de ce présent document n’est pas de réécrire le cours de thermodyna-
mique de première année, mais plutôt de proposer une approche plus pragmatique,
tout en restant scientifique, de la thermodynamique en génie de procédé.

Dans ce document, on proposera, après avoir rappelé quelques principes fonda-
mentaux, les principales méthodes permettant de calculer des équilibres de phases :
liquide-vapeur, liquide-liquide, et liquide-solide. En dernière partie, quelques prin-
cipaux logiciels de simulation de procédés seront également présentés.

N. B. : Si le lecteur averti aperçoit des fautes de frappe, voir même des erreurs,
merci d’en informer l’auteur : bouillot@emse.fr
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De bonnes lectures pour compléter

Pour compléter ce document, ci-après une liste de quelques ouvrages de réfé-
rence (ayant servit à sa rédaction) :

— Introduction à la Thermodynamique Classique, École Nationale Supérieure
des Mines de Saint-Étienne, 2013 - Bonnefoy [9] : Polycopié de cours 1A.

— Thermodynamique : application au génie chimique et à l’industrie pétro-
lière, Technip, 1997 - Vidal [46] : L’ouvrage de référence en français.

— The Properties of Gases and Liquids, 4th edition, McGraw-Hill, New York
1987 - Poling et coll. [38] : ouvrage de référence liquide/gaz.

— Molecular thermodynamics of fluid-phase equilibria, Prentice Hall PTR
1998 - Prausnitz et coll. [39] : un excellent ouvrage, dans la continuité du
précédent (théorique), plus large.

— Perry’s Chemical Engineers’ Handbook, McGraw-Hill, 1999 - Perry et
Green [36] : ouvrage de référence du Génie des Procédés (chapitre 4).

— Select Thermodynamic Models for Process Simulation : A Practical Guide
using a Three Step Methodology, Editions Technip - IFP Publication, 2012
- de Hemptine et coll. [14] : ouvrage de l’IFP (Institut français du pétrole) à
usage théorique ET pratique.

— ASPEN Plus - Reference manual Volume 2, Physical Properties Methods &
models, Aspen Technology, Inc, 1996 [7] : manuel du logiciel de simulation
de procédés ASPEN Plus, très utile à usage pratique sur les modèles
thermodynamiques (aspect catalogue).

— Les fameuses et indémodables Techniques de l’ingénieur, notamment :
— Propriétés thermodynamiques des fluides (BE8020)
— Propriétés thermodynamiques - Détermination pour les fluides purs

(BE8030)
— Propriétés thermodynamiques - Détermination pour les mélanges

(BE8031)
— Diagrammes thermodynamiques - Généralités (BE8040)
— Diagrammes thermodynamiques - Fluides purs, azéotropes et gaz idéaux

(BE8041)



Rappels sur la thermodynamique
des équilibres I
1 Introduction

Dans cette section, les principales grandeurs thermodynamiques utiles sont rap-
pelées. Dans l’industrie des procédés, les variables classiques, pression (P ) et tem-
pérature (T ) sont bien entendu les plus importantes, car immédiatement mesurables.
La composition molaire du milieu (souvent notée x) est également une variable ad-
ditionnelle essentielle dans le cas de mélanges.

Comme étudié en première année (pôle physique, cours de Thermodynamique
d’Olivier Bonnefoy), un système thermodynamique peut être défini complètement
par une relation fondamentale, c’est-à-dire S = f(U, V,N), ou U = f(S, V,N).
Cette relation n’est généralement pas connue pour l’étude d’un système réel. Une
alternative à la connaissance de cette relation fondamentale est l’utilisation de deux
équations d’état. On utilise généralement une équation de type f(P, V, T,N) = 0,
associée à la connaissance de la variation d’une grandeur fondamentale (comme la
capacité calorifique, Cp ≡ T/N.(∂S/∂T )p).

Dans la pratique, lorsque l’on s’intéresse aux équilibres de phases dans un pro-
cédé, la grandeur thermodynamique essentielle est le potentiel chimique (noté µ).
C’est par l’égalité des potentiels chimiques dans chaque phase (pour chaque com-
posé) que l’équilibre thermodynamique se défini. En pratique, l’équation essentielle
à la base de nombreux calculs est l’équation de Gibbs-Duhem. Cette dernière per-
met de relier la variation du potentiel chimique avec les grandeurs accessibles et
mesurables dans un procédé : la température, la pression, et la composition. En-
suite, pour résoudre mathématiquement le problème de l’équilibre de phases, il est
usuel de faire appel à de nouvelles “fonctions” très pratiques, comme l’activité ou
la fugacité.

L’un des points les plus importants, présenté dans ce chapitre, est la notion d’état
de référence. Cet état permet d’exprimer mathématiquement chaque grandeur ther-
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12 CHAPITRE I. RAPPELS SUR LA THERMODYNAMIQUE DES
ÉQUILIBRES

modynamique dont on ignore la valeur absolue. C’est par écart aux valeurs de réfé-
rences que toute la mathématique des équilibres de phases prend son sens.

L’objectif principal de ce premier chapitre est de rappeler le lien entre les diffé-
rentes grandeurs thermodynamiques, de rappeler quelques relations importantes en
Génie de Procédés, et enfin de présenter la détermination d’un équilibre de phases
en introduisant les fonctions thermodynamiques usuelles.

2 Rappel des grandeurs et relations fondamentales

Les tableaux I.2, I.3 et I.4 rappellent les relations entre les grandeurs thermo-
dynamiques, et notamment les formes différentielles en fonction de l’évolution des
couples de variables les plus importants : (T, P ) et (T, V ). Pour rappel, les expres-
sion des tableaux I.3 et I.4 peuvent être retrouvées à l’aide des relations de Maxwell
(voir Annexe 1), et des propriétés mathématiques sur les fonctions à plusieurs va-
riables (changement de variable dans l’expression d’une dérivé partielle, voir aussi
polycopié de O. Bonnefoy).

En annexe (section A.1) peuvent être trouvées les différentes identités résul-
tants des équations fondamentales : les équations de Maxwell et les expressions des
capacités calorifiques. Ces équations permettent de retrouver toutes les relations
suivantes à partir des relations fondamentales. Elles sont utiles tout au long de ce
document.

TABLE I.1: Variables classiques de l’industrie du procédé (rappel).
grandeur symbole unité
Température T K
Pression P Pa
Volume V m3

Composition molaire x sans unité

TABLE I.2: Relations thermodynamiques importantes pour un fluide homogène pur
(∗ ou en mélange).

grandeur symbole forme différentielle exacte
Énergie interne U dU = TdS − PdV (+

∑
i µidN

∗
i )

Enthalpie H dH = TdS + V dP (+
∑

i µidN
∗
i )

Enthalpie libre G dG = −SdT + V dP (+
∑

i µidN
∗
i )

Enthalpie libre d’Helmoltz A dA = −SdT − PdV (+
∑

i µidN
∗
i )
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TABLE I.3: Propriétés thermodynamiques usuelles en fonction de P et T (pour
applications pratiques).

grandeur forme différentielle (T ,P )
Énergie interne dU =

(
Cp − P ∂V

∂T
|P
)

dT −
(
T ∂V
∂T
|P + P ∂V

∂P
|T
)

dP
Enthalpie dH = Cp dT +

(
V − T ∂V

∂T
|P
)

dP
Enthalpie libre d’Helmoltz dA =

(
−S − P ∂V

∂T
|P
)

dT − P ∂V
∂P
|T dP

Enthalpie libre dG = −S dT + V dP

Entropie dS = Cp

T
dT − ∂V

∂T
|P dP

TABLE I.4: Propriétés thermodynamiques usuelles en fonction de T et V (pour
applications pratiques).

grandeur forme différentielle (T ,V )
Énergie interne dU = CV dT +

(
T ∂P
∂T
|V − P

)
dV

Enthalpie dH =
(
CV + V ∂P

∂T
|V
)

dT +
(
V ∂P
∂V
|T + T ∂P

∂T
|V
)

dV
Enthalpie libre d’Helmoltz dA = −S dT − P dV
Enthalpie libre dG =

(
−S + V ∂P

∂T
|V
)

dT + V ∂P
∂V
|T dV

Entropie dS = CV

T
dT + ∂P

∂T
|V dV

3 La règle des phases (de Gibbs)

3.1 Énoncé de la règle

La règle des phases est une relation importante pour déterminer le nombre de de-
grés de liberté d’un système thermodynamique, c’est-à-dire le nombre de variables
indépendantes que l’on peut fixer et qui vont déterminer l’état thermodynamique du
milieu. Cette règle peut s’écrire de la manière suivante :

F = N − Φ + 2−R (I.1)

avec :
— F le nombre de degrés de liberté,
— N le nombre de composants,
— Φ le nombre de phases,
— R le nombre de contraintes (relations additionnelles, comme une composi-

tion fixe, une réaction chimique, un azéotrope...).
En l’absence de contraintes du système, on obtient la forme plus simple et plus

classique :

F = N − Φ + 2 (I.2)
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3.2 Exemple d’un système unicomposant

Dans ce premier exemple, N vaut 1. On considèrera également R = 0 (aucune
contrainte) :

F = 3− Φ (I.3)

Si le système existe sous une seule phase, F = 2. Il y a donc deux degrés de
liberté. La donnée du couple (P ,T ) suffit à décrire entièrement le système thermo-
dynamique.

Si le système existe sous deux phases (courbes d’équilibre sur la figure I.1), une
seule variable est nécessaire pour décrire le système, F = 1−2+2 = 1. Une courbe
(une dimension) décrit parfaitement le système.

Enfin, pour un système tri-phasique, il ne reste plus aucun degré de liberté, F =
1− 3 + 2 = 0 : c’est le point triple.

P (bar)

T (K)

220

0,006

1

273,16 373,15 673,16

273,15

point triple

Solide

Liquide

Gaz

P
(s) (T

)

C (Point critique)

FIGURE I.1: Diagrammes de phase (P,T) de l’eau.

3.3 Exemple d’un système binaire en équilibre liquide-vapeur

Prenons maintenant l’exemple d’un système binaire méthanol/eau (voir
figure I.2).

Si le système existe sous une seule phase, au-dessus de la courbe de bulle, ou
en dessous de la courbe de rosée, le système possède F = 2− 1 + 2 = 3 degrés de
libertés. Communément, on choisit comme variable le triplet (T ,P ,x).
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Si le système existe sous deux phases (dans la lentille d’équilibre isotherme), le
système comporte F = 2 − 2 + 2 = 2 degrés de libertés. On prend généralement
pour variables le couple (T ,P ), facilement mesurable. En effet, la connaissance de
(T ,P ) fixe alors la composition de chaque phase à l’équilibre.

Liquide

Vapeur

Liquide + Vapeur

courbe de bulle

courbe de rosée

x1, y10 1

P2
(S)

P1
(S)T=50°C

60

50

40

30

20

10

P
 (

k
P

a)

FIGURE I.2: Lentille isotherme méthanol(1)/eau(2) à 50°C.

4 La règle des phases (de Duhem)

Cette seconde loi des phases est un théorème qui découle de la loi précédente, et
énoncé plus spécifiquement à l’intention de la simulation de procédé. Dans cette si-
tuation, les entrées du procédé, comme la composition d’alimentation, sont connues.
La seule inconnue est le nombre de phases en présence. Dans ce cas, la règle des
phases vue précédemment dit : “si la quantité de matière de chaque composant dans
l’alimentation est donnée, n’importe quelle combinaison de deux variables d’état
suffit à décrire le système”.

5 L’équation de Gibbs-Duhem

Comme discuté précédemment, l’état d’une phase d’un système hétérogène en
équilibre interne peut être définie par 2 + N variables. On peut donc caractériser
l’état intensif pour chaque phase par la température, la pression, et les potentiels
chimiques.
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Toutefois, si ces 2+N variables sont autant de degrés de liberté, elles ne varient
pas de manière indépendante dans le système. C’est à ce moment que l’équation de
Gibbs-Duhem intervient. Cette équation permet de décrire la variation de T ,P et
des µi relativement les uns par rapport aux autres.

Cette équation connait plusieurs formalismes. Le plus classique concerne la re-
présentation Énergie (U ). Pour l’obtenir, on rappellera l’expression de U : U =
TS − PV +

∑
iNiµi. Comme présenté dans le cours de 1A, U est une grandeur

fondamentale, fonction des variables extensives du système : U = f(S, V,Ni). La
différentielle de U est donc dU = TdS−PdV +

∑
iNidµi. La combinaison de ces

deux équations mène à l’équation de Gibbs-Duhem en représentation énergie :

SdT − V dP +
∑
i

Nidµi = 0 (I.4)

Cette forme permet de relier les variations de la température, de la pression et
des potentiels chimiques. Elle est bien sûr la plus courante pour la simulation des
procédés, d’autant plus que la connaissance des potentiels chimiques en fonction de
P et T est absolument indispensable pour décrire les équilibres de phases.

Enfin, à noter qu’il existe une forme générale pour cette équation :

(
∂Mm

∂T

)
(P,N)

dT +

(
∂Mm

∂P

)
(T,N)

dP −
∑
i

Nid

(
∂(Mm)

∂Ni

)
(T,P,Nj)

= 0 (I.5)

où Mm est une grandeur molaire d’une propriété thermodynamique extensive.
Notons également qu’on pourra écrire m̄i =

(
∂(Mm)
∂Ni

)
(T,P,Nj)

, où le terme m̄i est

appelée grandeur molaire partielle associée au composé i.

6 Description des équilibres : potentiel chimique et
fugacité

6.1 Introduction

L’un des travaux les plus importants lors de la simulation d’un procédé est la
description des équilibres de phases. Par exemple, lors d’une distillation, d’une ex-
traction, ou même d’un simple échangeur de chaleur (condenseur, évaporateur...).

La solution mathématique trouvée par Gibbs en 1875 pour résoudre le problème
de l’équilibre entre phases est l’introduction d’un fonction thermodynamique appe-
lée potentiel chimique. Cette solution rend possible le calcul mathématique qui
détermine un équilibre sachant que à l’équilibre, le potentiel chimique de chaque
composé dans chaque phase est identique.

En reprenant l’exemple de la figure I.3, l’équilibre est défini par :
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Phase α Phase β

T, P
(µ1, µ2)

α

T, P
(µ1, µ2)

β

FIGURE I.3: Équilibre de phases.


µα1 = µβ1

µα2 = µβ2

(I.6)

Ceci équivaut à la minimisation de l’énergie libre G totale de l’ensemble du
système.

Les variables d’un problème thermodynamique dans le cadre du Génie des Pro-
cédés étant généralement décrites en fonction de la température (T ), de la pression
(P ), et de la composition de chaque phase (xα1 , x

β
1 ..., il est important d’avoir des

relations entre les potentiels chimiques et ces grandeurs : c’est l’équation de Gibbs-
Duhem I.4).

Dans la pratique, pour faciliter l’écriture des relations d’équilibre, il est usuel
d’introduire et d’utiliser de nouvelles fonctions, comme l’activité et la fugacité.
Cette dernière grandeur peut d’ailleurs se substituer au potentiel chimique, et les
équilibres thermodynamiques s’écriront également sous la forme :{

fα1 = fβ1
fα2 = fβ2

(I.7)

Dans le cas de l’activité, le même type de relation n’est pas aussi évident, et
requiert certaines hypothèses discutées plus tard (section I.6.3.3).

6.2 Potentiel chimique

L’équation I.6 est l’équation fondamentale décrivant l’équilibre entre phases.
Dans le cadre du Génie des Procédés, il est nécessaire de pouvoir calculer les po-
tentiels chimiques en fonction des variables classiques : T ,P et x. L’équation de
Gibbs-Duhem est donc indispensable.
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Pour une substance pure i, on écrira donc :

dµi = −SmidT + VmidP (I.8)

où Smi est l’entropie molaire et Vmi le volume molaire.
En intégrant l’équation de Gibbs-Duhem, le potentiel chimique peut donc être

exprimé à partir d’un état de référence, notée 0 (constante d’intégration) :

µi(T, P ) = µi(T
0, P 0)−

∫ T

T 0

SmidT +

∫ P

P 0

VmidP (I.9)

Deux éléments importants apparaissent dans cette équation : la présence des
intégrales, et la présence de l’état de référence.

Les intégrales sont généralement calculées à partir de données volumétriques
(T ,P ,V ), par l’intermédiaire d’une équation d’état (voir section III.5).

Le calcul de l’état de référence, µi(T 0, P 0), fait parti des difficultés majeures
de la thermodynamique dans ses applications pratiques : l’impossibilité de donner
une valeur absolue au potentiel chimique. L’astuce permettant d’outrepasser cette
difficulté se situe dans le choix judicieux de l’état de référence (abordé un peu plus
tard).

Dans le cas général (y compris les mélanges de constituants), l’équation I.9
s’écrit plutôt :

µi(T, P, xi) = µi(T
0, P 0)−

∫ T

T 0

s̄idT +

∫ P

P 0

v̄idP +RT ln
fi
f 0
i

(I.10)

où fi et f 0
i sont les fugacités de i dans le mélange et l’état de référence, respec-

tivement. En notant a = fi/f
0
i l’activité du composé i :

µi(T, P, xi) = µi(T
0, P 0)−

∫ T

T 0

s̄idT +

∫ P

P 0

v̄idP +RT ln ai (I.11)

Les notions de fugacité et d’activité sont décrites dans la section suivante.

6.3 Fugacité

6.3.1 Introduction à la notion de fugacité

La fugacité est une notion, ou plutôt un concept, particulier en thermodyna-
mique. Introduit par Lewis en 1908, l’objectif de la fugacité est de décrire la ther-
modynamique des gaz réels par rapport au cas idéal. Pour ce faire, Lewis a proposé
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de considérer le cas d’un gaz pur idéal et de généraliser cet exemple. Il écrit ainsi la
variation de potentiel chimique :

µi(T, P ) = µi(T, P
0) +

∫ P

P 0

VmidP (I.12)

En utilisant la loi des gaz parfaits pour une variation isotherme de la pression de
P 0 à P , on obtient :

µi(T, P )− µi(T, P 0) = RT ln
P

P 0
(I.13)

Cette équation permet de relier mathématiquement la variation d’une grandeur
abstraite (le potentiel chimique), à une valeur concrète et mesurable (la pression).
Néanmoins, ce raisonnement n’est valable que pour un gaz parfait. Afin de pallier à
ce problème, Lewis a introduit une grandeur appelée fugacité (f ) pour représenter
le gaz réel :

µi(T, P )− µi(T, P 0) = RT ln
fi
f 0
i

(I.14)

Pour un gaz pur et idéal, la fugacité est donc égale à la pression : f = P .
Pour un mélange idéal de gaz, la fugacité de i est égale à la pression partielle de

ce gaz : fi = xVi P .
Comme à de très faibles pressions, on considère qu’un mélange de gaz adopte un

comportement idéal, on complète la définition de la fugacité par la relation suivante :

fi
xiPi

→ 1 lorsque P → 0 (I.15)

Enfin, pour un mélange non idéal, il est nécessaire de corriger la pression par-
tielle par un facteur quantifiant la non-idéalité (ou écart à l’idéalité). Cet élément
très important sera abordé en section I.7.

La fugacité d’un gaz peut donc être considéré comme sa “pression corrigée”.

6.3.2 Fugacité et équilibre

En prenant la même référence pour i dans les phases α et β (µ0 α
i = µ0 β

i ,
f 0 α
i = f 0 β

i ) , l’équation I.14 aboutit au résultat suivant :

µαi − µ
β
i = RT ln

fαi

fβi
(I.16)

soit :

µαi = µβi ⇐⇒ fαi = fβi (I.17)

De même, si la référence pour chaque phase n’est pas identique, mais prise à la
même température, on obtient :



C
hapitre

I

20 CHAPITRE I. RAPPELS SUR LA THERMODYNAMIQUE DES
ÉQUILIBRES

µ0 α
i − µ

0 β
i = RT ln

f 0 α
i

f 0 β
i

(I.18)

ce qui aboutit à la même conclusion que l’équation I.17 en exprimant indépen-
damment chaque potentiel chimique.

Autrement dit, l’équilibre de phase (α, β) d’un composé i, qui se défini par
l’égalité des potentiels chimiques, peut aussi être défini par l’égalité des fugacités.

Enfin, il est important de noter que la fugacité ne s’emploie pas uniquement
pour modéliser un gaz. On peut tout aussi bien parler de fugacité d’un liquide (sec-
tion II.1.2) ou d’un solide (section II.1.3), même si ces considérations de la fugacité
ne sont pas très intuitives.

6.3.3 Fugacité et activité

Lewis a aussi introduit, et nommé, une nouvelle grandeur : l’activité. Elle se
définie comme le rapport de fugacité par rapport à un état de référence :

a =
f(T, P, x)

f 0(T, P 0, x0)
(I.19)

L’activité d’un composé exprime en quelque sorte à quel point ce dernier est
“actif” par rapport à son état de référence. L’équation suivante montre que l’ac-
tivité permet d’exprimer un écart de potentiel chimique à une température fixée
(isotherme) :

µ = µ0 +RT ln a (I.20)

Dans le cas d’un mélange idéal, on considèrera pour toute espèce i :

ai = xi (I.21)

Dans le cas d’un mélange réel, on corrigera l’équation précédente avec un fac-
teur que l’on nomme coefficient d’activité :

ai = xiγi (I.22)

Cette dernière expression est plus spécifique aux phases denses et est détaillée
en section I.7.4.

Enfin, si les états standards de référence dans toutes les phases sont les mêmes
(∀(i,j),(α,β)µ

0α
i = µ0β

j ), l’équilibre peut être décrit pas l’égalité des activités. Toute-
fois, cette approche n’est pas préférable car elle apporte une hypothèse supplémen-
taire.
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Phase gaz

Phase liquide

P, T, y1, y2 f1
V,f2

V

T, P, x1, x2, f1
L, f2

L

FIGURE I.4: Équilibre de phases.

6.3.4 Exemple d’application : La loi de Raoult

La loi de Raoult est un exemple simple (incluant un certain nombre d’hy-
pothèses) de la modélisation d’un équilibre liquide-vapeur (VLE). En prenant
l’exemple illustré sur la figure I.4, l’équation d’équilibre s’écrit :

fV1 = fL1 (I.23)

avec L représentant la phase liquide, et V la phase gaz.
Les hypothèses de la loi de Raoult sont les suivantes :
— fV1 = xV1 f

V
1 pur et fL1 = xL1 f

L
1 pur : idéalité au sens de Raoult

— fV1 pur = P : gaz idéal
— fL1 pur = P sat

1 , avec P sat
1 la pression de vapeur saturante de 1 : pas d’in-

fluence de la pression sur la fugacité du liquide, et la vapeur à l’équilibre
avec le liquide pur est un gaz idéal

L’hypothèse de mélange idéal est acceptable si les composés 1 et 2 sont relative-
ment similaires. Il est important de noter que l’idéalité au sens de Raoult n’est pas
la seule que l’on puisse considérer (voir aussi la loi de Henry, section 7.4.2).

Avec toutes les hypothèses précédentes, la loi de Raoult s’écrit :

xV1 P = xL1P
sat
1 (I.24)

Cette équation est une bonne approximation dans des cas simples (mélanges
idéaux de gaz parfaits)

Plus de détails sur les équilibres LV sont donnés en section 3.1.
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7 Calcul des propriétés thermodynamiques : deux
approches

7.1 Introduction au calcul des propriétés thermodynamiques

Dans une grande majorité des cas, les mélanges dont on cherchera à détermi-
ner les équilibres ne sont pas des mélanges dits “idéaux”. Dans un mélange idéal,
chaque composé réagit/interagit indifféremment avec chaque autre composé dans
sa phase (figure I.5).

Idéalité Non idéalité

FIGURE I.5: Illustration de l’idéalité.

Si l’hypothèse d’un mélange idéal peut être acceptable dans certains cas pour
lesquels les molécules en présence sont relativement semblables (à la fois en taille,
mais aussi chimiquement : par exemple un mélange d’hydrocarbures simples type
éthane/propane), elle est rarement suffisante.

Mathématiquement, cette hypothèse peut être écrite ainsi :

f idi = xif
réf érence
i (I.25)

Autrement dit, à pression et température constants, la fugacité fi de l’espèce i
est directement proportionnelle à la composition du milieu en i.

L’un des points les plus importants à partir de cet instant est de bien définir la
référence pour mieux décrire l’écart à l’idéalité. Ensuite, cet écart est explicité par
rapport au cas idéal, bien identifié.

Dans la pratique, on distingue deux approches différentes pour la représentation
des mélanges réels, chaque approche considérant au moins un état idéal différent.
Elles sont discutées et présentées dans les sections suivantes.
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7.2 Les deux approches

Deux solutions classiques pour représenter un mélange réel :
— choisir comme état idéal le gaz parfait : approche dite résiduelle,
— choisir comme état idéal un mélange idéal : approche dite d’excès.

Dans la pratique, cela se traduit pas deux formalismes distincts, chacun faisant
intervenir au final un facteur correctif différent.

Dans le premier cas, l’écart par rapport à un gaz idéal est préférentiellement
calculé avec une équation d’état. L’écriture de la fugacité est alors corrigée par le
coefficient de fugacité, noté φ. Cette approche est très utilisée pour représenter les
fluides (phase gaz ou liquide), et pour les calculs de prorpiétés thermodynamiques
en général.

Dans la seconde approche, l’écart à l’idéalité, par l’intermédiaire des fonctions
d’excès, est au cœur des calculs. Cette approche est plus particulièrement destinée
pour modéliser les phases denses, tels les mélanges liquides, dans lesquels les in-
teractions moléculaires sont fortes. Elle est aussi moins générale que l’approche
précédente, utilisant des équations d’état, car elle suppose la connaissance des pro-
priétés thermodynamiques des corps purs. Pour décrire l’écart à l’idéalité, on fait
appel au coefficient d’activité.

Si l’on excepte l’utilisation de corrélations simples, il y a donc deux types/fa-
milles de modèles thermodynamiques : les modèles de coefficient d’activité, et les
modèles basés sur des équations d’état (calcul du coefficient de fugacité).

7.3 Approche résiduelle - coefficient de fugacité

L’approche résiduelle prend pour référence le gaz idéal. Toute fonction thermo-
dynamique X peut alors être exprimée à partir du gaz idéal (voir schéma I.6) et
formalisée sous la forme :

Xréel(T, P ) = Xgaz idéal(T 0, P 0) + [Xgaz idéal(T 0, P )−Xgaz idéal(T 0, P 0)]

+ [Xgaz idéal(T, P )−Xgaz idéal(T 0, P )] + [Xréel(T, P )−Xgaz idéal(T, P )]
(I.26)

On appellera fonction résiduelle l’écart entre la fonction réelle et celle du gaz
idéal :
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gaz idéal à

T0 et P

gaz idéal à

T0 et P0

gaz idéal à

T et P

gaz réel à

T et P

+ intégrale 
GP pression + X résiduel

+ intégrale GP Temp.

