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Résumé

Etude expérimentale et modélisation de I’effet du sel sur I’equilibre
liquide-liquide des systemester nair es (Eau+Acide Acétique+Solvant)

Le travail présent concerne dans un premier temps I’étude de I’effet du solvant sur
I’extraction de I’acide acetique a partir des milieux aqueux et pour le deuxiéme parti
I’influence du sel sur les équilibres liquide-liquide. Les solvants utilisés sont le 1-octanol,
I’acétate d’éthyle et le dichlorométhane et les sels sont le chlorure de sodium et le sulfate

de sodium.

Les résultats obtenus en comparant les solvants utilisés (1-octanol, acétate d’éthyle
et DCM) montrent que I’effet du solvant augmente avec sa polarité et c’est le cas pour

le 1-octanol.

L’effet de NaCl et NaSO, sur I’équilibre liquide-liquide des systémes a une
température ambiante de 20°C e une pression amosphérique, est éudié
expé&imentalement dans ce travail. Les fractions massiques des sels dans le mélange
global sont 5%, 10% et 20%. Il a é&é remarqué que I’équilibre entre phases est modifié en
faveur de la phase extrait et le « Salting-out » dans le cas du Na,SO, est le plus important
que celui du NaCl. A partir des résultats expérimentaux, on peut conclure que lorsqu’on
augmente le pourcentage du sel dans la solution aqueuse, I’équilibre entre phases est

modifié en faveur de la phase extraite.

La fiabilité des données expérimentales obtenues a été vérifiée avec succes par
I’application des corrélations d’Othmer-Tobias et Hand. Les résultats expérimentaux ont
été égaement exploités pour caculer des nouveaux parameétres d’interaction
solvant-solvant et solvant-sel pour le modéle ELECNRTL en utilisant Aspen plus
et ce modéle donne des meilleurs prédictions.

Mots clés: Equilibre liquide-liquide, Acide Acétique, I’effet du sel, salting-out,
ELECNRTL model.




Abstract

Experimental and modeling study of the salting effect on theliquid
liquid equilibrium of ternary systems (Water + Acetic Acid+ Solvent)

The present work concerns firstly the study of the effect of the solvent on the
extraction of acetic acid from aqueous solutions and for the second part the influence of
salt on the liquid-liquid equilibrium. The solvents used are 1-octanol, ethyl acetate and
dichloromethane and the salts are sodium chloride and sodium sulfate.

The results obtained by comparing the extractive capacity of used solvents
(1-octanol, ethyl acetate and DCM) show that the effect of the solvent increases with its

polarity and thisisthe case for 1-octanol.

The effect of NaCl and Na,SO, on the liquid-liquid equilibrium of systems at an
ambient temperature of 20 ° C and atmospheric pressure is studied experimentally in this
work. The mass fractions of the salts in the overall mixture are 5%, 10% and 20%.
It is noted that the equilibrium between phases is modified in favor of the extracted phase
and the "Salting-out” in the case of Na,SO;, is the most important that of NaCl. From the
experimental results, it can be concluded that when increasing the percentage of salt in the
agueous solution, the equilibrium between phases is modified in favor of the extracted

phase.

The reliability of the experimental data obtained has been verified successfully
by the application of the correlations of Othmer-Tobias and Hand. The experimental
results were also used to calculate new solvent - solvent and solvent - salt interaction
parameters for the ELECNRTL model using Aspen plus and this model gives better

predictions.

Key-words: Liquid-Liquid Equilibrium, Acetic Acid, salting effect, salting-out,
ELECNRTL model.

ii



-

Ama il 0395 Ao gelal) il dpad gad g Ayt Al 2

(c,\g..u+ + )

ERINY cuddl il 12 alaiy
A Gloddl | - e
psdsmall 38 o i Sy i -1
o sall Sy S

i 1) cilyal lele s ekl
-1 sa g aduhd alal u el il (Ol Jii)

il ()5l e s saall il g 5 g3 el I8 580 Al 50
gl )5l Aal ) oy a3l Bas Sl 20°C
SIBPIN e Gl (555 a0 geall Sl g Al (& gyl ladll
& a5 el Jsbaall i pelall A 30y 5 o)) Gl () (S g il Ll (e o 503 el
o oAkl J glaall sladly ¢ ) sl 2l 53

Gkl lele Aan ol bl 48 6 5
O duaal) A il T SERErpLS <y ks
12 5 Aspen plus ELECNRTL () (nde-cula)

ELECNRTL ¢ salting-outezlall il « - -daalida cilals

iii



SOMMAIRE

Remerciements
Résumé i
Abstract i
iii
Sommaire iv
Nomenclature Vii
Liste desfigures Xii
Liste des tableaux XVii

INTRODUCTION GENERALE......cci e 1

CHAPITRE |
EQUILIBRE LIQUIDE-LIQUIDE
0 O 110 [F 1 o o A 6
1.2, Lar€gle dES PhaSES ...ocuecueeieieesie ettt sttt st nen e 7
1.3. DesCription deS EQUITTDIES.........couiiiiiieeecee e 8

1.3.1. Conditions d’équilibre..........ccoiviii i, 8

1.3.2. Activité et coefficient d’activité ...............cooeiiiei i 9
1.4. Thermodynamiques des systémes électrolytiques................ccceeeveviiveiveennn.. 10
1.5. Typesdes équilibresliquide-liquide .............ccov i e . 11

1.5.1. Equilibre liquide-liquide binaire..............cooooo i, 11
1.5.2. Equilibreliquide-liquideternaire.............cooooiivn i e 12
1.5.3. Equilibre liquide-liquide pseudo-ternaire............... covveviiiiiiiienes cen, 12
|.6. Représentation graphique des ELL en mélangesternaires.......... coccoeveecevceeneeinnnn,. 12
|.7. Techniques expérimentales de mesure des équilibres liquide-liquide................. 14
1.7.1. Construction de lacourbe de solubilité.............c.ocoviiiiiiiii e 14
1.7.2. Construction des droites d’équilibre (conodales)...........cccocvviiiiiiiiennnnn, 15

CHAPITRE I
PROCESSUS D’EXTRACTION PAR SOLVANT

00 T 1 1 oo 1T i o A 18
I1.2. Présentation d’extraction liquide-liquide................cccooiviiviiiieeeeee e 19
11.3. Mécanisme d’extraction liquide-liquide.............cooiiiiiiiiiiii e, 19
I1.4. Paramétres de suivi de I’extraction liquide-liquide......................ccceevvveeen. 20
[1.4.1. Coefficient de distribUtion............ccoiiniii i e, 20
[1.4.2. SAECHVITE. .. ... e e e e e e 21
[1.4.3. Facteur de SEParation. ..........cccererereseeieiese e 21
11.5. Critéres du choiX du SOIVANE. .. ... ..o e e e e 22
11.6. Applications industrielles de I’extraction liquide-liquide......................coeels 23

iv



SOMMAIRE

CHAPITRE 11
ASPECTS GENERALS SUR L’EFFET DU SEL

10 T 1 [ o o o 25
[11.2. Phénomene de solvatation deSTONS.........o.vviuiieie i e e 25
111.2.1. L’eau comme SOIVaNt..........ccoveii i e vsrreeieienes 2D
111.2.2. Principe du phénomENe. ........cccveie it e s 20
[11.2.3. Structure solvatée d’un électrolyte.............oooiiiiiiiiiiii e, 26
111.3. L’effet du sel sur les équilibres thermodynamiques..............ccovviivveiennnnnnn, 27
I11.4. Caractérisation mathématique de I’effet dusel............ccovviiiiiiiii i 28
I11.5. Mécanisme de I’effet dusel............cccie i, 30
I11.5.1. Théorie d’hydratation............ooeeiiirie e e e e 30
[11.5.2. Théorie de dipble d’ au.........ccovveiie it i e e 31
[11.5.3. Théorie @l eCtroStatiQUE. .. ... ..voe e e e e e e e e e aee e 32
I11.5.4. Théorie delapressioninterne .......... PG
111.5.5. Théorie basée sur lesforces de Van Der Waals ................................ 34
111.6. Application de I’effet de Sel.........cooniii e 35
[11.6.1. Fermentation eXtraCtiVe. ..........oovv i e e e e 35
[11.6.2. CristalliSation eXtraCtiVe. .. .......c.uieiie i e e e 36
[11.6.3. Déshydratation des SOIVaNtS. .. ......c.evviriiiiie e e e, 36
111.6.4. Purification de I’acide phosphorique...........cooovve i iii i, 37
111.6.5. Purification des biomolécules... 37
111.6.6. Dessalement de I’eau de mer.. . 37
[11.7. Méthodes de prédiction des données d eqUIllbre en présence du sel 38
[11.7.1. Les modées théoriques... 38
[11.7.1.1. Primitif.. PPN 1
a)ModeIeDebyeHuckeI P 1o
D) MOAEIE IMISA ... e e e e 41
H1.7.2.2. Non primitif. ... e 42
111.7.2. Les modéles empiriques et Semi-empiriqUES. .. ......ovvveeveeneeeeneannennnn 42
[11.7.2.1. Modéle de Guggenheim (1955)....... ccoovvi i i, 42
[11.7.2.2. Modéle de Pitzer (1973).....c. covuiieiie it e e 42
[11.7.2.3. Modéles de composition locale............coveeveiieviiiiiine e, 43
a) Modele NRTL-EeCtrolyte.........covvveiiiiieie e 44
b) Modele UNIQUAC-ElECIOIYte. .. ...c.v e e 44
CHAPITRE IV

MATERIELS ET METHODES D’ANALYSE
V0 I 11 oo L8 o1 o o P 47
V.2, APPAEIagES. .. ..o e e e e e e 48
V.3, ProduitS ChIMIQUES. .. ....c.ieieie it e e e e een. 48
V.31 DIUBNL. ..o e e e e e e e 438




SOMMAIRE

IV.3.2. SOIULE. .. .. e e e e 48

[V 3. SIS, o 50

IV.4. Techniques eXpérimentales. .. .......ov v i e e e 51

IV.4.1. Construction de la courbe de solubilité (binodale) ........................... 52

IV.4.2. Construction des courbes d’étalonnage.............covviviiiiiiiieieninnennn, 52

IV.4.3. Construction des droites d’équilibre (tie-1ines)...........cooveeveviiinnnnnn. 53
CHAPITRE V

RESULTATSET DISCUSSIONS

A% T 1 0110 T [8 (o= 1 o VAP o -

V.2, RESUITAS EXPETMENTALX . .. .. ventee e e et et et e et et e e e e e e e e e e e 56
V.2.1. Données d’équilibre liquide-liquide...................cccceiiieiiiiiiiciie e en.. 56
V.2.1.1. Systeme { eau + acide acétique + 1-octanol}..............cocoviiiiinn. 56
V.2.1.1.1. Systéme{ eau + acide acétique + 1-octanol} sanssdl.................. 56
V.2.1.1.2. Systeme { eau + acide acétique + 1-octanol} avecsdl................... 59
V.2.1.2. Systeme { eau + acide acétique + acétate d’éthyle}........................... 65
V.2.1.2.1. Systeme{ eau + acide acétique + acetate d’éthyle} sans sel........... 66
V.2.1.2.2. Systeme { eau + acide acétique + acétate d’éthyle} avec sel......... 68
V.2.1. 3. Systéme{eau + acide acétique + DCM} ........c.coviviiiiiiiii e, 74
V.2.1.3.1. Systeme{eau + acide acétique + DCM} sanssel.............covvnee 75
V.2.1.3.2. Systeme {eau + acide acétique + DCM} avecsdl.............co.eeee. 75
V.2.2. Coefficient de distribution et facteur de séparation................cccevvvvvnennnn 77
V.2.2.1. Systéme{ eau + acide acétique + solvant} sanssal............cooevvi i, 77
V.2.2.2. Systeme { eau + acide acétique + solvant} avecsel................coceveee 79

V.2.3. Discussion des résultats obtenus. ............oeveeviviiviiiiiiiieiieiiecie e eeenn. 8D
V.3. Traitement empirique des données expé&imentales ...................cceeeeeveneen.... 88
V.4, RESUAIStNEONIQUES ... e e et e e e e ee e eneenn 92

V.4.1. Systémeternaire {eau + acide acétique + solvant} ................coeee i, 92

V.4.2. Systéme quaternaire { eau + acide acétique + solvant + sel} ..o 93
CONCLUSION GENERALE ..o e e e e e 106
Références bibliographiqUES...........ooiniie it e e e 109
Annexe | 117
Annexe Il 119
Annexe Il1 124
Annexe IV 131
Publicationsréaliséesau coursdelathese..........coooviiiiiiii i e, 133

vi



SOMMAIRE

vii



NOMENCLATURE

LettresLatines:

Symbole
a

o

A
Aj
APH

Ao, Bo

BDH

NOMENCLATURE

Description

Activité.

Distance minimale d’approche.

Diluant.

Parametre gjustable du modele NRTL.
Constante de Debye-Hiickel dépend de T et c.
Constante de corrélation de Hand

Soluté.

Constante de Debye-Hiickel dépend de T et D.
Solvant.

Nombre de constituants.

Concentration molaire.

Coefficient de distribution.

Constante diélectrique.

Debye-hiickel.

La charge de I’électron.

Phase extraite.

Fugacité.

Energielibre.

Force de Coulomb.

Enthalpie libre molaire.
L'énergie d'interaction entreles especesi et j.

Enthalpie libre (énergie de Gibbs).

vii



NOMENCLATURE

GE

Gm
Gid

Gij

Lo

Ln

Energie libre d’exces

Fonction standard de Gibbs pour I’ion j
L’énergie libre de Gibbs du mélange
L’énergie libre de Gibbs a I’état idéal
L’énergie d’interaction entre les constituant j et i
Enthalpie.

Constituant.

Forceionigue.

Kelvin

Constante dépend du s4.

Phase aqueuse initiale.

Logarithme népérien.

Distance entre deux ions

Masse.

Masse molaire.

Nombre de mole

Indice de réfraction

Nombre de constituant.

Nombre d’Avogadro.

Nombre de moles d’ion.
Nombre de phase a I’équilibre.
Nombre de moles de solvant.
Nombre de moles en sel.
Nombre detie-lines.

Fonction objective

Pression.

viii



NOMENCLATURE

q

Py

MSE

XsAqu

Parameétre de taille du corps pur correspondant ala surface.

Rayon ionique.

Distance séparant les deux ions de centre a centre.

Rayon de la sphére d’eau.

Parameétre de taille du corps pur correspondant au volume.

Phase raffinat.

Constante universelle des gaz parfaits.

Coefficient de régression
Root mean square error.

Entropie.
Selectivité

Phase solvant pur.
Température.

Energies d'interaction, considérés comme des parameétres binaires du
modele.

Energie interne.

L’énergie potentielle du systéme biparticulaire.
Nombre de degré de liberté du systeme.

Volume.

Fraction massique du constituant (i).

Fraction molaire du constituant (i).

Concentration du sel dans |a phase aqueuse
Concentration du soluté dans la phase sans solvant
Titre en soluté dans |a phase extrait

Nombre de charges porté par chagueion.

ix



NOMENCLATURE

L ettres Grecques:

Symbole Description

a. Une constante caractérisant la répartition non aléatoire de la
I molécule j autour delamoléculei

B Facteur de séparation

e Le constant diélectrique du milieu.

f Nombre de phases.

y Coefficient d’activité.

g, Coefficient d’activité moyen.

v Potentiel chimique.

m Potentiel chimique du constituant (i) dans la phase (K).

n" Coefficients steechiométriques.

t Paramétre gjustable du modéle NRTL.

Exposant :

Symbole Description

° Etat sans s4l.

- Anion.

+ Cation.

Aqu Phase aqueuse.

Org Phase organique.

id Idéal.

Abréviations

ca calcul

Exp Expérimentale

ELECNRTL Electrolyte NRTL

LLE Liquid-Liquid Equilibrium



NOMENCLATURE

NRTL Non Random Two Liquids
RMSE Root Mean Square Error
UNIQUAC Universal Quasi Chemical
UNIFAC UNIQUAC Functional-group Activity Coefficient
Indice:

Symbole Description

1 Diluant.

2 Soluté.

3 Solvant.

4 Sel

a Anion

c Cation

S Solvant.

xi



Liste des figures

Figurel-1
Figurel-2
Figurel-3
Figurel-4
Figurel-5
Figurel-6
Figurel-7
Figurel-8
Figure 11-1
Figure 11-2
Figure 111-1
Figure 111-2
Figure 111-3
Figure I11-4
Figure 111-5
Figure 111-6
Figure 111-7
Figurelll-8

LISTE DESFIGURES

Chapitre

Schéma représentatif de I’équilibre de phase.

Diagramme de phases de I’ELL binaire.

Triangles utilisés pour la représentation des données d’équilibre
liquide-liquide des systemes ternaires.

Illustration d’un diagramme ternaire a température fixée pour

les équilibres liquide-liquide : démixtion du point D.

Formes des diagrammes ternaires et influence de latempérature
pour les équilibres liquide-liquide.

Détermination du diagramme de phases par |a méthode de titrage.

Cédlule thermostatée pour mesurer |es équilibres "liquide-liquide”.

Droite d’équilibre (droite de conjugaison ou conodale) d’un

systeme ternaire partiellement miscible.

Chapitrel|
Schéma du processus d’extraction liquide-liquide.
Courbe de distribution ou de partage.

Chapitre 1|

Structure de la molécule d’eau.

Phénomeéne de la solvatation d’un solide ionise.
Représentation schématique de la théorie d’hydratation.
Représentation schématique de la théorie de dipble d’eau.
Représentation schématique de la théorie électrostatique.

Représentation schématique de la théorie de la pression interne.

Représentation schématique de la théorie des forces de Van Der

Waals.

Processus de la cristallisation extractive d’un sel inorganique.

Xii

11
12

13

14

15
15
16

19
20

26
27
31
32
33
34
35

38



Liste des figures

FigureV-1

Figure V-2

Figure V-3

Figure V-4

Figure V-5

Figure V-6

Figure V-7

Figure V-8

Figure V-9

Figure V-10

Figure V-11

Figure V-12

Figure V-13

Figure V-14

Figure V-15

ChapitreV

Courbe d’étalonnage du systeme {Eau (1) + Acide Acétique (2) +
1-Octanol (3)} sans s4l.

Diagramme ternaire d’équilibre liquide-liquide du systeme {Eau
(1) + Acide Acétique (2) + 1-Octanol(3)} aT= 293,15 K.

Courbe d’étalonnage du systeme {Eau (1) + Acide Acétique (2) +
1-Octanol (3)} avec 5% NaCl.

Courbe d’étalonnage du systéeme {Eau (1) + Acide Acétique (2) +
1-Octanol (3)} avec 10% NaCl.

Courbe d’étalonnage du systeme {Eau (1) + Acide Acétique (2) +
1-Octanol (3)} avec 20% NaCl.

Comparaison des courbes de solubilité du systéme quaternaire
{Eau + Acide Acétigue + 1-Octanol+ NaCl} avec fractions
massiques du sel 5%, 10% et 20%.

Courbe d’étalonnage du systeme {Eau (1) + Acide Acétique (2) +
1-Octanol (3)} avec 5% NaSO..

Courbe d’étalonnage du systéeme {Eau (1) + Acide Acétique (2) +
1-Octanol (3)} avec 10% NaSO..

Courbe d’étalonnage du systeme {Eau (1) + Acide Acétique (2) +
1-Octanol (3)} avec 20% NaSO,.

Comparaison des courbes de solubilité du systéme quaternaire
{Eau + Acide Acétique + 1-Octanol+ Na&SO,} avec fractions
massiques du sel 5%, 10% et 20%

Courbe d’étalonnage du systéeme {Eau (1) + Acide Acétique (2) +
Acétate d’éthyle (3)} sans sel.

Diagramme ternaire d’équilibre liquide-liquide du systéme {Eau
(1) + Acide Acétique (2) + Acétate d’éthyle (3)} a T= 293,15 K.
Courbe d’etalonnage du systéeme {Eau (1) + Acide Acétique (2) +
Acétate d’éthyle (3)} avec 5% NaCl.

Courbe d’étalonnage du systeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) +
Acétate d’éthyle (3)} avec 10% NaCl.

Courbe d’etalonnage du systéeme {Eau (1) + Acide Acétique (2) +
Acétate d’éthyle (3)} avec 20% NaCl.

Xiii

57

58

59

60

60

62

63

63

65

66

67

68

69

69



Liste des figures

Figure V-16

Figure V-17

Figure V-18

Figure V-19

Figure V-20

Figure V-21

Figure V-22

Figure V-23

Figure V-24

Figure V-25

Figure V-26

Figure V-27

Figure V-28

Figure V-29

Comparaison des courbes de solubilité du systéme quaternaire
{Eau + Acide Acétique + Acetate d’éthyle + NaCl} avec fractions
massiques du sel 5%, 10% et 20%.

Courbe d’étalonnage du systeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) +
Acétate d’éthyle (3)} avec 5% Nap SO..

Courbe d’étalonnage du systéeme {Eau (1) + Acide Acétique (2) +
Acétate d’éthyle (3)} avec 10% Na, SO,.

Courbe d’étalonnage du systeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) +
Acétate d’éthyle (3)} avec 20% Na SO,.

Comparaison des courbes de solubilité du systéme quaternaire
{Eau + Acide Acétique + Acétate d’éthyle + Na, SO} avec
fractions massiques du sel 5%, 10% et 20%.

Diagramme d’équilibre du systéeme ternaire (Eau + Acide Acetique
+ Dichlorométhane) représentant la courbe de solubilité et les
droites d’équilibre

Comparaison des courbes de solubilité du systéme quaternaire
{Eau + Acide Acétique + DCM + NaCl} avec 5%, 10% et 20%
du sel.

Comparaison des courbes de solubilité du systéme quaternaire
{Eau+Acide Acétiquet+Dichlorométhanet NaSO,} a 5%, 10% et
20% du sel

Courbe de coefficient de distribution de I’acide acétique dans
le systeme { eau + acide acétique + solvant} a T=293.15 K.
Courbe du facteur de séparation du systéme { eau + acide acétique
+ solvant} aT=293.15K

Courbe de coefficient de distribution de I’acide acétique dans le
systéme { eau + acide acétique + 1-octanol} a T=293,15K.

Courbe du facteur de séparation du systéme { eau + acide acétique
+ l-octanol} aT=293,15K.

Courbe de coefficient de distribution de I’acide acétique dans le
systéme { eau + acide acétique + acétate d’éthyle} aT=293,15K.
Courbe du facteur de séparation du systéme { eau + acide acétique
+ acetate d’éthyle} aT=293,15K.

Xiv

71

72

72

73

74

75

76

77

78

79

82

82

83

83



Liste des figures

Figure V-30

Figure V-31

Figure V-32

Figure V-33

Figure V-34

Figure V-35

Figure V-36

Figure V-37

Figure V-38

Figure V-39

Figure V-40

Figure V-41

Figure V-42

Courbe de coefficient de distribution de I’acide acétique dans le

systéme { eau + acide acétique + DCM} aT= 293,15 K.

Courbe du facteur de séparation du systéme { eau + acide acétique

+ DCM} aT=293,15K.

Schéma représentatif d’une liaison hydrogene dans un acide
carboxylique [87].

Corrélation d’Othmer-Tobias pour le systeme {eau (1) +acide

acétique (2) + 1-octanol (3) + sel}.

Corréation de Hand pour le systeme { eau (1) +acide acétique (2) +

1-octanol (3) + sel}.

Corrélation d’Othmer-Tobias pour le systeme {eau (1) +acide

acetique (2) + acétate d’éthyle (3) + sel}.

Corréation de Hand pour le systeme { eau (1) +acide acétique (2) +

acétate d’éthyle (3) + sel}.

Corrélation d’Othmer-Tobias pour le systeme {eau (1) +acide

acétique (2) + DCM (3) + sdl}.

Corréation de Hand pour le systeme { eau (1) +acide acétique (2) +

DCM (3) + sdl}.

Comparaison entre les données d’équilibre expérimentales et

calculées par le modéle ELECNRTL pour le systéme { eau + acide

acétique + 1-octanol + sel} a T=293,15 K. a) 5% NaCl, b) 10%

NaCl, c) 20% NaCl.

Comparaison entre les données d’équilibre expérimentales et

calculées par le modéle ELECNRTL pour le systéme { eau + acide

acétique + 1-octanol + sel} a T=293,15 K. @) 5% Na2S04, b) 10%

Na2S04, c) 20% Na2S04.

Comparaison entre les données d’équilibre expérimentales et

calculées par le modéle ELECNRTL pour le systéme { eau + acide

acetique + acetate d’éthyle + sel} a T=293,15 K. a) 5% NaCl, b)

10% NaCl, c) 20% NaCl.

Comparaison entre les données d’équilibre expérimentales et

calculées par le modéle ELECNRTL pour le systéme { eau + acide

acetique + acétate d’éthyle + sel} a T=293,15 K. a) 5% Na2S04,

Xv

84

84

86

89

89

90

90

91

91

100

101

102

103



Liste des figures

Figure V-43

Figure V-44

b) 10% Na2S04, c) 20% Na2S04.

Comparaison entre les données d’équilibre expérimentales et 104
calculées par le modéle ELECNRTL pour le systéme { eau + acide
acétique + DCM + sel} aT=293,15 K. &) 5% NaCl, b) 10%
NaCl, c) 20% NaCl.

Comparaison entre les données d’équilibre expérimentales et 105
calculées par le modéle ELECNRTL pour le systéme { eau + acide
acetique + acétate d’éthyle + sel} a T=293,15 K. a) 5% Na2S04,

b) 10% Na2S04, c) 20% Na2S04.

XvVi



LISTE DES TABLEAUX

Chapitrell

Tableau I1-1 Applications de I’extraction liquide-liquide. 23

ChapitrelV

Tableau I1V-1  Caractéristiques physico-chimiques de I’acide acétique a 20°C. 49
Tableau IV-2  Caractéristiques physico-chimiques de 1-octanol a 20°C. 49
Tableau IV-3  Caractéristiques physico-chimiques d’acétate d’éthyle a20°C. 50
Tableau I1V-4  Caractéristiques physico-chimiques de dichlorométhane 220°C. 50

Tableau IV-5  Caractéristiques physico-chimiques des sels. 51
ChapitreV
Tableau V-1 Données expérimentales de la courbe de solubilité du systéme 57
ternaire {Eau (1) + Acide Acétique (2) + 1-Octanol(3)}
aT=293,15K.

Tableau V-2 Données expérimentales d’équilibre (droites d’équilibre) du 58
systeme {Eau (1) + Acide Acétiqgue (2) + 1-Octanol(3)}
aT=29315K.

Tableau V-3 Données expérimentales de la courbe de solubilité du systeme 61
{Eau (1) + Acide Acétique (2) + 1-Octanol(3)} avec NaCl.

Tableau V-4 Données expérimentales de la courbe de solubilité du systeme 64
{Eau (1) + Acide Acétique (2) + 1-Octanol(3)} avec NaSO,.

Tableau V-5 Données expérimentales de la courbe de solubilité du systeme 66
ternaire { Eau (1) + Acide Acétique (2) + Acétate d’éthyle (3)}
aT=29315K.

Tableau V-6 Données expé&imentales d’équilibre (droites d’équilibre) du 67

XVvii



LISTE DES TABLEAUX

systeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) + Acétate d’éthyle (3)}
aT=293,15K

Tableau V-7 Données expérimentales de la courbe de solubilité du systéme 70
{Eau (1) + Acide Acétique (2) + Acétate d’éthyle (3)}
avec NaCl.

Tableau V-8 Données expérimentales de la courbe de solubilité du systeme 73
{Eau (1) + Acide Acétique (2) + Acétate d’éthyle (3)} avec
NapSOs.

Tableau V-9 Coefficients de distribution et facteurs de séparation du systeme 78
{Eau (1) + Acide Acétique (2) + Solvant (3)} aT=293,15K.

Tableau V-10  L’effet du NaCl sur les coefficients de distribution et facteurs 80
de séparation du systeme {Eau (1) + Acide Acétique (2)

+ Solvant (3)} aT= 293,15 K.

Tableau V-11  Les coefficients de distribution (D,, D;) et facteurs de 81
séparation (S du systéme {Eau (1) + Acide Acétique (2)

+ Solvant (3)} aT= 293,15 K.

Tableau V-12  Classement des solvants selon leur polarité. 85

Tableau V-13  Caractéristiques desions. 87

Tableau V-14  Coefficients des corrélations d’Othmer-Tobias et Hand pour 88
les systemes étudiés.

Tableau V-15  Les paramétres d’interaction et les valeurs de RMSE pour 93
les systémes ternaires a T=293,15 K (modele NRTL).

Tableau V-16  Les paramétres d’interaction et les valeurs de RMSE pour 94
les systemes quaternaires {eau (1) + acide acétique (2) +
1-octanol (3) + sal (4)} aT=293,15 K (modéle ELECNRTL).

Tableau V-17  Les paramétres d’interaction et les valeurs de RMSE pour 95
les systémes quaternaires { eau (1) + acide acétique (2) + acétate
d’éthyle (3) + sdl (4)} aT=293,15 K (modéle ELECNRTL).

Tableau V-18  Les paramétres d’interaction et les valeurs de RMSE pour 96
les systémes quaternaires { eau (1) + acide acétique (2) + DCM
(3) +sd (4)} aT=293,15 K (modele ELECNRTL).

Tableau V-19  Données d’équilibre liquide-liquide prévues par le modée 97
ELECNRTL pour les systemes {eau (1) + acide acétique (2) +

Xxviii



LISTE DES TABLEAUX

Tableau V-20

Tableau V-21

1-octanol (3) + sal (4)} aT=293,15K.

Données d’équilibre liquide-liquide prévues par le modéle 98
ELECNRTL pour les systemes {eau (1) + acide acétique (2) +
acetate d’éthyle (3) + sdl (4)} aT=293,15K.

Données d’équilibre liquide-liquide prévues par le modéle 99
ELECNRTL pour les systémes {eau (1) + acide acétique (2) +
DCM (3) + sdl (4)} aT=293,15K.

Xix



INTRODUCTION GENERALE




INTRODUCTION GENERALE

1. Introduction :

Les procédés de séparation (la distillation, I’extraction, I’absorption, la cristallisation,
I’adsorption, les processus membranaires,... etc) ont une grande importance dans des divers
secteurs  industriels  (chimiques, pharmaceutiques, pétrochimiques, raffinage,...).
La séparation ou l'dimination des résidus organiques des flux de déchets reetés
par les industries a éé importante du point de vue de la lutte contre la pollution
et de la récupération des matériaux utiles. L'éimination des eaux usees contenant les acides
organiques industriels les plus largement utilisés tels que l'acide acétique et I'acide
propanoique a €té reconnue comme une dépense importante pour l'industrie
et I'environnement.

Dans les industries chimiques, I'extraction liquide-liquide est un processus industriel
qui joue un rdle important et rentable en tant que processus de séparation et qui dépend
des propriétés physiques et chimiques du solvant pour effectuer la séparation des mélanges
liquides complexes, comme la récupération et la concentration des éléments métaliques,
la purification des produits de valeur et I'édlimination des contaminants dans les effluents.
Cette technique séparative utilise la différence de concentration entre deux courants différents

ou des phases différentes pour effectuer la séparation.

Les solvants sélectifs (entraineurs) ont pour tache de modifier les coefficients
de partage de maniére a obtenir des facteurs de séparation et des sélectivités élevés pour
les différents équilibres de phase, équilibre liquide-liquide (ELL). Comme le co(t total de ces
procédés de séparation est fortement influencé par la sélectivité du solvant, la recherche
de nouveaux et meilleurs solvants est importante et a été une priorité pendant de nombreuses

décennies. Les données d'équilibre liquide-liquide ternaires sont également importantes pour




INTRODUCTION GENERALE

une bonne compréhension du processus d'extraction par solvant ains que des conceptions

expérimentales.

La recherche des moyens qui peut altérer la distribution du soluté entre les deux
phases extrait et raffinat est I’une des préoccupations dans ce domaine. Parmi ces moyens
pour changer cette distribution dans un chemin désirable est I’effet du sel « Salting-effect »

qui fait I’objet de ce travail.

En effet, la présence d’un sel dissous dans un systeme liquide-liquide peut avoir
une influence importante sur les compositions des phases en équilibre et peut causer
une certaine dynamique au niveau moléculaire ou les ions présents dans la solution
sont genéralement hydratés, engendrant ainsi un déficit de molécules d’eau, privant
I’hydratation des molécules organiques. Par conséquent, il peut s’agir d’une augmentation
ou d’une diminution de la solubilitt d’un non-électrolyte avec I’augmentation
de la concentration de [I’électrolyte ajouté, ces effets sont connus comme

« salting-in» et « salting-out», respectivement.

2. Objectifs de cetravail :

Ce travail s’intéresse a déterminer les données d’équilibre de I’effet du solvant sur
le systéme ternaire { eau + acide acétique + solvant} en s’appuyant sur un travail expérimental
au laboratoire. Les solvants utilisés sont le 1-octanol (alcool) et I’acétate d’éthyle (ester)
comme on a ajouté un systeme qui déja fait pour faire une comparaison de I’effet du solvant
(solvant chloré) avec les solvants utilises.

Le deuxiéme objectif concerne I’étude de I’effet de I’addition d’un sel (électrolyte)
a différentes concentrations (5%, 10% et 20%) aux systémes ternaires pour améliorer
I’extraction de I’acide acétique a partir des milieux agqueux, les deux sels utilisés sont
le chlorure de sodium NaCl et le sulfate de sodium NapSOs,.

Et le troiseme objectif s’appui sur I’ajustement des paramétres d’interaction
des modéles thermodynamiques (NRTL et ELECNRTL) envisagés pour la détermination
du coefficient d’activité et donc accéder au calcul des compositions des phases a I’équilibre.
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3. Plan delathése:

Le présent manuscrit sanctionnant ce travail est commencé par cette introduction
générale qui donne une idée sur I’importance et I’intérét du theme abordé, tout en soulignant
les objectifs visés.
Le chapitre | et chapitre Il seront consacrés a I’étude de I’équilibre liquide-liquide
(diagramme ternaire, isotherme de solubilité, courbe de distribution et courbe
de sdlectivité) et aussi le processus de I’extraction liquide-liquide et ses applications.
Dans le chapitre 111, nous métrerons I’accent sur les aspects théoriques et quantitatifs
de I’effet du sel sur les équilibres des phases ainsi que les modéel es thermodynamiques
les plus utilisés, concernant les électrol ytes.
Le chapitres IV mentionnera les détails expé&imentaux pour la détermination
des données d’équilibre liquide-liquide pour différents systemes étudiés.
Le dernier chapitre regroupe les résultats expérimentaux et théoriques obtenus ainsi
gue leur discussion.

La conclusion générale récapitule tous les résultats auxquels cette étude a aboutis ains que

des perspectives pouvant étre envisagées pour développer le travail.




Chapitre |
EQUILIBRE LIQUIDE-LIQUIDE

[.1. Introduction

Les propriétés thermodynamiques et les équations jouent un réle important dans
les processus de séparation dans les industries chimiques. L'équilibre de phase présente
un intérét particulier pour le génie chimique, car les procédés de séparation tels que
la digtillation, I'extraction, la lixiviation, |'adsorption et |'absorption impliquent une mise
en contact de phase [1].

La connaissance des équilibres liquide-liquide est essentielle pour la conception
et I’évaluation des procédés d'extraction car ces données éliminent non seulement la nécessité
d'essais pilotes colteux, mais donnent également une indication économique de I'utilisation
des solvants, c'est-a-dire la capacité du solvant [2]. Les compositions a I'équilibre de deux
phases sont généralement tres différentes les unes des autres et cette différence permet

de séparer les mélanges par des opérations de mise en contact de phase.

La composition de la phase d'équilibre dépend de plusieurs propriétés telles que
la température, la pression, la nature chimique et les concentrations des substances dans
le mélange. La thermodynamique d'équilibre de phase cherche a établir les relations entre ces

propriétés qui prévalent lorsque deux phases ou plus atteignent un état d'équilibre [3].

Concernant  ces équilibres, on va voir dans ce chapitre comment les calculer
et comment les représenter.
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|.2. Laregle des phases

La regle des phases est une relation importante pour déterminer le nombre de degrés
de liberté d’un systeme thermodynamique, c’est-a-dire le nombre de variables indépendantes
que I’on peut fixer et qui vont déterminer I’état thermodynamique du milieu. Cette régle peut
s’écrire de la maniére suivante :

Donc selon larégle des phases introduite par Gibbs :

F_N_&_ 2_R (1.1

Ou:

F : le nombre de degré de liberte,

N : le nombre de composants,

® : le nombre de phases misent,

R: le nombre de contraintes (relations additionnelles, comme une composition fixe,

une réaction chimique, un azéotrope...).

En I’absence de contraintes du systéme, on obtient la forme plus simple et plus
classique:

(1.2)
F_N_&_2

Un systéme ternaire liquide-liquide (® = 2 phase) constitué d’un soluté, diluant,
et solvant (N= 3 composants) présente trois degrés de liberté (F= 3). C’est-a-dire que
le systéme est caractériseé par trois paramétres indépendants, ces parametres sont :
latempérature, la pression et la composition des constituants du systéme.

Dans le cas ou la température et la pression sont constantes, le systéme sera caractérisé par

un seul variable c’est la composition (concentration) de I’un de ses constituants [4].
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|.3. Description des équilibres

|.3.1. Conditions d’équilibre
Dans des systémes hétérogenes comprenant de N composantes et de @ phases,

les conditions d'équilibre thermodynamique peuvent sécrire comme suit:

Tw=Te=Te=...= Te)
Pw=P@=Pg=....=Pe i=1,..., N (1.3)
Ho) = H@ = HE =-.....= H@)

Ou ;i le potentiel chimigue du composant i, qui est lié a I’énergie libre de Gibbs

de n’importe quelle phase o :

(24
W= (a—c—) (1.4)

on; T,P,n?

A une température et une pression fixées, la condition d'équilibre entre phases
se traduit par la minimisation de I'enthalpie libre du systéme [6]. Une consequence de cette

condition est :

dG=0 (1.5

Pour un systeme ternaire a deux phases (R et E), S satempérature et sapression sont
fixées on peut écrire:

Pour un systémeisolé dn® + dnf = 0 ;

Donc:

= @R _ @E R @R _ ﬁE R @R _ E R
CB_I:[ mR jT,F’,nz,n3 (anlE JT,P,nz,rg]crll +[[ aan jT,P,rh,rb (anf jT,P,r&,rbjldnz +l:[ a"? ]T,P,nl,nZ (af jT,P,nl,nz]ch3 (I 7)
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Pour dG=0":

R

0GFE
on’

oG
0

R

n

( jT,P,nz,n3 [ ]Typxnz,ng

\

(GGRJ ~ (GGEJ
O Jrpnn WO oo > (1.8)
(aGRJ ~ (GGEJ
an? T,P,n,n, an:-s T,P,n,n, J
D’apreés I’équation (1.4) le systéeme d’équations (1.8) peut s’écrire sous la forme :
rTlR _ r.qE N
m = nE . (1.9)
rr.‘L)R — r.r!)’E

Alors que la condition thermodynamique d’éq

les deux phases liquides s’écrit :

J
uilibre d’un quelconque des constituants entre

mf =nf (1.10)
é Phase a Phase B )
T,P T,P
(M4, H2)* (M4, M2)®
e o7
OCOIEANE

Figurel-1: Schéma représentatif de I’équilibre de phase [4].

[.3.2. Activité et coefficient d’activité

Dans la pratique, pour faciliter I’écriture des relations d’équilibre, il est usuel

d’introduire et d’utiliser de nouvelles fonctions, comme I’activité et la fugacité [7]. Cette

derniére grandeur peut d’ailleurs se substituer au potentiel chimique, et les équilibres

thermodynamiques s’écriront également sous la forme :
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fE=fF (1.11)

L’activité d’un composé exprime en quelque sorte a quel point ce dernier est “actif”
par rapport a son état de référence. L’équation suivante montre que l’activité permet

d’exprimer un écart de potentiel chimique aune température fixée (isotherme) :

u=p’+RTIna (1.12)

Si on rapporte les potentiels chimiques a I’état de référence habituel (corps pur, pression

et température du systeme, état liquide), on voit qu’il y a aussi égalité des activités :

=& (1.13)

L'activité éant reliée a la composition grace au coefficient d'activité, I'expression (1.13)
devient :

g xF =g°xF® i=1,23. (1.14)

|.4. Thermodynamiques des systemes électrolytiques
Le potentiel chimique d’une espéce ionique est une grandeur thermodynamique

nécessaire pour les équilibres des phases, pour le cas d’un ion j, I’égalité des potentiels

chimiques dans chaque phase s’écrira :

* * s *7 z # 2 |15

G;* + RTIn(xj'y;') = G;/* + RTIn(x?y;?) (1.15)
G612 ol

x}‘l}’;le}ip( JRTJ ):xf}’;z (1.16)

Puisque la fonction standard de Gibbs G; est la fonction de la composition du solvent,
alors Gfl n’est pas égale ac;;2 ét donc il est nécessaire de connaitre la variation de G;

pour pouvoir calculer la distribution de I’ion | entre les deux phases. Ceci est la différence

fondamental e entre les cas sans électrol ytes et avec éectrolytes.

Cependant dans ce travail, les especes ioniques ont tendance a rester dans la phase
agueuse et leur migration vers la phase organique n’est pas trés importante. Par conséquent
et comme suggéré par Sander et a. [8], on peut supposer I’énergie libre de Gibbs exprimée
en fonction des fractions molaires, comme indépendante de la composition de la phase

solvant. Ceci a I’avantage de rendre le processus de calcul de I’équilibre de phases plus

10
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maitrisable mathématiquement, vu que le terme exponentiel de I’équation (1.16), peut étre

négligeé pour aboutir au critére classique suivant :

xiyit = xly® (1.17)

La condition d’électroneutralit¢ dans chaque phase doit étre satisfaite dans le calcul
des équilibres "liquide-liquide" avec éectrolytes mais pour ce cas spécifique, elle est
implicitement remplie puisque les espéeces ioniques restent pratiquement dans la phase

aqueuse et il n’y a pas d’autres réactions créant de nouvelles espéces ioniques.

|.5. Typesdeséquilibresliquide-liquide

Il existe généralement deux types d'équilibres liquide-liquide dans la littérature.
Le premier type est I’ELL des mélanges binaires et le second est I’ELL des mélanges ternaires

atempérature fixe.

1.5.1. Equilibreliquide-liquide binaire

Ce type d’équilibre des mélanges binaires est représenté au moyen d’un diagramme
rectangulaire en fonction de la température, a laguelle une solution de composition donnée
passe d'un état monophasique homogene a un mélange de deux phases liquides en équilibre
[9,10]. Il peut trouver son utilisation dans la distillation azéotropique ou le distillat forme
deux phases lors de la condensation. La figure 1-2 représente les trois types de diagramme
de phases de ce type d’équilibre.

s

Two liquid phases

(c)

Figurel-2: Diagrammes de phases de I’ELL binaire: (a) courbe fermé «island-curve »

(b) courbe convexe (c) courbe concave [11].

11
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1.5.2. Equilibreliquide-liquide ternaire

Ce type d’équilibre est plus applicable a I'extraction liquide-liquide. ELL ternaire
est généralement représenté sur un graphique triangle équilatéral connu sous le nom
d'un diagramme de phase ternaire ou sur un diagramme de Janecke (cordonnées
rectangulaires) figure 1-3 [12,13], nous limiterons notre étude au diagramme triangulaire.

A L/ N D K

Figurel-3: Triangles utilisés pour la représentation des données d’équilibre liquide-liquide

des systemes ternaires.

1.5.3. Equilibreliquide-liquide pseudo-ternaire
Dans les systémes ternaires, I'un des composants peut étre considéré comme

un solvant, alors que dans les systémes pseudo-ternaires en genéral un mélange de deux
composants est considéré comme un solvant mixte [14].

La représentation d’un systéme a quatre constituants exige un diagramme spatial, par exemple
tétraédrique. En pratique, dans la plupart des cas, il est possible de grouper les constituants
selon leurs propriétés chimiques et de considérer le mélange complexe comme un mélange

de groupes dont le nombre est limité, ce qui permet de se ramener a des systemes ternaires.

|.6. Représentation graphiquedes ELL en mélangesternaires

Dans cette section, on prendra I’exemple de I’extraction d’un soluté B depuis
un solvant C par un solvant A (méange 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 diagramme prend la forme

d’un triangle avec la zone de miscibilité, d’immiscibilité, et les courbes d’équilibres.

12




Chapitre I EQUILIBRE LIQUIDE-LIQUIDE

il /\I

/ \
T

Figurel-4: Illlustration d’un diagramme ternaire a température fixée pour

les équilibres liquide-liquide : démixtion du point D [4].

La zone d’immiscibilité indique la présence de deux phases immiscibles, et donc
d’une démixtion. Cette zone est deépendante de la température. Plus la température
est importante, plus la zone de miscibilité augmente (et la zone d’immiscibilité diminue, voir

aussi le premier exemplefigure I-5).

Pour effectuer des calculs quantitatifs avec de tels diagrammes, il est auss trés
important de connaitre les lignes d’équilibres. Ces lignes sont obtenues a partir des équations
d’équilibres (équation 1.14) et ils indiquent les compositions dans chague phase (a et ()

depuis une composition totale donnée (point D sur les figures).

Les diagrammes d’équilibre ternaire sont classifiés par Treybal [15] comme suit :

= Type I: le mélange ternaire présente un systéme binaire avec une lacune
de miscibilité ;
= Typell : le mélange ternaire comporte deux systemes binaires a miscibilité partielle ;

= Typelll : lestrois systémes binaires sont partiellement miscibles.

La majorité des systemes étudiés sont du type | ou Il. La figure I-5 illustre quelques autres

types d’équilibres ternaires

13
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Figurel-5: Formes de diagrammes ternaires et influence de latempérature pour

les équilibres liquide-liquide [4].

|.7. Techniques expérimentales de mesure des équilibresliquide-liquide

Il existe différentes techniques permettant d’obtenir des informations sur
la composition des équilibres entre phases, les méthodes de mesure peuvent étre différenciées
par la maniere de déterminer la composition des phases, on distingue alors les techniques
synthétiques et |es techniques anal ytiques.

Pour les techniques synthétiques, la composition globale du mélange est connue
a priori, permettant parfois a I’aide de bilans de matiere et d’equations d’états, de déterminer
la composition des phases a I’équilibre. Dans le cas des techniques analytiques,
la composition des phases en équilibre est mesurée via un appareil de mesure (spectroscopie,
chromatographie...) [16,17].

|.7.1. Construction de la courbe de solubilité
Pour construire la courbe de solubilité d’un systeme ternaire on utilise la méthode

du point de trouble (turbidimétrie), le principe de cette méthode repose sur I'apparition
et la disparition du point de trouble résultant de la séparation des phases. L'apparition
de la seconde phase est due soit a un changement de température a composition constante, soit

al'gout dans le systeme de I'un des deux composants a une température constante.

La méthode de titrage massique peut étre utilisée pour construire les courbes
de miscibilité des systémes ternaires. Cette méthode consiste a titrer, avec un constituant
ou méme un mélange de constituants du systeme, un mélange biphasique ou une solution
de départ pour obtenir respectivement un mélange monophasique (solution) ou biphasique

(facilement perceptible a cause du phénoméne de trouble) [18], comme le montre
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la figure 1-6. Les équilibres de phases ont donc été déterminés par la méthode du point

detrouble.

e \}ga
F"F// x;d\%’e«

A
/‘L ;.-«::'_ :_1__::: \
3 ..{.éfff y —

Figure|-6: Déermination du diagramme de phases par |la méthode de titrage.

|.7.2. Construction desdroites d’equilibre (conodales)
Le mélange est placé dans un vase fermé en verre, sous vive agitation pendant

plusieurs heures, et thermostaté a une température ou le systeme est démixé. L'agitation
est ensuite arrétée de maniere a obtenir deux phases bien distinctes tout en maintenant
la température du systeme constante. Apres décantation, |'équilibre entre les deux phases
est atteint et un échantillon de chacune des phases est prélevé afin de déterminer

sa composition, le principe de I'expérience est illustré par la Figure -7 [19,20].