FIGURE I.6: Schéma de l’approche résiduelle.

Xres(T, P ) = [Xréel(T, P )−Xgaz idéal(T, P )] (I.27)

Chaque fonction thermodynamique dans cette approche s’exprime donc comme
la somme d’un terme de référence (gaz idéal à (T 0, P 0), d’un changement de pres-
sion pour un gaz idéal, d’un changement de température pour un gaz idéal, et de la
fonction résiduelle.

En exploitant les relations de Maxwell (tableau A.2), il est ensuite possible d’ex-
primer la grandeur résiduelle par intégration par rapport à la pression nulle (en effet,
on considère que lorsque la pression tend vers 0, le comportement du mélange est
considéré comme celui du gaz idéal) :

Xres(T, P ) =

∫ P

0

(
∂Xréel

i

∂P
|T −

∂Xgaz idéal
i

∂P
|T

)
dP (I.28)

L’exploitation d’une équation d’état peut rendre possible cette intégration et le
calcul de la grandeur résiduelle. Si l’équation d’état est explicite en volume (V =
f(P, T,Ni)), l’équation précédente est utilisée. Si l’équation d’état est explicite en
pression (P = f(T, V,Ni)), l’équation I.28, par changement de variable, devient :

Xres(T, P ) =

∫ V

∞

(
∂Xréel

i

∂V
|T −

∂Xgaz idéal
i

∂V
|T

)
dV (I.29)

Les propriétés molaires réelles et résiduelles des fonctions thermodynamiques
classiques en fonction de P et T sont données en annexe A (tableaux A.4 et A.5).

Dans le cas des équilibres de phases, on s’intéressera au potentiel chimique, qui
s’écrit ainsi :

µresi = µréeli − µgaz idéali = RT ln
f réeli

f gaz idéali

(I.30)

Sachant que f gaz idéali = xVi P , on définira le coefficient de fugacité ainsi :

φi =
fréeli

fgaz idéal
i

= fi
xVi P

(I.31)
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d’où :

µresi = RT lnφi (I.32)

Le coefficient de fugacité permet donc de quantifier l’écart entre le potentiel
chimique réel et idéal. Les équations I.28 et I.29, combinées à l’équation de Gibbs-
Duhem, permettent la détermination de φi via une équation d’état suivant les ex-
pressions :

RT lnφi =

{ ∫ P
0

(
vi
réel − vigaz idéal

)
dP =

∫ P
0

(
vi − RT

P

)
dP∫ V

∞

(
− ∂P
∂Ni
|T,V,Nj

− RT
V

)
dV −RT lnZ

(I.33)

où v est le volume molaire partiel réel, et Zmél est le facteur de compressibilité
du mélange avec :

Z = PVm
RT

(I.34)

En utilisant ce formalisme (le facteur de compressibilité Z), notons que l’équa-
tion I.33 pour un gaz pur i, OU un mélange peut aussi s’écrire :

RT lnφ =

∫ P

0

Zmél − 1

P
dP (I.35)

ou encore :

RT lnφ =

∫ ∞
V

[(
∂P

∂Ni

)
T,V,Nj

− RT

V

]
dV −RT lnZmél (I.36)

Enfin, en intégrant Gibbs-Duhem pour un mélange on obtient le dernier résultat
important :

Gres
m (T, P ) = RT

∑
i xi lnφi (I.37)

L’utilisation des équations d’état pour le calcul des coefficients de fugacité est
décrite en section 5.

7.3.1 Quelques mots sur le facteur de compressibilité

Le facteur de compressibilité quantifie un écart au comportement du gaz par-
fait. Il dépend de la température, de la pression, et du fluide considéré. Sa valeur
est généralement comprise entre 0,2 (à proximité du point critique) et 1,2. Pour des
valeurs proches de 1, le comportement du fluide est proche de celui du gaz parfait.
Cette dernière observation traduit un fluide au sein duquel les interactions molé-
culaires sont négligés/négligeables. Lorsque le volume molaire diminue (ou que la
pression augmente), les forces d’attraction moléculaire ont tendance à augmenter,
d’où une diminution du facteur de compressibilité.
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7.4 Approche d’excès - coefficient d’activité

7.4.1 Approche générale

Si en théorie, l’approche résiduelle peut être employée pour modéliser à la fois
la phase liquide ET la phase gaz, cette dernière n’est pas conseillée pour la phase
liquide. En effet, l’intégration de l’équation I.33 nécessite de connaître des données
volumétriques à T et x constants sur une grande échelle de pression, depuis l’état
de gaz idéal jusqu’à la phase dense réelle, ce qui est rarement le cas. Toutefois,
il est bon de noter que certaines équations d’état récentes, comme SAFT (6.1) ou
PC-SAFT (6.2), donnent accès à plus d’informations sur les phases denses.

L’approche d’excès est plus particulièrement réservée aux phases denses,
lorsque les interactions moléculaires sont relativement importantes (dipôle-dipôle,
ioniques, liaisons hydrogène notamment). Elle sera donc employée de préférence
pour modéliser les liquides.

Dans le cadre de cette approche, les effets de mélange sont au centre des calculs.
Au lieu de prendre pour référence le gaz idéal, la référence est cette fois le mélange
idéal. On définit ensuite la notion de grandeur d’excès (exposant E) :

XE(T, P, x) = Xsolution réelle(T, P, x)−Xsolution idéale(T, P, x) (I.38)

Pour le calcul des équilibres entre phases, la grandeur d’excès la plus importante
est l’enthalpie libre d’excès GE , directement reliée aux potentiels chimiques :

GE(T, P, x) = Gsolution réelle(T, P,N)−Gsolution idéale(T, P,N) (I.39)

Pour exprimer cette grandeur, on utilise les grandeurs partielles molaires (i.e.
les potentiels chimiques) dans le même état de référence :

gi
E(T, P, xi) = gi

réel − giidéal = µEi = RT ln
f réeli

f idéali

(I.40)

En se souvenant de la définition de l’idéalité (équation I.25), cette expression
devient :

gi
E = RT ln

fi

xif
réf érence
i

(I.41)

Pour décrire l’écart à l’idéalité dans le cadre des grandeurs d’excès, la fonction
thermodynamique importante est le coefficient d’activité, défini par :

γi =
fréeli

f idéali
= ai

xi
(I.42)

La combinaison de l’équation I.19, décrivant l’activité, et des deux équations
précédentes, aboutit à la relation essentielle :
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gEi (T, P ) = µEi = RT ln γi (I.43)

En appliquant le théorème d’Euler à GE , grandeur extensive :

GE
m(T, P, x) = RT

∑
i xi ln γi (I.44)

7.4.2 Notion de référence symétrique/asymétrique

Le paragraphe précédent pose une question très importante : quel est l’état de
référence à considérer?.

Il existe en fait deux principaux formalismes pour représenter le cas idéal (f réf ).
Le premier a déjà été entrevu en section 6.3.4 : l’idéalité selon Raoult. Dans ce cas,
l’état de référence est le composé pur :

f réfi = fpuri γréfi (I.45)

ce qui abouti à :

fi(T, P, x) = fpuri (T, P )xiγ
réf
i (I.46)

L’idéalité au sens de Raoult, référence symétrique, se traduit donc ainsi :

γi → 1 lorsque xi → 1 (I.47)

L’idéalité au sens de Raoult, définit par γi = 1, décrit bien le composé i pur.

Mais, si de manière générale la référence choisie est le composé pur, ce n’est
pas toujours le cas. Prendre comme référence la forme pur implique à la fois que
cette forme pure existe, mais aussi de connaître un certain nombre d’informations
sur ses propriétés thermodynamiques (enthalpie, entropie...).

Un bon exemple est le cas des liquides ioniques, qui n’existent pas sous une
forme pure, ou plus simplement des espèces ioniques (sel de table dans l’eau).

Dans ce cas, il est bon de considérer un nouvel état de référence. Ce nouvel
état de référence est appelé dilution infinie et suit la loi de Henry. On parle alors
d’idéalité au sens de Henry. L’idéalité au sens de Henry est défini par :{

γ1 → 1 lorsque x1 → 1 (solvant)
γ2 → 1 lorsque x2 → 0 (soluté)

(I.48)

où l’indice 1 indique le solvant, et l’indice 2 l’espèce diluée (le soluté), d’où
l’asymétrie dans le traitement du soluté et du solvant.

Pour exprimer la fugacité de l’état de référence, on introduit la constante de
Henry du soluté 2 dans le solvant 1, H2,1 :
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H2,1 = lim
x2→0

f2

x2

(I.49)

Le “nouveau” coefficient d’activité selon la référence asymétrique s’écrit :

γHenry2 = f2

x2H2,1
(I.50)

Attention cependant, la constante de Henry n’est pas réellement une constante
(de la même manière que la fugacité d’un composé pur n’en est pas une). Elle
dépend de la pression (tout comme fpur), mais aussi de la température. Elle est
exprimée à partir de la constante de Henry à la pression de saturation du solvant
(P sat) avec un facteur correctif appelé correction de Poynting (abordé aussi en
section II.1) :

H2,1(T, P ) = H2,1(T, P sat) exp

(∫ P

P sat

v∞

RT
dP

)
= H2,1(T, P sat) exp

(
v∞(P − P sat)

RT

)
(I.51)

où v∞ est le volume molaire partiel à dilution infinie.
Enfin, la figure I.7 illustre bien les deux approches, ainsi que la notion de

convention symétrique/asymétrique pour les couples soluté/solvant.

f1
ref=f1

pur f1
ref=H1

fugacité soluté

loi de 
Raoult

 

cas du solvant 
(loi de Raoult)

fugacité 
soluté

loi Henry

f1
pur

f2
pur

f2
ref=f2

pur

convention symétrique convention asymétrique

cas du solvant

xx

FIGURE I.7: Présentation des conventions symétrique et asymétrique (soluté/sol-
vant).



8 Résumé 29

C
ha

pi
tr

e
I
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TABLE I.5: Points importants du chapitre 1.
Gibbs-Duhem

SdT − V dP +
∑

iNidµi = 0
Définition équilibre thermodynamique

µαi = µβi ⇐⇒ fαi = fβi
potentiel chimique

µ = µ0 +RT ln f/f 0 µ = µ0 +RT ln a
Approche résiduelle Approche d’excès

fi = xiφiP fi = xiγif
exces

Gres
m (T, P ) = RT

∑
i xi lnφi GE

m(T, P, x) = RT
∑

i xi ln γi
RT lnφ =

∫ P
0

Z−1
P
dP µEi = RT ln γi

φ =
fréeli

fgaz idéal
i

= fi
xiP

γi =
fréeli

f idéali
= ai

xi

Facteur compressibilité convention
Z = PVm/RT Raoult (sym.) Henry (asym.)

f 0 = fpur f 0 = fdillué





Propriétés thermodynamiques et
équilibres II
1 Fugacité des phases pures

1.1 Fugacité des Gaz

La fugacité des gaz est toujours exprimée avec l’approche résiduelle (voir sec-
tion I.7.3). Elle s’exprime ainsi :

fVi = PxVi φ
V
i (II.1)

où P est la pression totale, xVi la fraction molaire de l’espèce i et φVi le coeffi-
cient de fugacité de l’espèce i dans la phase gaz. Pour un gaz idéal : φVi = 1.

1.2 Fugacité des liquides

La fugacité des liquides peut s’exprimer par les deux approches présentées au
chapitre I : résiduelle et excès.

Dans l’approche résiduelle, la fugacité s’exprime à l’aide d’une équation d’état
par l’équation :

fLi = PxLi φ
L
i (II.2)

où xLi est la fraction molaire liquide de l’espèce i, et φLi le coefficient de fugacité
de l’espèce i dans la phase liquide.

Dans le cadre de l’approche d’excès, cette même fugacité est exprimée :

fLi = f refi xLi γ
L
i (II.3)

En fonction de la référence choisie (symétrique/asymétrique), cette expression
varie.
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1.2.1 Référence symétrique

Pour une référence symétrique (composé pur), plutôt destinée à modéliser les
solvants, on écrira :

fLi = fpuri xLi γ
L
i (II.4)

L’expression précédente est en fait un peu plus compliquée, car la fugacité pure
n’est pas seulement égale à la pression du composé. Il est nécessaire de prendre
en compte quelques corrections, notamment le facteur correcteur de Poynting, déjà
mentionné précédemment (voir section I.7.4.2).

Poynt(P ), le facteur de Poynting, sert à corriger l’effet de la pression sur la fu-
gacité du composé pur (variation par rapport à la pression de saturation). Ce facteur
apparaît dans l’intégration de l’équation I.33 en la décomposant en deux parties :

— l’intégration de 0 à P sat : fugacité de la vapeur à la pression saturante,
— l’intégration de P sat à P ) : correction de la fugacité par compression de la

phase condensée :

RT
fpuri

P
=

∫ P sat

0

(
vVi −

RT

P

)
dP +

∫ P

P sat

(
vLi −

RT

P

)
dP (II.5)

d’ou

RT ln
fpuri

P
= RT ln

f sati

P sat
i

+

∫ P

P sat

(
vLi

)
dP −RT ln

P

P sat
i

(II.6)

Sachant que f sati , la fugacité de la vapeur saturante, est égale à P sat
i φsati , l’ex-

pression finale fait bien apparaître le facteur correctif de Poynting :

fpuri = P sat
i φsati exp

(∫ P

P sat
i

vLi
RT

dP

)
(II.7)

En pratique, si le liquide est considéré incompressible, le facteur de Poynting
s’exprime plus simplement :

Pynt(P ) = exp

(
vLi (P − P sat

i )

RT

)
(II.8)

Pynt(P ) est également être négligé pour des pressions de saturation faibles.
Dans tous les cas, l’expression finale et complète s’écrit :

fLi = P sat
i φsati xiγ

L
i Pynt(P ) (II.9)
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1.2.2 Référence asymétrique

Pour la référence asymétrique (dilution infinie), on écrira plutôt :

fLi = xLi γ
∗
iHi (II.10)

oùHi est la constante de Henry définie à la section I.7.4.2. On rappellera tout de
même que la constante de Henry intègre également un facteur correctif de Poynting.

1.3 Fugacité des solides

La fugacité des solides est généralement représentée par une approche d’excès :

fSi = xSi f
S ref
i γSi (II.11)

En pratique, si le composé solide est pur (i.e. n’est pas une solution solide) on
considère γSi = 1 et xi = 1. Au final, il est très fréquent de considérer simplement :

fSi = fS pur
i (II.12)

La fugacité du composé pur peut alors être exprimée à l’aide de la fugacité du
composé liquide pur à la température de fusion (équilibre liquide/solide) :

fLi (Tfus, P ) = fS pur
i (Tfus, P ) (II.13)

Plus de détails sur les équilibres liquide-solide peuvent être trouvé en
section II.3.4.

2 Propriétés des phases pures

Les propriétés des phases pures sont généralement accessibles expérimentale-
ment, ou par une équation d’état adaptée. Parmi celles-ci, on s’intéresse générale-
ment à :

— l’enthalpie H ,
— l’entropie S,
— l’enthalpie libre G,
— le volume molaire Vm,
— la fugacité f (déjà traité et plus particulièrement abordée dans les équilibres

de phases).

Chacune de ses propriétés doit être associée à un état (gaz, liquide, solide).
Leur calcul dans le cas des équilibres LV part du modèle du gaz parfait. Une

grandeur résiduelle est alors introduite pour quantifier l’écart au comportement du
gaz idéal. (voir section I.7.3, équation I.27) :
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Xres(T, P ) = [Xréel(T, P )−Xgaz idéal(T, P )] (II.14)

Ainsi, en connaissant le comportement du gaz parfait et en utilisant une équation
d’état pour quantifier l’écart de comportement (Xres), le comportement réel peut
être modélisé. Le tableau II.1 (présent aussi en annexe) permet d’illustrer en détails
le calcul pour les principales grandeurs thermodynamiques.

TABLE II.1: Propriétés thermodynamique réelles en fonction de P et T (pour une
approche résiduelle).

gaz idéal changement idéal changement idéal propriété
grandeur (P0, T0) à (T0, P ) à (T, P ) résiduelle
U = U idéal(T0, P0, N) + 0 +

∫ T
T0
Cidéal
v (T,N)dT + U res(T, P,N)

H = H idéal(T0, P0, N) + 0 +
∫ T
T0
Cidéal
p (T,N)dT + Hres(T, P,N)

A = Aidéal(T0, P0, N) + NRT0 ln P
P0

-
∫ T
T0

(Sidéal(T, P,N) +NR)dT + Ares(T, P,N)

G = Gidéal(T0, P0, N) + NRT0 ln P
P0

-
∫ T
T0
Sidéal(T, P,N)dT + Ares(T, P,N)

S = Sidéal(T0, P0, N) - NR ln P
P0

+
∫ T
T0

Cidéal
p (T,N)

T
dT + Sres(T, P,N)

La partie la plus sensible dans ce type de calcul est le choix de l’équation d’état
qui représente la phase réelle. Cette partie est abordée plus tard, en section III.5.

Pour la phase solide, on utilise plutôt des corrélations, ou des études expérimen-
tales (par DSC, “Differential Scanning Calorimetry”, par exemple).

3 Les équilibres de phases

3.1 Les équilibres liquide-vapeur

3.1.1 Introduction sur les équilibres LV

Les équilibres liquide-vapeur sont très courants en Génie des Procédés, quel que
soit le type d’opération (transformation de la matière, de l’énergie). On les retrouve
notamment dans tous les procédés incluant des opérations :

— de condensation (échange de chaleur, pompe à chaleur),
— d’ébullition (échange de chaleur, réfrigération),
— de détente de gaz (turbines),
— de distillation (séparation de constituants...),
— d’absorption (lavage de gaz, purification...),
— ...

Les équilibres liquide-vapeur, comme les autres équilibres de phases, peuvent
concerner les composés purs (utilisation dans les cycles frigorifiques ou les cycles



3 Les équilibres de phases
3.1 Les équilibres liquide-vapeur

35

C
ha

pi
tr

e
II

de production d’électricité à partir de vapeur), comme les mélanges (applications
plus générales et variées, les séparations par exemple...).

3.1.2 Composés purs

Dans le cadre d’un composé pur, les éléments importants à déterminer sont les
grandeurs de changement d’état et la fraction liquide/vapeur. À ces fins, les relations
exactes de la thermodynamique, combinées à des équations d’état, ou des corréla-
tions, sont utilisées.

Grandeurs de changement d’état - équation de clapeyron

Comme toujours dans le cadre des équilibres entre phases, il y a égalité des
potentiels chimiques. Dans le cas des composés purs, les potentiels chimiques sont
aussi les enthalpies libres molaires :

Gm
V = Gm

L ⇔ µV = µL (II.15)

d’où, pour une variation de température (reliée à une variation de la pression de
saturation avec dGm

V = dGm
L), l’équation de Gibbs-Duhem permet d’écrire :

V LdP sat − SLdT = V V dP sat − SV dT (II.16)

soit :

dP sat

dT
=
SV − SL

V V − V L
=

∆SV L

∆V V L
(II.17)

Sachant qu’à l’équilibre, ∆GV L = 0 = ∆HV L−T∆SV L, on obtient l’équation
de Clapeyron :

dP sat

dT
= ∆HV L

T∆V V L (II.18)

où HV L et SV L sont les grandeurs (enthalpie et entropie) de changement d’état.
Cette équation permet donc de relier exactement les propriétés des phases li-

quide et vapeur. Afin de l’exploiter, il est important de connaître la relation entre
la pression de vapeur saturante P sat et la température, ou l’enthalpie de vapori-
sation. Pour cela, il existe différentes corrélations empiriques utiles dont quelques
exemples sont détaillés ci-après.



C
hapitre

II

36 CHAPITRE II. PROPRIÉTÉS THERMODYNAMIQUES ET ÉQUILIBRES

Corrélations P sat = f(T )

Il existe quelques corrélations couramment utilisées pour relier la pression de
vapeur saturante à la température. Ces équations se distinguent par leurs conditions
d’utilisation, chacune étant plus indiquée pour un type de composé précis, et un
domaine de température donné. Voici quelques exemples :



lnP sat = A− B
T

(1)
lnP sat = A− B

T+C
(2)

lnP sat = A(1−Tr)+B(1−Tr)1,5+C(1−Tr)3+D(1−Tr)6

Tr
(3)

lnP sat = A− B
T
− C lnT +DP sat

T
(4)

lnP sat

lnPatm =
(
1− Tb

T

)
exp (A0 + A1T + A2T

2) (5)

(II.19)

où A, B, C et D des constantes ajustables par composé, Tr la température ré-
duite (= T/Tc), et Tb la température d’ébullition à la pression atmosphérique P atm.

La première forme (1) peut être trouvée sous le nom d’équation de Clausius
Clapeyron. Elle est relativement simple et donne de bons résultats pour des
températures au dessus de la température d’ébullition à la pression atmosphérique.

La seconde forme (2), appelée équation d’Antoine, donne de bons résultats
en général, mais sur des plages de températures plus restreintes.

La troisième forme (3), appelée équation de Wagner, est plus complexe et
donne les meilleurs résultats sur une large gamme de température. Elle nécessite
par contre de connaitre plus d’informations.

La quatrième forme (4), appelée équation de Frost-Kalkwarf. Cette équation
n’est pas explicite en pression (ni en température), contrairement aux précédentes.
Elle est plus indiquée dans des domaines proches du point critique.

La cinquième forme présenté ici (5) est appelée équation de Cox. Elle sup-
pose la connaissance de la température d’ébullition, et est particulièrement
indiquée pour la représentation de la tension de vapeur des hydrocarbures.

Beaucoup d’informations supplémentaires et tableaux donnant les paramètres
des équations ci-dessus peuvent être trouvées dans les dernières éditions de
l’ouvrage de référence The Properties of Gases and Liquids [38, 40]
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Diagrammes de phases LV d’un composé pur

Il y a différentes manières de représenter un équilibre de phase liquide-vapeur.
Comme décrit au début de ce document en section I.3 (loi des phases), un système
unicomposant sous deux états présente un degré de liberté (voir aussi les équa-
tions III.4).

Avec l’utilisation d’une équation d’état, il est possible d’atteindre d’autres gran-
deurs thermodynamique et de proposer d’autres représentations (PV, ST, GT...). Ces
représentations sont très utiles pour étudier des cycles thermodynamiques (cycle de
Rankine, de Carnot...). La figure II.1 donne un exemple d’une représentation clas-
sique : PV .

L + V
V

L
T2

Tc

T1

Pc

Vc V

P

FIGURE II.1: Diagramme classique d’équilibre liquide-vapeur en représentation
PV.

Application : obtention d’un diagramme PV avec l’équation de Van der Waals

Ce paragraphe présente l’utilisation d’une équation d’état pour établir un dia-
gramme PV (figure II.1). Dans la pratique, il est primordial de choisir une équation
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d’état adaptée au composé. Cette équation d’état doit être capable de représenter
à la fois la phase liquide ET la phase gazeuse dans les bonnes gammes de pres-
sion et de température (souvent le cas pour les équations d’état “cubiques”, voir
section III.5.4).

Dans cette section, l’équation d’état de Van der Waals sera prise pour exemple.
Cette équation est dîte cubique, car elle s’écrit comme un polynôme du troisième
ordre en V (ou en Z, facteur de compressibilité).

L’équation de Van der Waals s’écrit sous la forme :(
P +

a

Vm
2

)
(Vm − b) = RT (II.20)

où a et b sont des constantes dépendant du composé (voir aussi section III.5.4.2).
À P et T fixés, il existe trois solutions pour Vm. Pour établir l’enveloppe de

la courbe d’équilibre, l’équation de Van der Waals doit être résolue pour toutes les
valeurs de T OU de P (un seul degré de liberté). Ce dernier degré de liberté s’annule
lorsqu’on ajoute la contrainte de l’équilibre thermodynamique : fL = fV ou encore
µL = µV . De manière itérative, par variation de T ou P sat, on résout l’équation
implicite de Van der Waals. Les racines extrêmes de Vm donnent les points sur les
courbes de rosée et de bulle. La figure II.3 présente l’algorithme de calcul.

La figure II.2 illustre les diagrammes PT et PV obtenus dans le cas de l’éthane.

3.1.3 Équilibres LV dans les mélanges

Comme tout équilibre, l’équilibre liquide-vapeur est exprimé par l’égalité des
potentiels chimiques (ou des fugacité) :{

µLi = µVi
fLi = fVi

(II.21)

Il y a différentes approches pour modéliser chacune des phases. Généralement,
la phase gaz est modélisée par une approche résiduelle (ou φ). La phase liquide peut
être modélisée par les deux approches décrites au chapitre précédent : soit φ, soit γ
(section I.7.2). Le tableau II.2 résume les trois possibilités.

TABLE II.2: Représentation des équilibres liquide-vapeur.
approche liquide/gaz approche gaz approche liquide
φ/φ (homogène)

Résiduelle
Résiduelle

γ/φ (hétérogène) Excès symétrique
γ/φ (hétérogène) Excès asymétrique

Pour chaque approche, une équation :
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FIGURE II.2: Exemple d’obtention d’un diagramme d’équilibre liquide-vapeur en
représentation PV.
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FIGURE II.3: Algorithme de calcul d’un diagramme PV/PT d’équilibre liquide-
vapeur.
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
PφLi x

L
i = PxVi φ

V
i φ/φ

P sat
i φsati xLi γ

L
i Pynt(P ) = PxVi φ

V
i γ/φ (sym.)

xLi γ
∗
iHi = PxVi φ

V
i γ/φ (asym.)

(II.22)

Souvent, on décrit aussi l’équilibre via un coefficient que l’on nomme le coef-
ficient d’équilibre (ou encore coefficient de partition, ou ratio d’équilibre), souvent
mentionné dans les logiciels de simulation de procédés. Il est défini par :

Ki =
xVi
xLi

(II.23)

d’où 
Ki =

φLi
φVi

φ/φ

Ki =
P sat
i φsati Pynt(P )

P
γi
φVi

γ/φ (sym.)

Ki = Hi

P

γ∗i
φVi

γ/φ (asym.)

(II.24)

Quelle approche?

L’une des questions évidentes pour la modélisation des équilibres liquide-vapeur
est le choix de l’approche. Dans tous les cas, la phase vapeur est modélisée par une
équation d’état.