Thermometre

thermostatant —#

> \ f [l ] ] lF'hm-t. %‘D_—‘
Liquide N A i
S g L\ I
¥

Figurel-7: Cellule thermostatée pour mesurer les équilibres "liquide-liquide'[20].
(@) : mise en équilibre du systéme (b) : séparation des phases.
Différentes techniques peuvent ensuite étre utilisees pour déterminer la composition
des phases : la chromatographie en phase gazeuse ou liquide, ou latitration Karl-Fischer dans

le cas ou I'un des deux composants est I'eau. D’autres propriétés physiques comme l'indice

de réfraction ou la densité peuvent aussi étre employées pour une détermination anal ytique.
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Figure|-8: Droite d’équilibre (droite de conjugaison ou conodale) d’un systéme ternaire
partiellement miscible.
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CHAPITRE 1

Equilibre liquide-liquide




Chapitre|

PROCESSUS D'EXTRACTION PAR
SOLVANT

[1.1. Introduction

La séparation de phases implique le transfert de substances d'une phase a un autre.
Lorsgue deux phases sont mises en contact, elles ont tendance & échanger leurs constituants
jusgu'a ce que la composition de chague phase atteigne une valeur constante et lorsgue cet état
est atteint, les phases sont dites en équilibre. La composition en équilibre de deux phases est
habituellement différente I'une de I'autre et cette différence permet de séparer les mélanges

par distillation, extraction et autres procédés de mise en contact de phase.

Une maniére de séparer efficacement un mélange de deux composes consiste a gouter
au mélange un troisiéme composé habituellement un composé polaire tel que I’acétate
d’éthyle. La sélectivité résultante relative de I'espéce dans le mélange peut étre utilisée pour
concevoir des procédures de séparation via une extraction liquide-liquide. Alors que dans
I'extraction liquide-liquide, des solvants sélectifs sont également requis, qui sont partiellement

miscibles avec le mélange liquide a séparer [21-23].
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[1.2. Présentation d’extraction liquide-liquide

L’extraction  liquide- liquide est un procédé physique consiste a Séparer
un ou plusieurs constituants d’un melange en mettant a profit leur distribution inégale entre
deux liquides pratiquement non miscibles. D’autre part, elle permet de transférer le soluté
d’une phase liquide (Lo) vers une autre phase liquide non miscible (Sp), est une opération
de transfert de matiére sans transfert de chaleur [24].

On utilise le phénoméne de la solubilité différente envers deux phases liquides,
étant en général une solution aqueuse s’appauvrit en soluté, elle est alors appelée raffinat (R)
et l'autre une solution organique s’enrichit en soluté, elle est alors appelée extrait (E).
Généralement, la densité des deux phases liquides sortantes est différente et elles peuvent

donc étre séparées par décantation [25-27].

: f::> Phase extrait

/r|° i E\ 7l:> Phase raffinat
I8g ¢

Figurell-1: Schéma du processus d’extraction liquide-liquide [28].

[1.3. M écanisme d’extraction liquide-liquide

Dans cette opération, il est essentiel que la solution d'alimentation et le solvant soient
au moins partiellement si pas totalement non-miscibles et, essentiellement, trois étapes soient
impliquées [29]:

(a) Mettre le mélange d'aimentation et le solvant en contact intime dans des appareils
destinés a mélanger les deux phases (ampoules, colonnes, mélangeurs);

(b) Séparation des deux phases résultantes par décantation gravimétrique ou centrifuge;

(c) Déplacement et récupération du solvant dans chagque phase.

Le passage du soluté dans le solvant aboutit théoriqguement a un équilibre dans
la composition des phases. L’obtention de cet équilibre est liée a la vitesse de diffusion

du soluté d’une phase a lautre. Les vitesses d’extraction sont d’autant plus grandes
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gue les différences de concentration en soluté des deux phases en contact sont grandes,
et que la surface d’échange entre les deux phases est grande. L agitation du milieu a pour effet
d’augmenter la surface de contact entre les phases et de favoriser la diffusion du soluté au sein
de chague phase [25].

La décantation comprend la coalescence des fines gouttelettes de la phase dispersée
en grosses gouttes, le regroupement de ces gouttes et leur rassemblement en une phase

continue distincte de I’autre [7].

[1.4. Parameétres de suivi de I’extraction liquide-liquide
Certains parameétres sont souvent utilisés pour caractériser I’efficacité de I’extraction.

11.4.1. Coefficient de distribution
L’extraction liquide-liquide repose sur la différence de solubilité du soluté dans

le diluant et dans le solvant. Le partage d’un soluté entre la phase aqueuse et la phase
organique est mesuré par le coefficient de partage ou de distribution D; qui se définit comme
le ratio de la concentration totale en soluté dans la phase organique par rapport a celle dans
la phase aqueuse a I’équilibre [30]. Ce coefficient varie avec la nature des constituants
en présence, leurs concentrations et la température.

_YB
Dy =5 (11.2)

Ou:
Vs €t Xg : sont les titres en soluté dans les deux phases extrait et raffinat respectivement.

On peut déterminer le coefficient de distribution expérimentalement pour chague
equilibre. Larelation y= f(x) est représentée par une courbe appelée courbe de distribution
mentionnée dans lafigure (11-2).

Figurell-2: Courbe de distribution ou de partage.

20




Chapitre II PROCESSUS D’EXTRACTION PAR SOLVANT

La courbe de distribution traduit la relation entre la teneur en soluté de I’extrait et celle
du raffinat en équilibre. Il peut arriver que la courbe de distribution coupe la premiére
bissectrice, on dit alors qu’il y a une solutropie.

Chagque point de la courbe représente un équilibre et se déduit de la position

des droites d’équilibre sur le diagramme triangulaire [31].

11.4.2. Sélectivité

Afin de connaitre le comportement du solvant vis-a-vis du soluté B et du diluant A,
on étudie la répartition relative de ces deux substances entre les deux phases en équilibre.
On appelle sélectivité le rapport des coefficients de partage du soluté et du diluant [32].
Elle est obtenue de la méme facon que le coefficient de distribution remplacant
les concentrations ys €t xg par les concentrations des phases sans solvant Yg et Xg,

ces concentrations sont exprimées comme sulit :

X
Y,=—Ye et x, = (11.2)
yA + )!H XA + XB
Ou plus simplement :
__ Yg/Xp
= (11.3)

e Le solvant est séectif pour le congtituant B (I’extrait s’enrichit en soluté) si: Dy >D,
donc S> 1.

e Le solvant est sélectif pour le constituant A (le raffinat s’enrichit en soluté) si : D, <D,
donc S< 1.

e La courbe de sélectivité traduit la relation entre la teneur en soluté d’un extrait

et un raffinat en équilibre, hors solvant [33].

11.4.3. Facteur de Séparation
Dans le cas ou I’on cherche a séparer deux solutés 1 et 2, on doit prendre également

en compte la séectivité du solvant pous e soluté 2 par rapport & celle du soluté 1.
Cette sdlectivité est représentée par le facteur de séparation f3:
D, (11.4)

Deux solutés 1 et 2 sont d’autant plus facilement séparables que leur facteur de separation
est elevé. Donc le choix d’un solvant pour I’extraction liquide-liquide est conditionné entre

autre par des facteurs de séparation satisfaisants [13].
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[1.5. Critéresdu choix du solvant

En extraction la sélection du solvant est I’étape clé. Elle s’appuie sur les critéres

suivants qui sont généralement déterminés suite & un compromis entre des considérations

technico-économiques et propriétés physico-chimiques [25,27,34,35]:

>

Un fort coefficient de distribution indigue une affinité importante du solvant pour
le soluté, affinité qui permet de diminuer les rapports solvant /alimentation ;

Une faible solubilité du solvant ou pratiquement une insolubilité avec I’eau (si celle-ci
représente la solution d’alimentation), ceci dans le but de minimiser la perte en solvant
dans la phase raffinat et éviter que I’opération se transforme en un simple transfert
de pollution ;

Une différence de masse volumique de I’ordre de 10% entre les phases en présence
(organique et aqueuse) est requise. Ceci dans le but d’assurer une décantation aisée ;
Une viscosité faible (moins que 3 mPa.s), la valeur de cette derniere conditionne
la quantité d’énergie qu’il faudra fournir au systeme (agitation, pompe, ...).
Car les viscosités éeves conduisent a des difficultés pour le pompage et |a dispersion
et réduisent lavitesse de transfert de matiere ;

Latension interfaciale joue un réle important puisque elle détermine aussi I’efficacité
de la dispersion. Une faible tension interfaciale favorise la dispersion des phases
et augmente I’efficacité du contact.les systéemes a faible tension interfaciale sont dites
des systemes « faciles». D’un autre coté, la coalescence y est lente et ils peuvent
nécessaire des temps de contact plus longs pour la séparation des phases ;

Une disponibilité et colt, on doit s’assurer que le solvant qui convient est disponible
dans le commerce. Son colt peut constituer une dépense consequente, tant pour
la charge initiale du procédé, gue pour le remplacement des pertes de solvant lors
du fonctionnement de celui-ci ;

Une stabilité physico-chimique du solvant est a prendre en compte, surtout si celui-ci
a tendance a se décomposer ou a se polymériser, ou encore s’il tend a réagir avec
certains constituants de I’alimentation ;

La toxicité et I’inflammabilité du solvant sont des considérations importantes au plan
de I’hygiéne et de la sécurité du travail ;

La volatilité du solvant doit étre prise en charge. Seuls les solvants peu volatiles

peuvent intervenir dans un appareillage ouvert ;
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» La corrosivité du solvant peut conduire a des problémes par rapport aux matériaux
de construction. Les vitesses de corrosion doivent étre déterminées s celle-ci
aune chance de survenir ;

» Un solvant de point de congéation assez bas afin qu’il ne cristallise ni ne précipite
au cours de I’extraction, est aussi préferable.

Théoriquement, un solvant efficace devrait posséder pratiquement toutes les propriétés
enoncees ci-dessus. Cependant, il est rare qu’un seul composé recouvre a la fois toutes
ces propriétés, raison pour laquelle il est souvent préférable de cibler juste une ou deux

propriétés les plus importants au regard du rendement de I’extraction.

I1.6. Applications industrielles de I’extraction liquide-liquide

Les applications industrielles de I’extraction se sont accrues rapidement depuis 25 ans.
Le premier procédé utilisé dans I’industrie du pétrole fut le procédé EDLENU en 1907,
il était destiné a diminer les composés aromatiques des huiles de pétrole par traitement
au dioxyde de soufre liquide [34].

Actuellement, I’extraction liquide-liquide joue un rdle trés important dans divers
secteurs industriels et ses applications couvrent les champs des industries de chimie
alimentaire, pharmaceutique, nucléaire, pétrochimique, .... Le tableau ci-dessous donne
une vue schématique des différentes applications dans les industries.

Tableau I1-1: Applications de I’extraction liquide-liquide [34].

‘ Industrie Applications ‘

Environnementales Traitement des eaux polluées

Pétrochimique o Production d’aromatiques

o Purification du pétrole

o Alkylation
Chimique 0 Synthése de polymeéres, fibres, pesticides, herbicides ...
Alimentaire et 0 Récupération des antibiotiques et vitamines
Pharmaceutique o Purification des produits génétiques
Métallurgique 0 Récupération et purification des métaux
Nucléaire 0 Traitement des déchets

0

0

Récupération et recyclage de sous-produits
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Chapitre |11

ASPECTS GENERALS SUR
L’EFFET DU SEL

[11.1. Introduction
La présence des éectrolytes dans les solutions dans divers processus industrielles

met en évidence I’intérét de I’étude de ces systémes particuliers. Cette particularité provient
d’une part de la réaction de dissociation des sels en ions et des différentes interactions
que cela induit et d’autre part de la réaction de solvatation de ces particules chargées
par les molécules de solvant [36].

Nous exposerons, briévement, dans ce chapitre |'état des connaissances de la structure
moléculaires des solutions. Puis, nous rappelleront le comportement des ions en présence
de l'eau. Nous alons égaement résumer les principales modeles thermodynamiques

des solutions d'éectrol ytes.
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[11.2. Phénomene de solvatation desions
111.2.1. L’eau comme solvant

L’eau a la remarquable propriété d’etre a la fois ionisante (formation d’ions a partir
d’un électrolyte) et dissociante (les ions formés sont dispersés et indépendants).
Ces particularités proviennent de sa structure moléculaire. Dans celle-ci, I'atome d'oxygene
est lié aux deux atomes d'hydrogene par des liaisons covalentes mettant en jeu un doublet
d'éectrons. L'angle H-O-H est voisin de 104,7° (figure I11-1). La molécule est électriquement

neutre mais elle est polarisée.

Oxygéne
Liaison e
covalente ami?

,.\'
4 Liaiacne Pydrogens
antre des molécules

ciean

Figurelll-1: Structure de la molécule d’eau.

En effet, grace a sa polarité est considéré un excellent solvant. Quand un composé
ionique ou polaire pénétre dans I’eau, il est entouré de molécules d’eau. La relative petite
taille de ces molécules d’eau fait que plusieurs d’entre elles entourent la molécule de soluté.
Les sites négatifs de I’eau attirent les régions positivement chargées du soluté, et vice versa
pour les sites positifs. L’eau fait un excellent écran aux interactions éectriques, et dissocie

donc facilement lesions [37].

[11.2.2. Principe du phénomeéne
Les sdl's se dissolvent dans un solvant lorsgue leur molécules ou leurs ions sont attirées

par les molécules du solvant et se séparent du cristal. Les interactions existantes en solution
entre les molécules ou les ions séparés du sel et les molécules du solvant stabilisent e soluté
en entourant chaque particule d’une sphéere de molécules de solvant. Ce processus est appelé

solvatation.

Alors que, la solvatation correspond aux interactions énergétiques qui s’exercent entre
I’ion et I’ensemble des molécules de solvant qui I’entourent (interactions ion-solvant).

L’énergie mise en jeu lors de ces interactions est appelée énergie de solvatation.
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Pour qu’un soluté soit soluble, il faut que I’énergie de solvatation dépasse I’énergie
de cohésion dans I’état ou le soluté se trouve avant dissolution [38].

[11.2.3. Structure solvatée d’un électrolyte
La figure suivante (111-2) est un schéma explicite du phénoméne de la solvatation

des ions dans I'eau, ou on voit bien les liaisons entre I'ion et les molécules d'eau, ainsi que
les liaisons hydrogene créeées entre les molécules du solvant. Les cavités d’hydratation ne sont

d'autres que les différentes couches de solvatation.

e ; \3: oo a R ! ,.,--"",——Q <—> Liaison ion-dipéle

Liaison hydrogene

Figurelll-2: Phénomene de la solvatation d’un solide ionise.

La structure des molécules autour d'un ion est différente pour le cation ou I'anion.
Le cation attire les molécules d'eau par leur partie négative (c'est a dire par I'oxygene), tandis
que I'anion les attire par leur partie positive (C'est a dire hydrogene).

La solvatation est d'autant plus importante que les ions sont petits, ayant ainsi un effet
sur la structure de la solution, mais également sur leur diffusion. Les données de la littérature
ont montré que I'effet des cations est plus important que I'effet des anions sur la structure

de I'eau autour d'eux [39,40].

[11.3. L’effet du sel sur les équilibresthermodynamiques

L’effet du sel est un phénomeéne connu sous le nom de «salting effect». En effet,
on peut définir ce phénoméne comme I’addition d’un électrolyte (sel) dans une solution
agueuse contenant un non éectrolyte (soluté) qui peut provoquer un changement
de la solubilité de ce dernier, ou bien une certaine dynamique au niveau moléculaire

ou les ions présents dans la solution sont généralement hydratés, engendrant ainsi un déficit
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de molécules d’eau, privant I’hydratation des molécules organiques. Par conséquent,
ces derniers sont encouragées a migrer hors du milieu agqueux donnant ce qui connu comme
étant le phénoméne de « salting-out». Inversement, par ajout d’un solvant polaire,
les cages de solvatation (hydratation) peuvent étre détruites, créant une certaines disponibilité
de molécules d’eau pour les molécules organiques qui deviennent hydratées, donnant cette
fois I’effet « salting-in» [41,42].

[11.4. Caractérisation mathématique de I’effet du sel:
Mathématiquement, I'influence de I'@ectrolyte sur la solubilité d'un non-éectrolyte

peut étre exprimée par I'équation physique suivante qui est généralement connue sous
le nom d'équation de Setschenow [43]:

”
IN—2 = K X (111.2)

XZ Aqu

Ou:
Xopqu € X% aqu - €S concentration du non-électrolyte (solut€) dans la phase agueuse avec
et sans sel, respectivement, en équilibre avec la méme concentration du soluté dans |a phase
organique.
Xaq - laconcentration du sel dans la phase agueuse.
k. : une constante dépend du sdl.
Une vaeur positive pour cette constante indique le «salting-out», et une valeur négative
indique le «salting-in».

Il doit noter que I'équation du Setschenow tient compte seulement pour
des solutions contenant des concentrations €élevées d'éectrolyte (superieur a2 ou 3 M).

Des études initiales par Brgnsted ont montré |a valeur numérique de la constante

du sal (k,), qu’elle peut-étre égale au produit de ses composants cationique et anionique,
mais plustard, le travail de Larsson et Gross a prouvé gue cette constante étre:
ko =k"+k” (111.2)

Ou: k™ et k™ sont les constantes cationique et anionique du sel, respectivement.

Puisque les différents cations et anions ont des constantes du sel différentes,
leurs combinaisons (tel que les différents sels) sont différées selon leurs propensions
pour provoquer I’effet «salting-out». Ceci est di a leur structure variable, leur taille,
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leur densité, hydratation et |e constant diélectrique (également connu comme la polarisabilité)
des sels [41]. L’efficacité de quelques cations communs comme des agents de «salting-out»
est donnée comme suit : sodium (Na")> potassium (K*)> lithium (Li*)> barium (Ba’)>
rubidium (Rd")> calcium (Ca*?)> nickel (Ni*)> ... .
Pour les anions est : hydroxyde (OH")> sulfate (SO4?) et carbonate (COs%)> chlorate (ClO5
)> chlorure (Cl")> acétate (CH3;COO)> ... .

L’equation (1.1) de Setchenow est utilisée par Swabb et Morgan [44] pour exprimer
I’effet du sulfate de sodium sur la distribution de I’acide acétique entre le benzéne et I’éther

isopropyl:

|n (VVZAqu /VVlAqu) — ks WsAqu (l 1 3)
(\NZAqu / Vlequ) VVlAqu

W
ﬁ : rapport des fractions massiques du soluté par e diluant dans la phase aqueuse.

Aqu
W,
Vﬁ - rapport des fractions massiques du sel par le diluant dans la méme phase.

Aqu

k. : une constante.

Sur la base de considérations thermodynamiques, d’autres expressions empiriques ont
été aussi derivées, dont I’une des plus importantes est celle de McDevit et Long [45]

et qui est exprimée comme suit :

X;Aqu
X2Aqu

In

= KXo + K (Xonqu = Xonqu) (111.4)

k. et ks sont des constantes.

On remarque qu’on trouve la méme équation proposée par Setchenow si I’un des deux

termes suivants ke U (X, .y, — X,nq,) €St Négligeable.

Aqu

La corrélation des données d’équilibre pour les systemes ternaires tombe dans deux
catégories générales graphiques et mathématiques, les méthodes graphiques récapitulées
par Treybal [46] exigent beaucoup de données pour leurs applications réussies.
Des corrédations mathématiques [47-50] permettent d’exprimer les données d’équilibre
comme fonction linéaire de deux variables de concentration. Cependant, la corrélation

de Hand [51] introduit la distribution du soluté comme variable :

Iog(@jzlogﬁtﬁBolog Xenau (11.5)

Org Aqu
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AVEC X, ., & X, SONt les concentrations du soluté et de I’eau respectivement dans la phase
agueuse.

Xoorg € Xy0r, SONt IS CONCENtrations du soluté et du solvant dans la phase organique.

En exprimant les constants logarithmiques A, et B, comme des fonctions linéaires

de la concentration en sel.
Eisen et Joffe [52] ont repris cette derniere corrélation en I’exprimant comme suit pour
les systémes quaternaires en présence de sel :

|og(@j=a+bxs+(c+dxs)|n£ﬂJ (111.6)

Org Aqu

X, - laconcentration du sel exprimé en (mole sel/mole d’eau), a, b, c et d sont des constantes

qui dépendent de la nature du soluté et du sel ainsi que la température, ils sont indépendantes

de la concentration du sdl.

[11.5. Mécanisme de I’effet du sel

L'effet de I'addition des sels dans les solutions des non-électrolytes est tres complexe,
principalement parce qu’il existe un grand nombre de différents types dinteractions
intermoléculaires qui sont produits entre I’ion et le solvant, I’ion et le non électrolyte
et le non-électrolyte et le solvant [53-55].

Plusieurs théories qualitatives et quantitatives accentuent les différents interactions

intermoléculaires ont été présentés dans ce qui sulit:

[11.5.1. Théorie d’hydratation
Cette théorie, qui constitue la plus ancienne et la plus simple explication de I’effet

«salting-out», montre que les ions en solution sont en attraction et par consequent
sont entourés par une couche des molécules d’eau, généralement ce processus désigné
sous le nom d'hydratation ionique [53].

Quand un éectrolyte (sel) est ajouté a une solution d’un non-éectrolyte (soluté),
ils se disputent entre eux sur les molécules d’eau. Comme prévu, la compétition est gagnée
par les ions d’électrolyte (ou des ions avec une affinité relativement forte pour I’eau),
et ceux du non-éectrolyte (ou des ions avec une affinité relativement faible pour le solvant)
perdent. D’autre part, I’addition de I’électrolyte permettant au coefficient d’activité

du non-électrolyte de se changer. L’augmentation du coefficient d’activité se nomme I’effet
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«salting-out» tandis que la diminution se nomme [I’effet «salting-in». Selon la théorie
d’hydratation, le «salting-out» est le résultat du changement de role des molécules d’eau qui,
initialement, se comportaient comme des molécules de solvant. C’est di de I’orientation
préférentielle des molécules d’eau autour les ions du sel qui peut causer la diminution
d'hydratation et par conséquent la solubilité des ions du non-éectrolyte. Le nombre
de molécules d’eau entourant chaque ion de sel est nommé le nombre d’hydratation de I’ion.

Bien que cette avéere un succes considérable quand elle est appligquée aux solutions
aqueuses des non-électrolytes, cependant, cette théorie n’explique pas la grande variation
dans les nombres d’hydratation obtenu par I’effet «salting-out». On peut représenter cette
théorie par un schéma simple dans lafigure (111-3).

I THEORIE D’HYDRATATION I

Non-électrolyte (A)

HYDTRATATION DE (A)
Electrolyte (B)

HYDTRATATION DE (B)
ET PRECIPITETION DE (A)

Figurell1-3: Représentation schématique de la théorie d’hydratation.

111.5.2. Théorie de dip6le d’eau
Pour surmonter le probléme de «salting-in», Kruyt et Robinson en 1926 [56]

ont suggéré que la structure du solvant joue un réle important dans la détermination des effets
du sel, un facteur qui a recu tres peu d’attention jusqu’en 1945. La théorie a été en grande
partie ignorée jusgu'en 1981, quand elle a é&é encore développée par Treiner [57], mais plus
tard a été éendue dans les années 90 par autre chercheurs. I1s sont montrés que les variations

des effets spécifiques des sels aux différents non-électrolytes pourraient résulter du fait
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que les dip6les d’eau autour un ion sont orientés. Ainsi, Sil y a une orientation préférée
des molécules d'eau vers un soluté polaire, aors les ions du méme signe devraient avoir
une tendance de favoriser sa solubilité «salting-in», tandis que ceux du signe Opposé,
qui devrait orienter les molécules d'eau défavorablement, devraient avoir une tendance
pour diminuer sa solubilité «salting-out». Ce modee est illustré sur la figure (111-4).
Il est également possible gue la structure de I'électrolyte elle-méme pu jouer un réle axial

en déterminant I’effet de sel.

THEORIE DE DIPOLE D’EAU

SOLVANT
l/“ SOLUTE POLAIRE (A)

HYDRATATION DE (A)

(Orientation favorable des molécules d’eau provoque le salting-in)

l/“ SOLUTE POLAIRE (B)

HYDTRATATION DE (B)
ET PRECIPITETION DE (A)

Figurelll-4: Représentation schématique de lathéorie de dipdle d’eav.

[11.5.3. Théorie électrostatique
La théorie éectrostatique explique les effets du sel en basant sur le changement

du constant diélectrique de la solution. Debye et McAulay [58,59] ont dérivé des équations
pour le calcul du coefficient d’activité des non-éectrolytes dans les solutions diluées de sdl.
D’aprés leur equations, I’effet «salting-out» aura lieu s la constante diélectrique
de la solution du non-électrolyte est inférieure que celle de I’eau, dans le cas contraire

c’est I’effet «salting-in». Cette théorie prédise la dépendance de la constante du sel (k,) avec
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la taille des molécules du non-électrolyte, c'est-a-dire le dégrée de « salting-in » des solutés

non-polaires augmente avec lataille desions. Ce modéle est montré dans lafigure (111-5).