L’approche hétérogène combine à cette équation d’état un coefficient d’activité.
Elle possède l’avantage de modéliser différemment chaque phase, et de prendre en
compte de nombreux éléments (particulièrement les interactions moléculaires com-
plexes, la structure moléculaire des solutions...). Cette approche peut aussi sembler
parfois plus flexible, et peut être facilement soumise à certaines simplifications (on
peut souvent négliger le facteur correcteur de Poynting et du coefficient de fuga-
cité de saturation pour de faibles pressions). Toutefois, elle peut montrer des limites
lorsque l’on approche du point critique. Elle nécessite également un modèle de
coefficient d’activité fiable. L’approche homogène ne possède pas les mêmes li-
mitations que l’approche hétérogène. Elle peut s’appliquer sur une large gamme de
conditions (pression, température), y compris dans les régions critiques. Elle permet
en outre d’obtenir des informations complètes sur le mélange dans chaque phase
(densité, enthalpies, capacités calorifiques...). Par contre, il est généralement plus
difficile dans ce cas de modéliser les phases liquides complexes. Il faut alors se ré-
férer à des équations d’états beaucoup plus complexes que celles que l’on rencontre
classiquement (comme l’équation PC-SAFT).

3.1.4 Cas plus complexes des équilibres LV

Plusieurs phénomènes, ou situations, classiques doivent être connus :
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— les mélanges ternaires et leur représentation,
— les systèmes azéotropiques,
— les phénomènes de condensation rétrograde.

Mélanges ternaires

Un diagramme d’équilibre ternaire se dessine en trois dimensions (trois va-
riables : deux concentrations + température/pression). Il est courant de le rame-
ner à un diagramme en deux dimensions, en fixant la température/pression (voir fi-
gure II.5). Cette représentation est très fréquente pour les équilibres liquide-liquide
(abordée aussi section II.3.2).

T

c

a

b

projection à T0 fixée

T0

LV
L

V

L

LV V

c

a b

M(xa,xb,xc)

V

VL

L Ml

Mv

xa

xc

xb

T fixée

FIGURE II.5: Illustration d’un équilibre liquide-vapeur en mélange ternaire.

Systèmes azéotropiques

Un système est dit azéotropique lorsque l’équilibre liquide-vapeur n’est pas sé-
lectif. Il existe dans ce cas un extremum à la courbe de rosée (ou de bulle) pour une
concentration donnée (voir figure II.6).

On parlera d’azéotropie positive lorsque la température d’ébullition du mélange
est inférieure à celle de chaque espèce le composant, et d’azéotropie négative dans
le cas contraire.

Ce type de système peut se présenter pour des mélanges fortement non-idéaux
(eau + alcool par exemple), s’éloignant de la loi de Raoult (voir section I.6.3.4).
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FIGURE II.6: Illustration d’un système azéotropique (i, j).

Autrement dit, ce phénomène peut se produire si les forces d’interaction entre mo-
lécules identiques diffèrent de celles entre molécules différentes (voir tableau II.3).

TABLE II.3: Cas d’azéotropies.
X-X = Y-Y X-X et Y-Y X-X et Y-Y

= X-Y > X-Y < X-Y
Déviation de la loi de Raoult aucune positive négative
Azéotropie aucune positive négative
Coefficient d’activité γ = 1 γ > 1 γ < 1
Exemple méthane/éthane eau/alcool alcool/amine

L’azéotropie est définie mathématiquement par une égalité des compositions
liquide et vapeur :

xVi = xLi (II.25)

En considérant uniquement l’écart à l’idéalité du mélange liquide (hypothèse
classique, quoique simplificatrice), c’est-à-dire une phase gaz idéale (φ = 1), et en
négligeant également la correction de Poynting, on peut écrire l’équilibre liquide-
vapeur ainsi :

xVi P = xLi γiP
sat
i (II.26)

Cette équation, combinée à l’équation II.25 permet d’écrire :
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P = γiP
sat
i (II.27)

Comme au point azéotropique, la pression de saturation est la même pour tous
les constituants (P sat

1 = P sat
2 ), l’équation définissant la composition de l’azéotrope

s’exprime :

γ1

γ2
=

P sat
2

P sat
1

(II.28)

À noter que l’on appelle volatilité relative entre deux composants la quantité :

α12 =
γ1P sat

1

γ2P sat
2

(II.29)

Cette grandeur est souvent utilisée en Génie des Procédé pour déterminer la
facilité d’une séparation (notamment en distillation).

L’azéotropie peut être un réel problème pour la séparation de constituants. Par
exemple, la production de l’éthanol peut nécessiter une séparation d’un mélange
eau/éthanol en fin de procédé. Or, ce mélange présente un azéotrope à environ 95%
d’éthanol. Il est donc impossible avec une simple distillation de séparer l’eau de
l’éthanol avec une pureté en éthanol supérieure à 95%. Il faut donc faire appel à ce
que l’on appelle la distillation azéotropique (soit par l’ajout d’une nouvelle espèce
au mélange, soit par filtration de l’éthanol ou encore par variation de la pression
opératoire).

La condensation rétrograde

Autre phénomène digne d’être mentionné : la condensation rétrograde. Comme
l’illustre la figure II.7, la condensation rétrograde traduit la possibilité d’une recon-
densation par détente d’un fluide.

Ce phénomène est particulièrement présent dans les fluides pétroliers (ou gaz
naturels) comportant des hydrocarbures lourds, portés à haute pression et haute tem-
pérature.

3.2 Les équilibres liquide-liquide

3.2.1 Introduction sur les équilibres LL (LLE)

Les équilibres liquide-liquide sont également des équilibres très courants en Gé-
nie des Procédés. On les retrouve principalement dans les opérations de séparation :

— extraction (extraction de solvant, de soluté),
— distillation (distillation hétéroazéotropique...)
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FIGURE II.7: Illustration d’une condensation rétrograde.

Les équilibres liquide-liquide sont un peu plus complexes que les équilibres
liquide-vapeur. Au contraire de ces derniers, il faut prendre en compte la déviation
à l’idéalité dans chaque phase, sachant que ces écarts sont généralement plus im-
portants dans les phases liquides (densités plus importantes, molécules fortement
polaires...). Ce point est essentiel dans la compréhension des équilibres liquide-
liquide et leurs différences par rapport aux équilibres liquide-vapeur. Il n’est pas ici
question de séparer des constituants par rapport à leur volatilité, mais par rapport à
leur déviation à l’idéalité.

Concernant ces équilibres, il y a deux éléments importants à connaître : com-
ment les calculer ? et comment les représenter ?

3.2.2 Équation des équilibres liquide-liquide

Comme tout équilibre, l’équilibre liquide-liquide entre une phase α et une phase
β d’un composé i est exprimé par l’égalité des potentiels chimiques (ou des fugaci-
tés) dans chaque phase : {

µαi = µβi
fαi = fβi

(II.30)

Généralement l’approche choisie pour modéliser les équilibres liquide-liquide
est l’approche d’excès (γ/γ). Cela permet de bien prendre en compte les interac-
tions complexes dans les mélanges liquides (quoique certaines équations d’état plus
récentes et complexes, comme PC-SAFT, puissent modéliser ces équilibres).

Avec cette approche, à partir des fugacités et de l’équation II.4, on obtient :{
xαi γ

α
i = xβi γ

β
i (II.31)
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À noter qu’il est aussi possible d’utiliser les conditions d’équilibre vue en pre-
mière année (pôle physique, cours de thermodynamique, chapitre 6 et TD3 [9]) :
le minimum d’enthalpie libre G du mélange. Comme vu dans ce cours, ou encore
au chapitre 1 du présent document, l’enthalpie libre totale d’un mélange avec une
approche d’excès s’écrit :

G = Gid +GE =

(∑
i

NiGm
ref
i +RT

∑
i

Ni lnxi

)
+RT

∑
i

ln γi (II.32)

Si cette grandeur G peut être diminuée par la présence de deux phases, la dé-
mixtion est possible (voir exemple figure II.8).

G

x1

G2
pur

G1
pur

α

β

x1
βx1

α

zone d'immiscibilité

FIGURE II.8: Illustration d’une démixtion liquide-liquide en mélange binaire avec
l’enthalpie libre du mélange.

À noter encore que l’on peut arriver au même type d’équation par l’utilisation
des potentiels chimiques. Cette approche est d’ailleurs la plus “juste” (avec la pré-
cédente) car faisant appel à une véritable grandeur thermodynamique, µ :

µαi = µα 0
i +RT ln(xαi γ

α
i ) = µβ 0

i +RT ln(xβi γ
β
i ) = µβi (II.33)

On retrouve donc l’équation II.31, en prenant comme référence le corps pur
(µα 0
i = µβ 0

i ).
De la même manière que précédemment (section II.3.1), il est possible de ren-

contrer dans la littérature une expression des équilibres liquide-liquide par un coef-
ficient de partage Kα/β entre les deux phases :.

K
α/β
i =

xαi

xβi
=
γβi
γαi

(II.34)
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Enfin, un équilibre liquide-liquide dépend de la composition initiale (2 concen-
trations), mais aussi de la température (dépendance des coefficients d’activité).

3.2.3 Équilibres liquide-liquide en mélanges ternaires : représentation

Ce type d’équilibre est très fréquent en Génie des Procédés, notamment pour
l’extraction liquide-liquide. L’extraction liquide-liquide consiste à séparer/récupé-
rer/retirer un composé d’une phase liquide α, en le transférant à une phase β en
contact avec cette première. Pour cela, un solvant avec lequel le composé à extraire
a plus d’affinité est utilisé. L’extraction liquide-liquide est très utilisé et peut notam-
ment servir à :

— séparer des composés à température d’ébullition voisine (distillation diffi-
cile),

— séparer des mélanges présentant un azéotrope (distillation également diffi-
cile),

— concentrer ou purifier des solutions (extraction de la caféine dissoute...)
— ...
Dans cette section, on prendra l’exemple de l’extraction d’un soluté B depuis

un solvant C par un solvant A (mélange initial BC → mélange AB faible en C +
phase riche en C). Pour travailler sur ce type d’équilibre, les équations de la section
précédente sont utilisées afin de tracer le diagramme d’équilibre ternaire. Ce dia-
gramme prend la forme d’un triangle avec la zone de miscibilité, d’immiscibilité, et
les courbes d’équilibres.

La zone d’immiscibilité indique la présence de deux phases immiscibles, et donc
d’une démixtion. Cette zone est dépendante de la température. Plus la température
est importante, plus la zone de miscibilité augmente (et la zone d’immiscibilité
diminue, voir aussi le premier exemple figure II.10).

Pour effectuer des calculs quantitatifs avec de tels diagrammes, il est aussi très
important de connaître les lignes d’équilibres. Ces lignes indiquent les composi-
tions dans chaque phase (α et β) depuis une composition totale donnée (point D
sur les figures). Ces lignes sont obtenues à partir des équations d’équilibres (équa-
tion II.31) pour différentes compositions initiales. Il est possible de trouver des
tables de ce genre ou des abaques dans la littérature pour des mélanges précis.

La figure II.10 illustre quelques autres types d’équilibres ternaires.

3.3 Les équilibres vapeur-liquide-liquide

Les équilibres vapeur-liquide-liquide (VLLE) combinent les deux cas précé-
dents. Pour chaque phase (liquide α, liquide β, vapeur), et chaque composé i, il y a
égalité des fugacité/potentiels chimiques :{

µαi = µβi = µVi
fα = fβi = fVi

(II.35)
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FIGURE II.9: Illustration d’un diagramme ternaire à température fixée pour les
équilibres liquide-liquide : démixtion du point D.
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FIGURE II.10: Autres formes de diagrammes ternaires et influence de la tempéra-
ture pour les équilibres liquide-liquide.
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Les phases liquides sont généralement modélisées par une approche d’excès
(ou une équation d’état associative complexe, comme PC-SAFT), et la phase gaz
par une approche résiduelle.

T T

Liquide 1 + liquide 2

Liquide 1
Liquide 2

L1+V

L2+V

VapeurTéb A

Téb B

A Bcomposition

FIGURE II.11: Diagramme d’équilibre binaire vapeur-liquide-liquide isobar.

La figure II.11 présente un exemple de diagramme vapeur-liquide-liquide pour
un mélange binaire. Ce type de diagramme existe aussi pour des mélanges ternaires,
sous forme triangulaire (ou en trois dimensions), à l’image de la figure II.9.

Un équilibre binaire vapeur-liquide-liquide est bien sur dépendant uniquement
de la pression (règle des phases de Gibbs : F = 2− 3 + 2 = 1).

3.4 Les équilibres liquide-solide

3.4.1 Introduction sur les équilibres liquides-solide

Les équilibres liquide-solide sont également très présents dans l’industrie,
même s’ils ont été moins étudiés que les équilibres fluides de manière générale,
car plus complexes. Généralement (mais pas toujours) un changement d’état
liquide-solide est une cristallisation, ou une précipitation (en fonction de la
rapidité du phénomène).

En pratique, 25% à 30% du chiffre d’affaire de la chimie fait intervenir un pro-
cédé de cristallisation. Parmi ces activités, l’industrie qui utilise probablement le
plus de procédés faisant intervenir une phase solide est la chimie fine, notamment
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l’industrie pharmaceutique. Environ 80% des principes actifs pharmaceutiques sont
mis sous une forme solide à un moment ou à un autre de la production.

La cristallisation est très pratique de manière générale pour :
— la purification d’un soluté,
— la séparation d’espèces en solution,
— la génération d’un principe actif,
— ...

On rencontre également la cristallisation dans des phases non organiques (miné-
rales), notamment dans les procédés de traitement des eaux usées,...

On appelle l’équilibre liquide-solide la solubilité (figure II.12). La modélisa-
tion de la solubilité est généralement complexe, d’où une avancée moins impor-
tante dans ce domaine que dans celui des équilibres entre fluides. Cette difficulté
provient de la complexité des molécules impliquées (molécules pharmaceutiques
par exemple). En effet, ces dernières sont de tailles importantes et sont beaucoup
plus riches structurellement. De plus, une unique molécule peut présenter plusieurs
formes cristallines. On parle alors de polymorphisme.

Température

Concentration

courbe de solubilité

zone de sursaturation

zone de 
sous-saturation

FIGURE II.12: Courbe de solubilité classique d’un soluté dans un solvant ou un
mélange de solvants.

3.4.2 Équation d’équilibre liquide-solide

Dans cette partie, on désignera le solvant sous l’indice 1 et le soluté sous l’indice
2.
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L’équation d’équilibre qui traduit la solubilité d’un soluté 2 dans un solvant 1
est classiquement :

fS2 = fL2 (II.36)

Il est courant d’écrire la fugacité de la phase liquide par une approche d’excès,
avec une référence symétrique (corps pur, équation II.4), transformant ainsi l’équa-
tion précédente en :

fS2 = fL pur
2 xL2 γ

L
2 (II.37)

L’état standard, le composé 2 pur, est fixé arbitrairement. Pour être valable ther-
modynamiquement, il doit être à la même température que la solution. Il correspond
au final à la fugacité du liquide pur sous-refroidi à la température de la solution. En
reformulant l’équation, on obtient :

x2γ2 =
fS2

fL pur
2

(II.38)

Les deux fugacités ne dépendent que des propriétés du soluté et de sa phase
solide, elles sont indépendantes du solvant (l’importance du solvant apparaît dans
le terme γ2).

Le rapport entre les deux fugacités peut être relié directement à l’écart d’enthal-
pie libre molaire du soluté dans les phases liquide et solide :

∆s→lGm = RT ln
fL pur

2

f s2
= RT ln

1

x2γ2

(II.39)

En suivant le cycle représenté sur le schéma figure II.13, l’équation II.39 de-
vient :

∆s→lGm = ∆a→dGm = ∆a→dHm − T∆a→dSm (II.40)

Ensuite, ∆a→dHm se décompose en suivant les étapes b et c du cycle :

∆a→dHm = ∆a→bHm + ∆b→cHm + ∆c→dHm (II.41)

Puis, en notant ∆CPm la différence de capacité calorifique entre le solide et le
liquide pur sous-refroidi (∆CPm = Cpm(liquide) − Cpm(solide)) et Tt la température
au point triple :

∆a→dHm = δHmfus(Tt) +

∫ T

Tt

∆CPmdT
′ (II.42)

De la même manière :

∆a→dSm = ∆Smfus(Tt) +

∫ T

Tt

∆CPm
T ′

dT ′ (II.43)
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FIGURE II.13: Cycle de changement de phase solide↔ liquide.

Comme au point triple, ∆Smfus =
∆Hmfus

Tt
, on obtient, en supposant que ∆CPm

est constant dans le domaine de température entre T et Tt, et en introduisant dans
l’équation II.39 les équations précédentes :

ln
1

x2γ2

=
∆Hmfus

RTt

(
Tt
T
− 1

)
+

∆CPm
R

(
ln
Tt
T
− Tt
T

+ 1

)
(II.44)

A partir de cette équation, on peut faire quelques remarques et simplifications.
La première est l’assimilation de la température de fusion Tf à la température au
point triple Tt. En effet, pour la plupart des substances, la différence entre la tempé-
rature au point triple et la température de fusion est minime. De même, on assimile
généralement l’enthalpie de fusion au point triple (∆fusH(Tt)) à l’enthalpie de fu-
sion à la température de fusion (∆fusH(Tfus)).

La seconde simplification concerne l’importance que l’on prête au terme ∆CPm.
Il est en effet usuellement considéré que le terme en ∆Hmfus est prédominant sur
les trois autres en ∆CPm. Ces derniers termes sont donc fréquemment négligés [39],
d’autant plus que leur détermination expérimentale est difficile à cause de la forte
dépendance en température des capacités calorifiques au-delà de la température de
fusion. Les propriétés d’enthalpie de fusion et de température de fusion sont, quant
à elles, aisément accessibles.

Finalement, on prend comme véritable équation d’équilibre :

lnx2γ2 =
∆Hmfus

RTfus

(
1− Tfus

T

)
− ∆CPm

R

(
ln
Tfus
T
− Tfus

T
+ 1

)
(II.45)

et comme équation d’équilibre simplifiée (la plus utilisée) :
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lnx2γ2 =
∆Hmfus

RTfus

(
1− Tfus

T

)
(II.46)

L’étude de l’équilibre dans le cas idéal se fait pour γ2 = 1. Lorsque le coefficient
d’activité est égal à l’unité, il n’y a plus de distinction entre le solvant et le soluté du
point de vue des interactions. Dans ce cas, la solubilité idéale du soluté ne dépend
que de ses propriétés thermodynamiques sous forme solide et liquide. La nature du
solvant n’a alors plus aucune influence sur la solubilité.

À noter qu’une molécule peut exister sous plusieurs formes cristallines, et donc
présenter différentes propriétés thermodynamiques de la phase solide pure.

N.B. : Il est possible de retrouver l’équation II.45 en décrivant l’équilibre de
phase par une égalité des potentiels chimiques des phases solide et liquide, et en
développant cette égalité avec la relation de Gibbs-Helmoltz.

3.5 Les équilibres solides / liquide-solide complexes

Il existe des cas plus complexes d’équilibres impliquant plusieurs formes so-
lides, menant à des équilibres liquide-solide plus complexes. Ces derniers méritent
une attention particulière et peuvent être divisés en deux catégories :

— les solutions solides ,
— les mélanges eutectiques, ou simplement “eutectiques” .
Dans les deux cas, la présence de plusieurs formes solides entre en jeu.

3.5.1 les mélanges eutectiques

La figure II.14 illustre un tel cas. On appelle le point de cristallisation, ou de
fusion, entre la phase totalement liquide et la solution solide le point eutectique.

Si le cas des solutions solides est mentionné ici, il ne sera pas plus développé.

4 Flash thermodynamique

4.1 Définition

On appelle Flash thermodynamique une opération de résolution des bilans ma-
tières, d’énergie, et des équilibres thermodynamique. On modélise parfois cette opé-
ration par une opération unitaire de séparation de phases à l’équilibre. Une telle
opération pour deux phases est représentée en figure II.15.

On identifie généralement plusieurs types de flash thermodynamique. Les prin-
cipaux sont le Flash isotherme, et le Flash adiabatique. Le premier est une opération
à température et à pression constante, tandis que le second est une opération pour
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FIGURE II.14: Diagramme d’équilibre liquide-solide avec deux phases solides mis-
cibles.

Alimentation

Phase α

Phase β

   Q

T, PDA, z, T, P

Dα, x, T, P

Dβ, y, T, P

Phase α

Phase β

FIGURE II.15: Schématisation d’un flash thermodynamique à deux phases (Q =
quantité de chaleur échangée avec l’extérieur).
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laquelle la quantité de chaleur échangée avec l’extérieur est nulle (Q = 0, change-
ment de température).

La difficulté dans le clacul d’un flash thermodynamique repose sur l’initialisa-
tion des variables, et l’optimisation des boucles nécessaires à sa résolution.

4.2 Flash isotherme

De manière rigoureuse, la résolution d’un flash isotherme, ou flashPT, peut être
opérée par la minimisation de l’enthalpie libre G. L’extensivité de G permet de
prendre en compte la quantité de matière par combinaison avec les données d’ali-
mentation, et la conservation de la masse. De manière générale, le système à ré-
soudre est le suivant :


DA = Dα +Dβ

∀i, DAzi = Dαxi +Dβyi
∀i, yi = Kixi

(II.47)

où Ki est le coefficient de partition, ou constante d’équilibre, évoquée précé-
demment (section 3.1.3). Ce dernier peut être calculé à partir du modèle thermody-
namique approprié.

Comme la minimisation de G implique l’égalité des potentiels chimiques
(voir 6.1), on écrit parfois le flash thermodynamique par le système suivant :


DA = Dα +Dβ

∀i, DAzi = Dαxi +Dβyi
∀i, µαi = µβi

(II.48)

Mais attention ! Notons que l’égalité de potentiels chimique n’implique pas tou-
jours la minimisation de G. Même si l’approche par l’égalité des potentiels chi-
miques s’avère généralement correcte, il reste un risque de trouver des minima lo-
caux.

La résolution d’un flashPT nécessite l’utilisation de boucles, sur le bilan ma-
tière (θ = Dα/Dβ), et sur la thermodynamique (composition des phases : les Ki).
L’algorithme est représenté en figure II.16.

4.3 Flash adiabatique

Le flash adiabatique, ou flashQP, nécessite l’apport du bilan d’énergie pour tenir
compte de la variation de la température du système. Le système à résoudre est donc
le suivant :
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Initialisation :
T, P, x ,y

non

oui

Calcul constante 
d'équilibre :

Calcul de :

Bilan matière 
validé ?

Calcul de : Thermo. 
validée ?

non

oui Fin :
T, P, x , y

boucle 
x, yboucle 

FIGURE II.16: Schématisation d’un flashPT (isotherme).


DF = D1 +D2

∀i, DF zi = D1xi +D2yi
∀iy1

i = Kix
2
i

ṁs

(
h+ ep + v2

2

)
s
− ṁe

(
h+ ep + v2

2

)
e

= sumjQ̇j

(II.49)

Au niveau du bilan énergétique, il faut exprimer les enthalpies de chaque consti-
tuant du système, dans chaque phase. En fonction de l’état de chaque molecule (ga-
zeux ou liquide), divers traitements sont possibles. Généralement, on utilisera une
approche résiduelle pour le gaz, et d’excès pour le liquide (voir section 7) :

{
hvap(T ) =

∑
i xi
∫ T
Tref

CpidT

hLiq(T, P, x) = hE(T, P, x) +
∑

i xih
0,Liq
i (T, P )

(II.50)

L’algorithme général pour résoudre un flashQP est illustré en figure II.17.
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Initialisation :
T, P, x ,y

Initialisation de T

Résolution flashPT 

Bilan E 
validé ?

non

oui Fin :
T, P, x , y

boucle T 

Résultats: x, y, Calcul bilan 
energétique

FIGURE II.17: Schématisation d’un flashQP (adiabatique).

5 Base de données sur les propriétés
thermodynamiques et les équilibres de phases

S’il est important de connaître la théorie ou les modèles qui permettent le cal-
cul des propriétés thermodynamiques et des équilibres de phases, il est tout aussi
important d’acquérir des données expérimentales (ne serait-ce que pour valider les
modèles).

En ce qui concerne les données thermodynamiques (enthalpie, entropie, capaci-
tés calorifiques...), il existe quelques bases de données de référence :

— La base de donnée de la DECHEMA
— La base de donnée de la DIPPR (Design Institute for Physical Properties)
Pour les données d’équilibres liquide-vapeur, le lecteur pourra, entre autres, se

référer aux documents de référence suivants :
— Gmehling et al.[17]
— Kehiaian [24]
— Wichterle et al [49, 50]
Pour les données d’équilibres liquide-liquide, le lecteur pourra, entre autres, se

référer à la collection de la DECHEMA[5, 4, 6]
Pour les données d’équilibres liquide-solide, le lecteur pourra, entre autres, se

référer aux documents suivants :
— Marrero et Abildskov[30]
— Abildskov[2]
— Jouyban[23]

Enfin, pour des paramètres de solubilité (voir section III.7.4), le lecteur pourra
se référer au handbook de Barton[8].
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6 Conclusion et résumé

Le tableau II.4 rassemble les éléments essentiels à retenir sur la modélisation
des équilibres de phases.

TABLE II.4: Choix de l’approche de l’activité.
Phase du composé Type molécule Approche générale

Gaz Simple Résiduelle (φ)
Gaz Complexe Résiduelle (φ)

Liquide Simple Excès/Résiduelle (φ/γ)
Liquide Complexe Excès (γ)



Les modèles thermodynamiques III
1 Introduction

Dans ce chapitre sont présentées les différentes approches et différents modèles
thermodynamiques à la disposition du thermodynamicien, ou plus simplement de
l’ingénieur procédé. Si ce chapitre n’est pas exhaustif sur le sujet (une simple re-
cherche bibliographique montre des dizaines, voire des centaines, de nouvelles dé-
clinaisons de méthodes thermodynamiques par an), il couvre néanmoins les mo-
dèles les plus classiques, qu’elles soient anciennes ou récentes.

En préambule, les interactions moléculaires, au centre des problématiques des
équilibres entre phases multi-constituants, sont rapidement rappelées. Ces explica-
tions permettent de mettre en lumière les facettes des diverses méthodes thermody-
namiques, dont les approches peuvent être parfois très différentes pour tenir compte
de ces interactions.

Ensuite, les deux grandes catégories de méthodes sont exposées : les équations
d’états et les modèles de coefficient d’activité.

Le choix parmi ces différents modèles est souvent difficile. Aussi, en conclusion,
une brève suggestion d’aide à la décision de la méthode est proposée.

2 Évaluation des modèles

Les modèles sont généralement évalués par leurs capacités à reproduire les don-
nées expérimentales. Cela sous-entend bien sûr qu’on les compare avec des don-
nées bien établies de la littérature scientifique, dont la qualité n’est pas (ou peu)
discutable. C’est d’ailleurs avec de telles données, fiables, que l’optimisation des
paramètres des modèles doit être effectuée.
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Pour juger de la qualité de prédiction (ou d’optimisation) des modèles, l’outil
le plus courant est la “racine de l’erreur quadratique moyenne”, ou “Root Mean
Square Error (RMSE)” en anglais, dont l’expression est la suivante :

RMSE =

√√√√ 1

n

n∑
i=1

(xpred − xexp)2 (III.1)

où n est le nombre de données expérimentales considérées.
Comme son nom l’indique, le RMSE fourni la racine carrée de l’erreur quadra-

tique moyenne. C’est aussi, statistiquement, la racine carrée de la variance sur l’en-
semble des échantillons observés, c’est-à-dire l’écart-type de cet ensemble (stan-
dard deviation en anglais).

Il y a deux variantes à ce critère.
La première est de s’intéresser à l’erreur moyenne absolue (ou “Mean absolute

Error, MAE”) :

MAE =

∑n
i=1

(
xpred − xexp

)
n

(III.2)

Ce critère est plus facile à appréhender. Il donne directement l’erreur moyenne
entre les prédictions et les données expérimentales. Par contre, cette erreur dimi-
nuera beaucoup plus rapidement que l’erreur quadratique moyenne (qui fait ap-
paraître l’erreur au carrée). C’est pourquoi le RMSE est plus souvent utilisé pour
donner une idée de la performance d’un modèle, ou de son optimisation.

La seconde approche intéressante à mentionner est l’erreur quadratique
moyenne des logarithmes, ou “Root Mean Square Log Error” (RMSLE) en anglais.
Elle s’exprime ainsi :

RMSLE =

√√√√ 1

n

n∑
i=1

(log xpred − log xexp)2 (III.3)

L’intérêt principal du RMSLE est de rendre plus lisible la comparaison entre dif-
férents modèles, ou optimisations. En effet, lorsque l’erreur moyenne quadratique
moyenne est augmenté d’un ordre de grandeur (101), son logarithme est augmenté
d’une unité : log(10x) = log x+ 1. Passer d’un RMSLE de 2 à 4 indique donc une
erreur quadratique moyenne multipliée par 100.

3 Les interactions moléculaires

L’un des enjeux de la modélisation thermodynamique est la prise en compte
et la quantification des interactions moléculaires. Il existe des forces attractives et
répulsives. On distingue classiquement quatre types d’interactions attractives (voir
aussi représentation en figure III.1) :
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— les forces de dispersion (ou forces de London),
— les forces d’induction (ou forces de Debye),
— les forces d’orientations (ou forces de Keesom),
— les forces chimiques (liaisons hydrogène par exemple).

O      H O      H 

H H

δ+

δ-

δ+
δ-

δ-
δ-

δ+
δ+

δ+ δ-
δ-

δ+

(1)

(2)

(3)

(4)

FIGURE III.1: Différentes interactions moléculaires décrites classiquement : (1)
dispersion (2) induction (3) orientation/electrostatiques entre dipôles permanents
(4) hydrogène.

Les trois premières forces sont parfois regroupées sous l’appelation de forces
de Van der Waals. Elles correspondent à des forces de type électrostatique entre des
dipôles instantanés (dispersion), des dipôles instantané-permanent (induction), ou
encore entre des dipôles permanents (orientation).

Bien sûr, les molécules ne s’effondrant pas les unes sur les autres, il existe des
forces répulsives à courtes distances, qui empêchent les molécules de se rapprocher
trop près. On nommera souvent le rayon limite de la molécule sphère dure, ou
chaîne de sphères dures (en fonction de la représentation).

Dans les modèles les plus complets et complexes, la prise en compte de ces in-
teractions est au centre des préoccupations. Bien entendu, plus les molécules que
l’on cherche à étudier présentent des interactions complexes, plus il est difficile de
modéliser les équilibres entre phases. On parlera d’ailleurs de molécules associa-
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tives lorsque ces dernières ont la capacité former des liaisons fortes (comme les
liaisons hydrogène ou les interactions entre dipôles permanents).

4 Le modèle idéal

Le modèle idéal est le modèle le plus simple. Il consiste à supposer qu’il n’y
a aucun écart au comportement du gaz idéal (→ gaz parfait), ou à l’idéalité en
solution. Cela se traduit pour tout composé i en phase α par :{

γαi = 1
φαi = 1

(III.4)

Ce modèle abouti à la loi de Raoult simple, ou à la loi de Henry simple, pour les
équilibres liquide-vapeur, respectivement :{

xV1 P = xL1P
sat
1

xV1 P = xL1H
sat
1

(III.5)

Dans cette loi, le modèle idéal est appliqué à la fois à la phase liquide ET à la
phase gaz. Il est possible de le choisir pour une seule phase. L’intérêt de ce choix est
de ne pas utiliser un modèle complexe pour modéliser une phase lorsque son com-
portement est proche de l’idéalité, ou lorsqu’une phase montre un écart à l’idéalité
beaucoup plus important que l’autre. Par exemple :

— idéalité de la phase gaz pour des faibles pressions (< 2bar) et haute tempé-
rature,

— idéalité liquide pour les molécules présentant des interactions “faibles” (hy-
drocarbures simples de même nombre d’atomes de carbone...),

— idéalité liquide pour des molécules qui présentent des interactions similaires,
ou qui s’annulent les unes avec les autres (exemple : mélange eau/acétone),

— idéalité pour une phase gaz relativement simple, par rapport à une phase
liquide complexe,

— idéalité des phases solides.

5 Les équation d’état (EoS)

5.1 Introduction sur les équations d’état

Les équations d’état sont pratiques pour modéliser le comportement thermody-
namique des phases fluides (gaz et liquide). Elle proposent d’exprimer la relation
entre les variables P , V et T sous la forme : f(P, T, V,N) = 0.

L’intérêt principal de ce type d’équation est de permettre le calcul de l’ensemble
des propriétés thermodynamiques et des équilibres de phases (moyennant l’adjonc-
tion d’une équation d’état thermique type T = f(U)).
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L’équation d’état la plus connue est bien sûr la loi des gaz parfaits :

PV = NRT (III.6)

Cette équation correspond à la loi que suit un gaz idéal. Elle suppose que les
molécules n’ont pas de taille, et n’interagissent pas entre elles. Une manière de voir
cette équation est l’idéalité absolue, contrairement à une idéalité par rapport à une
référence (comme dans le cas des modèles d’excès).

L’équation d’état des gaz parfaits est donc inapte à modéliser les mélanges non
idéaux. Il existe dans la littérature des équations relativement simples (forme sem-
blable) pour corriger ce problème, comme l’équation d’état de Nothnagel (voir aussi
[35]) :

P =
RT

v − b
(III.7)

où b est un paramètre d’interaction qui ne sera pas développé ici. Cette
équation est pratique pour modéliser les propriétés des phases gaz comportant
des molécules associatives (fortes interactions entre elles).

Ensuite, il y a plusieurs types d’équations d’état permettant de prendre en
compte le comportement réel de composés purs ou des mélanges :

— l’équation d’état du Viriel,
— les équations cubiques,
— les équations de type SAFT.
Dans la suite, les équations du viriel et quelques équations d’état classiques sont

décrites.
On notera toutefois en préambule que les équations d’états sont parfois écrites

en utilisant des grandeurs réduites. L’origine de cette écriture prend source dans ce
que l’on appelle la loi (ou principe) des états correspondants.

5.2 Loi des état correspondants

La loi des états correspondants explicite que, pour un fluide “simple”, s’il existe
une équation d’état écrite avec des variables réduites, cette équation est valable pour
tous les autres fluides de ce type (ayant les mêmes variables réduites) :

F

(
V

Vc
,
T

Tc
,
P

Pc

)
= 0 (III.8)

où l’indice c indique le point critique.

NB : La notion de fluide “simple” ne sera pas définie ici, mais correspond en
deux mots à un fluide dont la fonction potentiel d’interaction peut s’écrire avec 2
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paramètres uniquement (potentiel de Lennard-Jones par exemple, voir aussi dans
les références citées au début de ce document).

Autrement dit, il existe dans ce cas une fonction universelle permettant d’expri-
mer les fonctions résiduelles à l’aide des variables réduites quel que soit le fluide :

Xres(Tr, Pr) = Xres
0 (Tr, Pr) (III.9)

où Tr, et Pr sont les température et pressions réduites, et l’indice 0 indiquant le
fluide “simple ”, d’équation d’état connue.

Les grandeurs réduites sont fonction du point critique et s’écrivent :



Tr = T/Tc
Pr = P/Pc
Vr = V/Vc
Ur = U res

m (Tr, Pr)/RTr
Hmr = Hres

m (Tr, Pr)/RTc
Smr = Sresm (Tr, Pr)/R
Cpmr = Cpm(Tr, Pr)/R

(III.10)

Le principe des états correspondants peut, entre autre, être utile pour le calcul
du facteur de compressibilité, qui peut alors être exprimé :

Z = Z(Tr, Pr) =
PVm
RT

(III.11)

Dans la pratique, ce principe est également très employé pour calculer les gran-
deurs résiduelles et les coefficients associés, par exemple le coefficient de fugacité :

lnφ =

∫ Pr

0

(Z(Tr, Pr)− 1)
dP

Pr
(III.12)

ATTENTION toutefois ! Si la loi des états correspondants semble bien utile,
elle ne se montre pas si exacte en pratique, notamment pour les molécules plus
complexes (et non “simples”, ce qui est généralement le cas). En conséquence, il y
a des différences notables lors du calcul de la pression de vapeur saturante P sat.

Pour remédier à ce problème, une nouvelle variable est ajoutée aux équations :
soit le facteur de compressibilité critique Zc, soit le facteur acentrique ω, défini à
Tr = 0, 7 par :

ω = − log10 P
sat
r |Tr=0,7 − 1 (III.13)

Ce facteur a été introduit par Pitzer en 1955 et définit l’écart à la sphéricité
de la molécule. Il ajoute donc un facteur correctif par rapport au fluide “simple”
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mentionné précédemment. Des valeurs de ce facteur peuvent être trouvées dans la
littérature. À titre d’exemple, une molécule “parfaitement sphérique”, type méthane
(CH4) possède un facteur acentrique proche 0 (comportement du gaz de Van der
Waals). Le butane présente quant à lui un facteur acentrique de l’ordre de 0, 20.

Enfin, l’équation III.11 est exprimée de préférence :

Z = Z(Tr, Pr, ω) = Z(Tr, Pr, Zc) (III.14)

À savoir également qu’il existe une relation entre ω et Zc :

Zc = 0, 291− 0, 08ω (III.15)

5.3 Équation du viriel

5.3.1 Équation générale du viriel

L’équation du viriel est un développement mathématique du facteur de com-
pressibilité sous la forme :

Z =
PVm
RT

= 1 +
B

Vm
+

C

V 2
m

+
D

V 3
m

+ ... (III.16)

où B, C, D... sont des coefficients, dits coefficients du viriel (on les trouve
aussi sous les appellations : premier coefficient du viriel, second coefficient...). Ces
coefficients sont, pour un corps pur, uniquement dépendants de la température.

Ce développement montre que Z peut être exprimé à partir du comportement
d’un gaz parfait. Le premier terme désigne ce comportement idéal. Les termes sui-
vants désignent quant à eux une différence de comportement entre le fluide réel et
le gaz parfait. Au premier ordre, à volume molaire infini (état le plus proche du gaz
parfait), on détermine le coefficient B par :

B = lim
Vm→∞

(
Vm −

RT

P

)
(III.17)

En effet, en première approximation, il n’y a pas de différence entre le fluide réel
et idéal à volume molaire infini (Vm → ∞). Cela correspond à B = 0 (ainsi que
tous les autres coefficients d’ordre supérieur). Toutefois, si l’on prend en compte les
interactions moléculaires, ou forces de cohésion (négligées dans le cadre de la loi
des gaz parfaits), la limite décrite par l’équation III.17 n’est pas nulle, et vaut B (au
premier ordre du moins...).

De manière générale, tous les coefficients du viriel correspondent à des “inté-
grales de collision” entre deux ou plusieurs molécules (terme relativement barbare
qui ne sera pas développé ici, mais faisant référence aux interactions moléculaires
via l’expression de potentiels d’interaction, voir Hill [21]).

Dans un gaz parfait, il n’y a pas d’interactions. Dans le monde réel, ce n’est ja-
mais le cas. Toutefois, ces interactions tendent à diminuer avec l’augmentation de la
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distance moyenne entre les molécules, et donc avec le volume molaire. C’est pour-
quoi le coefficientB, de premier ordre, est le terme le plus important (à haut volume
molaire), les autres étant “écrasés” par la puissance sur Vm. À terme, l’objectif de
tous les coefficients du viriel est de prendre en compte toutes les interactions molé-
culaires afin de décrire au mieux l’écart au gaz parfait.

Les coefficients peuvent tous être exprimés, puis déterminés expérimentale-
ment, par l’équation suivante :

Coeffi = lim
Vm→∞

1

i!

(
∂iZ

∂ 1
V i
m

)
|T (III.18)

Plus généralement, dans le cas d’un mélange, le coefficient B est exprimé à
partir de coefficients d’interaction entre les molécules de la manière suivante :

Bmixt =
m∑
i

m∑
j

xixjBij (III.19)

où m est le nombre de molécules différentes, xi et xj les fractions molaires de i
et j, et les Bij les paramètres d’interaction binaires. Le cas du coefficient C est plus
compliqué, car faisant intervenir des coefficients d’interaction ternaires :

Cmixt =
m∑
i=1

m∑
j=1

m∑
k=1

xixjxkCijk (III.20)

Notons aussi que l’équation III.16 peut aussi être écrite sous la forme :

Z =
PVm
RT

= 1 +B′P + C ′P 2 +D′P 3 + ... (III.21)

avec une relation entre les coefficients B et B′, C et C ′...
L’équation d’état du viriel présente le grand intérêt de posséder des coefficients

(B, C,...) qui ont tous une signification physique. Ce n’est pas le cas de tous les
coefficients présents dans les équations d’état classiques.

Ensuite, le développement du viriel permet de mener à des équations, dites
équations d’état du viriel qui correspondent au développement du viriel tronqué.
On utilise plus généralement les équations d’état du viriel faisant intervenir jusqu’au
coefficient C, car elles permettent un très bon calcul du facteur de compressibilité
Z pour de nombreux gaz jusqu’à la moitié de la masse volumique critique (et un
bon calcul au-delà).

Les coefficients à partir de D sont utiles normalement pour de plus hautes
masses volumiques. Mais il est généralement difficile, notamment d’un point de
vue expérimental, d’obtenir de bons coefficients D. La modélisation de la phase
liquide n’est donc généralement pas bonne. C’est pourquoi, les équations du vi-
riel sont généralement utilisées pour prédire, à masses volumiques modérées, des
équilibres gaz-liquide et gaz-solide.
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Bien sûr il est nécessaire de connaître des valeurs des coefficients du viriel avant
d’utiliser une des équations d’état du viriel. Ces valeurs peuvent être trouvées dans
dans divers livres de références ou Handbooks.

5.3.2 Équation tronquée après le second terme

La forme de cette équation d’état est la suivante :

Z =
PVm
RT

= 1 +
B

Vm
(III.22)

Cette dernière est bien évidemment très simple, et présente une utilité limitée.
Elle concerne uniquement la phase vapeur à faible pression (ou haut volume mo-
laire). La limite de pression est généralement fixée à 1,5 MPa.

5.3.3 Équation tronquée après le troisième terme

La forme de cette équation d’état est la suivante :

Z =
PVm
RT

= 1 +
B

Vm
+

C

V 2
m

(III.23)

Celle-ci est plus complexe que la précédente et est utile sur une gamme de pres-
sion plus importante (1/3P crit). Encore une fois, elle n’est adaptée qu’à la phase
gaz.

5.3.4 Fugacité avec l’équation du viriel

Sous la forme précédente, le coefficient de fugacité peut être exprimé à partir de
l’équation I.36 :

lnφi =
2

Vm

m∑
j=1

xiBij +
3

2V 2
m

m∑
j=1

m∑
k=1

xixkCijk − lnZmél (III.24)

5.3.5 Autres formes de l’équation du viriel

Comme vu précédemment, les différentes équations du viriel disponibles (ordre
< 4) ne sont pas capables de modéliser la phase liquide, ou plus généralement les
phases denses. C’est pourquoi il existe différentes modifications du développement
du viriel dont voici quelques (rapides) exemples :

— Benedict Webb Rubin (BWR)
— Starling-BWR
— Soave-BWR
— Lee-Kesler
— MBWR
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BWR

L’équation Benedict Webb Rubin (BWR) ajoute un cinquième terme et se présente
ainsi (pour le composé pur) :

Z = 1 +
G1

Vmr
+

G2

Vm
2
r

+
G3

Vm
5
r

+
c− 4

T 3
r Vm

2
r

(1 + Vm
−2
r exp(−Vm−2

r ) (III.25)

avec


G1 = b1 − b2

T
− b3

T 2 − b4
T 3

G2 = c1 − c2
T
− c3

T 2

G3 = d1 − d2

T

(III.26)

ce qui donne au final 10 paramètres (sans signification physique) à connaître au
préalable (détermination à partir de données de pression de vapeur saturante).

Il existe une version pour les mélanges, nécessitant donc de nouveaux para-
mètres.

Cette équation permet la prise en compte de la phase liquide et est notamment
utile pour la prédiction des masses volumiques ou d’équilibres liquide-gaz de mé-
langes d’hydrocarbures légers (mais moins pour la prédiction des propriétés calo-
rifiques). Elle est par contre peu fiable à de faibles températures ou au voisinage
du point critique. Enfin, elle nécessite beaucoup de paramètres (encore plus pour
des mélanges), ce qui la rend plus difficile à utiliser dans la pratique. Ses variantes
plus récentes sont plus généralement utilisées dans les simulateurs.

Starling-BWR

Starling-BWR, souvent aussi appelé BWRS, est une évolution de l’équation
précédente. La différence se trouve dans l’obtention des 11 paramètres (avec Vmc)
nécessaires à son utilisation. Le détail de cette méthode peut être trouvée dans la
littérature (voir [44]).

Cette dernière s’applique plus particulièrement aux fluides de masses molaires
faibles et non polaires. Elle donne d’excellent résultats pour les hydrocarbures lé-
gers (C1 - C8), mais de moins bons résultats près du point critique. Il vaut mieux
dans ce cas se tourner vers une équation d’état cubique. Cette équation a été très uti-
lisée dans l’industrie du gaz liquide. À noter toutefois qu’elle n’est pas très adaptée
aux équilibres liquide-liquide.
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Soave-BWR

Modification pour les hydrocarbures pour tout l’ensemble du diagramme de
phase (jusqu’à la région critique). Cette modification prend également en compte
des mélanges. Plus de détails peuvent être trouvés dans la littérature ([42, 43]).

Lee-Kesler

Variante prédictive la plus connue de BWR. L’équation de Lee-Kesler s’écrit à
partir de deux expressions :

— l’expression du facteur de compressibilité d’un fluide simple (argon ou mé-
thane),

— l’expression du facteur de compressibilité d’un fluide de référence
(n-octane).

Le facteur de compressibilité Z à déterminer est dans cette équation une fonc-
tion des facteurs de compressibilité du fluide simple (noté Z(0)) et du fluide de
référence (noté Z(R)) :

Z(Tr, Vmr, ω) = Z(0)(Tr, Vmr, ω = 0)+
ω

ω(R)

[
Z(0)(Tr, Vmr, ω

(R))− Z(0)(Tr, Vmr, ω
(0) = 0)

]
(III.27)

Dans cette équation, il y a donc trois variables qui décrivent le fluide à l’étude :
les propriétés réduites et le facteur acentrique ω. C’est pourquoi on peut la considé-
rer prédictive.

Ensuite, les expressions de Z(0) et Z(R) sont calculées à partir d’une équation
modifiée de BWR :

Z = 1 +
b∗

Vmr
+

c∗

Vm
2
r

+
d∗

Vm
5
r

+
c4

T 3
r Vm

2
r

(
β +

γ

Vm
2
r

)
exp

(
− γ

Vm
2
r

)
(III.28)

b∗, c∗ et d∗ étant des fonctions de la température réduite Tr, c4, β et γ étant
des constantes déterminées expérimentalement pour le fluide simple et le fluide de
référence.

Comme souvent, il existe des variantes de cette équation, et notamment une
version adaptée pour les mélanges (ajout d’une loi de mélange).

Cette équation est très pratique pour le calcul des propriétés résiduelles des
phases pures, des masses volumiques, volumes molaires, enthalpies et entropies
liquide ou vapeur pour des hydrocarbures légers (< C8) non (ou très faiblement)
polaires.
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MBWR

Autre modification de l’équation BWR qui s’écrit sous la forme :

P =
9∑

n=1

anv
−n
r + exp

(
−v−2

r

) 1∑
n=10

5anv
17−2n
r (III.29)

où les coefficients an sont des paramètres ajustables dépendant de la tempéra-
ture. Ils sont déterminés à partir des propriétés de composés purs.

Cette méthode se montre très précise pour les composés très connus en phases
pures (méthane, éthane, N2, CO2, quelques fluides caloporteurs...). Cet avantage est
aussi son principal défaut, car elle n’est pas applicable sans paramètres, nécessitant
un lourd travail expérimental en premier lieu.

Il existe d’autres variantes de cette équation, comme celle de Wagner (à 13 pa-
ramètres) , qui améliore les prédictions à proximité du point critique.

5.4 Les équations d’état cubiques : équation de Van der Waals et
dérivées

5.4.1 Introduction sur les équations d’état cubiques

Les équations d’état représentent le comportement des phases par l’intermé-
diaire d’une fonction du type :

f(T, P, V,N) = 0 (III.30)

Les équations d’état cubiques prennent une forme polynomiale du troisième
degré en Vm ou Z :

{
V 3
m + AV 2

m +BVm + C = 0
Z3 + A′Z2 +B′Z+C ′ = 0

(III.31)

On remarque donc que les équations cubiques peuvent présenter trois solutions
réelles, les solutions extrêmes correspondant aux volumes molaires des phases li-
quides et gaz.

De manière générale, les équations d’état cubiques prennent la forme générique :

P =
RT

Vm − b
− a(T, x)

(Vm − c1b(x))(Vm − c2b(x))
=

RT

Vm − b(x)

a(T, x)

(V 2
m + d1b(x)Vm + d2b(x)2)

(III.32)
où c1, c2, d1 et d2 sont des coefficients dépendant de la forme de l’équation

d’état.
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Le terme a est un paramètre physique qui correspond à un terme de cohésion
(mesure de la force d’attraction moléculaire). Il dépend de la température et de la
composition (dans le cas des mélanges).

Le terme b est aussi un paramètre physique, que l’on appelle également covo-
lume. La grandeur Vm − b est appelé le volume molaire effectif (voir figure III.2).
Le covolume correspond globalement au volume minimal des molécules. Dans le
cas d’un mélange, il correspond à une taille minimale moyenne.

a) b) v
b

v-b

FIGURE III.2: Volume des sphères dures et covolume. a) faible densité, b) phases
denses.

Dans le cadre d’un mélange, les paramètres a et b sont classiquement exprimés
ainsi :

{
a =

∑m
i=1

∑m
j=1 xixjaij

b =
∑m

i=1 xibi
(III.33)

où x est le vecteur de la composition du mélange, m le nombre de composés,
et aij le paramètre d’interaction binaire (terme d’attraction) entre le composé i et le
composé j. Cette forme n’est pas la seule possible et acceptable. Toutefois, elle est
souvent utilisée dans les équations d’état cubiques.

Enfin, il est à noter que les équations d’état cubiques ne sont généralement pas
pratiques pour représenter à la fois le comportement volumétrique ET les tensions
de vapeur ([1]). C’est pourquoi, il existe diverses équations d’état, chacune étant
plus particulièrement destinée à un type d’utilisation précis.

Dans la suite de cette section, quelques équations d’état cubiques classiques
(dérivées généralement de l’équation de Van der Waals, mais pas toujours) sont
présentées.
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5.4.2 Équation d’état de Van der Waals

L’équation de Van der Waals est fondamentale pour la compréhension du com-
portement des fluides en thermodynamique. Pour ce travail, Van der Waals reçu le
prix Nobel en 1910. Même si cette équation n’est pas la plus utilisée et recomman-
dée aujourd’hui, elle est brièvement présentée ci-après.

La forme la plus classique de cette équation pour un composé pur est de la
forme : (

P +
a

Vm
2

)
(Vm − b) = RT (III.34)

où a et b sont les deux constantes mentionnées en section III.5 (terme d’attrac-
tion et taille), dépendant de l’espèce étudiée. On peut montrer également que :{

a = a∗R
2T 2

c

Pc

b = b∗RTc
Pc

(III.35)

avec a∗ = 27/64 et b∗ = 1/8.
Dans le cas systèmes multiconstituants, il existe différentes règles de mélange.

La plus classique, adaptée à l’équation de Van der Waals, est la règle déjà présentée
dans le paragraph précédent, en équation III.33, et rapellée ci-après :{

a =
∑m

i=1

∑m
j=1 xixjaij

b =
∑m

i=1 xibi
(III.36)

Cette fois ci, aij correspond aux interactions moléculaires entre i et j, et b est
appelé “covolume moyen du fluide”. À noter qu’il n’y a pas de méthode générale
pour déterminer les aij en fonction des ai des composés purs (ce qui est souvent
l’un des enjeux de la thermodynamique). Il existe quelques corrélations simplistes
comme celle (empirique) de Berthelot :

aij = (aiaj)
1/2 (III.37)

Enfin, l’équation d’état de Van der Waals peut aussi être écrite pour le facteur
de compressibilité, et servir à exprimer le coefficient de fugacité dans un mélange :

lnφi = ln
Vm

Vm − b
+

bi
Vm − b

−
2
√
ai
∑m

j=1 xj
√
aj

VmRT
− lnZ (III.38)

L’équation de Van der Waals est une équation célébrissime, mais pas tellement
utilisée dans la pratique, car il existe depuis les premiers travaux de nouvelles équa-
tions d’état (dérivées de cette dernière) plus performantes, comme les équations de
Peng-Robinson (PR) ou Soave-Redlich-Kwong (SRK).
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5.5 Redlich-Kwong (RK) et modifications

La forme la plus classique de l’équation Redlich-Kwong est de la forme P =
f(T, Vm) :

P =
RT

Vm − b
− a/T 0,5

Vm(Vm + b)
(III.39)

où a et b sont uniquement fonction des composés chimiques, et de la composi-
tion, ainsi : {

a = a∗R
2Tc2,5

Pc

b = b∗R
2Tc
Pc

(III.40)

avec a∗ ' 0, 42748023 et b∗ ' 0, 08664035.
L’équation de Redlich-Kwong est très pratique pour le calcul de propriétés ther-

modynamiques de phases vapeur. Elle s’applique à des systèmes à basses pressions
(< 10 atm) pour des systèmes faiblement non idéaux.