THEORIE ELECTROSTATIQUE

[

SOLVANT

SOLUTE (A)

HYDTRATATION DE (A)
(La solution saturée en A a une constante diélectrique plus élevée que celle de I’eau, le salting-in)

l/« SOLUTE (B)

HYDTRATATION DE (B)
ET PRECIPITETION DE (A)

La solution saturée en B a une constante diélectrique plus élevée que celle de I’eau, le salting-out)

Figurell1-5: Représentation schématique de la théorie électrostatique.

[11.5.4. Théoriedela pression interne
En 1899, Euler [60] a fait une observation empirique que la dissolution agueuse

de l'acétate d’éthyle a causée un rétrécissement du volume d’eau. Il a également noté que
I’ordre croissant de ces contractions de volume sur la dissolution des différents sels était
reliée, dans le méme ordre, a une augmentation de I’effet «salting-out». Plus tard,
selon le concept de la pression interne propose par Tammann [61,62] et appliqué
par McDevit et Long [45], une explication peut-étre donnée par la contraction en volume
totale lors de I’addition du sel dans I’eau. En d’autre terme c’est une compression du solvant

qui cause un désordre dans les couches de solvatations rendant leur formation assez difficile
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autour des molécules du constituant non-électrolyte et ayant pour résultat I’effet
«salting-out». Inversement, une augmentation du volume total lors de I’addition du sel
produirait I’effet opposé connu comme « salting-in ». Cette théorie est schématiquement

représentée sur lafigure (111-6).

THEORIE DE LA PRESSION INTERNE

Normale

SOLVANT

HYDRATATION DE (A)

(Basse pression interne des mol écules du solvant provogue le salting-in)

l/\ SOLUTE NON-POLAIRE (B)

HYDTRATATION DE (B)
ET PRECIPITETION DE (A)

(Haute pression interne des mol écules du solvant provoque le salting-out)

Figurelll-6: Représentation schématique de lathéorie de la pression interne.

I11.5.5. Théorie basée sur lesforcesde Van Der Waals
Cette théorie se base sur des interactions éectrostatiques résultant entre les ions

et les molécules neutres. Des telles interactions intermoléculaires, lesquelles connues
par les forces de Van Der Waals, peuvent étre groupées en deux types: attractives
et dispersives. Ces derniers ont été suggérés pour jouer un rble appreciable dans I’effet
du sd. Une représentation schématique de la théorie des forces de Van Der Waals

est présentée sur le schéma (111-7).
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THEORIE DESFORCESDE VAN DER WAALS

SOLVANT

S
: i
=t

SEL A GRAND ION (A)

HYDRATATION DE (A)
(Diminution des forces de Van Der Waals provoqgue le salting-in)

Figurelll-7: Représentation schématique de la théorie des forces de Van Der Waals.

Le concept des forces de Van Der Waals est soutenu par le fait qui a prévu I’effet
«salting-in» des ions (également connu sous le nom d’hydrotropisme). Pour expliquer plus
loin I’effet «salting-inx», Desnoyer et a [63] ont démontré que la dissolution des sels a grands
ions augmente la structure d’eau, diminue I'entropie du systeme, laguelle augmente

lasolubilité, et par conséquent cause le «salting-in».

[11.6. Application de I’effet de sel
L'effet du sel a été appliqué dans des divers domaines, parmi lesquels. la fermentation

extractive, la cristallisation extractive, la déshydratation des solvants, la purification de I'acide
phosphorique, la purification des biomolécules et méme dans certains travaux scientifiques

son application possible dans le dessalement de |I'eau de mer est citée [64-68].

[11.6.1. Fermentation extractive
Dans les années quatre-vingt, un intérét renouvel € pour les processus de fermentation

pour la production d'éthanol et de butanol, principalement pour son application possible
dans le domaine des carburants. L'éthanol peut étre mélangé avec de I'essence, en obtenant
un carburant avec une teneur en octane et en oxygene plus élevée. Le butanol peut étre
mélangé au gasoil, car il est completement miscible méme a basse température.
Le butanol a également été cité comme co-solvant pour les mélanges méthanol -essence.

Les procédés de fermentation pour obtenir des alcools ont généralement les problemes
suivants:
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- Inhibition de la réaction par la présence des produits finaux dans le bouillon
de culture.
- Les produits finaux sont obtenus en solution agqueuse fortement diluée
(1-10% en poids du produit final).
La fermentation extractive et [I'extraction liquide-liqguide sont des alternatives,
économiquement plus favorables, aux procédés de didtillation conventionnels.
Les observations expérimentales montrent que l'addition de sels améliore I'extraction
del'alcool par I’effet de salting-out.

111.6.2. Cristallisation extractive
La plupart des sels inorganiques sont produits industriellement par cristallisation

a partir de leurs solutions agueuses. Si la solubilité du sel dans une solution agueuse varie
sensiblement avec la température, le chauffage ou le refroidissement de la solution saturée
provogque la précipitation du sel solide. Si la solubilité du sel n'est pas tres sensible
aux changements de température, le sel peut étre précipité par évaporation de I'eau.
L'évaporation simple est économiquement prohibitive en raison du colt énergétique éevé.
Les colts du processus sont réduits si des évaporateurs a effets multiples sont utilisés,
mais méme ainsi, la dépense énergétique est élevée. Pour réduire drastiquement les codts
d'énergie, il est souhaitable de précipiter le sel sans évaporer I'eau. La cristallisation extractive
est une aternative économiquement plus favorable en raison de I'économie d'énergie
substantielle du procédé.

La cristalisation extractive consiste I'addition d'un solvant organique a la solution aqueuse
du sel, ce qui provoque sa précipitation. Comme |'addition d'un éectrolyte diminue
la solubilité d'un solvant organique dans |'eau par effet de salting-out, I'addition d'un solvant
organique a une solution saline aqueuse diminue la solubilité du sel, provoquant
sa précipitation.

Intuitivement les molécules du solvant organique "capturent” certaines molécules d'eau

laissant moins de molécules disponibles pour solvater le sel.

[11.6.3. Déshydratation des solvants
Le probléme de I'élimination de |'eau des solutions aqueuses de solvants organiques

est tres fréquent dans lindustrie. Généralement, les procédés de distillation
ou de cristallisation de l'eau sont utilisés par refroidissement et filtration subséquente

pour obtenir la déshydratation du solvant.
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Une autre procédure de déshydratation, plus utilisée en laboratoire que dans l'industrie,
est I'addition d'un sel inorganique. Le sel va provoquer |'apparition de deux phases, une phase
riche en eau et une autre riche en solvant organique (salting-out). La quantité minimale d'eau
dans la phase organique (degré maximal de déshydratation) sera obtenue lorsque la phase
agueuse est saturée en sel.

[11.6.4. Purification de I’acide phosphorique
La prise en compte de |'effet du sel est fondamentale dans la purification de |'acide

phosphorique obtenu par voie humide au moyen dune extraction liquide-liquide.
Ceci est dO a la présence dimpuretés salines provenant de |'attaque de la roche phosphatée
par des acides (HCl ou HNOg3). Ces impuretés salines modifient I'équilibre Eau + Acide
Phosphorique + Solvant.

[11.6.5. Purification des biomolécules
L'extraction liquide-liquide est une méthode largement utilisée pour I'extraction

de molécules biologiques: les biomolécules sont dénaturalisées dans des solvants organiques.
Par conséquent, la technique utilisee consiste a gouter deux polymeres hydrophiles
structurellement différents ou un polymere et un sel (par exemple du polyéthyléene glycol
et du phosphate de potassium) a la phase agueuse homogéne dans laguelle se trouve
le biomolécule. Ainsi, deux phases largement aqueuses sont formées et, par conséquent,
les biomolécules se trouvent dans un environnement approprié pendant ['extraction.
Les protéines et les enzymes peuvent étre purifiés en utilisant ce type de systemes a retenir
principalement dans l'une des phases. La séparation des protéines par le sating-out
est I'une des méthodes les plus simples qui puissent étre utilisées a cette fin, et dle était dg§a

utilisée au milieu de 1850 pour séparer les protéines du sang dans différentes fractions.

I11.6.6. Dessalement de I’eau de mer
L'extraction avec des solvants a été proposée comme une méthode possible

de dessadlement de l'eau de mer. La procédure serait similaire a celle décrite dans
la cristallisation extractive. Le solvant "humide" obtenu apres la précipitation du sel par effet
de sdting-out, doit étre récupéré (séché) pour étre réintroduit dans le cristalisateur.
La séparation de |'eau est obtenue par la formation de deux phases liquides (eau et solvant)
par variation de température (Figure 111-8). Les solvants étudiés pour une telle application

ont éé des adcools e des amines de basse masse moléculaire. En particulier,
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le 1-butanol a éé mis en évidence comme l'alcool le plus approprié, bien que sa sélectivité

soit inférieure a celle de certaines amines secondaires et tertiaires.

Solvant « sec »

Dissolution du sel

concentré Cristallisateur Solvant « humide » Décanteur
Te Tq
Sel solide Eau

Figurelll-8: Processus de la cristallisation extractive d’un sel inorganique [68].

Cependant, le phénomene inverse «sating-in» est également utilise dans
des applications industrielles importantes. La fabrication des détergents, la polymeérisation en
émulsion (caoutchouc) et la concentration d'antibiotiques et des vitamines a partir de solutions
agueuses dépendent, a un moment donné de leur fabrication, de |'effet de salting-in.

[11.7. Méthodes de prédiction des données d’équilibre en présence du sel
Le developpement de la modélisation des solutions d’électrolytes s’est fait suivant

plusieurs approches que I’on peut classer en deux catégories a savoir une approche théorique
et les méthodes empiriques, bien que cette distinction soit arbitraire. Les méthodes empiriques
peuvent avoir une base théorique (le modéle de Pitzer par exemple) et les modéees
dits théoriques peuvent étre utilisés en incorporant des hypotheses et approximations
qui les rapprochent des méthodes semi-empiriques [69]. Dans ces modeles, il est habituel

d’admettre deux contributions:

- une résultante des forces alongue distance ;

- I’autre résulte des forces a courte distance [36].

[11.7.1. Lesmodées théoriques
Dans ce type d’approche, les représentations des propriétés thermodynamiques

reposent sur la consideration des forces d’interactions intermoléculaires qui tiennent compte,

38




Chapitre 111 ASPECTS GENERALS SUR L’EFFET DU SEL

notamment des interactions éectrostatiques. Ces modéles utilisent les propriétés physiques
propres aux especes composant la solution telles que les rayons ioniques, les constantes
diélectriques, les moments dipolaires..., pour prédire les propriétés macroscopiques

de ces systémes.

Nous pouvons différencier deux grands types de modéles théoriques, en fonction

du type de potentiel intermoléculaire utilisé :

[11.7.1.1. Primitif
Dans cette approche le solvant est considéré comme un milieu continu caractérisé uniguement

par sa constance diéectrique, le modéle primitif décrit donc les interactions de répulsions
(type sphére dures : forces résultantes de la distance minimale a laguelle des molécules
peuvent se rapprocher) et éectrostatiques induites par ce milieu continu sur les ions

de la solution sous la forme d’un potentiel d’interaction longue distance.

Les modéles primitifs les plus courants sont les modeles de Debye-Huickel et les modeles
MSA.

a) Modéle Debye-Hlckd:
La majorité des modéles thermodynamiques pour les solutions éectrolytes se sont

inspirés de la théorie de Debye et Hickel [70]. L’hypothése principale de cette théorie
est de considérer que la déviation par rapport a I’idéalité est due seulement aux forces
électrostatiques entre les ions, qui est physiquement raisonnables dans le cas
des solutions dilués mais cela n’est pas vraie lorsque les solutions deviennent plus

concentrées et |les forces a courte distance deviennent dominantes.

Dans la version initiale de ce modéle, les ions sont considérés comme des charges
ponctuelles dans un milieu continu ou leurs interactions sont définies par un potentiel

électrostatique. Dans la cadre de ce modéle, |e coefficient d'activité moyen sexprime par:

Ing, =-Z,Z A1 (I11.7)

. 1
ou: | ==Y " ¢cZz? (111.8)
2 ZI: | |

| : est laforce ionique de la solution, exprimée en concentration.

Z, : est charge portée par lesions.
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c, . est laconcentration del'ion i.

A : est la constante de Debye-Hiickel dépendante de la température et de la constante

diéectrique D, du solvant, cette constante est donnée par laformule suivante :

2
Ao = | 2PN, € (111.9)
1000 3

2,303(k,DT)?

€ : est lacharge éectronique (1,602.10°C)
N, : est le nombre d'Avogadro (6,0225.10%)

T : est latempérature.

L es hypotheses émises sont:

Les électrolytes se dissocient complétement dans I’eau sous forme ionique.

* Les ions sont assimilés & des sphéres dures non polarisables.

La seule force prise en compte est d’origine électrostatique.

* La répartition des ions est désordonnée.

Le solvant eau est considéré comme un milieu diélectrique continu.

La validité de ce modele a été démontrée pour les trés fortes dilutions, cependant
ce modéele appelé loi limite de Debye-Hiickel n'est, dans la pratique, valable que dans
un domaine de concentration tres faible. Il a été ensuite étendu en tenant compte du diamétre

desions, par l'intermédiaire d'un paramétre ™ a' " appel é distance minimale d'approche.

Lavaleur de ce paramétre correspond généralement au rayon hydraté des ions, pour
intégrer finalement I'influence de la solvatation. Ce qui permet de déterminer le coefficient

d’activité moyen des sels dans I’échelle des molarités. On a alors :

—Z.Z A

Ing, = =50 VO (111.10)
%= B a1

B"" : constante dépendante de latempérature et de la concentration.
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En utilisant la forme générale (111.10), on peut étendre le domaine de validité jusqu’a
0,05 m avec un diamétre approprié. Au dela, le modéle prévoit, contrairement aux résultats

expérimentaux, une déviation négative par rapport a l'idéaité [71,72].

A trés forte dilution, le terme BPH+/T devient négligeable devant 1, ce qui conduit
alaloi limite de Debye-Hiickel. L’intérét de ia ioi limite de Debye-Huckel n’est donc
pas dans son application en tant que telle, mais plutét dans le fait que tout modele
thermodynamique cohérent doit tendre, a dilution infinie, vers cette expression. Elle sert donc

de référence pour tous les modéles.

b) Modéle M SA
Le modele MSA (Mean Spherical Approximation) est un modéle issu des méthodes

de la thermodynamique statistique qui présente notamment comme avantage de prendre
en compte de fagon explicite lataille des ions. Plusieurs versions de cette famille de modeles
existent, en fonction du potentiel de paires utilisé et d’hypothéses supplémentaires telles
que lavariation de lataille desions en fonction de la concentration en éectrolyte.

Dans ce paragraphe nous nous contenterons de donner quelques ééments concernant
le modéle non primitif développé par Planche et Renon (1981) [73] ce modéle ayant ensuite
été modifié par Ball et a. (1985) [74].

oi+a;j
uy(rij) = = pour ry; < —- (111.12)
2
Y — Zizje Wij '( ”_O';"FO'J') . gitaj
(7)) = = merore Tz ® T =5 ) Pour Ty > (111.12)

L’équation de base du modéle est une expression de I’énergie libre dérivée de I’approximation

MSA appliqué a un potentiel de paires u;; prenant en compte trois contributions :

* une contribution des forces coulombiennes a longue distance.
* une contribution des forces de répulsion a courte distance.
» une contribution des interactions attractives, ou de contact, définie par un parametre wi;.

[11.7.1.2. Non primitif
Dans ce cas le solvant n’est plus considérée comme un milieu continu mais comme

un ensemble de molécules qui vont interagir avec les ions, des termes supplémentaires sont

alors gjoutés.
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La complexité mathématique de ces modéles les rend parfois difficiles a utiliser pour
des systemes autres que des systémes binaires a un solvant et des solutions peu concentrées.

Des simplifications ont donc été apportées mais celles-ci restreignent leurs applications.

[11.7.2. Lesmodéles empiriques et semi-empiriques
La complexité des solutions d’électrolytes présentes dans les procédés industriels

ne permettant pas en généra une bonne représentation par les modéles théoriques.
Des modéles semi-empiriques dérivant de modéles théoriques et de modéles empiriques ont
été dével oppés parallélement. Ces modéles sont généralement construits en gjoutant au terme
électrostatique (souvent Debye-Hiickel) des termes pour tenir compte de fagon, souvent,

implicite des phénomeénes de solvatation.

[11.7.2.1. Modéele de Guggenheim (1955)
Ce modele est une extension du modele de Debye-Huckel. Il comprend en plus

du terme de Debye-Hlickel, un terme empirique représenté par une expansion du Viriel
au second ordre, tenant compte ainsi des interactions a courte distance entre les ions [75].
Pour une solution contenant ws kg de solvant avec une molalité m, I'enthalpie libre d'excés G

sexprime par larelation suivante :

GE GE
= B
WRT (nw RT)DH + YcXaBeamemg (111.13)

Lesindices c et a correspondent aux cations et anions respectivement et B, est un paramétre
binaire, gustable a partir des données expé&imentales ou évalué a partir des caractéristiques
des ions [34]. Son application est limitée a la représentation des solutions agueuses contenant

un sel dans un domaine de concentrations ne dépassant pas 0,1 kg/mol de solvant.

[11.7.2.2. Modéle de Pitzer (1973)
Ce modele peut étre considéré comme une reformulation et une extension du modele

de Guggenheim. En s’appuyant sur des bases théoriques, il montre que les parameétres
introduits par Guggenheim représentant les interactions a courte distance entre deux especes
ioniques, dépendent de la force ionique de la solution et de la température. De plus,
il introduit un terme du Viriel au troisieme ordre pour tenir compte des interactions a courte

distance entre trois solutés distincts. L’enthalpie libre d’exces devient :
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GE &
— = F(D) + XijAi; (Dmym; + ¥ e iy jye m mymy, (111.14)

s

Avec F(l) la forme simplifiée du terme de Debye-Huickel et ws est la masse de solvant (kg),
tandis que m;, my et my sont lesmolaités desionsi, j et k. Ajj et pij« représentent les paramétres
d’interaction binaire. Contrairement aux parametres A;j;, la dépendance des paramétres Wijx
en fonction de la force ionique est négligée. Ces deux types de paramétres sont symétriques
et gjustables a partir des données expérimentales, ils représentent les interactions a courte

distance.

Cette équation a été utiliste avec succes pour différents systémes de solutions
agueuses. Cependant, le nombre de paramétres a déterminer et les paramétres ternaires
limitent la capacité du modél e dans |le domaine de | extrapolation [76,77].

111.7.2.3. Modéles de composition locale
Le concept de composition locale a été introduit par Wilson (1964). Dans

la littérature on trouve principalement deux extensions de modéles de ce type au cas
des solutions ioniques. Il s’agit du modele NRTL-éectrolyte e du modée
UNIQUAC-éectrolyte.

Si on désire traiter des solutions ioniques contenant plusieurs espéces moléculaires
(par exemple des solvants mixtes), il est préférable d’utiliser des modéles reposant
sur un formalisme de non-éectrolytes. Les modéles de composition locale supposent
que la répartition spatiale des espéces n’est pas aléatoire, du fait des différences entre

les énergies d’interaction [78].

De maniere générale, ces modeles décrivent I’enthalpie libre d’excés comme

une somme de contributions :

E E E
G™ =Gg e + Gy OU G" = GEELEC + GLIJENIQUAC (111.15)

Ou G .. représente une contribution propre aux ions contenant, au minimum, un terme

de type Debye-Huickel.

a) Modéle NRTL-électrolyte
Ce modéle a éé développé a partir des modeles de composition locale,

gui sont appréciés pour leur capacité a représenter, entre autre, des propriétés d'équilibres

liquide-vapeur des systémes non éectrolytiques. Le terme de composition locale utilisé
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dans ce modéle, permet de tenir compte des interactions a courte distance entre les ions,
les solutés moléculaires et les mol écules du solvant. Ce terme est une modification du modéle
NRTL exprimé par :

in Xj
. :;Gji (I11.16)

Avec: (G, =exp(-a;t ;)

g — i

T

RT
g; : représente I'énergie d'interaction entre les especesi et |.
x, : lafraction molaire globale du composeé i.

t; et a; :sontdesparametres gustables du modele.

a; : est un paramétre qui tient compte du caractere non aéatoire de la distribution

de i etj autour de i.

L'extension du modéle aux électrolytes a été proposée par Austgen [79].
Il fait intervenir un nombre important des paramétres a ajuster, pour tenir compte de toutes
les interactions au sein  de la solution. Des hypotheses ont été émises pour simplifier
cette approche et réduire le nombre de paramétres gustables, comme c'est le cas dans
les travaux de Cruz et Renon et Ball et a [74,80].

b) Modéle UNIQUAC-éectrolyte
Ce modéle développé a partir de la théorie de composition locale [81], a été éendu

pour représenter des solutions d'éectrolytes forts en solution aqueuse et en solvants mixtes.
L'expression de l'enthalpie libre molaire d'exces fait intervenir un terme d'éectrolyte
pour représenter les interactions a longue distance dues aux ions, et un terme dérivé
du modele UNIQUAC pour représenter les interactions a courte distance entre toutes
les espéces au sein de la solution. Ainsi, I’enthalpie libre molaire d’exces totale s'écrit :

E

g = gIIEELEC + guEN|QUAc (111.17)

Leterme UNIQUAC est la somme de deux contributions énergétiques différentes :
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> Une contribution qui tient compte des différences de taille entre les particules (terme
combinatoire) :

g° f. Z q
= = In—4+—In—+ 111.18
(RTJUMSUAF Z)ﬂ x 2 f ( )
Avec: (g = alt
ijqj
J
<
(X
. ijrj
J

r. et g, sont des paramétres de taille du corps pur correspondant, respectivement, au volume

et alasurface.

» La deuxieme contribution tient compte des interactions entre les divers composés.
Elle est exprimée par le terme résiduel suivant :

gt
{ﬁjuu QUAC

|
résiduel

:_inqiln(quy ji] (111.19)

Avec: vy, :exp(iiiJ Et: a,=u,-u,

u;et u; sont des energies dinteraction, considérés comme des paramétres binaires

du modéle.

Ce modéle a éé éendu initialement pour représenter I'influence d'éectrolytes forts
sur les équilibres de solvants purs et de mélanges de solvants. La représentation
des coefficients d'activité moyens des especes ioniques, et |'activité de |'eau dans des solutions
binaires d'é ectrolytes forts est satisfaisante [8]. L'inconvénient de ce modéle est que le terme
UNIQUAC fait intervenir beaucoup de paramétres binaires, dont certains dépendent

de latempérature.
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Chapitre |V

MATERIELSET METHODES
D’ANALYSE

IV.1. Introduction

Ce chapitre représente une description des différents appareillages et produits
chimiques utilisées ainsi que |es techniques expérimentales pour la détermination des données
des équilibres liquide-liquide des systémes étudiés { eau + acide acétique + solvant (1-octanal,
acetate d’éthyle ou dichlorométhane) en présence des deux sels (NaCl, NaSO,)
a une température ambiante de 20°C et une pression atmosphérique. La méthode d’analyse
utilisée pour la détermination des courbes de solubilité est la méthode du point trouble
et pour déterminer les droites d’équilibre on a basé sur la courbe d’étalonnage représentant

lavariation de I’indice de réfraction en fonction de la concentration des constituants.
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IV.2. Appareillages
Les appareilles utilisés pour la détermination des données expérimentales sont :

= Un agitateur magnétique de type Nahita model 690 type, pour I’agitation des systemes
ternaires lors de la construction des courbes de solubilité et les droites d’equilibre.

= Une balance analytique de modéle Nahita 5034/200, avec une précision de + 0,0001 g
pour déterminer les masses.

= Un réfractometre de type WYA Abbe refractometer 2WA-J. Les fractions de chague
phase sont determinées a I’aide d’un réfractometre analogique couplé avec un appareil
maintenu a la température de fonctionnement (dans I’annexe A.l vous trouverez

le principe de fonctionnement d’un réfractométre Abbe).

[V.3. Produits chimiques
Lors de I'éude des équilibres de phases de ce type des systemes, on a besoin de trois

composants : le soluté qui est I’acide acétique dissout dans un milieu aqueux (I’eau distillée
comme diluant) et pour le solvant on a choisi trois solvants de différents fonction organique
(alcool = 1-octanol, ester = acétate d’éthyle, solvant chloré = dichlorométhane). Pour les sels
on a chois le chlorure et le sulfate de sodium. Dans ce que suit on détaillera quelques

caractéristiques physico-chimiques des constituants utilisés [82].