Il existe plusieurs modifications, ou évolutions, de l’équation de Redlich-
Kwong :

— Soave-Redlich-Kwong (décrite ci-après),
— Peng-Robinson (décrite ci-après),
— Redlich-Kwong Aspen,
— Redlich-Kwong-Soave-MathiasRedlich-Kwong-Soave-Sandler,
— Redlich-Kwong-Soave-MHV2 :
— et probablement des centaines d’autres...

5.6 Soave-Redlich-Kwong (SRK)

L’équation de Soave-Redlich-Kwong (généralement appelée SRK) est de la
forme suivante :

P =
RT

Vm − b
− acα(T )

Vm(Vm + b)
(III.41)

avec {
a(T ) = a∗R

2T 2
c

Pc
α(T )

b = b∗RTc
Pc

(III.42)

où a∗ ' 0, 427480, b∗ ' 0, 086640, et :

α(T ) =
[
1 +m(1−

√
Tr)
]2

(III.43)
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avec m = M0 +M1ω +M2ω
2. (coefficients voir tableau III.1).

SRK est très utile et recommandée pour les applications dans les procédés
pétrochimiques, modélisation des hydrocarbures. Avec Peng-Robinson (voir ci-
après), cette équation est essentielle et relativement irremplaçable pour les calculs
d’équilibres liquide-vapeur sous pression.

5.7 Peng-Robinson (PR)

L’équation de Peng-Robinson (généralement appelée PR) est de la forme sui-
vante :

P =
RT

Vm − b
− a(T )

V 2
m + 2bVm − b2

(III.44)

avec {
a(T ) = a∗R

2T 2
c

Pc
α(T )

b = b∗RTc
Pc

(III.45)

où a∗ ' 0, 45724 et b∗ ' 0, 07780, et :

α(T ) =
[
1 +m(1−

√
Tr)
]2

(III.46)

avec m = M0 +M1ω +M2ω
2. (coefficients voir tableau III.1).

La règle de mélange pour le paramètre a est généralement écrite en fonction des
coefficients purs (ai) et d’un paramètre d’intéraction kij :

a = xixj(aiaj)
1/2(1− kij) (III.47)

L’équation de Peng-Robinson est recommandée pour les calculs d’équilibres
liquide-vapeur des hydrocarbures sous pression (application en pétrochimie, au
gaz naturel). Ses résultats sont comparables à l’équation SRK. Avec cette dernière,
l’équation de Peng-Robinson est essentielle et relativement irremplaçable pour les
calculs d’équilibres liquide-vapeur sous pression.

6 Équations de type SAFT

SAFT, pour Statistical Associating Fluid Theory, est, en plus d’une équation
d’état, une famille d’équations. Le modèle original est l’équation SAFT, publiée
pour la première fois au début des années 90 ([10, 11]). L’origine de ces modèles
vient de la physique statistique pour l’expression des associations entre molécules
(dans ce cas précis, la Théorie des perturbations).
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Pour chaque version de l’équation d’état SAFT, la grandeur thermodynamique
qui est exprimée est l’enthalpie libre d’Helmoltz résiduelle Ares. À partir de cette
grandeur, on peut rappeler l’expression du potentiel chimique du composé i :

µresi (T, V )/kT =
1

V

(
∂Ares/kT

∂Ni

)
V,T,Ni 6=k

(III.48)

L’objectif de ce type d’équation est de représenter les mélanges fortement non-
idéaux, comprenant des molécules associatives. La famille d’équation SAFT est
d’ailleurs probablement la plus mature parmi les équations d’état. Elle est aussi
beaucoup plus compliquée...

6.1 SAFT

L’équation d’état SAFT modélise les molécules comme des chaînes de sphères
dures (segments). Un segment, ou une sphère, peut correspondre à un atome, à un
groupement d’atomes, un groupement fonctionnel...

Ensuite, les différentes interactions entre ces chaînes/segments sont décorrélées
et exprimées par l’intermédiaire de l’enthalpie libre résiduelle d’Helmoltz avec trois
termes :

— un terme d’interaction de segments Aseg,
— un terme de formation des chaînes de sphères de segments identiques

Achaine,
— un terme d’association entre les sites Aassoc,
L’équation correspondante est la suivante :

Ares = Aseg + Achaine + Aassoc (III.49)

La figure III.3 illustre le principe de l’équation SAFT.
Les expressions de chaque terme étant relativement compliquées, elles ne se-

ront pas écrites ici. Il est néanmoins important de connaître leur signification et les
paramètres associés.

TABLE III.1: Paramètres pour les équations d’état VdW, PR, SRK.
Équation d’état

Paramètre VdW SRK PR
c1 0 0 −1−

√
2

c2 0 -1 −1 +
√

2
a∗ 27/64 1/[9(21/3 − 1)] 0, 45724
b∗ 0 (21/3 − 1)/3 0, 07780
M0 0, 500 0, 48 0, 37464
M1 1, 588 1, 574 1, 54226
M2 −0, 1757 −0, 176 −0, 26992
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site d'association

formation de chaîne

interaction entre segments

(σ, ε)

m

(kassoc , εassoc)

FIGURE III.3: Illustration du modèle SAFT.

Le terme de segment

Le terme de “segment” correspond à l’énergie libre d’helmoltz des segments
non associés. Pour un corps pur, on peut écrire :

Aseg = mAmonomere (III.50)

oùAmonomere est l’énergie libre d’Helmoltz du fluide en l’absence d’interactions
de type chaîne (voir après, ou figure III.3). Amonomere peut être décomposé en :

Amonomere = Ahs + Adisp (III.51)

Ahs correspond aux interactions répulsives (forces répulsive à courte distance :
terme de sphère dure), et dépend du diamètre des sphères : σ. Ce terme est en fait
un terme de référence, et correspond à la sphère dure de Carnahan et Starling. Adisp

correspond à un terme de dispersion (ou de perturbation par rapport au terme de
référence précédent) et dépend d’un paramètre d’interaction noté ε.

Le terme de chaîne

Le terme de chaîne correspond aux liaisons entre les segments pour former les
molécules (figure III.3). Il dépend du paramètre mi (paramètre de chaîne), censé
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être le nombre de segments de l’espèce i, mais est plutôt un paramètre ajustable et
généralement non entier.

Le terme associatif

Le terme associatif correspond aux possibilités d’association entre les molécules
(liaisons hydrogène...). C’est un terme très important car il fait la force de ce type
de modèle pour la modélisation de fluides fortement non-idéaux.

Il fait appel à deux paramètres particuliers : kAiBj et εAiBj/k (k constante de
Boltzman). Ces termes sont respectivement le volume et l’énergie de liaison entre
le site A de l’espèce i et le site B de l’espèce j.

Dans le cas du corps pur avec un seul site d’association (A), il n’y aura que deux
paramètres : kAiAi et εAiAi/k.

Dans le cas où il y a plusieurs sites d’interactions (A, B, C...), il y a plusieurs
approches possibles (ne pas les différencier, différencier uniquement l’interaction
AB, AC...).

Cas des mélanges

Dans le cas des mélanges, il est usuel d’employer la règle classique de mélange :

εij =
√
εiiεjj(1− kij) (III.52)

où kij est un paramètre d’interaction ajustable entre i et j.
Ce dernier paramètre est utile, mais peut aussi être “facultatif”. Si toutes les

données sur les corps purs sont connues, la règle précédente peut être appliquée.
Cela permet de s’abstenir de données plus complètes sur les mélanges. Bien sûr, il
y a une perte d’information plus ou moins importante selon les mélanges étudiés.
Toutefois, de bonnes prédictions peuvent tout de même obtenues sans (kij = 0).

Conclusion sur SAFT

En résumé, les paramètres (ajustables) sont :
— mi, le nombre de segments de la chaîne du composé i
— σ′i, le diamètre des segments du composé i (indépendant de la température),
— εi, le paramètre d’énergie de dispersion du composé i (énergie d’intéraction),
— au minimum deux termes associatifs (“cross-association”) pour définir les

interactions spécifiques entre les surfaces de contact : kAiBi (volume d’asso-
ciation), et εAiBi/k (énergie d’association).
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— kij : paramètre d’interaction entre l’espèce i et l’espèce j.
Les cinq premiers paramètres sont des paramètres de corps purs. Le dernier est

ajustable et est utile pour un mélange donné.
Afin de posséder de bonnes valeurs pour les paramètres des corps purs, il faut

les déterminer expérimentalement en amont. Il n’est plus nécessaire de répéter cette
opération une fois les paramètres connus (à part le paramètre d’interaction kij).

L’équation d’état SAFT est très utile pour modéliser les fluides fortement non
idéaux. Toutefois, pour les applications pratiques, il est parfois préférable d’uti-
liser d’autres versions de cette équation d’état (notamment PC-SAFT, mentionné
ci-après).

6.2 PC-SAFT

Le modèle PC-SAFT [18, 19], pour Perturbed-Chain for Statistical Associating
Fluid Theory, est un modèle thermodynamique qui se base sur l’équation d’état
SAFT.

Si l’équation de base est relativement la même, l’originalité de PC-SAFT est
de considérer comme terme de référence une chaîne de sphères dures. Ce nouveau
terme s’exprime :

Ahc = Ahs + Achaine (III.53)

L’équation de base de PC-SAFT s’écrit donc :

Ares = Ahc + Adisp + Aassoc (III.54)

Dans cette approche, les molécules sont donc considérées comme des chaînes
composés de segments sphériques.

Mis à part le terme dispersif (qui est modifié), et l’expression du terme de chaîne
de sphères dures (qui est introduit), le modèle reste sensiblement le même en termes
de paramètres. On retrouve donc :

— mi, le nombre de segments de la chaîne du composé i
— σ′i, le diamètre du segment du composé i (indépendant de la température),
— εi, le paramètre d’énergie de dispersion du composé i (énergie d’interaction),
— deux termes associatifs ("cross-association") pour définir les interactions

spécifiques entre les surfaces de contact : εAiBi/k (énergie d’association)
et kAiBi (pour corriger les interactions segment-segment).

— éventuellement kij , paramètre d’interaction binaire entre i et j.
Ahci et Adispi s’écrivent en fonction de σ′i, εi, mi, k, et T . Aassoci dépend en plus

des termes associatifs εAiBi/k et kAiBi .
Ces cinq paramètres doivent être déterminés au préalable par une régression sur

des données expérimentales. On peut donc considérer PC-SAFT comme un modèle
“semi-prédictif” (avec utilisation de kij), ou entièrement prédictif (sans utilisation,
kij = 0).
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Le modèle PC-SAFT est très utile pour modéliser des équilibres de phases ou
des propriétés thermodynamiques de composés “associatifs”. Il est donc à privilé-
gier pour les molécules présentant des liaisons hydrogènes.

À noter que l’équation PC-SAFT présente de bons résultats pour la modéli-
sation des molécules complexes, comme les molécules pharmaceutiques, et égale-
ment de bons résultats pour les équilibres liquide-solide avec ces molécules.

6.3 SAFT-VR

L’équation SAFT-VR (Variable Range) est une variante de l’équation SAFT.
Cette équation introduit une modification dans l’expression du terme Adisp. À l’in-
térieur de ce terme, le terme d’interaction ε est modélisé par un potentiel puits carré
(terme qui ne sera pas développé ici). Le modèle SAFT-VR introduit par ce biais un
nouveau paramètre (λ) correspondant à la largeur du puits de potentiel.

6.4 soft-SAFT

L’équation soft-SAFT est également une variante de l’équation SAFT. Comme
SAFT-VR, cette équation introduit une modification dans l’expression du terme
Adisp. À l’intérieur de ce terme, le terme d’interaction ε est modélisé par un po-
tentiel de Lennard-Jones (non développé ici).

6.5 PC-SAFT pour molécules polaires

Il existe plusieurs modifications de l’équation PC-SAFT pour une modélisation
des mélanges comportant des molécules plus spécifiquement polaires. L’objectif est
de prendre en compte plus précisément les interactions de type dipôle-dipôle, voire
même quadripôle-quadripôle (molécules aromatiques...).

Parmi ces modifications, on peut noter :
— PCP-SAFT ([20])
— GC-PPC-SAFT ([45])
Le modèle GC-PPC-SAFT possède par ailleurs l’originalité de coupler PC-

SAFT avec une approche de contribution de groupes (voir 7.3.1), ce qui en fait une
approche prédictive. Cette méthode a été appliquée avec succès pour des mélanges
complexes (mélanges d’amines, d’alcanes et d’alcools)

6.6 Cubic Plus Association (CPA)

Cubic Plus Association (CPA) est une équation d’état qui hérite de l’équation
SAFT. Cette équation utilise le terme associatif du SAFT original, et l’additionne
à une équation d’état cubique plus classique (SRK pour le terme attractif). L’inté-
rêt principal de la formulation mathématique de la méthode CPA est sa simplicité
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par rapport aux méthodes de type SAFT. Toutefois, on garde à l’esprit la partie as-
sociative entre sites sur les molécules qui permet de rendre compte d’interactions
attractives remarquables (par rapport aux équation cubiques classiques).

Par exemple, l’équation CPA prend l’expression suivante :

P =
RT

Vm − b
− α(T )

Vm(Vm + b)
− 1

2

RT

Vm

(
1 + ρ

∂ ln g

∂ρ

)∑
i

xi
∑
Ai

(1−XA) (III.55)

où le premier terme est clairement l’équation d’état cublique classique (SRK).
Dans les termes suivants, g est la fonction de distribution radiale, ρ l’inverse du
volume molaire, XA la fraction molaire des sites associatifs (A) sur la molécule
i qui ne forment pas de liaisons avec d’autes sites, et xi la fraction molaire du
constituant i. Notons que g est une fonction de rho, et du covolume b :

g =
4

4− 1, 9bρ
(III.56)

Le terme clé est en faitXAi
: le terme associatif. Il dépend de la force associative

∆AiBj entre deux sites (A et B) sur deux molécules (i et j) :

XAi
=

1

1 + ρ
∑

j xj
∑

Bj
XBj

∆AiBj
(III.57)

La force associative dépend de g, et de paramètres associatifs (en énergie εAiBjet
en volume βAiBj ) qui doivent être déterminés.

À partir de ce point, le reste des expressions mathématiques ne sera pas
développée. Toutefois, ces quelques éléments donne un aperçu suffisamment
complet sur le principe du modèle.

Pour terminer, cette équation d’état est considérée comme la meilleure ap-
proche pour la modélisation des mélanges comprenant des hydrocarbures légers,
de l’eau et des alcools.

7 Les modèles à coefficient d’activité

7.1 Introduction sur les modèles de coefficient d’activité

Les modèles de coefficient d’activité (γ) sont des modèles basés sur le calcul
des grandeurs d’excès (notamment le potentiel chimique). La force de ce type de
modèles est de prendre en compte les interactions variées (“unlike interactions”) et
de différentes “forces” entre les molécules (liaisons hydrogène, dipôle-dipôle, Van
der Waals, ioniques...). Cependant, en conséquence, ces modèles ne prennent en
compte que les phases denses, où les interactions sont les plus fortes.
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Il est important de préciser que ce type de méthodes suppose la connaissance
des données thermodynamiques des corps purs pour chaque composé (par exemple
les enthalpies/entropies de changement d’état, voir aussi section II.3), au contraire
de l’utilisation des équations d’état.

Ensuite, les modèles de coefficient d’activité séparent généralement en deux
contributions les causes de non-idéalité :

— la contribution enthalpique (ou résiduelle),
— la contribution entropique (ou combinatoire).
Pour rappel, l’enthalpie libre de mélange à deux constituants s’écrit (utilisation

de Gibbs-Duhem, voir aussi TD3, 1A) :

G(T, P,NA, NB) = NAGm
pur
A +NBGm

pur
B + ∆Gmél (III.58)

avec

∆Gmél = ∆Hmél − T∆Smél (III.59)

Classiquement, la référence employée pour exprimer un équilibre est la phase
pure pour chaque espèce. L’équation ci-dessus apparaît donc naturellement dans la
relation entre les potentiels chimiques (Gm

pur
i = µpuri et µi = µpuri +RT ln a).

Le coefficient d’activité traduit les effets de mélange et trouve son origine dans
le terme ∆Gmél. Dans le cas idéal, γi = 1, sachant que µimél = RT lnxi, ∆Smél
s’écrit :

∆Sm idéal = −(NA +NB)R(x lnx+ (1− x) ln(1− x)) (III.60)

Cela correspond à une loi de mélange idéale : uniquement une contribution en-
tropique (arrangement des molécules dans la solution).

Lorsque l’on considère l’écart à l’idéalité, à la fois la contribution enthalpique
(interactions moléculaires) ET entropique (considérations de forme) sont affectées
et sont intégrées dans le(s) coefficient(s) d’activité γi, via l’enthalpie libre d’excès
GE (équation I.44) :

GE
m(T, P, x) = RT

∑
i

xi ln γi (= ∆Gmél −RT (x lnx+ (1− x) ln(1− x)))

Dans le cadre des modèles à coefficient d’activité, il est fréquent d’exprimer le
coefficient d’activité comme une somme des deux contributions, enthalpique/rési-
duelle et entropique/combinatoire :

∀i, ln γi = ln γresi + ln γcombi (III.61)

Enfin, il existe deux grandes catégories de modèles : les modèles semi-prédictifs
(nécessitent des paramètres ajustables) et les modèles prédictifs (pas besoin de ce
type de paramètres, ou pas sous cette forme contraignante), voir aussi tableau III.2,
et paragraphes suivants.
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7.2 Les modèles semi-prédictifs

Les modèles semi-prédictifs sont des modèles nécessitant des données expéri-
mentales. Généralement, des paramètres d’interaction sont établis à partir de celles-
ci, et permettent l’usage de la méthode de manière plus large (à toutes les tempéra-
tures désirées).

Il existe plusieurs types de modèles semi-prédictifs, avec des approches plus ou
moins complexes. Parmi les modèles les plus simples, on retrouvera les équations :

— de Van Laar,
— de Margules,
Ensuite, on trouve des modèles plus complexes basés sur le concept de compo-

sition locale, comme les modèles :
— de Wilson,
— NRTL (et variantes),
— UNIQUAC.

7.2.1 Van Laar

L’équation de Van Laar s’écrit :

GE
m

RT
=

ABx1x2

Ax1 +Bx2

(III.62)

Ce qui aboutit au final à :

ln γ2 = B ×
(

Ax1

Ax1 +Bx2

)2

(III.63)

La méthode de Van Laar est un modèle très simple, et ne peut donc s’appliquer
pour modéliser des équilibres impliquant des mélanges fortement non-idéaux.

TABLE III.2: Modèles à coefficient d’activités.
semi-predictifs prédictifs

Van Laar contribution de groupe :
Margules UNIFAC
Wilson UNIFAC (modifié)

Hildebrand Scatchard Hildebrand
Polynomial γ Flory-Huggins

NRTL modèles COSMO :
eNRTL COSMO-RS

NRTL-SAC ADF-COSMO
UNIQUAC COSMO-SAC
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7.2.2 Margules

L’équation de Margules, dans sa version à un paramètre s’écrit :

Gm
E

RT
= Ax2x1 (III.64)

Ce qui aboutit au final à :

lnγ2 = Ax2
1 (III.65)

ou dans la version à deux paramètres (appelée également dans la littérature
three-suffix Margules) :

lnγ2 = Ax2
1 +Bx3

1 (III.66)

De même que le modèle de Van Laar, la méthode de Margules est un modèle
très simple, et ne peut donc s’appliquer pour modéliser des équilibres impliquant
des mélanges fortement non-idéaux.

Ces équations sont utiles dans le cas de solutions relativement simples, de préfé-
rence pour des liquides non polaires, bien que celles-ci puissent occasionnellement
se montrer utiles dans des mélanges plus complexes.

7.2.3 Scatchard-Hamer

Les équations de Scatchard-Hammer sont un peu plus complexes que les deux
précédentes, et prennent la forme :{

lnγ1 = A′z2
2 +B′z3

2

lnγ2 =
(
A′ + 3

2
B′
) (

Vm2

Vm1

)
z2

1 −B′
(
Vm2

Vm1

)
z3

1

(III.67)

où A′ et B′ sont des paramètres ajustables, et zi la fraction du volume molaire
effectif de i (zi = (xiqi)/(

∑
j xjqj), qi étant le volume molaire effectif de i).

Les équations de Scatchard-Hammer sont applicables pour la prédiction des
équilibres liquide-vapeur, même si elles sont moins utilisés que les deux précé-
dentes à cause de leur plus grande complexité.

7.2.4 Le modèle de Wilson

Le modèle de Wilson [51], est un modèle thermodynamique à enthalpie libre
d’excès. C’est un modèle classique du Génie des Procédés pour la prédiction d’équi-
libres liquide-vapeur ou de l’estimation d’enthalpie libre d’excès de mélanges mis-
cibles.
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Composition locale

Le concept important de ce modèle (partagé par d’autres modèles qui ont suivi
comme UNIQUAC, UNIFAC...) est le concept de composition locale. Cette hypo-
thèse implique que la composition locale autour d’une molécule i est indépendante
de la composition locale autour d’une molécule j différente (la concentration au-
tour d’une molécule est différente de la concentration de la solution). La notion de
composition locale fait intervenir ce que l’on appelle le nombre de coordination,
c’est-à-dire le nombre de plus proches voisins autour d’une molécule, utile pour
quantifier les variations d’énergie lors d’un mélange. Le principe de ce concept ne
sera pas plus développé en ces lignes. Au final, la composition locale peut être éten-
due à toute la solution par l’intermédiaire de facteurs de Boltzmann. À noter que ce
type de modèles n’est pas cohérent thermodynamiquement, l’hypothèse de la com-
position locale étant fausse comme l’ont montré Flemr ou McDermott [15, 32]. Cela
ne les empêche pas d’être parmi les meilleurs pour modéliser les écarts à l’idéalité
dans la phase liquide.

Modèle de Wilson : équation et utilisation
Dans sa forme initiale, le modèle de Wilson exprime ∆GE sous la forme :

GE
m

RT
= −

∑
i

xiln(1−
∑
j

xjAji) (III.68)

où xi est la fraction molaire de l’espèce i et Aji des paramètres ajustables tels
que Aii = 0 et Aij 6= Aji 6= 0.

Le coefficient d’activité s’écrit ainsi :

ln(γi) = −ln(1−
∑
j

xjAj/i)+1−
∑
j

[
xj(1− Ai/j)/(1−

∑
k

xkAk/j

]
(III.69)

Les deux paramètresAij etAji sont positifs si l’écart à l’idéalité l’est (ln γ > 1),
et ils sont négatifs dans le cas contraire (ln γ < 1).

Si les deux paramètres correspondant sont de signes opposés, l’écart à l’idéalité
dépendra de l’effet prédominant entre les deux espèces. Enfin, un paramètre égal à
l’unité signifie une interaction nulle entre les deux entités.

Pour déterminer les valeurs de ces paramètres ajustables, des données expéri-
mentales sont requises, ce qui fait du modèle Wilson un modèle semi-empirique.

Dans le cadre d’un mélange binaire, il y a donc deux paramètres à identifier :
A1/2 et A2/1. Ils sont obtenus à partir de données expérimentales.

L’équation de Wilson est réputée pour donner une bonne représentation de l’en-
thalpie libre d’excès pour un grand nombre de mélanges liquides contenant des
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solvants miscibles. Elle se montre particulièrement efficace dans le cas de solu-
tions polaires ou de composés associatifs (comme les acides carboxyliques) dans
des solvants non polaires.

Le modèle de Wilson souffre cependant de deux désavantages : il n’est pas in-
téressant pour les systèmes où les fonctions ln γi = f(xi) montrent des minima
(l’équation III.69 ne le permet pas), et il ne prédit pas les équilibres liquide-liquide.

7.2.5 Le modèle NRTL

NRTL, pour Non-Random Two Liquids [41], est un modèle thermodynamique
qui repose sur deux concepts importants : les concepts de composition locale (c.f.
Wilson) et de dispersion non aléatoire. Ce dernier concept traduit l’aspect non aléa-
toire de la répartition des molécules dans la solution, causé par les différences
d’énergies d’interaction entre les molécules. Précédemment dans le modèle de Wil-
son, ces deux aspects étaient réunis dans les paramètres ajustables. Dans le cas de
NRTL, un nouveau paramètre apparaît pour prendre en compte la répartition non
aléatoire des molécules (le paramètre α).

Dans le cas de NRTL pour un mélange binaire (x1 + x2 = 1), l’expression de
l’enthalpie libre d’excès est la suivante :

GE
m

RT
= x1x2

(
τ21G21

x1 + x2G21

+
τ12G12

x2 + x1G12

)
(III.70)

avec :

τ12 =
g12 − g22

RT
τ21 =

g21 − g11

RT
(III.71)

G12 = exp(−α12τ12) G21 = exp(−α12τ21) (III.72)

où gij est un paramètre d’interaction caractéristique des interactions i− j, de la
même manière que les Aij du modèle de Wilson, et α12 le paramètre de dispersion
non aléatoire de la solution. Si ce dernier est fixé à zéro, la solution est complète-
ment aléatoire. En pratique, sa valeur se situe entre 0,20 et 0,47. Elle est souvent
arbitrairement fixée à 0,20 pour les équilibres liquide-liquide, ou à 0,30 pour les
équilibres liquide-vapeur. Il reste alors à déterminer (g12 − g22) et (g21 − g11). La
relation entre la composition et le coefficient d’activité qui permet d’établir ces va-
leurs et de calculer la solubilité est :

ln γ2 = x2
1

[
τ12

(
G12

x2 + x1G12

)2

+
τ21G21

(x1 + x2G21)2

]
(III.73)

Le modèle NRTL ne connaît pas les mêmes limitations que le modèle de Wilson,
et est parfaitement utilisable pour des mélanges partiellement miscibles (LLE).
Il excelle d’ailleurs dans tous les systèmes fortement non idéaux ou dans des
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mélanges de solvants partiellement immiscibles (équilibres liquide-liquide). Pour
des mélanges modérément non-idéaux, il ne se montre pas plus intéressant que des
équations simples du genre Van Laar ou Margules.

7.2.6 Le modèle UNIQUAC

Le modèle UNIQUAC [3], pour UNIversal QUAsi Chemical, est un autre
modèle thermodynamique bien connu, utilisé principalement pour des mélanges
liquide-liquide ou liquide-vapeur. C’est également un modèle basé sur le concept
de composition locale.

UNIQUAC divise l’écriture du coefficient d’activité en deux parties : une partie
dite combinatoire, qui décrit la contribution entropique, et une partie dite résiduelle,
qui décrit la contribution enthalpique :

ln γi = ln γcombinatoirei + ln γrésidueli (III.74)

La partie combinatoire est déterminée par la taille, la forme des molécules et par
la composition du mélange. Elle s’écrit :

ln γcombinatoirei = ln
Φi

xi
+ 5× qi ln

θi
Φi

+ li −
Φi

xi

∑
j

xjlj (III.75)

où xi, θi et Φi sont respectivement les fractions molaires, surfaciques et volu-
miques de la molécule i, li un facteur dépendant du volume (ri) et de la surface (qi)
de Van der Waals de la molécule i (sans dimension). De même, θi et Φi dépendent
de ri et qi. Les valeurs de ri et qi sont donc indispensables à l’utilisation du modèle.

La partie résiduelle s’écrit :

ln γrésidueli = qi

[
1− ln

(∑
j

θjτji

)
−
∑
j

(
θjτij/

∑
k

θkτkj

)]
(III.76)

avec

τij = exp

[
−∆uij

T

]
(III.77)

Les τij sont des paramètres ajustables à la manière des paramètres des modèles
Wilson et NRTL. Ces paramètres traduisent les interactions entre les molécules i
et j en solution. Quel que soit le nombre d’espèces en jeu, le modèle ne prend
en compte que des paramètres d’interaction binaire, c’est-à-dire qu’il ne prend en
compte que les interactions entre les différentes molécules une à une. Dans le cas
d’un système binaire solvant/soluté, ces paramètres sont au nombre de deux(∆u12

et ∆u21).
Pour résumer, le modèle nécessite la connaissance des ri, des qi, des xi, des τij

et des τji pour déterminer les coefficients d’activité (6 param. pour deux molécules
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+ la composition). Les surfaces et volumes de Van der Waals sont des paramètres
structurels des molécules et peuvent être trouvés dans des tables. Les paramètres
d’interaction binaire doivent être déterminés par régression à partir de données ex-
périmentales, comme dans le cas des modèles de Wilson et NRTL.

La méthode UNIQUAC est applicable à de nombreux liquides non-
électrolytiques contenant des molécules, polaires ou non, y compris des
solutions partiellement miscibles, ce qui en fait une méthode efficace pour la
plupart des besoins en chimie. N’utilisant que deux paramètres ajustables pour un
mélange binaire, la méthode est plutôt simple à utiliser, mais nécessite des données
expérimentales (comme tout modèle semi-empirique).

7.2.7 Le modèle NRTL-SAC

NRTL-SAC est un modèle développé plus récemment [13] sur la base de
polymer-NRTL [12] (version de NRTL pour les polymères). Les équations et
le principe de base du calcul restent sensiblement les mêmes et empruntent à
UNIQUAC la division du coefficient d’activité en une contribution entropique et
enthalpique (équation III.74).

La subtilité amenée par ce modèle est le principe de division en segments des
molécules considérées (“SAC” = “Segment Activity Coefficient”). À la manière
des modèles de contribution de groupes (voir section I.7.3.1), la méthode NRTL-
SAC opère une division conceptuelle de chaque molécule. Il faut comprendre par
“conceptuelles” le fait que cette division n’est pas une représentation physique ou
chimique, mais suggère une séparation des différents comportements que peuvent
avoir les molécules. Ces comportements sont au nombre de quatre : hydrophobe,
polaires attracteur et répulsif et hydrophile. Les segments auxquels on attribue ces
comportements sont notés respectivement X , Y −, Y + et Z.

La méthode NRTL-SAC considère chaque molécule comme un quadruplet de
valeurs qui correspondent à une pondération associée à chaque comportement (ou
segment). Ainsi, l’eau, qui a un comportement purement hydrophile sera représen-
tée par le quadruplet [0 0 0 1] (purement hydrophile). Le calcul du coefficient d’ac-
tivité d’une molécule prend en compte les différentes valeurs des segments en so-
lution, leurs interactions étant quantifiées par des paramètres d’interaction (les τij ,
comme NRTL).

En termes d’équations, la partie combinatoire du coefficient d’activité s’écrit :

ln γCi = ln
ΦI

xI
+ 1− rI

∑
J

ΦJ

rJ
(III.78)

où rI et ΦI sont respectivement la somme des valeurs des segments de la molé-
cule I et la fraction molaire en segments de la molécule I .

La partie résiduelle s’écrit comme la somme des coefficients d’activité partiels
des segments de la molécule considérée :
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ln γRi = ln γlcI =
∑
k

rk,I

[
ln Γlck − ln Γlc,ik

]
(III.79)

avec Γlcm et Γlc,Im les coefficients d’activité respectifs du segment m dans la solu-
tion et dans une solution de composé I pur.

Γlcm s’exprime en fonction des fractions molaires des segments (xj), et de deux
quantités binaires G et τ :

ln Γlcm =

∑
j xjGjmτjm∑
k xkGkm

+
∑
m′

xm′Gmm′∑
k xkGkm′

(
τmm′ −

∑
j xjGjm′τjm′∑
k xkGkm′

)
(III.80)

La deuxième quantité Γlc,Im se calcule de la même manière en ne considérant
qu’une solution pure en molécule m. Les paramètres G et τ sont des paramètres
d’interaction binaire reliés entre eux par :

Gij = exp(−αijτij) et Gji = exp(−αijτji) (III.81)

τij quantifie l’interaction entre le segment i et le segment j. α est le facteur de
dispersion de NRTL et prend des valeurs différentes selon l’interaction examinée
(en pratique 0,2 ou 0,3).

Au final, pour mettre en œuvre la méthode NRTL-SAC, il est nécessaire de
connaître les valeurs des segments de chaque entité dans la solution (les quadru-
plets [X Y − Y + Z]), les paramètres d’interaction τ , et la composition. Toutefois,
les paramètres d’interaction entre chaque segment sont fixés au préalable et n’ont
pas besoin d’être recalculés (voir [13] pour plus de détails à ce sujet). Il y a donc 8
paramètres pour deux molécules.

L’intérêt principal de cette méthode est la possibilité d’employer un quadruplet
de paramètres moléculaires d’une molécule pour toute prédiction dans n’importe
quelle solution (une seule détermination).

Ce modèle est pratique pour la modélisation des équilibres liquides-solide.
Le modèle permet d’évaluer le coefficient d’activité en phase liquide de molécules
complexes avec une précision “acceptable”, quoique parfois insuffisante.

7.3 Les modèles prédictifs

En Chimie ou en Génie des Procédés, il est souvent nécessaire d’obtenir des in-
formations sur les coefficients d’activité de solutions pour lesquelles peu, voire pas,
de données sont disponibles. Afin de permettre des estimations qui s’affranchissent
au maximum de données expérimentales, des modèles dits prédictifs ont été mis
au point. Les plus connus d’entre eux sont certainement les modèles de contribu-
tion de groupes comme UNIFAC et ses dérivés. Les modèles COSMO, basés sur
des calculs de chimie quantique ont été récemment développés et se montrent gé-
néralement intéressants en liquide-liquide et liquide-vapeur. On s’intéressera dans
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cette partie principalement aux modèles UNIFAC, UNIFAC modifié (Dortmund) et
COSMO-SAC, une déclinaison des modèles de type COSMO.

7.3.1 Le modèle UNIFAC et ses modifications

UNIFAC [16], pour UNIversal Functional Activity Coefficient, est une évolu-
tion du modèle UNIQUAC. Il appartient à la catégorie des modèles de contribution
de groupes, qui reposent sur un concept bien particulier qui a, par la suite, donné
naissance à de nombreuses déclinaisons. C’est également un modèle de composition
locale.

Dans une méthode de contribution de groupes, une molécule n’est pas considéré
comme une entité entière, mais comme une somme de ses groupes fonctionnels
(voir figure III.4). Par exemple, l’éthanol (C2H6O) devient un groupement CH3, un
groupement CH2 et un groupement OH .

FIGURE III.4: Illustration des méthodes de contribution de groupes.

Ces méthodes ont le fort avantage de ne pas nécessiter de données expérimen-
tales pour leur mise en œuvre. Elles se reposent sur une base de données de para-
mètres d’interaction entre groupements fonctionnels (calculés en amont), ce qui en
fait des modèles prédictifs.

UNIFAC Original
Comme UNIQUAC, UNIFAC divise le coefficient d’activité en deux parties

(combinatoire et résiduelle, voir équation III.74). La partie combinatoire s’écrit de
la même manière mais se calcule un peu différemment (utilisation de l’approche de
contribution de groupes pour les calculs des surfaces et volumes molaires).

La partie résiduelle s’écrit :

ln γRi =
∑
k

ν
(i)
k

[
ln Γk − ln Γ

(i)
k

]
(III.82)
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où Γk est le coefficient d’activité résiduel du groupe k, Γ
(i)
k le coefficient rési-

duel du groupe k dans une solution ne contenant que des groupements de l’espèce
i (interaction soluté-soluté). Ces coefficients d’activité résiduels s’expriment par
l’équation :

ln Γk = Qk

[
1− ln(

∑
m

ΘmΨmk)−
∑
m

ΘmΨkm/
∑
n

ΘnΨnm

]
(III.83)

où Θm est la fraction surfacique du groupement m (Θm = QmXm/
∑

nQnXn

avec Xn la fraction molaire du groupe m dans la solution), et Ψmn le paramètre
d’interaction entre les groupes m et n. Dans le cas présent, la somme sur m se fait
sur l’ensemble des groupes dans la solution, et dans le cas de Γ

(i)
i , elle se fait sur les

groupes de la molécule i uniquement. Le paramètre d’interaction s’écrit :

Ψmn = exp
(
−amn

T

)
(III.84)

amn est appelé “coefficient d’interaction binaire”, et c’est ce nombre que l’on
retrouve dans les tables de coefficients d’interaction d’UNIFAC. On observe une
dépendance de Ψmn avec la température.

L’avantage principal de cette méthode est qu’il n’est pas nécessaire d’avoir des
données expérimentales. Par contre, elle n’est pas applicable s’il manque des don-
nées dans la liste des paramètres d’interaction (les coefficients ne sont pas toujours
disponibles, le consortium UNIFAC continuant de travailler régulièrement dessus
et publiant des nouveaux paramètres à destination des adhérants). Par exemple, les
atomes de Soufre ou d’Azote dans un cycle ne sont souvent pas pris en compte.

Un autre défaut de la méthode est l’absence totale de la prise en compte de
l’arrangement des groupes dans les molécules. Les isomères ne sont donc à aucun
moment considérés de manière différente par le modèle, ce qui pose des difficultés
pour modéliser des molécules complexes.

Enfin, UNIFAC est une méthode très utilisée pour des équilibres liquide-vapeur
et est souvent pratique dans le dimensionnement de colonnes à distiller (y compris
les colonnes azéotropiques ou à extraction), où il y a souvent un manque d’informa-
tions expérimentales. Cependant, elle doit souvent être complétée par des mesures
expérimentales pour la mise au point d’un procédé industriel.

UNIFAC modifié (Dortmund)

De nombreuses variations d’UNIFAC existent. La plus célèbre étant probablement
la version modifiée appelée UNIFAC mod. (Dortmund) [48]. Il existe aussi UNIFAC
mod. (Larsen) [27] et bien d’autres... Dans certains cas, la nouvelle version n’est
qu’une adaptation des paramètres d’UNIFAC pour des équilibres particuliers (par
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exemple, les paramètres d’interaction ont été calculés à partir d’équilibres liquide-
liquide pour améliorer le modèle dans ce type de mélanges). Dans le cas d’UNIFAC
mod. (Dortmund), la différence se situe principalement au niveau de l’écriture de
Ψmn :

Ψmn = exp

(
−amn + bmnT + cmnT

2

T

)
(III.85)

L’expression de la contribution combinatoire est également légèrement modi-
fiée, de même que celle de la contribution entropique.

Cette modification du modèle initial a été apportée afin de mieux prendre en
compte la température dans le terme résiduel. Enfin, tout comme la version ori-
ginale, cette méthode se montre efficace dans la prédiction d’équilibres liquide-
liquide/vapeur.

7.3.2 Méthode ASOG

La méthode ASOG fait partie des méthodes de contribution de groupes. Dans
cette méthode, la partie combinatoire du coefficient d’activité s’écrit :

ln γcomb = ln
νi∑
j νjxj

+ 1− νi∑
j νjxj

(III.86)

où νi est le nombre d’atomes dans le constituant i (sauf atomes d’hydrogène).
La partie résiduelle s’écrit tout comme UNIFAC (équation III.82) en addition-

nant les interactions entre chaque groupe fonctionnel en solution. Les coefficients
d’activité des groupes fonctionnels (Γk) s’écrivent à l’aide de l’équation de Wilson :

ln Γk = 1− ln

(
m∑
l=1

ak,lXl

)
−

m∑
l=1

Xlal,k∑m
p=1Xpal,p

(III.87)

avec m le nombre de groupements fonctionnels différents, et Xl la fraction mo-
laire du groupe l en solution.

Enfin, tout comme dans le modèle UNIFAC, les coefficients al,k correspondent
à des coefficients d’interaction qui dépendent de la température et s’expriment :

ln ak,l = Mk,l +
Nk,l

T
(III.88)

Mk,l et Nk,l étant des paramètres à déterminer expérimentalement en amont et
pouvant être réutilisés dans n’importe quelle situation.

La méthode ASOG est très utile pour obtenir rapidement et simplement des
coefficients d’activité pour des températures modérées (30 < T (C) < 150) et à
faible pression. Néanmoins, l’utilisation de cette méthode, comme UNIFAC, est
soumise à la présence nécessaire (et malheureusement en petit nombre) des pa-
ramètres d’interaction.
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(a) Molécule d’eau (b) Profil σ

FIGURE III.5: Molécule d’eau dans les modèles de type COSMO.

7.3.3 Les modèles COSMO

Développés assez récemment, les modèles COSMO, pour COnductor-like
Screening MOdel, sont une alternative intéressante aux modèles de contribution
de groupes. Il y a plusieurs variantes de ce type de modèles, comme COSMO-RS,
ADF-COSMO ou encore COSMO-SAC.

La première version est COSMO-RS [25, 26], conçue initialement pour la pré-
diction de pressions de vapeur saturante ou de LogP. Cette méthode a par la suite
été reprise par [29] pour apporter quelques modifications dans le schéma de principe
(COSMO-SAC).

COSMO-RS

COSMO-RS est un modèle entièrement prédictif pour les propriétés thermody-
namiques des fluides et des solutions qui combine une approche de thermodyna-
mique statistique et une approche de chimie quantique. Dans le modèle COSMO,
une molécule X est considérée initialement dans un état idéal électrostatiquement. À
la surface de cette molécule, à l’interface avec le conducteur, se trouve une densité
de charge de polarisation σ. Afin de déterminer cette densité autour de la molé-
cule, des calculs de chimie quantique sont exécutés. Cela établit la structure élec-
tronique de la molécule (répartition des électrons), en prenant en compte les atomes
qui la constituent et sa forme géométrique. Dans les méthodes de type COSMO,
cette première étape est obligatoire. Elle doit être reproduite pour chaque molé-
cule étudiée, ou être déjà connue (résultats disponibles dans une base de données
par exemple). Les résultats ainsi obtenus prennent la forme d’une distribution de
charges (“cartographie” de la densité surfacique de charge électronique), que l’on
appelle σ − profile (voir exemple figure III.5(b)). Dans COSMO-RS, l’écart éner-
gétique entre la position de la molécule dans un conducteur parfait et un solvant réel
est exprimé. Pour ce faire, le modèle prend en compte des interactions “pair-à-pair”
entre les surfaces moléculaires qui interagissent.
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Avant d’exprimer plus précisément, sous forme d’équations, les termes combi-
natoires et résiduels de cette méthode, il est primordial d’intégrer le principe de
densité surfacique de charge et le découpage des molécules en segments. Dans
COSMO-SAC comme dans les autres modèles COSMO, ce qui représente une mo-
lécule X est la répartition de charge électronique à sa surface. Cette répartition est
obtenue à partir des calculs de chimie quantique qui optimisent la géométrie de la
molécule, et établissent la répartition des charges électroniques autour de celle-ci.

Plus en détails, ce que l’on appelle σ − profile, et qui représente une molé-
cule dans ces modèles prend la forme d’une fonction densité de probabilité (p(σ)).
Elle relie la valeur de la densité surfacique de charge σ (en e/Å

2
) à sa probabi-

lité de présence. Dans la pratique, les calculs de chimie quantique conduisent à un
inventaire des différentes surfaces Ai trouvées et de leurs densités électronique cor-
respondantes σi. Si on note Atot la surface totale de la molécule, on peut exprimer :

Atot =
∑
i

Ai (III.89)

La probabilité de présence de Ai est :

p(σ) = Ai/Atot (III.90)

La figure III.5(b) illustre une telle distribution.
Les équations de COSMO-RS sont relativement longues et complexes. Elle res-

semblent quelque peu à celles de la méthode COSMO-SAC, décrite ci-après. Plus
de détails peuvent être trouvés dans la littérature ([25, 26]).

Le modèle COSMO-RS est particulièrement utile pour la modélisation des
équilibres liquide-vapeur, liquide-liquide, mais aussi pour la prédiction des pres-
sions de vapeur des composés purs, enthalpies et entropies de vaporisation.

COSMO-SAC

COSMO-SAC, pour COnductor-like Screening MOdel for Segment Activity Coef-
ficient, est un modèle qui dérive directement de COSMO-RS [29]. Si le principe
fondateur du modèle est le même que COSMO-RS, le modèle COSMO-SAC dé-
compose l’étape d’intégration de la molécule dans un solvant réel en deux. Le prin-
cipe est illustré sur la figure III.6.

Dans une première phase, on supprime de manière conceptuelle les charges à la
surface de la molécule. À ce stade, l’espèce n’est plus qu’une forme géométrique.
Puis, on l’intègre dans un conducteur parfait. Il n’y a aucune interaction entre la
molécule et son milieu. Enfin, le conducteur parfait devient un solvant réel, et on
considère les interactions électrostatiques entre la molécule et son milieu.

Afin de retranscrire ce mécanisme dans le modèle, le principe de division du
coefficient d’activité d’UNIQUAC et UNIFAC (équation III.74) est adopté. L’inser-
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a) Charges are turned off
c) Charges are 
    turned on

b) cavitation 
    energy

FIGURE III.6: Principe de base du modèle COSMO-SAC : a) les charges en sur-
face de la molécule sont “éteintes”, b) La molécule est insérée dans un conducteur
parfait, c) Les charges de surface de la molécule sont restituées.

tion de la molécule dans le conducteur parfait correspond à la contribution entro-
pique, où seules les considérations d’ordre géométrique (taille, forme) sont prises en
compte. Cela se traduit par l’enthalpie libre de cavitation (∆G∗cav). La contribution
enthalpique s’écrit sous la forme d’une enthalpie libre de restauration (∆G∗rest) :
restitution des charges autour de la molécule X. On la divise en deux parties : l’en-
thalpie libre de restauration de charge de X dans une solution de solvant d’une part,
et cette même enthalpie dans une solution de soluté pur d’autre part. On exprime
donc le coefficient d’activité de X de la manière suivante :

ln γi/S = ln γSGi/S +
∆G∗resti/S −∆G∗resti/i

RT
(III.91)

Le terme entropique est écrit :

ln γSGi/S = ln
Φi

xi
+ 5× qi ln

θi
Φi

+ li −
Φi

xi

∑
j

xjlj (III.92)

avec θi = (xiqi)/(
∑

j xjqj), Φi = (xiri)/(
∑

j xjrj), li = (z/2)[(ri − qi) −
(ri − 1)] où xi est la fraction molaire de l’espèce i, ri et qi les volumes et surfaces
normalisés de i. La quantité ri correspond au volume de Van der Waals vu dans
d’autres modèles (comme UNIQUAC, voir paragraphe I.7.2.6), et la quantité qi peut
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se déduire du σ− profile. En effet, la somme des surfaces de chaque segment dans
le profil σ donne la surface totale, qi, autour de la molécule.

La contribution enthalpique s’écrit de la même manière que dans les méthodes
de contribution de groupes : comme une somme de contributions (non pas de
groupes, mais de surfaces de molécule). On attribue à chaque surface de la
molécule un coefficient d’activité, ce qui se traduit par l’équation suivante :

ln γResi = ni
∑
σm

pi (σm) [ln ΓS (σs)− ln Γi (σm)] (III.93)

avec ΓS(σm) et Γi(σm) les coefficients d’activité respectivement du segment de
densité surfacique σm dans la solution, et dans une solution pure en i. On peut assi-
miler ln Γ(σ) à l’énergie libre requise pour ajouter un segment de densité surfacique
de charge σ à une position fixe dans la solution.

ln ΓS(σm) = − ln{
∑
σn

pS(σn)ΓS(σn) exp

[
−∆W (σm, σn)

kT

]
} (III.94)

∆W (σm, σn) est appelé l’énergie d’échange et correspond aux énergies d’in-
teraction entre les surfaces de densité surfacique de charge σm et σn. Ces énergies
contiennent les interactions électrostatiques, non-électrostatiques, et les liaisons hy-
drogène (liaisons H).

Il existe différentes façon d’écrire ∆W et le modèle COSMO-SAC ([31, 28, 47,
22]. Les versions les plus récentes du modèle semblent être les plus précises, et sont
donc conseillées.

Ce modèle est conçu initialement pour la détermination de coefficients d’ac-
tivité en phase liquide pour les équilibres liquide-liquide ou liquide-vapeur. Elle
est aussi utile pour le calcul de pressions de vapeur, d’entropies et enthalpies de
vaporisation. Son avantage indéniable est de s’affranchir de données expérimen-
tales à la manière d’UNIFAC. L’unique paramètre d’entrée est le profil σ de chaque
molécules (qu’il faut donc connaitre [34, 33]). Il existe en accès libre des bases de
données de ces profils, nommées VT2005 Sigma Profile Database et VT-2006 So-
lute Sigma Profile Database. Cette base de données regroupe à la fois les σ−profile
finaux et les résultats des calculs de chimie quantique qui permettent d’établir p(σ).

N.B. : La différence principale entre les versions RS (ou ADF-COSMO, relativement
équivalente) et SAC du modèle COSMO consiste en l’utilisation d’un terme spécifique pour
la contribution entropique dans COSMO-SAC, absent de COSMO-RS, et l’utilisation de
paramètres d’interaction qui ne sont pas déterminés ab initio, mais calculés à partir de
données expérimentales. La méthode COSMO-RS est donc une méthode totalement prédic-
tive dans son approche, alors que COSMO-SAC nécessite des données expérimentales en
amont.
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7.4 Théorie des solutions - Solutions régulières

La théorie des solutions est souvent introduite par la théorie de Van Laar pour
expliquer/modéliser les mélanges d’espèces chimiques en solution. Van Laar a pro-
posé d’observer le phénomène de mélange à travers deux hypothèses :

— aucun de changement de volume molaire V E
mél = 0

— l’entropie de mélange correspond à une solution idéale : SEmél = 0
d’où :

GE
mél = UE

mél + PV E
mél − TSEmél = UE

mél (III.95)

Pour décrire le phénomène de mélange, Van Laar a proposé un schéma en trois
étapes (voir figure III.7), et a ensuite exprimé grâce à l’écriture de GE

mél les co-
efficients d’activité des espèces en solution. Pour ce faire, Van Laar s’appuie sur
l’équation d’état de Van der Waals.

Le détail de ce raisonnement ne sera pas développé ici. Par contre, le modèle
des solutions régulières, hérité de la théorie de Van Laar le sera un peu plus.

Liquides purs solution

Mélange des gaz idéaux

Évaporation de
chaque espèce

Gaz à très 
basse pression

Liquéfaction du
mélange

P

FIGURE III.7: Illustration d’un mélange dans le cadre des solutions régulières
(cycle thermodynamique).

Solution régulières
Le modèle des solutions régulières est une théorie qui a été développée par

Hildebrand en 1929 (et par Scatchard au même moment). Selon Hildebrand, une
solution régulière est une solution où le mélange de différents composés en solution
ne présente aucune entropie d’excès, à condition que le volume de la solution reste
constant pendant l’opération de mélange.

Contrairement à Van Laar, Hildebrand et Scatchard ont suggéré de s’affranchir
de l’équation d’état de Van der Waals dans le raisonnement, afin de ne pas en subir
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les limitations. Pour cela, ils ont proposé de définir un paramètre c essentiel, appelé
densité d’énergie de cohésion, défini par :

c =
∆vapUm
V L
m

(III.96)

Ce paramètre est valable pour un composé pur. Pour un mélange de deux com-
posants, Hildebrand et Scatchard ont proposé l’expression :

(∆vapUm)mél =
c11v

2
1x

2
1 + 2c12v1v2x1x2 + c22v

2
2x

2
2

x1v1 + x2v2

(III.97)

où vi est le volume molaire de l’espèce i.
Apparaissent dans cette nouvelle expression des paramètres d’interaction cij

entre les composants, c11 et c22 étant dépendants de la température. vi correspond
au volume molaire du composé i pur.

Scatchard et Hildebrand ont ensuite fait une supposition très importante pour
exprimer c12 : l’utilisation de la formule de London :

c12 = (c11c22)1/2 (III.98)

Notons Φi la fraction volumique de i :

Φi =
xivi

x1v1 + x2v2

(III.99)

La théorie des solutions régulières de Scatchard-Hildebrand aboutit à l’équa-
tion :

RT ln γ1 = v1Φ2
1(δ1 − δ2) (III.100)

où δ est appelé le paramètre de solubilité, défini par :

δi ≡ c
1/2
ii =

(
∆vapUm

Vm

)1/2

i
(III.101)

Il est important de noter que cette théorie ne permet de prédire que des dévia-
tions positives à l’idéalité (déviation positive à Raoult, γi > 1). Également, si les
paramètres de solubilité dépendent de la température, δ1 − δ2 ne l’est généralement
pas. Cette observation est très pratique car le calcul des coefficients d’activité peut
alors être effectué à partir d’un tableau de paramètres à température fixée (voir le
handbook de Barton[8] pour obtenir des paramètres de solubilité).

Au final, ce modèle ne nécessite pas d’autres paramètres que les paramètres de
solubilité, accessible dans des bases de données (en général).

Ce modèle est très pratique pour le calcul des coefficients d’activité dans des
solutions légèrement non idéales. Il est notamment utilisé au sein de méthodes
comme Chao-Seader et Grayson-Streed (voir section III.8.1 et 8.2) pour les mé-
langes d’hydrocarbures hydrogénés.
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Enfin, il existe des variantes des équations ci-dessus, en prenant d’autres expres-
sions pour les paramètres d’interaction c12.

8 Ensemble de méthodes

8.1 Chao-Seader

La méthode de Chao-Seader (CS) est la combinaison d’un ensemble de mé-
thodes couplée à une corrélation (option set dans les logiciels de thermodynamique).