V.3.1. Diluant
L’eau distillée est choisi comme le diluant pour tous les systémes presque a cause de leur

grande affinité et miscibilité, surtout pour notre cas avec les sels.
1V.3.2. Soluté
Acide acétique :

L'acide acétique ou acide éthanoique est un acide carboxylique avec une chaine carbonée
théorique en C2. C’est un solvant protique hydrophile (polaire), ssimilaire a I'éhanol et |'eau.
Ces propriétés de solvant et samiscibilité font quil est largement utilise dans I'industrie

chimique.
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Tableau 1 V-1 : Caractéristiques physico-chimiques de I’acide acétique a 20°C.

Formule brute CoH40;
Provenance BIOCHEM
Purete (%) 99,9
Masse molaire (g/mol) 60,052
Densité (g/cm®) 1,049
Moment dipolaire (D) 1,70+ 0,03
Solubilité dans I’eau Miscible
Indice deréfraction 1,3720

1V.3.3. Solvants

1-Octanol :
L’octan-1-ol ou n-octanol est un alcool linéaire deformule brute CgH180. 1l est produit

a partir de I’éthanol. C’est un produit chimique intermédiaire utilisé dans les domaines

de (parfumerie, cosmétique, solvants, anti-écume, émulsifiants et agents de dispersion).

Tableau V-2 : Caractéristiques physico-chimiques de 1-octanol a 20°C.

Formule brute CgH150
Provenance Fluca
Pureté (%) > 96,0
Masse molaire (g/mol) 130,23
Densité (g/cm®) 0,825
Moment dipolaire (D) 1,76
Solubilité dans’eau (25°C) 0,540 g-I™
Indicederéfraction 1,4276

Acétate d’éthyle :

L'acétate d'éthyle (éthanoate d'éthyle) est un liquide, a l'odeur caractéristique fruitée.
Cest un ester résultant de I'éhanol et de I'acide acétique utilisé principalement
comme solvant. On le trouve, a I'&at naturel, en faibles quantités dans lerhum et dans
les raisins endommagés par la gréle. L'acétate d'éthyle est un solvant de polarité moyenne,

peu toxique et non hygroscopique, qui possede une grande vol atilité.
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Tableau V-3 : Caractéristiques physico-chimiques d’acétate d’éthyle a 20°C.

Formulebrute C4HsO;
Provenance BIOCHEM
Pureté (%) 99,8
Masse molaire (g/mol) 88,11
Densité (g/cm®) 0,901
Moment dipolaire (D) 1,78 + 0,09
Solubilité dans I’eau 87 g™
Indice deréfraction (25°C) 1,3698

Dichlorométhane:

Ledichloroméhane ou chlorure de méthyleneest uncomposé chimiquese présentant
a température ambiante comme un liquide incolore et volatil émettant une odeur douceétre

relativement forte. 1l est surtout utilisé comme solvant de composés organi ques.

Tableau V-4 : Caractéristiques physico-chimiques de dichlorométhane a 20°C.

Formule brute CH.Cl,
Provenance BIOCHEM
Pureté (%) Min 99,0
Masse molaire (g/mol) 85

Densité (g/cm®) 1,326
Moment dipolaire (D) 1,14
Solubilité dans I’eau Non miscible
Indicederéfraction 1,4210

1V.3.4. Sels

Chlorure de sodium :
Le chlorure de sodium est un composé chimique ionique de formule NaCl. On I'appelle plus
communément sel de table ou sel de cuisine, ou tout simplement sel dans le langage courant.
Cette roche évaporite a I'aspect d'une matiére cristalline, seche et solide tres soluble dans
l'eau. 1l sagit unematiére premierede base, est utilise dans Il'industrie chimique

pour produire de la soude, du chlore, puis de la soude caustique et de I'hydrogene.
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Le chlorure de sodium est utilisé pour faciliter la séparation des huiles, le procédé est appelé
«relargage par les sels». Il est utilisé avec deshuiles essentielleslors de leur extraction
car son usage les rend moins solubles dans I'eau, facilitant ainsi leur récupération dans

le processus de fabrication de lamgjorité des savons.

Sulfate de sodium :

Lesulfate de sodiumest uncomposé chimiquecourant formé dunion sulfate
et de deux ionssodium. Lorsquil est a I'é&at anhydre, il prend [|'apparence
d'un solide cristallin blanc deformule  chimique Na,SO,dont la  forme  naturelle

est lathénardite des minéral ogistes.

Les principales utilisations du sulfate de sodium concernent la fabrication de détergents
et dans le procédé kraft le traitement de la péate a papier. La moitié de la production mondiae
provient de I'extraction de mirabilite ou de thénardite naturelles, et |'autre moitié de

productions secondaires, notamment par sa récupération, dans des procédés de I'industrie

chimique.
Tableau 1 V-5 : Caractéristiques physico-chimiques des sels.
sels Chlorurede sodium  sulfate de sodium
Formule brute NaCl NaSO,
Provenance BIOCHEM BIOCHEM
Pureté (%) 99,5 99,0
Masse molaire (g/mol) 58,5 142,042
Solubilité dans I’eau 3585¢-L* 47,6 g-kg* (eau, 0 °C)
Systemecristallin cubique monoclinique, orthorhombique
ou hexagonal

IV.4. Techniques expérimentales
Pour construire les courbes binodales ou les isothermes de |la solubilité en utilisant

la méthode du «point trouble » (Cloud point) décrite par Letcher et Siswana [83].
Les compositions de la courbe binodale ont été tracées en fonction de I’indice
de réfraction et sont utilisées comme courbes d’étalonnage pour déterminer les compositions

des conodde.
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Les droites d’équilibres ont été déterminées par la méthode de [I’indice
de réfraction décrite par Briggs et Comings [84].

V.4.1. Construction dela courbe de solubilité (binodale)
D’une maniere générale, on détermine les points de la courbe binodale en rajoutant

a un binaire hétérogene le troiséme produit jusqu'a atteindre I'homogeéenéité. On repere

le volume versg, et on calcule la composition du mélange.
La construction de la courbe de solubilité sefait en deux parties :
» Lapremiere partie:

On doit préparer une serie des mélanges binaires homogenes (eau saline + soluté) de masses
connues. L’eau utilisée est mélangée avec des quantités bien déterminées du sel (5%, 10%
et 20% en masse). Ensuite, les mélanges préparés ont été titré par du solvant a I’aide
d’une burette. Les mélanges ont éé maintenudans un état d'agitation constante par
un agitateur de type (Nahita Modele 690) jusqu’a I’apparition de la turbidité au point trouble.
On mesure le poids total du mélange quaternaire obtenu et a partir des bilans de matiere on

peut calculer lamasse du solvant gjouté.
Zi m; = mr ou: i:1,2,3
» Ladeuxieme partie:

Il s’agit de suivre les mémes étapes précédentes, mais cette fois |es mélanges binaires initiaux
sont (solvant + eau saline), on goute le troisiéme élément (soluté) par titrage jusgu'a la

disparition du trouble. On note |es masses de chaque constituant.

IV.4.2. Construction des courbes d’étalonnage
Pour chague systeme, des mélanges ternaires de masses connus des deux constituants

miscibles et le sd sont préparés. Le quatrieme congtituant (le solvant) est gouté
progressivement au mélange a l'aide d'une burette jusqu’a I’apparition d’une turbidité
et a I'aide d'une micropipette, une petite quantité de la solution est prise afin de mesurer

I'indice de réfraction de chagque échantillon préparé a I’aide d’un réfractomeétre Abbe.

L’ensemble des resultats obtenus sont representés sous forme des courbes d’étalonnage
qui sont construites a partir des données expérimental es obtenues précédemment, en tragant la
variation de I’indice de réfraction en fonction des fractions massiques du diluant et du solvant
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pour chague systéme (voir le chapitre V). Ces courbes ont servi pour déterminer les
compositions inconnues des deux phases nécessaires ala construction des droites d’équilibres.

Les fractions massiques de chaque constituant sont obtenues a partir des masses

initiales et la masse totale par larelation suivante :

m
AVEC: W, = 1

W : Lafraction massique du constituant (i).
m : Lamasseinitiale en (g) du constituant (i).

M. . Lamasse totale en (g) du nouveau mélange. (Apréstitrage)

IV.4.3. Construction desdroites d’équilibre (tie-lines)

En goutant des quantités du sd bien déterminés aux mélanges ternaires
du (solvant + soluté + diluant) de masse égale a 10g mais avec des concentrations différentes,
de telle fagon a obtenir des systémes quaternaires avec des pourcentages massiques en sel
égaux a5%, 10% et 20%.

A température ambiante, chagque mélange est vigoureusement agité avec un agitateur
magnétique pendant 3 heures jusqu’a dissolution complete du sel et afin de permettre
un contact intime entre les phases. L’équilibre a été réalisé en assurant le repos des mélanges

dans des ampoules a décanter de 250 mL toute la nuit.

Les deux phases (extrait et raffinat) sont alors séparées par décantation puis pesées.
Des échantillons des deux phases sont pris pour la mesure des indices de réfraction

en utilisant un réfractométre.

Les compositions de chague constituant ont été déterminées par extrapolation a partir
des courbes d’étalonnage obtenues précedemment. Les résultats obtenus pour les droites

d’équilibre seront illustrés dans le chapitre suivant.
Remarque:

Pour les systémes ternaires sans sel on obtenue les différentes courbes (solubilité, étalonnage

et droites d’équilibre) en suivant les mémes etapes precédentes sans ajouter le sel.
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Chapitre V

RESULTATSET DISCUSSIONS

V.1. Introduction
Dans ce chapitre toutes les résultats expérimentaux des équilibres liquide-liquide

obtenus pour les systemes ternaires considérés (Eau+Acide Acétiguetl-Octanol)
et (Eau+Acide Acétique+Acétate d’éthyle) en absence et en présence des deux sels (NaCl,
NaSO,) sont présentés en utilisant différentes représentations graphiques. Aussi, une étude
comparative de I’effet du solvant et I’effet du sel ajouté sur la récupeération de I’acide acétique
a partir des milieux agueux est présentée en utilisant un autre systeme qui est dé§ja fait
auparavant (Eau+A cide AcétiquetDichlorométhane). Ensuite, les données expérimental es ont
été soumises a un traitement empirigue afin de tester leurs fiabilités par les corréations
d’Othmer-Tobias et de Hand.

A la fin de ce chapitre, les paramétres d’interactions des modéles NRTL
et ELECNRTL ont éé caculés a partir des résultats expérimentaux obtenus a l'aide du

logiciel « Aspen Plus® ».
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V.2. Résultats expérimentaux
V.2.1. Données d’équilibre liquide-liquide
Les systemes suivants sont étudiés sous une pression atmosphérique
et aune température ambiante de 293,15 K, et a différentes pourcentages massiques (5%,10%
et 20%) du sdl:
» EautAcide Acétiquet1-Octanol ;
Eau+Acide Acétiguet1-Octanol +Sel (NaCl, NaxSO,);
Eau+Acide Acétique+Acétate d’éthyle ;
Eau+Acide Acétique+Acétate d’éthyle + Sel (NaCl, NaxSO,);
Eau+ Acide Acétiquet+Dichlorométhane ;
Eau+ Acide Acétiquet+Dichlorométhane + Sel (NaCl, Na,SOy).

Y V. V VYV V

Selon la procédure expérimentale décrite précédemment, les résultats expérimentaux
sont présentés dans les tableaux et les figures ci-dessous. La complexité de ces mesures
expé&rimentales a toujours éé un facteur stimulant pour trouver des moyens théoriques
permettant d’obtenir ces données. Par conséquent deux différentes corréations rapportées
dans la littérature (Othmer- Tobias et Hand) ont été testés sur les résultats expérimentaux
obtenus pour les systemes ternaires a trois différents pourcentages d’un des deux sels (NaCl,

NaSO,) et leurs performances respectives compareées.

V.2.1.1. Systéme {eau + acide acé&ique + 1-octanol}:
Les données expérimentales pour e systeme ternaire { Eau (1) + Acide Acétique (2) +

1-Octanol (3)} en absence et en présence des deux sels (NaCl et Na,SO,) sont représentées
sous forme d’une courbe de solubilité et des droites d’équilibres et sont indiqués dans
les tableaux (V-1 jusqu’a V-4) respectivement. Les mémes résultats obtenus ont été tracés
dans un diagramme de phase triangulaire qui a éé représenté sur les figures (V-2, V-6
et V-10).

V.2.1.1.1. Systéme{eau + acide acétique + 1-octanol} sans sdl:

a) Courbe d’étalonnage

La figure suivante V-1 représente la courbe d’étalonnage qui est construit par la variation
de I’indice de réfraction en fonction des fractions massiques de I’eau et le 1-octanol.

56



Chapitre V RESULTATS ET DISCUSSIONS

1,43

1,42
1,41

1,40 4

1.39 Sans sel (Salt free basis)

m Eau
1-Octanol

1,38

1,37 o
1,36 o

1,35

Indice de réfraction (n;)

1,34 4

1,33

124+ ¥ 77—
00 01 02 03 04 05 06 07 08 09 10

Fractions massiques (w))
Figure V-1: Courbe d’étalonnage du systeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) + 1-Octanol (3)}
sans sel.
b) Courbe de solubilité

Tableau V-1: Données expérimentales de la courbe de solubilité du systeme ternaire
{Eau (1) + Acide Acétique (2) + 1-Octanol(3)} a T=293,15K.

Wi W» W3 Np
0,9733 0,0000 0,0267 1,3290
0,9413 0,0422 0,0164 1,3335
0,9016 0,0912 0,0070 1,3368
0,8402 0,1513 0,0085 1,3410
0,7902 0,2043 0,0054 1,3445
0,73%4 0,2459 0,0145 1,3472
0,7017 0,2785 0,0197 1,3497
0,6465 0,3321 0,0213 1,3530
0,5742 0,4115 0,0141 1,3585
0,4835 0,4558 0,0605 1,3620
0,2105 0,3913 0,3981 1,3950
0,1600 0,3339 0,5059 1,3985
0,1185 0,2690 0,6123 1,4040
0,1005 0,1793 0,7201 1,4105
0,0630 0,0989 0,8380 1,4155
0,0564 0,0000 0,9436 1,4230
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c) Droites d’équilibre

Tableau V-2: Données expérimentales d’équilibre (droites d’équilibre) du systéme
{Eau (1) + Acide Acétique (2) + 1-Octanol(3)} a T=293,15K.

Phase Aqueuse Phase Organique

W1 W 2 W3 W 1 ) W3

0,9228 0,0639 0,0133 0,0582 0,0664 0,8754
0,8767 0,1158 0,0075 0,0652 0,0842 0,8506
0,8402 0,1550 0,0048 0,0747 0,1068 0,8185
0,7969 0,1890 0,0141 0,0825 0,1243 0,7932
0,7497 0,2265 0,0238 0,0895 0,1395 0,7710
0,7081 0,2596 0,0323 0,0945 0,1506 0,7549

La représentation graphique des données des deux tableaux (V-1 et V-2) est montrée dans la

figure suivante :

0,00

—=— Courbe de solubilité
Droites d'équilibre exp

---%--- Droites d'équilibre cal
(Modéle NRTL )

0,9

0,25

Figure V-2: Diagramme ternaire d’équilibre liquide-liquide du systéme { Eau (1) +
Acide Acétique (2) + 1-Octanol (3)} aT=293,15K.

D’aprés cette figure, on peut observer que le systéme étudié est de type I, et I’allure des
droites d’équilibre, la solubilité de I’acide acetique dans I’eau est plus que celle dans

le 1-octanol.
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V.2.1.1.2. Systeme {eau + acide acétique + 1-octanol} avec sdl:

Les tableaux (V-3 et V-4) présentent les résultats expérimentaux d’équilibre liquide-
liquide pour le systéme { Eau (1) + Acide Acétique (2) + 1-Octanol(3)} et cela en présence du
NaCl et NaSO, aux différents pourcentages massiques 5%, 10% et 20%. Alors que, les
figures (V-6 et V-10) montrent les différentes courbes de solubilité (binodales)

correspondantes.
= Avec NaCl:

Dans cette partie on a examiné le systeme {EautAcide Acétique +1-Octanol}
en présence d’un sel monovalent, le chlorure de sodium NaCl. Les résultats expérimentaux
pour différents pourcentages massiques de 5%, 10% et 20% en sd sont montrés dans la

section suivante.

a) Courbe d’étalonnage

Les figures ci-dessous (V-3, V-4 et V-5) représentent les courbes d’étalonnage du systéme
{Eau+Acide Acétique +1-Octanol + NaCl} a différents pourcentages du sel (5%, 10% et
20%). Ces courbes sont construites a partir des indices de réfractions des différentes fractions

massiques de I’eau et du solvant en gjoutant un pourcentage bien défini du sl.

1,42 4

1,40 4

5% NaCl
m Eau
1-Octanol

1,38

1,36

Indice de réfraction (1)

1,34 4

14+ +—7
00 01 02 03 04 05 06 07 08 09 10

Fractions massiques (w,)

Figure V-3: Courbe d’étalonnage du systeme {Eau (1) + Acide Acétique (2) +
1-Octanol (3)} avec 5% NaCl.
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1,44

1,424

1,40 4

10% NaCl
m Eau
1-Octanol

1,38

1,36

Indice de réfraction (n,)

1,34 1

wet+ 77
00 01 02 03 04 05 06 07 08 09 10

Fractions massiques (w,)

Figure V-4 Courbe d’étalonnage du systeme {Eau (1) + Acide Acétique (2) +
1-Octanol (3)} avec 10% NaCl.
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:/:E 1,40 -
s 20% NaCl
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(0]
Q
he)
£ 4344
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e I B e e e e e e e IS R e e
0,0 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 0,8 0,9 1,0
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Figure V-5: Courbe d’étalonnage du systeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) +
1-Octanol (3)} avec 20% NaCl.
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b) Courbe de solubilité
Tableau V-3: Données expérimentales de la courbe de solubilité du systeme
{Eau (1) + Acide Acétique (2) + 1-Octanol (3)} avec NaCl.

Wy Wo W3 Np
5% NaCl
0,9721 0,0019 0,0260 1,3300
0,8834 0,1102 0,0064 1,3400
0,7695 0,2265 0,0040 1,3450
0,6768 0,3110 0,0122 1,3500
0,5679 0,4211 0,0110 1,3571
0,4531 0,4732 0,0737 1,3615
0,1768 0,3971 0,4261 1,3980
0,1347 0,3249 0,5404 1,4015
0,0867 0,2225 0,6908 1,4100
0,0406 0,0019 0,9575 1,4195
10% NaCl
0,9797 0,0001 0,0202 1,3295
0,8760 0,1182 0,0058 1,3415
0,7204 0,2695 0,0101 1,3485
0,6192 0,3764 0,0044 1,3510
0,5506 0,4444 0,0050 1,3560
0,4394 0,5058 0,048 1,3620
0,1661 0,4134 0,4205 1,3985
0,1007 0,3397 0,5596 1,4100
0,0543 0,1771 0,7686 1,4200
0,0310 0,0001 0,9689 1,4300
20% NaCl
0,9861 0,0056 0,0083 1,3250
0,7783 0,2177 0,0040 1,3440
0,6640 0,3249 0,0111 1,3535
0,5764 0,4170 0,0066 1,3590
0,4701 0,5019 0,0280 1,3625
0,1437 0,4392 04171 1,3990
0,0840 0,3284 0,5876 1,4100
0,0397 0,2252 0,7351 1,4135
0,0253 0,1073 0,8674 1,4210
0,0276 0,0001 0,9723 1,4290

Les données de ce tableau sont figurées dans lafigure (V-6).
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—a— Sans sel (0%)

—e— 5% NaCl
10% NaCl
—— 20% NaCl
IS
IS
D S
4 %

Figure V-6: Comparaison des courbes de solubilité du systeme quaternaire {Eau +
Acide Acétique + 1-Octanol+ NaCl} avec fractions massiques du sel 5%, 10% et 20%.

D’apres cette figure on peut observer que le systeme étudié reste toujours de type | et ne
changera pas avec I’addition du sel monovalent mais cet ajout du sel provoque un
changement dans la zone hétérogene qui s’élargie avec |I’augmentation de la concentration du
chlorure de sodium dans le milieu aqueux. En plus il n’y a pas de changement de la forme de

|a courbe de démixtion.

=  Avec NaxSOu:
Le méme systeme {Eau (1) + Acide Acé&tique (2) + 1-Octanol (3)} est examiné en
présence d’un sel bivalent et qui est le sulfate de sodium NaSO,. Les résultats obtenus sont
montrés dans les tableaux suivants.

a) Courbe d’étalonnage

Les figures suivantes (V-7 jusqu’a V-9) représentent les courbes d’étalonnage du systéme
{Eau+Acide Acétique +1-Octanol + Na,SO4} a différents pourcentages du sel (5%, 10%
et 20%).
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Chapitre V
1,42 -
—~, 1,40
£
5 5% Na,SO,
S 138 = Eau
5 1-Octanol
3
o 1,36
Q
©
£
1,34 4
R 71 7T 7 T T T
0,0 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 0,8 0,9 1,0
Fractions massiques (w,)
Figure V-7: Courbe d’étalonnage du systeme {Eau (1) + Acide Acétique (2) +

1-Octanol (3)} avec 5% NaxSOy,,

1,424 =
> 1,40 1
£
c
ie]
g 1,38 10% N32304
&=
© m Eau
3 1-Octanol
8§ 1,36
©
£
1,34
1,32 — T 1 LA LA B

—T— —T— T
0,0 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 0,8 0,9 1,0

Fractions massiques (w,)

Figure V-8: Courbe d’étalonnage du systeme {Eau (1) + Acide Acétique (2) +

1-Octanol (3)} avec 10% Na,SO,,
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1,42 4

1,40

20% Na_SO,
® Eau
1-Octanol

1,38 1

1,36

Indice de réfraction (n,)

1,34

1,324

——T7
00 o1 02 03 04 05 06 07 08 09 10
Fractions massiques (w,)

Figure V-9: Courbe d’étalonnage du systeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) +
1-Octanol (3)} avec 20% Na,SO,,

b) Courbe de solubilité

Tableau V-4: Données expérimentales de la courbe de solubilité du systeme
{Eau (1) + Acide Acétique (2) + 1-Octanal (3)} avec NaSO..

Wi W2 W3 Np
5% Nay,SO,
0,9276 0,0622 0,0102 1,3365
0,8687 0,1298 0,0015 1,3415
0,8223 0,1759 0,0018 1,3465
0,7145 0,2781 0,0074 1,3515
0,6342 0,3551 0,0107 1,3575
0,5493 0,4419 0,0088 1,3600
0,4578 0,4880 0,0542 1,3950
0,1828 0,4072 0,4100 1,4075
0,1239 0,3050 0,5711 1,4115
0,0938 0,2047 0,7015 1,4190
0,0483 0,0024 0,9493 1,3365
10% Na,SO,
0,9062 0,0717 0,0221 1,3350
0,8123 0,1759 0,0118 1,3420
0,6944 0,2953 0,0103 1,3535
0,6188 0,3726 0,0086 1,3600
0,4969 0,4765 0,0266 1,3955
0,4153 0,5094 0,0753 1,4046
0,1387 0,3918 0,4695 1,4120
0,0813 0,2799 0,6388 1,4205
0,0607 0,1606 0,7787 1,3350
0,0357 0,0004 0,9639 1,3420
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20% NaySO,

0,9685 0,0004 0,9685 1,3210
0,8261 0,1683 0,8261 1,3420
0,7126 0,2722 0,7126 1,3485
0,5614 0,4244 0,5614 1,3580
0,4485 0,5132 0,4485 1,3635
0,3547 0,5306 0,3547 1,3800
0,1571 0,4555 0,1571 1,3915
0,0952 0,3589 0,0952 1,4025
0,0582 0,1893 0,0582 1,4165
0,0508 0,0004 0,0508 1,3210

Ces résultats expérimentaux sont représentés dans lafigure suivante :

—a— Sans sel (0%)
—=—5% Na,SO,
10% Na,SO,
20% Na,SO

4

eau

Figure V-10: Comparaison des courbes de solubilité du systeme quaternaire { Eau +
Acide Acétique + 1-Octanol+ NaxSO,4} avec fractions massiques du sel 5%, 10% et 20%.

Dans la figure ci-dessus, on peut voir que le systéme éudié est toujours de type | et ne
changera pas avec I’addition du sel bivalent. La forme de la courbe de solubilité ne change
pas mais la phase hétérogene s’élargie avec I’augmentation de la concentration du sulfate de

sodium dans le milieu.

V.2.1.2. Systeme {eau + acide acetique + acétate d’éthyle}:

L es données expérimentales pour le systéme ternaire {Eau (1) + Acide Acétique (2) +
Acétate d’éthyle (3)} en absence et en présence des deux sels (NaCl et Na,SO,) sont
représentées sous forme d’une courbe de solubilité et des droites d’équilibres et sont indiqués

dans les tableaux (V-5 jusqu’a V-8) respectivement. Les mémes résultats obtenus ont été
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tracés dans un d
V-16 et V-20).

lagramme de phase triangulaire qui a été représenté sur les figures (V-12,

V.2.1.2.1. Systeme {eau + acide acétique + acétate d’éthyle} sans sel:

a) Courbe d’étalonnage

La figure suivante (V-11) représente la courbe d’étalonnage qui est construit par la variation

de I’indice de réf

FigureV-11:

raction en fonction des fractions massiques de I’eau et I’acétate d’éthyle.

1,38

1,37

1,36

1,354

Indice de réfraction (1)

1,34 +

/ Sans sel (Salt free-basis)
/ ® Eau
1,33 O Aceétate d'éthyle

I s e s e T A S e e IR
0,0 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 0,8 0,9 1,0

Fractions massiques (w,)

Courbe d’étalonnage du systéeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) + Acétate
d’éthyle (3)} sanssdl.

b) Courbe de solubilité

Tableau V-5: Données expérimentales de la courbe de solubilité du systeme ternaire

{Eau (1) + Acide Acétique (2) + Acétate d’éthyle (3)} aT=293,15K.

W1 W5 W3 Np
0,9526 0,0000 0,0474 1,3315
0,8137 0,0896 0,0967 1,3430
0,7330 0,1317 0,1353 1,3470
0,6829 0,1702 0,1470 1,3505
0,6057 0,2016 0,1927 1,3550
0,5158 0,2189 0,2653 1,3590
0,4263 0,2245 0,3492 1,3627
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0,3363 0,2217 0,4420 1,3650
0,2600 0,2096 0,5304 1,3670
0,1625 0,1647 0,6728 1,3680
0,1090 0,0852 0,8058 1,3685
0,0596 0,0000 0,9404 1,3675

c) Droites d’équilibre

Tableau V-6: Données expérimentales d’équilibre (droites d’équilibre) du systéme
{Eau (1) + Acide Acétique (2) + Acétate d’éthyle (3)} aT=293,15K

Phase Aqueuse Phase Organique

W 1 W o W3 W W 2 W3

0,8519 0,0653 0,0828 0,0891 0,0312 0,8797
0,7937 0,0996 0,1067 0,1002 0,1084 0,7914
0,7522 0,1227 0,1251 0,1451 0,1392 0,7157
0,6962 0,1522 0,1516 0,1769 0,1780 0,6452
0,6289 0,1841 0,187 0,2389 0,1900 0,5711

La représentation graphique des données des deux tableaux (V-5 et V-6) est montrée dans la

figure suivante :

0,00

0,9 —o— Courbe de solubilité
—e— Droites d'équilibre exp
0,25 +- Droites d'équilibre cal
( Modéle NRTL)

eau

FigureV-12: Diagramme ternaire d’équilibre liquide-liquide du systeme { Eau (1) +
Acide Acétique (2) + Acétate d’éthyle (3)} aT=293,15K.
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D’apres la figure V-12 ci-dessus, le systeme étudié est de type I, et la pente des
droites d’équilibre montre que la solubilité de I’acide acétique dans I’eau est un peu plus que

celle dans I’acétate d’éthyle.

V.2.1.2.2. Systeme {eau + acide acétique + acétate d’éthyle} avec sel:

Les tableaux (V-7 et V-8) présentent les résultats expérimentaux d’equilibre
liquide-liquide pour le systeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) + Acétate d’éthyle(3)} et cela
en présence du NaCl et N&SO, aux différents pourcentages massiques 5%, 10% et 20%.
Alors que, les figures (V-16 et V-20) montrent les différentes courbes de solubilité

(binodales) correspondantes.
= AvecNaCl:

Dans cette partie on a examiné le systéme { Eau+Acide Acétique +Acétate d’éthyle}
en présence d’un sel monovalent, le chlorure de sodium NaCl. Les résultats expérimentaux

pour différents pourcentages massiques de 5%, 10% et 20% en sel sont montrés dans la

section suivante.

a) Courbe d’étalonnage

Lesfigures ci-dessous (V-13, V-14 et V-15) représentent les courbes d’étalonnage du systéme
{ Eau+Acide Acétique +Acétate d’éthyle + NaCl} a différents pourcentages du sel (5%, 10%
et 20%). Ces courbes sont construites a partir des indices de réfractions des différentes

fractions massiques de I’eau et du solvant en ajoutant un pourcentage bien défini du sel.

1,37

1,36

1,35+

Indice de réfraction (n;)

1,34

5% NaCl

i / ® Eau
o O Acétate d'éthyle
1,33

0,0 ' 0:1 ' O:2 ' 0:3 ' O:4 ' 0:5 ' 0:6 ' 0,7 ' 0,8 ' 0,9 ' 1,0
Fractions massiques (w,)
Figure V-13: Courbe d’étalonnage du systeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) +
Acetate d’éthyle (3)} avec 5% NaCl.
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1,37

-
w
[<2]

|

-
w
(9]

|
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1
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E m Eau
O Acétate d'éthyle

1,334 -
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00 o1 02 03 04 05 06 07 08 09 10
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Figure V-14: Courbe d’étalonnage du systeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) +
Acétate d’éthyle (3)} avec 10% NaCl.
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Figure V-15: Courbe d’étalonnage du systéme { Eau (1) + Acide Acétique (2) +
Acétate d’éthyle (3)} avec 20% NaCl.

69



Chapitre V RESULTATS ET DISCUSSIONS

b) Courbe de solubilité
Tableau V-7: Données expérimentales de la courbe de solubilité du systeme

{Eau (1) + Acide Acétique (2) + Acétate d’éthyle (3)} avec NaCl.

Wy W2 W3 Np
5% NaCl
0,9619 0,0012 0,0369 1,3325
0,8373 0,0811 0,0816 1,3410
0,7216 0,1480 0,1304 1,3450
0,6068 0,2045 0,1887 1,3540
0,4525 0,2276 0,3199 1,3615
0,3199 0,2303 0,4498 1,3670
0,2351 0,2173 0,5476 1,3690
0,1446 0,1891 0,6663 1,3700
0,1202 0,1400 0,7398 1,3710
0,0306 0,0011 0,9683 1,3715
10% NaCl
0,9686 0,0011 0,0303 1,3310
0,8428 0,0835 0,0737 1,3405
0,6888 0,1735 0,1377 1,3470
0,6080 0,2019 0,1901 1,3545
0,5162 0,2250 0,2588 1,3610
0,3770 0,234 0,3876 1,3650
0,2509 0,2303 0,5188 1,3700
0,1628 0,1968 0,6404 1,3710
0,0773 0,1145 0,8082 1,3730
0,0294 0,0011 0,9695 1,3750
20% NaCl
0,9776 0,0012 0,0212 1,3315
0,8414 0,1042 0,0544 1,3500
0,7034 0,1711 0,1255 1,3550
0,5775 0,2223 0,2002 1,3595
0,4418 0,2404 0,3178 1,3615
0,2661 0,2353 0,4986 1,3645
0,1278 0,1915 0,6807 1,3680
0,0730 0,1273 0,7997 1,3715
0,0492 0,0681 0,8827 1,3755
0,0181 0,0011 0,9808 1,3800

L es données de ce tableau sont tracées dans le diagramme triangulaire dans la figure (V-16).
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—0— Sans sel

—e— 5% NaCl
10% NaCl

—— 20% NaCl

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

Figure V-16: Comparaison des courbes de solubilité du systéme quaternaire { Eau + Acide

Acétique + Acétate d’éthyle + NaCl} avec fractions massiques du sel 5%, 10% et 20%.

D’aprés cette figure on peut observer que le systéeme étudié reste toujours de type | et ne
changera pas avec I’addition du sel monovalent, mais cet ajout du sel provogue un
changement dans la zone hétérogene qui s’élargie avec I’augmentation de la concentration du
chlorure de sodium dans le milieu agueux. En plus, il n’y a pas de changement de la forme de
la courbe de démixtion.

=  Avec NaSOq:

Le méme systeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) + Acétate d’éthyle (3)} est examiné
en présence d’un sel bivalent et qui est le sulfate de sodium NaSO,. Les résultats obtenus
sont montreés dans les figures suivantes.

a) Courbe d’étalonnage
Les figures suivantes (V-17 jusqu’a V-19) représentent les courbes d’étalonnage du systéme
{ Eau+Acide Acétique +1-Octanol + NaSO,4} a différents pourcentages du sel (5%, 10% et
20%).
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Figure V-17: Courbe d’étalonnage du systeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) +
Acétate d’éthyle (3)} avec 5% Na, SOs.
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Figure V-18: Courbe d’étalonnage du systéeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) +
Acétate d’éthyle (3)} avec 10% Na, SO,.
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1,38

1,37 _—©

1,36

1,354 0
//
1,34 44 20% Na,SO,

® Eau
O Acétate d'éthyle

Indice de réfraction (n,)
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e s e e e S B m e m e p S S e
0,0 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 0,8 0,9 1,0
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FigureV-19: Courbe d’étalonnage du systéme { Eau (1) + Acide Acétique (2) +
Acétate d’éthyle (3)} avec 20% Na, SO,.
b) Courbe de solubilité

Tableau V-8: Données expérimentales de la courbe de solubilité du systeme
{Eau (1) + Acide Acétique (2) + Acétate d’éthyle (3)} avec NaSO,.

Wi W2 W3 Np
5% Nay,SO,4
0,9732 0,0012 0,0256 1,3320
0,8825 0,0580 0,0595 1,3415
0,7907 0,1169 0,0924 1,3470
0,7083 0,1658 0,1259 1,3510
0,6360 0,1992 0,1648 1,3530
0,5190 0,2327 0,2483 1,3570
0,4015 0,2404 0,3581 1,3625
0,2045 0,1946 0,6009 1,3665
0,1486 0,1812 0,6702 1,3685
0,1119 0,1299 0,7582 1,3705
0,0746 0,0707 0,8547 1,3715
0,0337 0,0011 0,9652 1,3720
10% Na,SO,
0,9799 0,0011 0,0190 1,3315
0,8514 0,0888 0,0598 1,3420
0,7817 0,1350 0,0833 1,3465
0,6960 0,1811 0,1229 1,3500
0,6036 0,2146 0,1818 1,3515
0,4963 0,2380 0,2657 1,3570
0,3094 0,2400 0,4506 1,3600
0,1875 0,2146 0,5979 1,3650
0,1208 0,1607 0,7185 1,3670
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0,0684 0,0965 0,8351 1,3710
0,0337 0,0011 0,9652 1,3730
20% Nay,SO,

0,9907 0,0011 0,0082 1,3400
0,9043 0,0630 0,0327 1,3420
0,8074 0,1323 0,0603 1,3465
0,6985 0,1942 0,1073 1,3485
0,5333 0,2353 0,2314 1,3515
0,3322 0,2457 0,4221 1,3540
0,1933 0,2250 0,5817 1,3600
0,1103 0,1865 0,7032 1,3670
0,0310 0,0911 0,8779 1,3700
0,0181 0,0011 0,9808 1,3710

Ces résultats expérimentaux sont représentés dans lafigure suivante :

—o— Sans sel

5% Na,SO,
—e—10% Na_SO,
—4—20% Na SO,

eau

Figure V-20: Comparaison des courbes de solubilité du systeme quaternaire { Eau +
Acide Acétique + Acétate d’éthyle + NaxSO,} avec fractions massiques du sel 5%,
10% et 20%.
Dans la figure ci-dessus on peut voir que le systéme éudié est toujours de type | et ne
changera pas avec I’addition du sel bivalent. La forme de la courbe de solubilité ne change
pas mais la phase hétérogene s’élargie avec I’augmentation de la concentration du sulfate de

sodium dans le milieu.

V.2.1. 3. Systeme {eau + acide acétique + DCM}:
Les données expérimentales pour e systeme ternaire { Eau (1) + Acide Acétique (2) +
DCM (3)} en absence et en présence des deux sels (NaCl et Na,SO,) sont représentées sous

forme d’une courbe de solubilité et des droites d’équilibres et sont indiqués dans des tableaux
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qui sont présentes dans I’annexe (voir annexe A.lll). Les mémes résultats obtenus ont été
tracés dans un diagramme de phase triangulaire qui a éé représenté sur les figures (V-21,
V-22 et V-23).

V.2.1.3.1. Systéme{eau + acide acétique + DCM} sans sdl:
La figure suivante représente la courbe de solubilité et les droites d’équilibre expérimentales
et calculées par le modéle NRTL.:

0,00

—a— Courbe de solubilité
0.9 —o— Droites d'équilibres exp
---%--- Droites d'équilibre cal
0,25 (Modéle NRTL)

1,00
0,0

eau

Figure V-21: Diagramme d’équilibre du systéme ternaire (Eau + Acide Acétique +

Dichlorométhane) représentant la courbe de solubilité et les droites d’équilibre.

Dans la figure 1V-21, on peut observer gque le systéme étudié est de type I, et I’allure
des droites d’équilibre montre que la solubilité de I’acide acétique dans le dichlorométhane
est plus que celle dans I’eau.

V.2.1.3.2. Systéme {eau + acide acé&ique + DCM} avec sdl:

Les résultats expérimentaux d’équilibre liquide-liquide pour le systéme { Eau + Acide
Acétigue + DCM}et cela en présence du NaCl et NaSO, aux différents pourcentages
massiques 5%, 10% et 20% alors que les figures (V-22 et V-23) montrent les différentes
courbes de solubilité (binodal es) correspondantes.

=  Avec NaCl:

Dans cette partie on a examiné le systéme {Eau + Acide Acétique + DCM} en

présence d’un sel monovalent, le chlorure de sodium. Les résultats expérimentaux pour
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différents pourcentages massiques de 5%, 10% et 20% en sel sont montrés dans la figure

suivante.

—a— Sans sel (0%)

—e— 5% NaCl

—4—10% NaCl
20% NaCl

Figure V-22: Comparaison des courbes de solubilité du systéme quaternaire { Eau
+ Acide Acétique + DCM + NaCl} avec 5%, 10% et 20% du sel.

= Avec Na,SOy:

Le méme systéme { Eau (1) +Acide Acétique (2) +Dichlorométhane (3)} est examiné
en présence d’un sel bivalent qui est le sulfate de sodium a différents pourcentages (5% et
10%). A 20% du Na&SO, nous n’obtenons pas des données d’équilibre car a cette
concentration il se produit une précipitation du sel ce qui engendre I’obtention d’une troisieme

phase c’est la phase solide. Les résultats obtenus sont montrés dans lafigure V-24.

Dans les deux figures (V-22 et V-23), les courbes de solubilité sont de type | et lazone

hétérogene augmente avec I’augmentation du pourcentage du sel ajoute.
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—=—sans sel

—5—5% Na,SO,
—0—10% Na,SO,
20% Na,SO,

Figure V-23: Comparaison des courbes de solubilité du systéme quaternaire
{Eau+Acide AcétiguetDichlorométhanet NapSO,4} a 5%, 10% et 20% du sdl.

V.2.2. Coefficient de distribution et facteur de séparation

Pour plus d’exploitation des résultats de I’effet du solvant et I’effet de I’addition des
sels sur I’équilibre liquide-liquide des systemes ternaires { Eau (1) + Acide Acétique (2) +
Solvant (1-Octanol, Aceétate d’éthyle ou DCM) (3)} on va utiliser le terme de coefficient de
distribution et le facteur de séparation. Les résultats obtenus sont présentés par la courbe de
distribution et la courbe de sélectivité dans | es figures suivantes.

V.2.2.1. Systéme {eau + acide acétique + solvant} sans sdl:

Le tableau ci-dessous résume les coefficients de distribution et les facteurs de
separation des systémes ternaires étudiés { eau + acide acétique + solvant (1-octanol, acétate
d’éthyle et dichlorométhane}. Les données de ce tableau sont tracées dans la figure V-24 qui
présente la courbe de distribution en fonction de la fraction massique de I’acide acétique dans
la phase agueuse, et dans lafigure V-25 qui présente le facteur de séparation en fonction de la

fraction massique de I’acide acétique dans la phase aqueuse.
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Tableau V-9: Coefficients de distribution et facteurs de séparation du systéme
{Eau (1) + Acide Acétique (2) + Solvant (3)} aT=293.15K.

S\/Stéme D1 D> S
0,0631 1,0391 16,4760
0,0744 0,7271 9,7770
Eau + Acide acétique + 1-Octanol 0,0889 0,6890 7,7500
0,1035 0,6577 6,3527
0,1194 0,6159 5,1591
0,1335 0,5801 4,3469
0,1046 0,4781 45712
0,1262 1,0885 8,6227
Eau + Acide acétique + Acétate d’éthyle 0,1929 1,1344 5,8811
0,2541 1,1692 4,6019
0,3799 1,0321 2,7166
0,0323 0,1864 5,7793
0,0451 0,2805 6,2261
Eau + Acide acétique + DCM 0,0542 0,3495 6,4431
0,0601 0,4017 6,6878
1,5
1,4-: —m— 1-Octanol
1,3 4 —eo— Acétate d'éthyle
1,24 N DCM
11 «® L
1,0 4 ®
0,9
0,8
Q" 0,74

0,6
0,5
0,4
0,3
0,2
0,1
0,0 T T T T T T T T T
0,0 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5

21

Figure V-24 : Courbe de coefficient de distribution de I’acide acétique dans le

systeme { eau + acide acétique + solvant} a T=293.15 K.
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—0o— 1-Octanol
—O— Acétate d'éthyle
DCM

0,0 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5

Figure V-25: Courbe du facteur de séparation du systeme { eau + acide acétique +
solvant} aT=293,15K.

D’aprés les résultats du tableau et la figure précédente (V-24), on peut voir que I’acide
acetique est préférentiellement soluble dans I’acétate d’éthyle et dans le 1-octanol (D, > 1)
gue dans le dichlorométhane. Dans la figure (V-25), les valeurs du facteur de séparation sont
supérieures a 1ce qui confirme que I’extraction de I’acide acétique par ces trois solvants (1-
octanol, acétate d’éthyle et DCM) est possible. Ces valeurs sont pour le 1-octanol varie
de 4,35-16,5, pour I’acétate d’éthyle varie entre 2,71-8,62 et pour le DCM varie entre
5,77-6,68. Le 1-octanol a un facteur de séparation le plus élevé que les autres solvants
(5=16,4760), c’est-a-dire il peut servir comme un solvant approprié pour la récupération de
I’acide acétique a partir des solutions agueuses.

V.2.2.2. Systeme{eau + acide acé&ique + solvant} avec sel:

Lestableaux V-10 et V-11 représentent les valeurs de coefficient de distribution et les valeurs
de facteur de séparation des systemes préceédentes avec I’addition du chlorure de sodium
(NaCl) et le sulfate de sodium (NaSO,4) a différents concentrations massiques (5%, 10%
et 20%).
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Tableau V-10: L’effet du NaCl sur les coefficients de distribution et facteurs de séparation du
systeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) + Solvant (3)} aT=293,15K.

Systéme Sd % D> D1 S
Eau + Acide acétique + 1-Octanol 0,9921 0,0820 12,0965
+ NaCl 0,8160 0,0967 8,4424
5% 0,7461 0,1131 6,5961

0,6652 0,1257 5,2929
0,6037 0,1369 4,4105

1,0145 0,0941 10,7847
0,8399 0,1068 7,8613
10% 0,7752 0,1135 6,8283

0,6888 0,1278 5,3917
0,6175 0,1420 4,3494
1,0670 0,0369 28,8867
0,8695 0,0789 11,0231
20% 0,8044 0,0988 8,1418
0,7162 0,0994 7,2059
0,6237 0,1229 5,0764

Eau + Acide acétique + Acétate d’éthyle 00979 17614 17,9924
+ NaCl 01512 10576 69943

5% 01867 11062 59238

02359 10000  4,2383

03372 10679 31672

0,080 19649 181955

01479 12170 82292

10% 01654 10618 64179

02450 10479 42773

03740 10650 2,8477

00879 26879 305779

01582 12102 7,649

20% 02050 11043 53879

02455 10306 4,977

0338l 10965 3,427

Eau + Acide acétique + DCM + NeCl 03219 01720 18718

0,3846 0,1751 2,1962
5% 0,4989 0,1550 3,2190
0,6056 0,1198 5,0530
0,4229 0,3014 1,4029
0,5514 0,2864 1,9257
0,6938 0,2567 2,7028
0,8164 0,2483 3,2875
0,5297 0,2320 2,2836
0,6730 0,3260 2,0643
0,8128 0,3777 2,1517
0,9059 0,4839 1,8720

10%

20%
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Les figures de V-26 jusqu’a V-31 représentent les courbes du coefficient de distribution et
facteur de séparation respectivement. Pour les trois systémes étudiés on a montré I’effet de
chague sel (le chlorure et le sulfate) sur la distribution du soluté entre les deux phases aqueuse

et organique indépendamment.

Tableau V-11: Les coefficients de distribution (D, D,) et facteurs de séparation (S) du
systeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) + Solvant (3)} aT=293.15K.

S\/Stéme Sd % D> D1 S

1,0413 0,0534 19,5064

0,8474 0,0750 11,2973

5% 0,7623 0,1007 7,5713
0,7007 0,1179 5,9440

0,6469 0,1307 4,9482

1,0625 0,0452 23,4960

0,8547 0,0496 17,2443

Eau + Acide acétique + 1-Octanol + N&xSOs 1094 0,7809 0,0903 8,6477
0,7496 0,1026 7,3086

0,6737 0,1239 5,4396

0,9186 0,0695 13,2222

0,9110 0,0656 13,8771

20% 0,8630 0,0754 11,4523
0,7704 0,0944 8,1564

0,6991 0,1167 5,9879

2,1908 0,1087 20,1540

1,0250 0,1413 7,2543

0,8939 0,1573 5,6837

5% 09862 02025  4,8710

0,9737 0,2939 3,3129

1,7896 0,1013 17,6654

1,0225 0,1344 7,6100

Eau + Acide acétique + Acétate d’éthyle + 10% 0,9459 0,1726 5,4822
Na,SO, 0,9418 0,2475 3,8052
1,0266 0,3189 3,2190

1,9649 0,1147 17,1294

1,0009 0,1516 6,6031

20% 0,9470 0,1895 4,9961

1,0305 0,2176 4,7358

1,0654 0,3464 3,0757

0,4659 0,1154 4,0357

Eau + Acide acétique + DCM + NaSO,4 5% 0,6159 01168 52736
0,7984 0,0698 11,4375

0,9543 0,0802 11,8989
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Systéme Sd % D> D1 S

0,6408 0,0351 18,2315

Eau + Acide acétique + DCM + NaxSO,4 10% 0,8350 0,0941 8,8710
0,9429 0,1086 8,6796

1,1620 0,1180 9,8461

15

14 (a) —m— Sans sel (0%)

13 —e—5% NaCl

1,24 10% NaCl

11 —e— 20% NaCl

10 b A A ° —A—5% NaZSO4

09 \\\X\A\\ ~ A 10% Na,SO,
1 A% A~ 20% Na_SO

0.8 \L\K o Na,su,

QN 0,7 4 l\.\ \{i}
0.6 53
6 &

0,5

04

0,3

0.2

0,1

0,0 T T T T T T T T T
0,0 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5

W,

21

Figure V-26 : Courbe de coefficient de distribution de I’acide acétique dans le
systeme { eau + acide acétique + 1-octanol} a T=293,15K.

32
30 (b) —0— Sans sel (0%)
28 —A— 5% NaCl
26 10% NaCl
24 ] —A—20% NaCl
22 5% Na SO,
20 —&—10% Na SO,
18 —&—20% Na,SO,
16 o
14 ]
12
10 ]
8]
6]
4
5]

0,0 0,1 0,2 0,3 0,4

Figure V-27 : Courbe du facteur de séparation du systéme { eau + acide acétique +
1-octanol} aT=293,15K.

La figure V-26 montre que les pentes des courbes de distribution augmentent avec
I’addition d’un sel (électrolyte) menant a des phases organiques riches en acide acétique

et par conséquent ce phénoméne peut étre expliqué par I’effet «salting-out » de soluté.
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La figure V-27 montre aussi que I’effet du sulfate de sodium est plus prononcé que celle

du chlorure de sodium a différents pourcentages massiques.