Dans la méthode de Chao-Seader, la phase gaz est modélisée par l’équation
d’état de Redlich-Kwong (RK, voir section III.5.5), et la phase liquide est modélisée
par la théorie des solutions régulières de Scatchard-Hildebrand (voir 7.4).

L’apport de la méthode de Chao-Seader est d’ajouter une correlation pour le
coefficient de fugacité de la phase liquide pure φL pur.

Cette méthode est utile pour le calcul des équilibres liquide-vapeur des hy-
drocarbures lourds et hydrogénés. Elle est indiquée pour des utilisations jusqu’à
120 bar et 260oC environ.

Toutefois, on lui préférera la méthode de Grayson-Streed, proposant un domaine
plus grand (T et P ).

8.2 Grayson-Streed

La méthode Grayson-Streed (GS) est une amélioration de la méthode de Chao-
Seader. La fugacité de la phase liquide pure est calculée à l’aide d’une corrélation
(Curl-Pitzer), utilisant le facteur acentrique :

log φL pur
i = log φ

(0)
i + ωi log φ

(1)
i (III.102)

où φ(0)
i et φ(1)

i dépendent de Tr et Pr et de constantes associées au composant.
Cette méthode est utile pour le calcul des équilibres liquide-vapeur des hydro-

carbures lourds et hydrogénés. Elle est meilleure que la méthode de Chao-Seader
et est indiquée pour des utilisations jusqu’à 200 bar et 430oC environ.

9 Les modèles pour les électrolytes

9.1 Théorie pour les solutions électrolytiques

La présence de sels dissociés, ou plus simplement d’espèces électrolytiques,
peut ajouter des difficultés dans le calcul des coefficients d’activité.

Premièrement, la présence d’anions et de cations ajoute en solution des interac-
tions fortes entre les espèces ioniques et/ou polaires.
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Ensuite, l’état de référence généralement choisi, le composé pur, est beaucoup
moins pertinent dans ce cas (les espèces ioniques n’existent pas à l’état pur). Il faut
alors prendre pour référence l’état infiniment dilué (convention asymétrique, voir
aussi section I.7.4.2).

Enfin, un ion seul ne peut exister sans la présence de son contre-ion, ce qui
complexifie également l’écriture de γ, d’autant plus que son coefficient d’activité
“individuel” ne peut pas être mesuré.

Dans le cas d’une espèce électrolytique, on exprime donc un coefficient d’acti-
vité moyen. Pour un sel A−ν−C

+
ν+

:

γ± = (γ
ν+

+ γ
ν−
− )

1/(ν++ν−) (III.103)

avec ν = ν+ + ν−. En choisissant une unité de référence comme la molalité,
cette grandeur peut être reliée au potentiel chimique de la manière suivante :

µAC = µidéalAC + νRT ln(a
(m)
± ) (III.104)

où µidéalAC est le potentiel chimique dans l’état de référence (dilution infinie, pour
une molalité de 1 mol.kg−1), et a(m)

± l’activité ionique moyenne en échelle de mo-
lalité. À noter qu’il est possible de choisir une autre échelle que la molalité (comme
la concentration).

a
(m)
± s’exprime :

a
(m)
± = m±γ±(m) (III.105)

avec m± est la molalité moyenne en mol.kg−1 :

m± = (m
ν+

+ m
ν−
− )

1/(ν) (III.106)

Au final, pour déterminer le potentiel chimique, il est nécessaire de connaitre/-
calculer le coefficient d’activité.

L’approche classique est de rajouter un terme correspondant aux interactions
ioniques (long range interactions) :

γ = γcomb + γres + γLR (III.107)

Les deux premiers termes, déjà discutés dans ce chapitre correspondent aux
interactions à courte distance (short range).

Le modèle le plus connu, le plus précis et le plus classique pour l’expression de
γLR est le modèle de Pitzer. À faible concentration, le modèle de Debye et Hückel
(sur lequel s’appuie le modèle de Pitzer) peut aussi être très précis.
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9.2 Le modèle Debye-Hückel

Dans ce modèle, le coefficient d’activité des espèces chargées électroniquement
est fonction de la force ionique, notée I :

I =
1

2

ions∑
i

miz
2
i (III.108)

où m est la molalité, et zi la charge ionique de i.
Le modèle s’écrit ensuite :

ln γ
(m)
± = −|z+z−|ADH

√
I

1 + a0BDH
√
I

(III.109)

où a0 est la taille du diamètre effectif de l’ion, ADH et BDH des constantes
dépendant du solvant (fonction de la permittivité, de la densité, de la température...).

Ce modèle peut être intéressant pour des molalités allant jusqu’à 0, 1 mol.kg−1.

9.3 Le modèle de Pitzer (ou Pitzer-Debye-Hückel

Le modèle de Pitzer (voir aussi [37]) s’inspire des travaux de Debye et Hückel
pour l’expression des interactions de Coulomb à longue distance. C’est pourquoi
on l’appelle parfois le modèle Pitzer-Debye-Hückel. Il est plus précis et valide sur
une échelle de concentration plus importante. C’est le modèle le plus utilisé. Le
principe de base de ce modèle est le développement de l’enthalpie libre d’excès de
la manière suivante :

GE

RTWs

= f(I) +
∑
i

∑
j

mimjλij(I) +
∑
i

∑
j

∑
k

mimjmkΛijk + ... (III.110)

Ws est la masse du solvant. f I une fonction de la force ionique, de la tempéra-
ture et du solvant, représentant les forces électrostatiques à distance (inspiré de la
théorie de Debye et Hückel). λ représente les interactions à courte distance entre
deux particules, et Λ les interactions entre 3 ions (pour les concentrations fortes en
électrolytes).

Pour un unique sel, le coefficient d’activité moyen s’écrit :

ln γ
(m)
± = |z+z−|fγ +m

(
2ν+ν−
ν

)
BAC +m2

(
2(ν+ν−)(3/2)

ν

)
CAC (III.111)

où BAC et CAC sont des fonctions de la force ionique et de paramètres ajus-
tables.

f gamma est le terme inspiré de la théorie de Debye et Hückel :
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fγ = −ADH
[

I1/2

1 + b0I1/2
+

2

b0

ln(1 + b0I
1/2)

]
(III.112)

avec b0 = 1, 2kg1/2mol−1/2 constante universelle.

N.B. : Le livre de référence pour le modèle de Pitzer est encore le livre écrit
par Pitzer lui-même : “Activity coefficients in electrolyte solutions” [37]).

9.4 Les modèles complets pour électrolytes

Il existe de nombreux modèles dérivés des modèles classiques de coefficient
d’activité. Ces modèles reprennent généralement le formalisme initial, auquel est
ajouté un terme spécifique pour les électrolytes (modèle de Pitzer). On peut noter
parmi ces modèles :

— eNRTL
— eNRTL-SAC
— eUNIQUAC
— eUNIFAC
— ePC-SAFT
— ...

10 Pseudo-composants et modélisation

Le terme pseudocomposant, ou pseudoconstituant, correspond à une fraction
de composés donnés, possédant en commun un certain nombre de paramètres. Il est
généralement employé à des fractions de fluides pétroliers, au pétrole brut (pétrole
avant raffinage), ou encore au gaz naturel.

Pour mieux comprendre le cas d’utilisation de ce terme, prenons comme
exemple la distillation batch du pétrole brut (voir figure III.8).

Chaque plateau, ou chaque étage de la colonne, correspond à un fluide de tem-
pérature d’ébullition moyenne donnée. Les constituants dans chaque fraction pos-
sèdent donc un comportement relativement similaire. Dans le cas grossier de la
figure III.8, on peut assimiler chacune des quatre fractions à quatre pseudoconsti-
tuants.

En pratique, ce découpage peut être effectué de différentes manières : hydrocar-
bures à 9 atomes de carbone, aromatiques, alcanes compris entre C3 à C5...

Comme ces pseudocomposés ne sont pas des molécules clairement identifiées,
ou des mélanges clairement définis, leur propriétés thermodynamiques sont traitées
quelque peu différemment (c’est aussi l’intérêt de la méthode). Des corrélations
sont employées préférentiellement. Bien sûr, dans le modèle, plus on considère de
pseudocorps (découpage plus fin), plus le résultat obtenu sera proche de la réalité.
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T

T4

T3

T2

T1

M1 < M 

M2 < M < M1

M3 < M < M2

M4 < M < M3

M < M4
pseudocomposant 4 (Téb. moyenne 4)

pseudocomposant 3 (Téb. moyenne 3)

pseudocomposant 2 (Téb. moyenne 2)

pseudocomposant 1 (Téb.moyenne 1)

Téb. moyenne 4

Téb. moyenne 3

Téb. moyenne 2

Téb. moyenne 1

FIGURE III.8: Distillation du pétrole brut, et découpage en pseudocomposants (dis-
tillation T.B.P pour True Boiling Point).

Ensuite, en pratique, le découpage en pseudocomposants est surtout valable pour
des calculs d’équilibres liquide-gaz.

Pour définir un ensemble de pseudocomposants, plusieurs méthodes existent.
Mais, la méthode de base est celle de la distillation batch TBP (True Boiling Point).
Cette méthode permet d’obtenir une courbe TBP (température en fonction de la
fraction distillée en volume). C’est à partir de cette courbe que l’on découpe le
mélange en fractions (ensemble de pseudocomposants).

Ensuite, la loi des états correspondant est appliquée pour chaque fraction (on
suppose que les éléments de chaque fraction ont les mêmes coordonnées critiques,
et obéissent donc à la même loi).

Au final, pour caractériser un pseudoconstituant, seront généralement deman-
dées :

— les coordonnées critiques (Tc, Pc, Vc),
— la température d’ébullition,
— la masse molaire,
— la masse volumique,
et éventuellement des paramètres d’équations d’état.
Beaucoup de méthodes “classiques” permettent le calcul de propriétés des pseu-

docomposants (Tc, Pc, P sat, masse molaire, volumes molaires...).
La méthode Lee-Keseler (section III.5.3.5), permet d’en obtenir un certain

nombre par exemple.



12 Conclusion sur les modèles thermodynamique 103

C
ha

pi
tr

e
II

I

11 Quelques mots sur la consistance des modèles
thermodynamiques

Tout modèle thermodynamique doit satisfaire l’équation de Gibbs-Duhem. Il se
trouve que le coefficient d’activité peut apparaître dans cette équation, en l’appli-
quant à l’enthalpie libre d’excès : ∑

i xidγi = 0 (III.113)

Dans le cas simple d’un mélange binaire, cette équation devient :

x1
dγ1

dx1

= x2
dγ2

dx2

(III.114)

Pour tester des données, ou des modèles directement, le plus simple est de tracer
ln γ1 en fonction de ln γ2, x1 et x2, et de vérifier la validité de l’équation III.114.

Une autre méthode possible est la méthode intégrale. En effet, on peut montrer,
à partir de l’équation I.44 que pour deux constituants :

∫ 1

0
γ1

γ2
dx1 = 0 (III.115)

On peut noter que tous les modèles thermodynamiques ne sont pas consistants :
c’est le cas des modèles de composition locale (Wilson, NRTL, UNIFAC, UNI-
QUAC...). Ils peuvent toutefois mener à des résultats très intéressants, et sont sou-
vent très employés dans les logiciels de simulation.

12 Conclusion sur les modèles thermodynamique

Il existe un très très grand nombre de modèles thermodynamiques permettant
d’accéder de manière prédictive ou pseudo-prédictive à des grandeurs thermodyna-
miques ou à des écarts à l’idéalité permettant le calcul d’équilibre entre phases.

Avant toute simulation de procédé, il est essentiel de choisir le modèle thermo-
dynamique adéquat, sous peine d’obtenir des résultats quantitativement faux.

Dans ce chapitre, un certain nombre de modèles de référence ont été présentés.
Dans la plupart des cas, l’un de ceux-ci devrait suffire, modulo la présence des
paramètres de modèle. Toutefois, dans la pratique, il est important d’effectuer une
petite étude bibliographique préliminaire. Il est possible qu’il existe quelque part
un modèle, ou une version de modèle, ou encore un jeu de paramètres, mis au point
spécifiquement pour le procédé à l’étude (rappelons que des dizaines, voire des
centaines, de modèles voient le jour chaque année).

Afin d’aider le lecteur à choisir un modèle, quelques “brefs” tableaux (et une
figure) récapitulatifs sont présents en annexe B.
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Les logiciels de simulations intègrent généralement les modèles présentés ci-
dessus (à part les plus récents). Avant de les utiliser, il est vital de vérifier la pré-
sence de tous les paramètres d’interaction utiles, sous peine de mettre en pratique
un modèle tronqué de son intérêt.

Dans le chapitre suivant, un panel de logiciels de simulation sera présenté.



Les logiciels de simulation IV
1 Introduction aux logiciels de simulation

Un procédé industriel est généralement très complexe à mettre au point,
même pour produire une molécule aussi “simple” que l’éthanol, comme l’illustre
le schéma sur la figure IV.1. La description d’un tel procédé, que l’on nomme
généralement flowsheet, ou textbfschéma de procédé, réunit l’ensemble des flux et
des étapes de transformation de la matière et de l’énergie par l’intermédiaire de
diverses opérations unitaires (réaction chimique, distillation, extraction...).

Pour mettre au point une opération aussi complexe, des outils informatiques sont
utilisés (on ne résout pas à la main les calculs de physique sous-jacents, et l’opti-
misation mathématique qui les accompagne). Ces outils sont appelés des outils de
simulation de procédé, ou process simulation softwares. Ils prennent la forme de
pages blanches sur lesquelles il est possible de créer un schéma bloc complet à partir
d’une base de données de molécules chimiques, de modèles thermodynamiques et
d’opérations unitaires (sous forme de “briques”). Une fois un schéma représentant
un procédé créé, il est possible de le tester virtuellement et de l’optimiser (optimi-
sation des quantités de matière, de l’énergie nécessaire, des utilités...).

En plus de l’intérêt évident pour la conception et l’optimisation, les logiciels de
simulation offrent d’autres services tout aussi importants, tels :

— le suivi de production,
— la simulation de la dynamique d’un procédé (démarrage et arrêt d’une ins-

tallation),
— le contrôle avancé de l’installation (suivi des commandes, des consignes et

des actions à réaliser pour maintenir les consignes),
— ...
Les logiciels de simulation de procédés “génériques”, intégrant tous les élé-

ments permettant l’écriture d’un procédé dans son intégralité, ne sont pas très nom-
breux en pratique, et se ressemblent sensiblement dans leur approche (tout comme
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peuvent le faire différents éditeurs de texte sur un ordinateur). Toutefois, ils ont cha-
cun leurs spécificités, et aussi leurs clients. C’est pourquoi chaque logiciel nécessite
une formation pour une utilisation optimale. Cette formation est souvent fournie par
le concepteur du logiciel lui-même.

Parmi ces logiciels, les trois plus connus sont indéniablement :
— Aspen Plus®

— ProII
— ProSimPlus©
Une brève présentation de chacun d’entre eux peut être trouvée ci-après, ainsi

qu’un aperçu d’autres solutions.

FIGURE IV.1: Flowsheet d’un process de production d’éthanol.

2 AspenOne

AspenOne est une suite de logiciels du groupe AspenTech (USA). À l’intérieur
de cette suite, il y a de nombreux outils, dont des logiciels de simulation de procé-
dés : Aspen Plus® et Aspen HYSYS®.

Le premier, Aspen Plus® (voir figure IV.2) est plus particulièrement privilégié
pour la conception et l’optimisation de procédés de l’industrie chimique en général.
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Il comprend un certain nombre d’options, ou d’extensions, permettant d’étendre
ses compétences :

— Aspen Plus® Dynamics : pour la conduite, le démarrage, l’arrêt et la contrô-
labilité des procédés,

— Aspen Rate-Based Distillation : pour plus de précisions sur la modélisation
d’une colonne à distiller,

— Aspen Batch Modeler : pour les colonnes et réacteurs batch (discontinus),
— Aspen Polymers : pour les réactions faisant intervenir des polymères (ajout

de bibliothèques thermodynamiques spécifiques),
— Aspen Distillation Synthesis : pour la visualisation et l’analyse de distillation

de produits complexes,
— Aspen Energy Analyzer : pour l’évaluation et l’optimisation de l’efficacité

énergétique,
— Aspen Custom Modeler : pour le développement de modèles spécifiques

d’opérations.

Le second, Aspen HYSYS® (voir figure IV.3), est plus particulièrement destiné
aux procédés de l’industrie du pétrole et du gaz. Il comporte un certain nombre
d’options :

— Aspen HYSYS® Dynamics : pour la sécurité, le contrôle et l’optimisation
des procédures de démarrage et d’arrêt,

— Aspen HYSYS® Crude : pour la simulation des huiles brutes et colonnes
associées,

— Aspen HYSYS® Amines : pour les systèmes incluant des amines,
— Aspen HYSYS® EO (Equation-Oriented) Modeling Option : pour une

convergence plus rapide des simulations (issu de Aspen Plus®),
— Aspen HYSYS® Upstream : pour la caractérisation des réservoirs, la modé-

lisation hydraulique, l’analyse du “flow assurance”...,
— Aspen HYSYS® Petroleum Refining : pour l’amélioration de la simulation

des process pétroliers (librairies spécifiques),
— Rigorous Reactor Models : pour l’amélioration de systèmes réctifs particu-

liers,
— Aspen Simulation Workbook™ : pour une intégration dans Excel.

Les logiciels d’AspenTech sont probablement les plus connus, car parmi les plus
anciens. Ils sont aujourd’hui encore largement employés, et AspenTech se félicite
d’équiper plus de 1500 entreprises dans le monde.
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(a) Présentation d’AspenPlus

(b) Présentation d’AspenPlus

FIGURE IV.2: Présentation d’AspenPlus.



2 AspenOne 109

C
ha

pi
tr

e
IV(a) Présentation d’Aspen HYSYS

(b) Présentation d’Aspen HYSYS

FIGURE IV.3: Présentation d’Aspen HYSYS®.
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Dans la suite logicielle AspenOne sont intégrées de nombreuses solutions plus
générales, telle la gestion de la chaîne logistique...

Enfin, à noter que AspenOne est CAPE-OPEN (voir section IV.6).

Plus d’informations : http ://www.aspentech.com/products/aspenONE

3 Pro/II

Pro/II® est le second logiciel de simulation de procédés parmi les plus connus
et utilisés. Il est développé et vendu par Invensys (USA) et intégré dans une suite
logicielle sous la marque SimSci.

Son utilisation de base est la modélisation d’un procédé en régime permanent.
Comme tous les autres logiciels de ce type, il permet d’établir un flowsheet, com-
prenant les entrées, les sorties, les opérations unitaires et les flux de matière, puis
ensuite d’effectuer automatiquement tous les calculs (bilans de matière et d’éner-
gie). En pratique, il se destine à l’industrie chimique (pétrochimie, chimie fine, po-
lymères...), mais peut aussi être adapté à d’autres utilisations.

Son interface est relativement classique (voir figure IV.4), et permet rapidement
d’accéder aux blocs de construction d’un procédé. Le logiciel permet également
d’accéder simplement à différentes interfaces comme :

— une base de données des molécules,
— une base de données des méthodes thermodynamiques,
— une interface de calculs de propriétés thermodynamiques et d’équilibres de

phases.

Comme ses concurrents, il offre de nombreuses fonctionnalités telles :
— l’évaluation d’un procédé avant sa mise en place,
— l’étude de la dynamique d’un procédé,
— l’étude des distillations et réactions Batch,
— les calculs d’optimisation de la production et des rendements,
— le contrôle des procédés et la maintenance corrective,
— la détection et l’élimination des goulots d’étranglement,
— l’évaluation de la conformité avec les règlementations.
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(a) Présentation de Pro/II

(b) Présentation de Pro/II

FIGURE IV.4: Présentation de Pro/II®.
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À noter que Pro/II peut être couplé à Microsoft®Excel afin de faire appel aux
fonctions du simulateur dans le tableur (ProSimPlus le permet également), et qu’il
est CAPE-OPEN (voir section IV.6).

Plus d’informations : http ://iom.invensys.com/FR/pages/SimSci_ProcessEngSuite_PROII.aspx

4 ProSimPlus

ProSimPlus est un logiciel de la société Française ProSim, créée en 1989 à partir
des travaux d’une équipe de recherche du Laboratoire de Génie Chimique à Tou-
louse (hébergé au sein de l’école d’ingénieurs ENSIGC, aujourd’hui ENSIACET).
Le siège social de la société est aujourd’hui toujours basé à Toulouse.

Si cette entreprise, et son logiciel phare, ProSimPlus, sont français, elle n’en est
pas moins aujourd’hui parmi les leaders du marché. Elle fournit 830 clients dans 63
pays différents.

Le logiciel ProSimPlus est, à l’image de ses deux principaux concurrents, un
logiciel de “flowsheeting”, intégrant de nombreuses solutions pour la simulation et
l’optimisation de procédés (voir figure IV.5).

La structure du logiciel de ProSim est particulière. C’est aussi l’une des raisons
de son succès. La suite logicielle de ProSim est découpée en plusieurs parties, en
plusieurs logiciels indépendants et interconnectés :

— ProSimPlus : “simulation et optimisation des procédés industriels continus”,
— Simulis® Thermodynamics : “calculs de propriétés de mélanges et d’équi-

libres entre phases”,
— BatchReactor : “simulation des réacteurs chimiques discontinus”,
— Ariane : “optimisation des centrales de production d’énergie”,
— ProSimPlus HNO3 : “simulation d’unités de production d’acide nitrique et

d’absorption de vapeurs nitreuses”.
Chacun de ces logiciels est indépendant mais peut (et souvent doit) communi-

quer avec les autres. Les plus importants sont ProSimPlus et Simulis® Thermody-
namics.

ProSimPlus

ProSimPlus est le logiciel d’écriture de flowsheet et d’optimisation de ProSim.
Il propose tous les services que l’on retrouve chez ses concurrents : ensemble com-
plet de blocs d’opérations unitaires (plus de 70), méthodes d’optimisation, biblio-
thèque thermodynamique parmi les plus riches du marché (certaines entreprises
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l’intègrent d’ailleurs dans d’autres logiciels, comme Pro/II grâce à l’interopérabi-
lité CAPE-OPEN, voir section IV.6)...

Ses applications sont les mêmes que les logiciels AspenOne ou Pro/II : procédés
pétrochimiques, chimie, pharmacie...

Les gros points forts de ProSimPlus sont notamment :

— sa facilité d’utilisation (meilleure que les logiciels Aspen ou encore Pro/II),
— la très riche bibliothèque thermodynamique dans Simulis® Thermodynamics

à laquelle il fait appel.

Simulis® Thermodynamics

Simulis® Thermodynamics est un serveur de calculs thermodynamiques (pro-
priétés physiques, équilibres entre phases). C’est à lui que fait appel ProSimPlus par
défaut s’il est présent sur l’ordinateur. Il peut très bien être utilisé indépendamment
de ProSimPlus dans un environnement dédié (voir figure IV.6), ou bien dans Ex-
cel, Matlab, ou autres (Simulis® Thermodynamics étant CAPE-OPEN, il peut être
appelé par un programme informatique externe).

Simulis® Thermodynamics présente une bibliothèque de molécules et de mo-
dèles thermodynamiques très importante. Le logiciel est très régulièrement mis à
jour et comprend une partie des modèles les plus récents.

Enfin, à noter que l’ensemble des logiciels de ProSim sont CAPE-OPEN (voir
section IV.6)

Plus d’informations : http ://www.prosim.net



C
hapitre

IV

114 CHAPITRE IV. LES LOGICIELS DE SIMULATION

(a) Présentation de ProSimPlus

(b) Présentation de ProSimPlus

FIGURE IV.5: Présentation de ProSimPlus.
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FIGURE IV.6: Composant logiciel Simulis® Thermodynamics.

5 Quelques autres logiciels

Si AspenOne, Pro/II et ProSimPlus semblent être les trois logiciels les plus
répandus, il existe d’autres solutions informatiques vendues (ou open source) et
utilisées par les entreprises. Sans être complètement exhaustif, on peut noter entre
autres :

— DESIGN II
— CHEMCAD
— ProMax®

— SuperPro Designer®

— COCO

et dans une moindre mesure :

— OpSim/DWSim
— EMSO/EML
— ASCEND
— Kemisoft/Kemsimp
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5.1 DESIGN II

DESIGN II est un concurrent des logiciels précédents édité par WinSim® Inc.
De la même manière, il permet l’écriture d’un flowsheet (voir figure IV.7(a)) et la
simulation d’un procédé chimique (raffinage, réfrigération, traitement du gaz...).
L’éditeur se vante de proposer plus de 60 modèles thermodynamiques et plus de
1200 molécules.
Au final, il est difficile de juger de ce logiciel par rapport aux autres. Il est toutefois
à priori moins cher, et équipe un certain nombre d’entreprises.

Plus d’informations : http ://www.winsim.com/

5.2 CHEMCAD

Logiciel édité par Chemstations™, CHEMCAD (voir figure IV.7(b)) est un
autre concurrent des logiciels précédents. Il est relativement similaire dans son
interface et présente également des solutions pour le design de procédés, simulation
d’états permanents et dynamiques, calculs d’équilibres entre phases et thermiques,
distillation batch, contrôle de procédé... Il peut être couplé à Excel, comme
ProSimPlus et PRO/II.

Plus d’informations : http ://www.chemstations.com/

5.3 ProMax®

ProMax® est encore un logiciel de simulation de procédé, édité par Bryan
Research & Engineering, Inc.. Il permet la réalisation de flowsheets seuls, ou
de flowsheets multiples et interconnectés. L’éditeur se vante d’offrir plus de 50
méthodes thermodynamiques, 2300 molécules, une flexibilité et facilité d’utili-
sation. Ce logiciel profite également d’une intégration dans Excel, et supporte
de nombreuses utilisations classiques (dimensionnement de procédés, suivi de
production, application aux domaines du gaz et du pétrole, présence d’amines...).

Plus d’informations : http ://www.bre.com/promax.aspx

5.4 SuperPro Designer®

SuperPro Designer® est un logiciel commercial de simulation, de dimension-
nement et de planification de procédés (voir figure IV.7(e)). Il inclut un logiciel de
flowsheeting pour la représentation des procédés, et est applicable à de nombreux
domaines : pharmaceutique, biotechnologies, chimie minérale, alimentaire, purifi-
cation de l’eau, dépollution... Pour cela, il dispose de nombreux modules d’opéra-
tions unitaires, des classiques et des plus complexes (chromatographie, broyage...).
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Ce logiciel est utilisé par de nombreuses industries et universités. Contrairement
à nombre de ces concurrents, ce logiciel ne cible pas l’industrie pétrochimique et
ne met pas en avant ce type d’utilisation.

Plus d’informations : http ://www.intelligen.com/superpro_overview.html

5.5 COCO

COCO est un logiciel de simulation de procédé CAPE-OPEN (voir section IV.6)
et gratuit qui intègre une suite de logiciels :

— COFE : environnement de flowsheeting
— TEA : bibliothèque thermodynamique (modèles et molécules, environ 400)
— COUSCOUS : bibliothèque d’opérations unitaires
— CORN : pour les réactions chimiques
C’est un logiciel potentiellement intéressant et ouvert, très impliqué dans le

développement de CAPE-OPEN. Toutefois, il intègre une faible base de don-
nées moléculaire et peut se révéler limité dans ses utilisations. Il ne peut donc
pas s’adapter immédiatement à tous les types d’industries, sans un travail en amont.

Plus d’informations : http ://cocosimulator.org/index.html

5.6 OpSim/DWSim

OpSim, pour Open Source Process Simulator, ou DWSim, sont deux logiciels
open source pour la simulation de procédés. De ces deux projets opensources, DW-
Sim semble être plus avancé. CAPE-OPEN (voir section IV.6, il propose notamment
une interface graphique pour la réalisation de flowsheets (voir figure IV.7(f)), et un
certain nombre de modèles thermodynamiques (PC-SAFT, PR, SRK, Lee-Kesler,
UNIFAC, COSMO-SAC...), opérations unitaires (pompes, séparateurs, colonnes de
distillation, échangeurs de chaleur...), ou encore d’outils mathématiques d’optimi-
sation.

Plus limités que les plus performants outils commerciaux, ces logiciels sont
toutefois plus flexibles et peuvent trouver certaines utilités (commerciales?).

Plus d’informations (OpSim) : http ://opsim.sourceforge.net/ Plus d’informa-
tions (DWSim) : http ://dwsim.inforside.com.br/wiki/

5.7 EMSO/EML

EMSO, pour Environment for Modeling, Simulation, and Optimization, est un
logiciel de simulation de procédé développé à Virginia Tech. Ce logiciel possède
aussi une interface graphique donnant la possibilité de dessiner un flowsheet. Plus
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(a) DESIGN II (b) CHEMCAD

(c) ProMax (d) EMSO

(e) SuperPro Designer (f) DWSim

FIGURE IV.7: Présentation de quelques autres logiciels.

particulièrement, EMSO ne possède pas de modèles (thermodynamique, opérations
unitaires...), mais permet de faire appel à des modèles créés manuellement et dispo-
nible dans une bibliothèque nommée EML. EML est une bibliothèque open source
écrite dans le langage EMSO.

Ce logiciel, s’il peut se révéler intéressant, est à priori plus difficile d’accès et
n’est probablement pas adapté à une utilisation à grande échelle.

Plus d’informations : http ://www.vrtech.com.br/rps/emso.html
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5.8 ASCEND

À la base, ASCEND est un logiciel open source de résolution de problèmes
mathématiques. Toutefois, sa nature open source lui à permis un certain dévelop-
pement, notamment dans le domaine de la modélisation de process chimiques.
Il existe notamment des solutions pour l’écriture d’un flowsheet à l’intérieur
du logiciel. Toutefois, s’il peut se révéler potentiellement intéressant, il n’est à
priori pas adapté à une utilisation à grande échelle, mais plutôt à une utilisation
universitaire.

Plus d’informations : http ://ascend4.org/

5.9 Kemisoft/Kemsimp

Un logiciel gratuit (un peu ancien) pour la simulation de procédés à destination
des ingénieurs en Génie Chimique et aux étudiants. Utilisable plus spécifiquement
en chimie inorganique, il permet d’effectuer des bilans matières et des optimisa-
tions. Par contre, il ne propose pas d’interface pour dessiner un flowsheet (voir pas
d’interface tout court...).

Plus d’informations : http ://kemisoft.tripod.com/prosfree.html

5.10 Logiciels divers et spécialisés

Enfin, il existe des solutions n’intégrant pas de logiciel pour réaliser le flow-
sheet d’un procédé, et sont donc plus limitées globalement. Ces logiciels sont plus
spécialisés dans le calcul des propriétés entre phases, les équilibres de phases, la
modélisation d’une opération unitaire... Rapidement, on peut noter :

— Prode : Propriétés des phases pures et mélanges, simulation de procédés sur
Excel,

— PVTSim : Modélisation thermodynamique par équation d’état pour l’indus-
trie pétrolière,

— MAPS (Scienomics) : Modélisation thermodynamique (SAFT, PC-SAFT...),
chimie quantique et simulation moléculaire,

— COSMOlogic : modélisation thermodynamique (modèle COSMO-RS...),
chimie quantique,

— Link2WinSim (WinSim® Inc.) : associé à DESIGN II, Propriétés des phases
pures et mélanges, calculs d’équilibres de phases,

— ChemSep : un simulateur de colonnes de distillation, d’absorption, et d’ex-
traction (CAPE-OPEN),

— ...
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Pour terminer, notons qu’il existe une liste des simulateurs disponibles
(https :\\en.wikipedia.org\wiki\List_of_chemical_process_simulators). Cette
dernière est reproduite en Annexe C.

6 CAPE-OPEN : standard de communication entre
logiciels

En conclusion, il est important de noter que s’il existe trois grands logiciels de
simulation de procédés, et une multitude de logiciels plus spécifiques. Toutefois,
des interactions sont possibles afin de tirer le meilleur parti de chacun d’entre eux.
Ainsi il existe une norme pour interfacer les logiciels, que de nombreux vendeurs
ont suivis et implémentés. Elle est appelée CAPE-OPEN.

Cette norme définit une manière pour les logiciels de communiquer entre eux.
Il est par exemple possible de faire appel aux modèles thermodynamiques pré-
sents dans ProSim Simulis Thermodynamics® à l’intérieur de l’environnement Pro/II
(dans lequel ce ou ces modèles peuvent être absents). De la même manière, il est
possible de faire appel au modèle COSMO-RS du logiciel Cosmologic dans Pro-
Sim. AspenOne, Pro/II et ProSimPlus font partis des logiciels CAPE-OPEN.

Dans la pratique, ce système d’interfaçage est réellement utilisé, y compris dans
les grands groupes, qui n’hésitent pas à tirer le meilleur parti de chaque logiciel
(l’exemple des modèles thermodynamiques ci-dessus est tout à fait réel).
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FIGURE IV.8: Illustration de l’interfaçage entre Aspen Plus et ChemSep pour rem-
placer une colonne à distiller.
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Tables utiles A
1 Grandeurs et relations fondamentales

TABLE A.1: Identités résultant des équations fondamentales.(
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TABLE A.2: Relations de Maxwell.(
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TABLE A.3: Rappel des capacités calorifiques.(
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2 Approche résiduelle

TABLE A.4: Propriétés thermodynamique réelles en fonction de P et T (pour une
approche résiduelle).

gaz idéal changement idéal changement idéal propriété
grandeur (P0, T0) à (T0, P ) à (T, P ) résiduelle
U = U idéal(T0, P0, N) + 0 +

∫ T
T0
Cidéal
v (T,N)dT + U res(T, P,N)

H = H idéal(T0, P0, N) + 0 +
∫ T
T0
Cidéal
p (T,N)dT + Hres(T, P,N)

A = Aidéal(T0, P0, N) + NRT0 ln P
P0

-
∫ T
T0

(Sidéal(T, P,N) +NR)dT + Ares(T, P,N)

G = Gidéal(T0, P0, N) + NRT0 ln P
P0

-
∫ T
T0
Sidéal(T, P,N)dT + Ares(T, P,N)

S = Sidéal(T0, P0, N) - NR ln P
P0

+
∫ T
T0

Cidéal
p (T,N)

T
dT + Sres(T, P,N)

TABLE A.5: Propriétés thermodynamique résiduelles en fonction de P et T (pour
une approche résiduelle).
grandeur
résiduelle V = f(P, T,Ni) P = f(V, T,Ni)
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TABLE B.1: Modèles thermodynamiques et utilisation (∗ : faisable, mais plus diffi-
cile).

Modèle type prop. equilib. domaine applications/molécules mélange préd.
Viriel (1er ordre) EoS V - P < 1, 5MPa,

haute tempéra-
tures

simples oui non

Viriel (2nd ordre) EoS V - P < 1/3Pcrit,
haute tempéra-
tures

simples oui non

BWR EoS VL VLE << Pcrit hydrocarbures légers, non-polaires oui∗ non
Starling-BWR EoS VL VLE < Pcrit non-polaires, hydrocarbures légers

et plus lourds (+ eau), N2, CO2,
H2S

oui∗ oui (pur)

Soave-BWR EoS VL VLE <= Pc, <= Tc hydrocarbures (+ eau) oui non
Lee-Keesler EoS VL - <= Pc, <= Tc hydrocarbures (C1 - C8), non-

polaires ou faiblement polaires
possible oui

Lee-Keesler-Pocker EoS VL VLLE <= Pc, <= Tc hydrocarbures légers ou composé
fortement hydrogénés

oui oui

MBWR EoS VL - <= Pc, <= Tc très restreint (param. connus) non non
Nothnagel EoS V - - mol. très associatives oui non
Van der Waals EoS VL VLE mél. faiblement non idéaux oui non
PR EoS VL VLE < 10atm mél. faiblement non idéaux / pro-

cess hydrocarbures
oui non

PR-Boston-Mathias EoS VL VLE < 10atm mél. faiblement non idéaux / pro-
cess hydrocarbures

oui non

PR-MHV2 EoS VL VLE < 10atm phase pure (préf.) / process hydro-
carbures

oui oui

PR-Wong-Sandler EoS VL VLE < 10atm phases pures préf. oui
PR Panagiotopoulos-Reid EoS VL VLLE moyennes à

hautes pressions
systèmes simples et purs / process
hydrocarbures

oui non

PR Huron-Vidal (PRH) EoS VL VLLE moyennes à
hautes pressions

oui non

RK EoS VL VLE P < 10atm mél. très faiblement non idéaux oui non
RK-Aspen EoS VL VLE moyennes à

hautes pressions
hydrocarbures dont mol. polaires oui non

RK-Soave-Boston-Mathias EoS VL VLLE moyennes à
hautes pressions

hydrocarbures oui non

RK-Soave-Wong-Sandler EoS VL VLE moyennes à
hautes pressions

hydrocarbures (purs de préf.) oui non

RK-Kwong-Soave-MHV2 EoS VL VLE moyennes à
hautes pressions

hydrocarbures (purs de préf.) oui non

SRK EoS VL VLE moyennes à
hautes pressions

systèmes simples / process hydro-
carbures

oui non

SRK (predictif) EoS VL VLE moyennes à
hautes pressions

systèmes simples et purs / process
hydrocarbures

oui oui

SRKH EoS VL VLLE moyennes à
hautes pressions

systèmes simples et purs / process
hydrocarbures

oui non

SRK Panagiotopoulos-Reid EoS VL VLLE moyennes à
hautes pressions

systèmes simples et purs / process
hydrocarbures

oui non

Schwartzentruber-Renon EoS VL VLE hautes P et T mél. fortement non idéaux oui non
Sanchez-Lacombe EoS VL VLLE large gamme prop. polymère/solvant oui non
SAFT EoS VL VLLE large gamme fortement polaires/associatives oui non/oui
PC-SAFT EoS VL VLLE large gamme fortement polaires/associatives oui non/oui
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TABLE B.2: Modèles thermodynamiques et utilisation (∗ : faisable, mais plus diffi-
cile).

Modèle type prop. equilib. domaine applications/molécules mélange préd.
Van Laar γ - VLLE - associatives (polaires) mais simples oui non
Margules γ - VLLE - utilisée largemennt en métallurgie oui non
Flory Huggins γ - VLLE - mol. tailles 6= oui non
Wilson γ - VLE - associatives (polaires) mais simples oui non
Scatchard-Hildebrand γ - VLLE - légèrement non-idéaux oui oui
Polynomial γ - VLE utilisée largemennt en métallurgie oui non
NRTL γ - VLLE mél. non-idéaux / mol. polaires oui non
NRTL-SAC γ - SLE - fortement non-idéaux, mol. com-

plexes
oui non/oui

UNIQUAC γ - VLLE fortement non-idéaux, mol. com-
plexes

oui non

UNIFAC γ - VLLE fortement non-idéaux, mol. com-
plexes

oui oui

UNIFAC mod. (Dortmund.) γ - VLLE fortement non-idéaux, mol. com-
plexes

oui oui

UNIFAC mod. (Larsen) γ - VLLE fortement non-idéaux, mol. com-
plexes

oui oui

UNIFAC LL γ - LLE - fortement non-idéaux, mol. com-
plexes

oui oui

COSMO-RS/ADF-COSMO γ - VLLE fortement non-idéaux, mol. com-
plexes

oui oui

COSMO-SAC γ - VLLE fortement non-idéaux, mol. com-
plexes

oui oui/non

Chao-Seader (CS) option-set - VLE < 260oC,
< 120bar

système hydrogéné d’hydrocar-
bures

oui non

Grayson-Streed (GS) option-set - VLE < 430oC,
< 200bar

système hydrogéné d’hydrocar-
bures

oui non

BK10 option-set - VLE basses pression hydrocarbures oui non
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En fonction des applications :

TABLE B.3: Choix des modèles en fonction des utilisations (informations extraites
de PRO/II™ 9.1 Thermodynamic Data Keyword Manual, entre autres.

Type d’utilisation méthodes recommandées commentaires
gaz bruts (hydrocar-
bures) à basse pression

BK10 bien et rapide

SRK / PR idem à basse température
GS / IGS / GSE bien en haut de colonne

gaz bruts (hydrocar-
bures) à haute pression

SRK / PR bon à haute concentration

GS / IGS / GSE plus rapide et moins bon à haute
concentration

Gaz naturel SRK / PR / BWRS généralement bons pour hydrocar-
bures (+eau)

SRKKD systèmes à haute pression
SRKM/PRM/SRKS avec eau et composés polaires
SRKP/PRP moins bien mais plus simple

hydrocarbures légers SRK/PR/BWRS molécules semblables
SRKKD meilleurs si présence d’eau
CPA si présence d’eau et d’alcools

systèmes aromatiques Idéal si pression < 2 atm
GS/SRK/PR si pression > 2 atm
IDEAL/API/COSTALD pour masse volumique des liquides

systèmes
(non)aromatiques

SRKM/PRM/SRKH/PRH extraction à haute pression et/ou
gaz supercritiques

NRTL/UNIQUAC gaz supercritiques en faible quantité
non hydrocarbures Wilson Mélanges faiblement non idéaux et

uniquement VLE (pas VLLE!)
NRTL/UNIQUAC Mélanges non idéaux et VLLE
SRKM/PRM/SRKS/SRKH/PRH Haute pression et gaz condensables

présents en grande quantité (VLE et
VLLE)

SRKP/PRP Comme précédemment, mais géné-
ralement moins bons

Alcools UNIQUAC/NRTL/PC-SAFT Si paramètres d’interaction présents
UNIFAC sinon

SLE UNIFAC/NRTL-SAC si molécules peu polaires
NRTL-SAC/PC-SAFT si molécules très polaires

Electrolytes PDH/eNRTL/eUNIQUAC/eUNIFAC si mélanges peu complexes
ePC-SAFT si mélanges complexes
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FIGURE B.1: Choix d’un modèle thermodynamique.





Liste des logiciels de simulation de
procédés C

Cette partie présente sous forme de tableau les simulateurs de procé-
dés qui peuvent être utilisés. La liste suivante a été extraite de Wikipedia
(https :\\en.wikipedia.org\wiki\List_of_chemical_process_simulators). Elle
contient de nombreuses informations intéressantes.
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TABLE C.1: Liste des simulateurs de procédés disponibles, partie I. Source : wiki-
pedia (mais c’est une liste intéressante !).

Logiciel Developpeur Application O.S. Licence
Advanced Simula-
tion Library (ASL)

Avtech Scientific Process data validation and reconci-
liation, real-time optimization, vir-
tual sensing and predictive control

Win., Linux,
FreeBSD,
Mac

open-source

APMonitor APMonitor MATLAB/Python/Julia-based data
reconciliation, real-time optimiza-
tion, dynamic simulation and non-
linear predictive control

Win., Linux open-source

Apros Fortum and VTT Technical
Research Centre of Finland

Dynamic process simulation for po-
wer plants

Win. closed-source

ASCEND ASCEND Dynamic process simulation, gene-
ral purpose language

Win., BSD,
Linux

open-source

Aspen Custom Mo-
deler (ACM)

Aspen Technology Dynamic process simulation Win. closed-source

Aspen HYSYS Aspen Technology Process simulation and optimiza-
tion

Win. closed-source

Aspen Plus Aspen Technology Process simulation and optimiza-
tion

Win. closed-source

ASSETT Kongsberg Digital Dynamic process simulation Win. closed-source
BatchColumn ProSim Simulation and Optimization of

batch distillation columns
Win. closed-source

BATCHES Batch Process Technologies,
Inc.

Simulation of recipe driven mul-
tiproduct and multipurpose batch
processes for applications in de-
sign, scheduling and supply chain
management

Linux closed-source

BatchReactor ProSim Simulation of chemical reactors in
batch mode

Win. closed-source

BioSTEAM Yoel Cortes-Pena & BioS-
TEAM Development Group

Design, simulation, and costing of
biorefineries under uncertainty

Win., Mac,
Linux

open-source

CADSIM Plus Aurel Systems Inc. Dynamic process simulator with
CAD front end and process stream
specification flexibility

Win. closed-source

ChromWorks YPSO-FACTO Chromatographic process design,
simulation & optimization

Win. closed-source

CHEMCAD Chemstations Software suite for process simula-
tion

Win. closed-source

CHEMPRO EPCON Process Flow Simulation, Fluid
Flow Simulation, & Process Equip-
ment Sizing

Win. closed-source

Cycad Process CM Solutions Process simulation and drawing pa-
ckage for minerals and metallurgi-
cal fields

Win. closed-source

Cycle-Tempo Asimptote Thermodynamic analysis and opti-
mization of systems for the produc-
tion of electricity, heat and refrige-
ration

Win. closed-source

COCO simulator +
ChemSep

AmsterCHEM Steady state process simulation
based on CAPE-OPEN Interface
Standard

Win. open-source
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TABLE C.2: Liste des simulateurs de procédés disponibles, partie II.
D-SPICE Kongsberg Digital Dynamic process simulation Win. closed-source
Design II for
Windows

WinSim Inc. Process simulation Win. closed-source

Distillation
expert trainer

ATR Operator training simulator for distilla-
tion process

closed-source

Dymola Dassault Systèmes Modelica-based dynamic modelling
and simulation software

Win., Linux closed-source

DynoChem Scale-up Systems Dynamic process simulation and opti-
mization

Win. closed-source

DYNSIM AVEVA Dynamic process simulation Win. closed-source
Dyssol Dynamic flowsheet simulation of solids

processes
Win., Linux open-source

(BSD-3-
Clause)

DWSIM Daniel Medeiros, Gustavo
León and Gregor Reichert

Process simulator Win., Li-
nux, macOS,
Android, iOS

open-source,
freemium

EMSO ALSOC Project Modelling, simulation and optimisa-
tion, steady state and dynamic, equa-
tion oriented with open source models

Win., Linux closed-
source (UI),
open-source
(library)

EQ-COMP Amit Katyal Vapor Liquid Equilibrium Software Software-as-
a-Service

closed-source

FlowTran FlowTran Transient single phase pipeline simula-
tion

closed-source

GAMS GAMS General Algebraic Modeling System
(GAMS)

Win., Linux,
Mac OS, So-
laris

closed-source

gPROMS PSE Ltd Advanced process simulation and mo-
delling

closed-source

HSC Sim Outotec Oyj Advanced process simulation and mo-
delling, Flowsheet simulation

Win. closed-source

HYD-PREDIC Amit Katyal Multiphase flow assurance and hydrate
modelling

Software-as-
a-Service

closed-source

HYDROFLO Tahoe Design Software Piping System Design with Steady
State Analysis

Win. closed-source

Indiss Plus® Corys Dynamic process simulator for hydro-
carbons, chemicals

Win. closed-source

ICAS KT-Consortium Integrated Computer-Aided System Win. closed-source
IDEAS Andritz Automation Dynamic simulator for pulp, oil sands,

potash, and hard rock mining
Win. closed-source

iiSE Simulator iiSE company Equation oriented chemical process si-
mulator and optimizer

Win., Linux closed-source

INOSIM Inosim Software GmbH Discrete-event dynamic simulation
software for mixed batch-continuous
processes in the chemical and pharma-
ceutical industry

Win. closed-source

INVIDES Rheinmetall Electronics Visual, dynamic Process Simulation
framework for power plants, pipe-
line systems, upstream, midstream and
downstream oil & gas plants, rene-
wable energy plants and hydrogen
plants

Win. closed-source

ITHACA Element Process General purpose dynamic chemical
process simulator

Win. closed-source

JADE GSE Systems Dynamic process simulation Win. closed-source
JModelica.org Modelon AB Process simulation Win., Linux,

macOS
closed-source
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TABLE C.3: Liste des simulateurs de procédés disponibles, partie III.
K-Spice Kongsberg Digital Dynamic process simulation Win. closed-source
LedaFlow Kongsberg Digital Transient multiphase pipeline simula-

tion
Win. closed-source

LIBPF simevo C++ Library for process flowsheeting Linux, Win.,
macOS

closed-source

METSIM Metsim International General-purpose dynamic and steady-
state process simulation system

Win. closed-source

Modelon Impact Modelon AB General-purpose, multi-domain dyna-
mic and steady-state process and sys-
tem simulation system

Linux , Win. closed-source

Mimic Simula-
tion Software

MYNAH Technologies First-principles dynamic simulator
built for software acceptance testing
and operator training systems

Win. closed-source

Mobatec Model-
ler

Mobatec Advanced Dynamic (Steady-State)
Process Modelling Environment

Win. closed-source

NAPCON
ProsDS

Neste Engineering Solutions
Oy

Dynamic process simulation Win. closed-source

OLGA Schlumberger Transient multiphase pipeline simula-
tion

Win. closed-source

OLI Analyzer OLI Systems, Inc. Chemical phase equilibrium simulation
featuring electrolytes

Win. closed-source

Omegaland OMEGA Simulation Dynamic process simulation Win. closed-source
OptiRamp Statistics & Control, Inc. Real-time Process Simulation and Op-

timization, Multi variable Predictive
Control

Win. closed-source

OpenModelica Open-Source Modelica
Consortium

General purpose simulation Linux, ma-
cOS

open-source

PD-PLUS Deerhaven Technical Soft-
ware

Steady-State Modeling of Chemical,
Petrochemical, and Refining Processes

Win. closed-source

PIPE-FLO Pro-
fessional

Engineered Software Inc. Piping System Simulation and Design Win. closed-source

PIPEFLO Schlumberger Steady state multiphase flowline simu-
lation

Win. closed-source

PIPESIM Schlumberger Steady state multiphase flowline simu-
lation

Win. closed-source

PEL Suite PEL Software Steady state process simulation Win. closed-source
Petro-SIM KBC Advanced Technolo-

gies
Dynamic process simulation Win. closed-source

PETROX Petrobras In-house steady state refining process
simulator[3]

Win. closed-source

Power Plant Si-
mulator & Desi-
gner

KED GmbH Basic Engineering and Dynamic pro-
cess simulation for power plants

Win. closed-source

Process Studio Stamicarbon Simulation Suite for Modeling, Engi-
neering & Training

Win. closed-source

Prode Properties Prode Software Thermodynamic Library, Properties of
pure fluids and mixtures, Multi phase
Equilibria + process simulation

Win., Linux,
Android

closed-source

Prode Process In-
terface

Prode Software Process simulation, optimization real-
time control

Win. closed-source

ProMax Bryan Research & Enginee-
ring

Process simulator capable of modeling
oil & gas plants, refineries, and many
chemical plants

Win. closed-source
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TABLE C.4: Liste des simulateurs de procédés disponibles, partie IV.
ProPhyPlus ProSim Thermodynamic calculation soft-

ware
Win. closed-source

ProSec ProSim Simulation of brazed plate fin heat
exchangers

Win. closed-source

ProSim DAC ProSim Dynamic adsorption column simu-
lation

Win. closed-source

ProSim HEX ProSim Heat Exchangers Simulation Win. closed-source
ProSimPlus ProSim Steady-state simulation and optimi-

zation of processes
Win. closed-source

ProSimulator Sim Infosystems Process and Power plant simulation Win. closed-source
PRO/II AVEVA Steady state process simulation Win. closed-source
Pyomo Sandia and UC Davis Steady state and dynamic process

simulation
All Platforms open-source

ROMeo AVEVA Process optimization Win. closed-source
Reaction Lab Scale-up Systems Chemist-oriented kinetic modeling

and reaction optimization
Win. closed-source

RecoVR VRTech Industrial wastewater management Win. closed-source
REX Optience Reactor Optimization and Kinetic

Estimation
Win. closed-source

AVEVA Process Si-
mulation

AVEVA Steady state, Fluid flow and Dyna-
mic process simulator.

Win. closed-source

SimCreate TSC Simulation Real time, first principle and ge-
neric operator training simulations,
plant specific emulations and OPC
for live plant connections.

Win. closed-source

Simulis Thermody-
namics

ProSim Mixture properties and fluid phase
equilibria calculations

Win. closed-source

SolidSim (Now in
Aspen Plus)

SolidSim Engineering
GmbH

Flowsheet simulation of solids pro-
cesses

Win. closed-source

SPEEDUP Aspen Technology Dynamic process simulation Unix, Win. closed-source
SuperPro Designer Intelligen Batch and continuous process simu-

lation.
Win. closed-source

SysCAD KWA Kenwalt Australia Steady-state and dynamic process
simulation

Win. closed-source

UniSim Design Suite Honeywell Process simulation and optimiza-
tion

Win. closed-source

UniSim Competency
Suite

Honeywell Operator Competency Management
and Training

Win. closed-source

Usim Pac Caspeo Steady-state simulator for the mine-
ral industry, biorefineries and waste
treatment

Win. closed-source

Virtuoso Wood PLC Multiphase dynamic process simu-
lator for oil & gas production

Win. closed-source

VMG Symmetry Schlumberger Steady state simulation, dynamic
process simulation, transient multi-
phase flowline simulation

Win. closed-source

Wolfram SystemMo-
deler

Wolfram Research Modelica-based Dynamic multido-
main modelling (mechanical, elec-
trical, chemical)

Win., Mac,
Linux

closed-source

XPSIM Process Simulation Services Steady state and dynamic process
simulation, transient multiphase pi-
peline simulator

Win. closed-source
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