On peut constater que I’ajout d’un sel au systéeme ternaire {eau + acide acétique +
1-octanol} améliore I’extraction de I’acide acétique vers la phase organique en augmentant
leur solubilité. L’augmentation de la concentration du sel ajouté augmente la récupération
du soluté. L’effet du Na SO, est plus signifiant que I’effet du NaCl.

3,0

—m—sans sel (0%)
° —e—5% NacCl
2,51 10% NacCl
—e—20% NacCl
5% Na,SO,
—v—10% Na,SO,

1 —v- 20% Na,SO,
ISRER \

_  m

2,0

1,0 A

0,5+

0,0 . ; . ; . . . .
0,00 0,05 0,10 0,15 0,20 0,25 0,30

Figure V-28 : Courbe de coefficient de distribution de I’acide acétique dans le
systeme { eau + acide acétique + acétate d’éthyle} aT= 293,15 K.

40

1 —m—sans sel (0%)
351 —0—5% NaCl
| —0—10% NaCl
30 20% NaCl
] —A—5% Na,SO,
25 10% Na,SO,
1 20% Na,SO,
20 A
%) O
N\
10 - AR
Dol
5+ %=
0 T T T T T T T T T T T
0,00 0,05 0,10 0,15 0,20 0,25 0,30

Figure V-29 : Courbe du facteur de séparation du systéme { eau + acide acétique +
acétate d’éthyle} aT=293,15K.

La figure V-28 montre que les pentes des courbes de distribution ne changent pas

beaucoup avec I’addition du sel. Dans la figure V-29 I’effet du sulfate de sodium est plus
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signifiant que celle du chlorure de sodium a différents pourcentages massiques. Lorsgue la
concentration du sel dans la phase agueuse augmente la solubilité du soluté diminue et alors
I’effet salting-out augmente.

1,3
12| —m—Sans sel (0%)
11| —= 5% Nacl /A‘
"] 10% NaCl /
104 | —e—20% NaCl A
0,94 | —2—5% Na_SO -
2 4 A\/ /

08| A 10% Na,SO, Ao
0,7 / /

0,5 1

| A
0.4+ o/ "
4 o/ n
0,31 —
02 _/
0,1
0,0 T T T T T T T
00 0,1 02 03 0,4
W,

Figure V-30 : Courbe de coefficient de distribution de I’acide acétique dans le
systeme { eau + acide acétique + DCM} aT= 293,15 K.

1|—0— Sans sel (0%)
18| —e— 5% NaCl

| 10% NaCl

| |—e—20% NaCl

14 4 —4A—5% NaZSO4
10% Na,SO,

e °
4 4 A
2 9\5@"%9{9
0 : : : : : : :
0.0 0.1 02 03 04
w,

Figure V-31: Courbe du facteur de séparation du systéme { eau + acide acétique +
DCM} aT=293,15K.
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D’apres les figures V-30 et V-31 on peut remarquer que I’addition du sel (électrolyte)
a une influence sur la solubilité de I’acide acétique dans la phase organique et cette solubilité
augmente avec I’augmentation de la concentration du sel ajouté. L’effet salting-out du

NaSO, est plus prononcé que celle du NaCl.

V.2.3. Discussion des résultats obtenus
Dans ce chapitre, on a représenté toutes les résultats expérimentaux obtenus au niveau

du laboratoire et comme il clair que cette éude se base sur deux axes principales :

o L’effet du solvant utilisé pour la récupération de I’acide acétique a partir des solutions
agqueuses,
o L’effet du type et de la concentration du sel ajouté pour extraire I’acide acétique.

Dans le premier parti, on a étudié I’effet de trois solvants différents pour I’extraction de
I’acide acétique, chaque solvant a une fonction organique différente (alcool, ester et un
solvant chloré). Pour expliquer I’effet du solvant sur I’extraction du soluté on se base sur leur
polarité, letableau V-12 suivant regroupe les solvants utilisé dans ce travail du moins polaire

au plus polaire.

La mise en solution dun composé résulte d'un ensemble complexe dinteractions entre
molécules de solvant et molécules en solution: cest lasolvatation. Ces interactions
électrostatiques sont assimilables a des interactions dipdle-dipble (avec un soluté moléculaire,
caractérisé par son moment dipolaire) et elles sont liées a la nature chimique du solvant. Ce

sont de véritables liaisons chimiques entre soluté et solvant [85].

Tableau V-12 : Classement des solvants selon leur polarité [86].

Polarité Formule Groupe Type Solvant
faible Solvant halogené _ _ ]
R-X ] Aprotique | Dichlorométhane
(chloré) _
polaire _ _
R-COOR Esters Acétate d’éthyle
R-OH Alcools _ 1-Octanol
fort . Protique . —
4 R-COOH Acide _ Acide acétique
polaire
H-O-H Eau Eau
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D’aprés le tableau ci-dessus, les solvants utilisés sont classés en deux : solvant protique
polaire (1-octanol) et solvant protique apolaire (acétate d’éthyle et DCM). Les solvants
protiques polaires peuvent former des liaisons hydrogene et possedent un fort pouvoir ionisant
et un pouvoir separateur élevé. lls solvatent les molécules chargées trés fortement que les
solvants aprotiques polaires qui ne peuvent pas former de liaison hydrogene, mais leurs

mol écul es agissent comme des dipdles.

La fonction acide carboxylique est fortement polaire et est a la fois donneur et accepteur
deliaisons hydrogéne. Ceci permet la création deliaisons hydrogéne avec

un solvant polaire par exemple comme I'eau, |'alcool, et d'autres acides carboxyliques.

W
N —

Q_Hm lQ L Lisisons

hydrogéne

FigureV-32 : Schéma représentatif d’une liaison hydrogéne
dans un acide carboxylique [87].

Lors de la mise en présence de I’acide acétique et de deux liquides I’eau et le solvant (non
miscible) il s’établit un équilibre. Plus le solvant est polaire son moment dipolaire est éleve,
plus I’extraction est préférable et c’est le cas du 1-octanol qui est le solvant le plus polaire
parmi les deux autres et qui donne un facteur de séparation le plus élevé (S=16,4760). Cette
hypothese pour expliquer les résultats obtenus est confirmée par les résultats de M.
Timedjeghdine [88] et D. Laiadi [12].

Pour le deuxiéme parti qui concerne I’effet du sel on peut remarquer que I’addition des
sels a provoqué I'effet  «salting-out» de I’acide acétique de la phase aqueuse vers la phase
organique. Ceci peut étre expliqué par une insuffisance de molécules d’eau autour des
molécules organiques (soluté) causée par les espéces ioniques du sel. Les molécules d’eau se
rassemblent autour desions du sel (solvatation) encourageant ainsi la migration des molécules
du soluté vers la phase organique.

Les figures (V-27, V-29 et V-31) montrent que I’effet de NaSO, est plus important
gue celui de NaCl, par conséquent, le «salting-out» de I’acide acétique par le sulfate de

sodium est plus prononcé que par le chlorure de sodium. Aussi, I’augmentation de la
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concentration du sel (5%, 10% et 20%) dans la phase aqueuse augmente la récupération du

soluté par la phase organique.

Cette différence des résultats peut étre expliquée en se basant sur le nombre
de solvatation et le rayon d’hydratation des ions du sel. Et comme le cation (Na') est

le méme pour les deux sels aors que la différence réside dans la solvatation des anions

(et SO ).

En effet, le nombre de solvatation est défini par le nombre total de molécules de solvant (I’eau
dans ce cas) entourant les ions du sel. Les rayons d’hydratation sont calculés en tenant compte
uniquement de la premiére sphere d’hydratation. Selon [35] ils sont donnés par la relation

suivante:

=r+2r, (V.1)

My

ol: r,=125 A: représente le rayon de la molécule d’eau qui est présentée sous forme

d’une sphere.
r : lerayon ionique.

Tableau V-13: Caractéristiques desions.

on Rayon ionique Rayon Nombre de
(A) d’hydratation solvatation

a- 1,81 4,31 6

So/ 2,3 4,8 8

Na" 1,2 3,7 4-8

Les anions faiblement hydratés ont une plus petite taille. La taille des anions
Cl"et SO7 est dans I’ordre : SO; > Cl~ . D’aprés les données du tableau (V.13), il est noté

gue I’effet «salting-out» augmente avec I’augmentation de rayon d’hydratation et le nombre
de solvatation. Par conséquent, les résultats expérimentaux obtenus se concordent avec les

résultats théoriques.
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V.3. Traitement empirique des données expérimentales:
La fiabilité des données expérimentales obtenues peut étre vérifiée par I'application

des corrélations d’Othmer-Tobias [50) et Hand [51] représentées par les équations (V.2) et
(V.3) respectivement.

1—w 1—w
In( 33) = A +an( “) vV-2)
W33 Wiq
Wwar) _ Was
In (W31) =A+Bln WB) (V.3)

Les parameétres des corrélations sont indiqués dans le tableau V-14 et sont également
présentés dans les figures (V-33 jusqu’a V-38) pour lestrois systémes étudiés { eau (1) +acide
acétique (2) + solvant (3) + sel}. Des lignes droites sont obtenues et un facteur de corrélation

(R?) pres de 1 implique un degré élevé d’uniformité des données expérimentales.

Tableau V-14 : Coefficients des corrélations d’Othmer-Tobias et Hand

pour les systemes étudiés.

Corréation
Othmer-Taobias Hand
Se | Concentration A | B | K A | B | F
eau+ acide acétique+ 1-octanol

0% -0,6316 | 0,5383 | 0,9895 | -0,8156 | 0,6321 | 0,9988

NaCl 5% -0,7305 | 0,3795 | 0,9959 | -0,8401 | 0,5630 | 0,9763
10% -0,8102 | 0,2612 | 0,9737 | -0,7593 | 0,5951 | 0,9659

20% -0,8891 | 0,2805 | 0,9827 | -1,0040 | 0,6064 | 0,9826

Na,SO, 5% -0,1136 | 0,8547 | 0,9610 | -1,0836 | 0,4633 | 0,9837
10% -0,2858 | 0,7378 | 0,9004 | -1,2579 | 0,2767 | 0,9654

20% -0,4953 | 0,5556 | 0,9917 | -1,3591 | 0,1915 | 0,9776

eau+ acide acétique+ acetate d’éthyle

0% 0,5360 | 1,4037 | 0,9827 | 0,2550 | 1,0596 | 0,9665

NaCl 5% -0,1778 | 0,7877 | 0,9829 | -0,0695 | 0,9257 | 0,9743
10% -0,2460 | 0,7028 | 0,9425 | -0,1568 | 0,8544 | 0,9843

20% -0,1914 | 0,6814 | 0,9648 | -0,1308 | 0,8468 | 0,9708

Na,SO, 5% -0,4215 | 0,5595 | 0,9916 | -0,3343 | 0,8264 | 0,9392
10% -0,2652 | 0,7541 | 0,9778 | -0,1670 | 0,9182 | 0,9739

20% -0,3424 1 05956 | 0,9173 | -0,0143 | 0,9964 | 0,9601
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eau+ acide acétique+ dichlorométhane
0% -1,2358 | 1,6690 | 0,9281 | -0,9212 | 1,9955 | 0,9466
NaCl 5% -0,9847 | 0,5721 | 0,9856 | -0,3632 | 1,7334 | 0,9973
10% -0,1481 | 0,9931 | 0,9780 | 0,8281 | 2,3256 | 0,9884
20% 0,5436 | 2,4091 | 0,9387 | 1,1122 | 2,4080 | 0,9963
NapSO4 5% -0,1350 | 1,5243 | 0,8734 | 1,3607 | 2,6165 | 0,9605
10% 1,0153 | 3,4033 | 0,9581 | 1,5380 | 2,4896 | 0,9708
0,0
-0,2—- m  Sans sel
1| ® 5%NaCl
0471 4 10% Nacl
-0,6 - v 20% NaCl
1] <« 5%Na,SO0,
— -0,8-
S 11 » 10%Na,s0,
= 197 | & 20%NaSO,
E -1,2
E -1,4—.
.15_. >
_1y3_-
] <4
-2,0—
—2,2.

In[(1-w,,)iw, ]

L e e e e S B R B A e e e e e S s Sy e e s e e e B
-3,0 -28 -26 -24 -22 -20 -18 -16 -14 -1,2 -1,0 -0,8 -06 -04 -0,2 0,0

Figure V-33: Correélation d’Othmer-Taobias pour le systeme { eau (1) +acide
acétique (2) + 1-octanol (3) + sal}.
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B e e S e L B e e w e e
-30 -28 -26 -24 -22 -20 -18 -16 -14 -1,2 -1,0 -0,8 -0,6 -0,4 -0,2 0,0

FigureV-34: Corréation de Hand pour e systéme { eau (1) +acide acétique (2) +
1-octanol (3) + sd}.
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0,0
-0,2_- m  Sans sel
1 ® 5%NaCl A
047 4 10% NaCl
064 Y 20%NaCl
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= 1,24
3 ]
T 144
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212 T T T T T T T T T T T

T T T T — T —T—
24 -22 -20 -18 -16 -14 -12 -10 -08 -06 -04 -02 0,0
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Figure V-35: Corrélation d’Othmer-Tobias pour le systéme { eau (1) +acide
acétique (2) + acétate d’éthyle (3) + sel}.
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FigureV-36: Corréation de Hand pour e systéme { eau (1) +acide acétique (2) +
acétate d’éthyle (3) + sel}.
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Figure V-37 : Correélation d’Othmer-Taobias pour le systeme { eau (1) +acide
acétique (2) + DCM (3) + sdi}.
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FigureV-38: Corréation de Hand pour e systéme { eau (1) +acide acétique (2) +
DCM (3) + sdl}.
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V.4. Résultats théoriques.
Dans cette partie, tous les résultats obtenus a partir des mesures expérimentales ont &té

exploités pour déterminer les parameétres d’interactions en utilisant le modele NRTL pour les
systemes ternaires (sans sel) et le modéle ELECNRTL pour les systemes quaternaires (avec
sdl).

Les parametres caractéristiques des divers modeles ont été ajustés a I’aide du logiciel
«Aspen Plus® » [89] sur I’ensemble des données expérimentales des équilibres liquide-liquide
et ont été comparés avec les valeurs calculées par ce logiciel. La « Fonction Objectif (OF) »
adoptée par « Aspen Plus™ » est de type « MAXIMUM-LIKELIHOOD » [90]. Les résultats
obtenus sont présentés sous la forme des écarts relatifs entre valeurs calculées et valeurs

expérimental es comme suit :

OF =¥y Zf:l Zi=1 Wi{;{(xic.‘?l! 0) = x5” (D)? (V.4)

m: Nombre des droites d’équilibre (Tie-Lines) et n: Nombre des constituants.

La qualité de prédiction est habituellement mesurée par la déviation moyenne ou
déviation de I'erreur quadratique moyenne (Root Mean Square Error) RMSE qui définit par

laformule suivante :

RMSE = |-2£ (V.5)

Zmn

Les valeurs de RMSE et les paramétres dinteraction optimales pour les modéles NRTL
et ELECNRTL sont résumées dans | es tableaux V-15et V-16.

V.4.1. Systémeternaire{eau + acide acétique + solvant}

Toutes les valeurs obtenues a partir des mesures expérimentales sur les systemes
ternaires ont été exploitées pour déterminer les parametres d’interaction nécessaires au calcul
du coefficient d’activité en utilisant le modele NRTL. La valeur de ojj est prise par défaut

égale a0,2. Les vaeurs obtenues sont présentées dans le tableau ci-dessous.
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Tableau V-15: Les parameétres d’interaction et les valeurs de RMSE pour les systémes
ternaires aT=293,15 K (modele NRTL).

i-j Ajj Aji RMSE %
eau + acide acétique + 1-octanol
1-2 5,3881 -3,2645 0,307
1-3 7,3059 -1,3122
2-3 1,9178 -0,7415
eau + acide acétique + acétate d’éthyle

1-2 5,3856 -3,5972 0,123
1-3 10,1358 -4,2482
2-3 -1,3290 3,3856

eau + acide acétique + DCM
1-2 -0,1654 8,7381 0,176
1-3 7,0875 -6,7615
2-3 0,0599 2,2795

Les données d’équilibre prédictives pour les trois systemes étudié {eau + acide acétique +
1-octanol}, {eau + acide acétique + acétate d’éthyle} et {eau + acide acétique + DCM}
a 293.15 K sont comparées avec ceux expérimentales comme montré dans les figures (V-2,
V-12 et V-21) respectivement. On peut constater une tres bonne concordance confirmée par la
valeur du RMSE qui était de I’ordre de 0,307 % ce qui démontre la fiabilité des paramétres

d’interaction calculés ainsi que la capacité du modele NRTL.

V.4.2. Systéme quaternaire {eau + acide acétique + solvant + sel}

Le logiciel Aspen plus® est utilisé avec le modéle thermodynamiques ELECNRTL (NRTL
pour les solutions éectrolytes) pour corrdler les données expérimentales d’équilibre
liquide-liquide des systemes étudiés en présence des deux sels (NaCl et Na,SO,) a différents
pourcentages massiques (5%, 10% et 20%). La valeur de o est prise égale a 0,3. Les valeurs
des parametres d’interactions du modéle choisi ains gque I’écart type sont données dans les
tableaux V-16 jusqu’a V-18.
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Tableau V-16 : Lesparamétres d’interaction et les valeurs de RMSE pour les systemes
guaternaires { eau (1) + acide acétique (2) + 1-octanol (3) + sdl (4)} aT=293,15 K (modéle

ELECNRTL).
sl i-j Aj A; RM SE %
NaCl 5%  1-2 5,8435 1,6183 0,226
1-3 56213 -1,1498
2-3 -2,2734 0,2924
1-4 -1,4203 -3,0482
2-4 1,4836E-05 39,1536 E-05
34 -1,7832E-05 -5,9382E-08
10% 12 44764 1,5099 0,138
1-3 9,6436 -1,1456
2-3 -0,7751 1,2977
1-4 5,3362 52,3198
2-4 -9,7082E-05 0,02338
34 8,7850E-05 -1,7388E-06
20% 12 4,0019 17,7867 0,793
1-3 18,2995 1,5224
2-3 43,0692 2,0529
1-4 -5,6466 31,2504
2-4 6,4257 E-05 13,6073 E-05
34 1,9053 E-05 15,8542 E-05
NaSO; 5%  1-2 1,1425 16,6786 1,410
1-3 3,9460 -1,3881
2-3 0,4612 -0,5540
1-4 119,575 -6,2456
2-4 8,7222E-05 30,4778 E-05
34  -33256E-05 -1,8687E-05
10% 12 ~437618 24783 0,099
1-3 7,2530 -0,5361
2-3 -0,4017 19,3823
1-4 14,0825 -3,3965
2-4 -9,5252E-05 225,0278 E-05
34 -8,7635E-05 6,5668E-05
20%  1-2 5,6280 23,9217 2,710
1-3 18,2305 1,1778
2-3 -0,6847 5,3487
1-4 47,6649 32,2285
2-4 -2,9220E-05 -23,1946
34 -7,3037E-05 4,2913E-05
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Tableau V-17 : Lesparamétres d’interaction et les valeurs de RMSE pour les systémes
guaternaires { eau (1) + acide acétique (2) + acétate d’éthyle (3) + sel (4)} aT=293,15K

(modele ELECNRTL).
sel i-] Ajj A RM SE %
NaCl 5% 1-2 0,2948 -2,0639 0,032
1-3 7,1704 -2,1038
2-3 -1,8765 -1,7220
14 1,1625 -2,3703
2-4 6,2446E-06 4,8705E-05
3-4 -1,3316E-05 2,8669E-06
10% 1-2 9,9546 -2,1262 0,972
1-3 10,6541 -2,5855
2-3 1,0575 4,2584
14 6,7417 -1,5528
2-4 1,8025 -0,0220
3-4 -0,9973 -0,0860
20%  1-2 23,5060 -3,0775 0,893
1-3 6,8629 9,5716
2-3 -1,1233 1,2395
1-4 -3,9164 -1,9728
2-4 - 18,223 E-05 -13,919 E-04
3-4 5,0813E-06 7,8108E-05
NaSO, 5% 1-2 0,2810 -3,2460 0,345
1-3 7,2383 -1,8808
2-3 -2,8037 -2,4302
1-4 -1,2080 3,7875
2-4 9,2960E-05 5,9459E-05
3-4 1,5248E-07 1,8857E-05
10% 1-2 9,7801 -2,9876 1,130
1-3 7,23539 -2,0685
2-3 0,1261 5,3915
1-4 63,994 1,0769
2-4 23,8839 E-5 62,426 E-5
3-4 -7,8952E-6 4,294E-6
20% 1-2 -16,6463 6,3376 0,316 E-02
1-3 7,9091 25,0303
2-3 -1,1868 33,6653
14 44,5267 -0,4374
2-4 -74,666 E-5 0,00344
3-4 10,111 E-5 -34,0313 E-5
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Tableau V-18: Les parametres d’interaction et les valeurs de RMSE pour les systemes
guaternaires { eau (1) + acide acétique (2) + DCM (3) + sdl (4)} aT=293,15K

(modele ELECNRTL).
sel i-] Ajj A RM SE %
NaCl 5% 1-2 2,8030 2,9359 0,666
1-3 6,2180 -4,4132
2-3 2,6976 1,1738
1-4 68,8543 4,5937
2-4 36,448 E-5 54,856 E-5
34 19,2703 E-5 5,3276E-5
10% 1-2 9,0269 -0,0546 0,355
1-3 7,8303 -5,4556
2-3 7,7505 2,0033
1-4 46,233 3,6236
2-4 -12,888 E-5 7,5847E-5
3-4 -5,9538E-5 3,6526E-5
20% 1-2 5,4469 -2,6477 1,590
1-3 20,5351 2,0726
2-3 1,5816 20,5947
1-4 -86,4851 -1,31046
2-4 0,0958 3,6144
3-4 0,5296 0,0786
NaSO, 5% 1-2 3,5887 3,3018 0,984
1-3 5,7335 -4,3033
2-3 9,4106 1,2237
1-4 215,9746 2,9131
2-4 -15,156 E-05 -6,4897E-05
3-4 9,2551E-05 -10,578 E-05
10% 1-2 2,0579 7,8654 1,520
1-3 4,8352 -2,5911
2-3 -9,2988 E-03 1,3612
1-4 67,9704 -3,9206
2-4 -4,5871E-05 -26,877 E-05
3-4 -3,3876E-06 -6,6376E-05

Les tableaux V-19 jusqu’a V-21 regroupent les données d’équilibre liquide-liquide prévues

par le modéle ELECNRTL pour lestrois systemes en présence du sel.
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Tableau V-19 : Données d’équilibre liquide-liquide prévues par le modele ELECNRTL pour
les systémes { eau (1) + acide acétique (2) + 1-octanol (3) + sl (4)} aT=293,15K.

Phase Aqueuse Phase Organique
S W1 Wo W3 W1 Wo W3
NaCl 5% 08707 01154 0,0139 0,0743 0,0995 0,8262

08643 01214 0,0143 0,0764 0,1072 0,8164
07847 01921 00232 0,018 0,1510 0,7472
0,7392 02305 0,0303 0,012 0,491 0,7497
0,6880 0,2708 0,0412 0,0988 0,1478 0,7534

10% 0,8415  0,1525 0,0060 0,0954 0,1345 0,7701
0,8395  0,1566 0,0039 0,0947 0,1325 0,7728
08196 0,1730 0,0074 0,0996 0,1506 0,7498
0,7314  0,2455 0,0231 0,1094 0,1517 0,7389
0,6813 0,2874 0,0313 0,1112 0,1558 0,7330
20% 0,8308  0,1604 0,0089 0,0417 0,1750 0,7833
0,8051  0,1740 0,0209 0,0616 0,1230 0,8154
0,7727  0,1923 0,0350 0,0878 0,1299 0,7823
0,7311  0,2306 0,0383 0,0886 0,1515 0,7599
0,7147  0,2401 0,0452 0,1053 0,1651 0,7297
NapSO4 5% 08810 00963 0,0227 0,0568 0,0641 0,8791
08475 01340 0,0185 0,0873 0,0977 0,8150
08167 01695 0,0138 0,0919 0,1521 0,7560
0,7792 02059 0,0149 0,0802 0,1608 0,7590
0,7511 02356 0,0133 0,097/ 0,1985 0,7038

10% 08649 0,240 0,0111 0,0588 0,0893 0,8519
0,8294  0,1598 0,0108 0,0432 0,1369 0,8200
0,7942  0,2027 0,0031 0,0784 0,1346 0,7870
0,7844 02132 0,0024 0,0723 0,1689 0,7588
0,725/ 02532 0,0211 0,0820 0,17/7 0,7403
20% 08638 0,1328 0,0034 0,0657 0,1145 0,8198
0,836 01527 0,010/ 0,0/29 0,1432 0,7839
0,7971  0,A4879 0,0150 0,07/88 0,1553 0,7659
0,7442 02341 00217 0,0881 0,1677 0,7442
0,7110 02714 0,0176 0,0909 0,1743 0,7348
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Tableau V-20 : Données d’équilibre liquide-liquide prévues par le modele ELECNRTL pour
les systémes { eau (1) + acide acétique (2) + acétate d’éthyle (3) + sal (4)} aT=293,15K.

Phase Aqueuse Phase Organique
S W1 Wo W3 W1 Wo W3
NaCl 5% 08761 0,0390 0,0848 0,0923 0,0622 0,8455

0,7939 0,0880 0,1180 0,211 0,1062 0,7727
0,736 01251 0,1393 0,1375 0,1345 0,7280
06551 01678 0,1/70 0,1683 0,1677 0,6640
0,5803 0,984 0,2213 0,1994 0,1919 0,6087

10% 0,8784  0,0408 0,0808 0,1008 0,0787 0,8205
0,7850  0,0847 0,1303 0,1296 0,1004 0,7701
0,7458  0,1295 0,1247 0,1149 0,1331 0,7521
0,6503  0,1588 0,1909 0,1791 0,1654 0,6555
0,5570  0,1941 0,2490 0,2153 0,2105 0,5742
20% 0,8858  0,0346 0,0796 0,0923 0,0819 0,8258
0,7857  0,0888 0,1255 0,1327 0,1247 0,7426
0,7223  0,1306 0,1471 0,1728 0,1427 0,6845
0,6487 01718 0,1795 0,1775 0,1658 0,6567
0,5880  0,1887 0,2233 0,2281 0,1862 0,5857
NapSO4 5% 08871 00393 00736 00662 0,0688 0,8650
0,8049 00919 0,1032 0,078 0,1090 0,7832

0,7257 0,328  0,1415 0,1200 0,1317 0,7483
0,6658 01556 0,1/86 0,1143 0,1474 0,7383
0,6068 01882 0,2050 0,1586 0,1885 0,6529

10% 08673 0,0438 0,0889 0,0950 0,0759 0,8291
0,7822 0,005 0,1173 0,1131 0,067 0,7802
0,7087 01528 0,1385 0,271 0,1358 0,7371
06477 01844 0,1679 0,520 0,1707 0,6773
055811 02006 0,2183 0,1952 0,2102 0,5946
20% 08594 0,0513 0,0893 0,1093 0,0762 0,8145
0,7957 01123 0,0921 0,1392 0,1100 0,7508
0,7029 01427 01544 0,673 0,1422 0,6904
06581 01641 01778 0,1737 0,1608 0,6656
05828 01973 0,2200 0,2710 0,1917 0,5374
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Tableau V-21: Données d’équilibre liquide-liquide prévues par le modele ELECNRTL pour
les systémes{ eau (1) + acide acétique (2) + DCM (3) + sdl (4)} aT=293,15K.

Phase Aqueuse Phase Organique
S W1 Wo W3 W1 Wo W3
NaCl 5% 0,7351 0,788 0,0862 0,1197 0,0652 0,8151

0,6817 0,2268 0,0915 0,1184 0,0894 0,7922

06101 0,2886 0,1013 0,1058 0,1295 0,7647

05775 03169 0,1056 0,0705 0,1752 0,7543

10%  0,7302  0,1907 0,0790 0,2188 0,0766 0,7045

0,7153  0,2048 0,0800 0,2052 0,1125 0,6823

0,6845  0,2357 0,0798 0,1913 0,1634 0,6453

0,6470  0,2733 0,0798 0,1797 0,2209 0,5994

20%  0,7666  0,1809 0,0526 0,1946 0,0903 0,7151

0,7370  0,2055 0,0576 0,2399 0,1359 0,6242

0,7081  0,2238 0,0681 0,2825 0,1912 0,5263

0,6338  0,2606 0,1056 0,3162 0,2285 0,4553

N&SO, 5% 0,7453 0,752 0,0795 0,0823 0,0863 0,8314
0,7093 0,2112 0,0795 0,0802 0,1142 0,8056

0,6883 0,2399 0,0719 0,0632 0,2008 0,7359

06919 0,2288 0,0792 0,0616 0,2340 0,7044

10% 0,7562 0,1681 0,0758 0,0338 0,1026 0,8636

0,7300 0,2903 0,0797 0,0802 0,1611 0,7587

0,7008  0,2157 0,0835 0,0885 0,2109 0,7006

0,6778 0,2358 0,0864 0,0954 0,2526 0,6520

Les résultats de ces tableaux sont représentés dans les figures V-39 jusqu’a V-44 qui

illustrent une comparaison entre les mesures expérimentales et les résultats de préediction par
le modele ELECNRTL aux différents pourcentages des sels ou une bonne concordance est
notée, comme le confirme lavaleur de laRMSE qui était inférieure a2,71%.
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Figure V-39 : Comparaison entre les données d’équilibre expérimentales et calculées par le
modele ELECNRTL pour le systeme { eau + acide acétique + 1-octanol + sel} aT=293,15K.
a) 5% NaCl, b) 10% NaCl, c) 20% NaCl.

La figure précédente V-39 (a, b, et c) présente une comparaison entre les mesures
expérimentales et celles calculées par le modéle ELECNRTL. Pour ce systéme le modéele
s’avere trés bien et la valeur RMSE moyenne marquée pour les trois cas éudiés est de
0,385%.
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Figure V-40 : Comparaison entre les données d’équilibre expérimentales et calculées par le
modele ELECNRTL pour le systeme { eau + acide acétique + 1-octanol + sel} aT=293,15K.

a) 5% NaySO4, b) 10% NaySO4, ¢) 20% NapSOx.

La figure V-40 (a, b, et c) présente une comparaison entre les mesures expérimentales
et celles calculées par le modéle ELECNRTL du systeme { eau + acide acétique + 1-octanol +
NaSO,}. Pour ce systeme le modeéle s’avére bien et la valeur RMSE moyenne marquée pour
lestrois cas étudiés est de 1,406 %.
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FigureV-41: Comparaison entre les données d’équilibre expérimentales et calculées par le

modéele ELECNRTL pour le systéme { eau + acide acétique + acétate d’éthyle + sel} a
T=293,15 K. a) 5% NaCl, b) 10% NaCl, c) 20% NaCl.

Lafigure V-41 (a, b, et ¢) illustre une comparaison entre les mesures expérimentales et celles

calculées par le modéle ELECNRTL du systéme {eau + acide acétique + acétate d’éthyle +

NaCl}. Pour ce systeme le modéle s’avere tres bien et la valeur RMSE moyenne marquee

pour les trois cas étudiés est de 0,632 %.
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Figure V-42 : Comparaison entre les données d’équilibre expérimentales et calculées par le

modele ELECNRTL pour le systeme { eau + acide acétique + acétate d’éthyle + sel} a

T=293,15 K. a) 5% N&SO,, b) 10% N&xSO,, c) 20% N&;SO..

Lafigure V-42 (a, b, et ¢) illustre une comparaison entre les mesures expérimentales et celles

calculées par le modéle ELECNRTL du systéme {eau + acide acétique + acétate d’éthyle +

NaSO,4}. Pour ce systéme le modele s’avére trés bien et la valeur RMSE moyenne marquée

pour les trois cas étudiés est de 0,492 %.
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Figure V-43: Comparaison entre les données d’équilibre expérimentales et calculées par le
modéele ELECNRTL pour le systeme { eau + acide acétique + DCM + sel} aT=293,15 K.
a) 5% NaCl, b) 10% NaCl, c) 20% NaCl.

Lafigure V-43 (a, b, et c) illustre une comparaison entre les mesures expérimentales et celles
calculées par le modéle ELECNRTL du systeme { eau + acide acétique + DCM + NaCl}. Pour

ce systeme le modele s’avére tres bien et lavaleur RM SE moyenne marquée pour les trois cas

étudiés est de 0,870 %.
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Figure V-44 : Comparaison entre les données d’équilibre expérimentales et calculées par le
modele ELECNRTL pour le systeme { eau + acide acétique + DCM + sel} aT=293,15 K.
a) 5% Na,SO,, b) 10% NaxSO;.

Lafigure V-43 (a, b, et c) illustre une comparaison entre les mesures expérimentales et celles
calculées par le modéle ELECNRTL du systeme { eau + acide acétique + DCM + NaCl}. Pour
ce systeme le modele s’avere trés bien et la valeur RMSE moyenne marquée pour les deux cas
étudiés est de 0,834 %.
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L accent est mis, dans ce travail sur I’étude de I’effet du solvant et I’étude des
caractéristiques de I’effet du sel, aussi d’obtenir des données expérimentales adaptées a la

représentation des équilibres liquide-liquide des systémes :
- Eau + acide acétique + 1-octanol,
- Eau + acide acétique + acétate d’ethyle,
- Eau + acide acétique + dichlorométhane.

Dans un premier temps, I’équilibre liquide-liquide des systémes ternaires { eau + acide
acétique + solvant (1-octanol, acétate d’éthyle ou DCM)}. Le choix du solvant est I'un des
facteurs les plus importants. En effet, un solvant protique polaire aura un effet plus efficace
qu’un solvant aprotique apolaire sur l'extraction des acides carboxyliques a partir des
solutions agqueuses. Les coefficients de distributions et les facteurs de séparations ont été
mesurés pour évaluer la capacité de chacun de ces trois solvants pour extraire I’acide acétique.
On constate que le 1-octanol est le meilleur solvant pour la récupération de |'acide acétique a
partir des solutions aqueuses parce qu’il a un facteur de séparation élevé gque |'acétate d'éthyle
et leDCM.

Dans la deuxieme parti, la présence d’un sel tel que le chlorure et le sulfate de sodium
a affecté I’équilibre ou le systeme est séparé en deux phases différentes. L’augmentation des
pourcentages massiques des deux sels diminue la concentration du soluté (acide acétique)
dans la phase aqueuse et I’a augmentée dans la phase organique. Il est remarqué que I’effet
« Salting-out » dans le cas du Na,SO, est le plus important que celui du NaCl.

Nous pouvons constater que I’addition d’un sel a un systéme ternaire liquide-liquide
provoqgue des modifications de la solubilité du soluté dans la phase aqueuse, ce phénoméne est
nomme « salting-out » lors d’une diminution de solubilité ou « salting-in » lors d’une

augmentation de solubilité, I’étude physico-chimique de ce phénomeéne a permis de recueillir
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guel ques renseignements sur les interactions entre ions et mol écules neutres et sur la structure
de I’eau en tant que solvant de solutions éectrolytiques et ce dans le cadre du « salting out ».

Le « salting-out » peut étre expliqué par un déficit de molécules d’eau autour des
molécules organiques, causé par la présence des espéces ioniques du sel, suite a la polarité de
I’eau qui lui permet de dissoudre certains types de composés tel que le chlorure de sodium et
le sulfate de sodium qui sont pratiquement insolubles dans | e solvant (nettement moins polaire
que I’eau) et dans les solvants apolaires.

Le rayon d’hydratation et le nombre de solvatation des ions jouent un rble important
pour déterminer I’effet de sel, et comme le cation (Na*) est le méme pour les deux sels alors

que la différence réside dans la solvatation des anions (Cl~ et SO;"). Le Cl~ posséde un petit

rayon ionique et un rayon d’hydratation plus petit que SO d’o0 un «salting-out » moins
éevé

Tout travail de mesure expérimental de données d’équilibre de phase liquide-liquide
est complexe et aussi codteux, ce qui explique le grand nombre de travaux de recherche
rapportés dans la littérature ont toujours et ayant pour objectif le développement de
corrélations empiriques précises et faciles a manipuler. Par conséquent cette étude est aussi
une opportunité pour tester certaines de ces corrélations par rapport aux résultats
expérimentaux obtenus, parmi les plus utilisées I’équation d’Othmer-Tobias et de Hand. Les
résultats de corrélations pour les deux systemes ternaires étudiés en absence et en présence
des différents sels montrent clairement la bonne concordance entre les données cal cul ées et
expérimentales.

D’autre part, les données experimentales des equilibres liquide-liquide des systemes
étudiés ont été exploitées pour I’estimation des parameétres d’interactions « solvant-solvant »
et «solvant-sel » pour prédire I’équilibre en utilisant le modéle NRTL pour les systémes
ternaires, et le modéle ELECNRTL intégré dans le logiciel Aspen Plus® pour les systemes
guaternaires (en présence du sel). Les données d’équilibre calculées montrent une bonne
concordance avec les données expérimentales comme le confirme les valeurs de RM SE.

Des études complémentaires ouvrent également des perspectives d’emploi d’autres
sels minéraux et I’étude de leur influence sur I’équilibre thermodynamique. Ainsi que,
I’utilisation d’autres modéles thermodynamiques qui permettent de mieux corréler les

données expérimental es mesurées.
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ANNEXE 1 utilisation d’un réfractométre Abbe

1. Calibrage

Avant d'utiliser pour la premiere fois le réfractometre il faut vérifier qu'il soit bien calibré et

pour ceci hous joignons une piece test dindice de réfraction connu.

FigureA.l-1

= Ajoutez deux gouttes de brome naphtaléne sur le prisme de réfraction et placez sur
celles-ci la partie polie de la piéce test.

» Observez par I'oculaire la division des parties claires et foncées et apres avoir corrigé
la dispersion, faites coincider |'échelle de la partie inférieure avec le chiffre indiqué dans la
piece test. Si laligne que sépare la partie claire de la partie foncée ne coincide pas avec le
centre des lignes croisées qui sont vues dans |la partie supérieure, vous devez tourner lavis de
calibration (A.I-1.1) jusqu'a lesfaire coincider (fig. A.I-2).

=2
2

2. Mise en marche

Ajoutez quelgues gouttes de I'échantillon sur la surface du prisme de réfraction, fermez le
prisme incident et blogquez- le avec la commande (A.I-1.2) L'échantillon doit étre

homogene, bien étendu sur toute la surface du prisme et ne doit pas avoir de bulle.

117




ANNEXE I utilisation d’un réfractométre Abbe

Ouvrez la fenétre dillumination (A.I-1.3) dirigez I'oculaire (A.l1-1.4) daccord a la
correction dioptrigue nécessaire et tournez- le jusgqu'a voir les lignes croisées d'une
maniére précise et bien définie.
Localisez la ligne qui divise les champs clairs et foncés en tournant la commande du
réglage de l'indice de réfraction (A.lI-1.5), aors tournez la commande (A.1-1.4) pour
régler ladispersion et pour que laligne soit vue sin couleur et de la maniére la plus nette.
Une fois que vous avez fait ceci tournez la commande (A.I-1.5) pour déplacer la ligne
divisoire jusgu'alamoitie des deux lignes croisées.

En ce moment la valeur indiquée dans |'échelle montre I'indice de réfraction du liquide

qui est en train de mesurer.

3. Lecture

Lerang del'échelle de lecture est I'indice de réfraction de 1.3000 [ o fom
mnalpduisbabdatisbalad

a1.7000 et de 0a&95% degrés Brix. : il el

Exemple: T

Dans |'échelle nous lirons 1.3355 nD et 12.5° Brix.
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ANNEXE 11

Données des droites d’équilibre

% Systeme{Eau (1) + Acide Acétique (2) + 1-Octanal (3)}

Phase Aqueuse Phase Organique
W1 W o W3 Np W 1 W o W3 Np
0,9228 0,0639 0,0133 1,3345 0,0582 0,0664 0,8754 1,4190
0,8767 0,1158 0,0075 1,3410 0,0652 0,0842 0,8506 1,4155
0,8402 0,1550 0,0048 1,3440 0,0747 0,1068 0,8185 1,4139
0,7969 0,1890 0,0141 1,3470 0,0825 0,1243 0,7932 1,4125
0,7497 0,2265 0,0238 1,3495 0,0895 0,1395 0,7710 1,4115
0,7081 0,2596 0,0323 1,3410 0,0945 0,1506 0,7549 1,4155
% Systeme{Eau (1) + Acide Acétique (2) + 1-Octanal (3)} avec NaCl.
Phase Aqueuse | Phase Organique
5% NaCl
W1 W>o W3 Np W1 W> W3 Np
0,8815 0,1019 0,0166 1,3400 0,0723 0,1011 0,8266 1,4129
0,8401 0,1500 0,0099 1,3419 0,0812 0,1224 0,7964 1,4111
0,7913 0,1839 0,0248 1,3440 0,0895 0,1372 0,7733 1,4095
0,7480 0,2204 0,0316 1,3461 0,0940 0,1466 0,7594 1,4087
0,7035 0,2516 0,0449 1,3485 0,0963 0,1519 0,7518 1,4083
10% NaCl
W1 W>o W3 Np W1 W> W3 Np
0,8621 0,1306 0,0073 1,3421 0,0811 0,1325 0,7864 1,4142
0,8330 0,1643 0,0027 1,3434 0,0890 0,1380 0,7730 1,4125
0,8016 0,1917 0,0067 1,3448 0,0910 0,1486 0,7604 1,4120
0,7530 0,2227 0,0243 1,3470 0,0962 0,1534 0,7504 1,4109
0,7121 0,2536 0,0343 1,3487 0,1011 0,1566 0,7423 1,4099
20% NaCl
W1 Wo W3 Np W1 Wo W3 Np
0,8257 0,1671 0,0072 1,3396 0,0305 0,1783 0,7912 1,4252
0,8190 0,1716 0,0094 1,3402 0,0646 0,1492 0,7862 1,4115
0,7895 0,1871 0,0234 1,3429 0,0780 0,1505 0,7715 1,4104
0,7445 0,2199 0,0356 1,3468 0,0740 0,1575 0,7685 1,4107
0,7032 0,2546 0,0422 1,3502 0,0864 0,1588 0,7548 1,4095
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ANNEXE 11

Données des droites d’équilibre

% Systeme{Eau (1) + Acide Acétique (2) + 1-Octanol (3)} avec Na,SO,.

Phase Aqueuse | Phase Organique
5% Nay,SO,

W1 W>o W3 Np W1 W> W3 Np
0,8823 0,0823 0,0354 1,3386 0,0471 0,0857 0,8672 1,4192
0,8412 0,1324 0,0264 1,3406 0,0631 0,1122 0,8247 1,4165
0,8164 0,1725 0,0111 1,3417 0,0822 0,1315 0,7863 1,4134
0,7745 0,2145 0,0110 1,3437 0,0913 0,1503 0,7584 1,4119
0,7313 0,2591 0,0096 1,3457 0,0956 0,1676 0,7368 1,4112

10% Na,SO,

W1 W>o W3 Np W1 W> W3 Np
0,8735 0,1072 0,0193 1,3374 0,0395 0,0857 0,8672 1,4166
0,8312 0,1549 0,0139 1,3405 0,0412 0,1122 0,8247 1,4111
0,8006 0,1963 0,0031 1,3427 0,0723 0,1315 0,7863 1,4044
0,7742 0,2236 0,0022 1,3442 0,0794 0,1503 0,7584 1,4030
0,7113 0,2642 0,0245 1,3480 0,0881 0,1676 0,7368 1,4023

20% Nay,SO,4

W1 W>o W3 Np W1 W> W3 Np
0,8651 0,1314 0,0035 1,3362 0,0601 0,0857 0,8672 1,4207
0,8378 0,1517 0,0105 1,3402 0,0550 0,1122 0,8247 1,4146
0,8002 0,1854 0,0144 1,3434 0,0603 0,1315 0,7863 1,4074
0,7528 0,2260 0,0212 1,3462 0,0711 0,1503 0,7584 1,4039
0,7255 0,2572 0,0173 1,3477 0,0847 0,1676 0,7368 1,4024

% Systeme {Eau (1) + Acide Acétique (2) + Acétate d’éthyle (3)}

Phase Aqueuse Phase Organique

W1 W o W3 Np W 1 W o W3 Np
0,8519 0,0653 0,0828 1,3398 0,0891 0,0312 0,8797 1,3678
0,7937 0,0996 0,1067 1,3439 0,1002 0,1084 0,7914 1,3679
0,7522 0,1227 0,1251 1,3460 0,1451 0,1392 0,7157 1,3683
0,6962 0,1522 0,1516 1,3495 0,1769 0,1780 0,6452 1,3682
0,6289 0,1841 0,187 1,3536 0,2389 0,1900 0,5711 1,3673
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ANNEXE 11

Données des droites d’équilibre

% Systéme {Eau (1) + Acide Acétique (2) + Acétate d’éthyle (3)} avec NaCl.

Phase Aqueuse | Phase Organique
5% NaCl
W1 W>o W3 Np W1 W> W3 Np
0,8795 0,0373 0,0832 1,3381 0,0861 0,0657 0,8482 1,3711
0,7976 0,0938 0,1086 1,3711 0,1206 0,0992 0,7802 1,3709
0,7358 0,1196 0,1446 1,3423 0,1374 0,1323 0,7303 1,3703
0,6527 0,1658 0,1815 1,3709 0,1540 0,1658 0,6802 1,3699
0,5908 0,1915 0,2177 1,3445 0,1992 0,2045 0,5963 1,3694
10% NaCl
W1 W>o W3 Np W1 W> W3 Np
0,8825 0,0399 0,0776 1,3375 0,0953 0,0784 0,8263 1,3725
0,7918 0,0834 0,1248 1,3426 0,1171 0,1015 0,7814 1,3720
0,7356 0,1246 0,1398 1,3450 0,1217 0,1323 0,7460 1,3719
0,6596 0,1607 0,1797 1,3497 0,1616 0,1684 0,6700 1,3710
0,5615 0,1968 0,2417 1,3577 0,2100 0,2096 0,5804 1,3704
20% NaCl
W1 W>o W3 Np W1 W> W3 Np
0,8919 0,0346 0,0735 1,3399 0,0784 0,093 0,8286 1,3711
0,8015 0,0861 0,1124 1,3478 0,1268 0,1042 0,7690 1,3680
0,7333 0,1246 0,1421 1,3528 0,1503 0,1376 0,7121 1,3675
0,6582 0,1634 0,1784 1,3568 0,1616 0,1684 0,6700 1,3672
0,6021 0,1865 0,2114 1,3590 0,2036 0,2045 0,5919 1,3663

% Systéme {Eau (1) + Acide Acétique (2) + Acétate d’éthyle (3)} avec Na,SO,.

Phase Aqueuse | Phase Organique
5% Nay,SO,

W1 W>o W3 Np W1 W> W3 Np
0,8896 0,0346 | 0,0758 1,3407 0,0967 0,0758 | 0,8275 1,3709
0,8104 0,1042 | 0,0854 1,3709 0,1145 0,1068 | 0,7787 1,3703
0,7172 0,1480 | 0,1348 1,3458 0,1128 0,1323 | 0,7549 1,3704
0,6599 0,1735 | 0,1666 1,3703 0,1336 0,1711 | 0,6953 1,3693
0,5828 0,1942 | 0,2230 1,3505 0,1713 0,1891 | 0,6396 1,3676

10% Na,SO4

W1 Wo W3 Np W1 Wo W3 Np
0,8657 0,0423 | 0,0920 1,3408 0,0877 0,0757 | 0,8366 1,3695
0,7934 0,1068 | 0,0998 1,3457 0,1066 0,1092 | 0,7842 1,3680
0,7082 0,1480 | 0,1438 1,3495 0,1222 0,1400 | 0,7378 1,3669
0,6529 0,1788 | 0,1683 1,3507 0,1616 0,1684 | 0,6700 1,3657
0,5757 0,1992 | 0,2251 1,3529 0,1836 0,2045 | 0,6119 1,3651
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ANNEXE II Données des droites d’équilibre
20% Nay,SO4
W1 Wo W3 Np W1 Wo W3 Np
0,8892 0,0399 | 0,0709 1,3427 0,1020 0,0784 | 0,8196 1,3673
0,7976 0,1119 | 0,0905 1,3466 0,1209 0,1120 | 0,7671 1,3661
0,6985 0,1453 | 0,1562 1,3485 0,1324 0,1376 | 0,7300 1,3651
0,6576 0,1735 | 0,1689 1,3492 0,1431 0,1788 | 0,6781 1,3642
0,5716 0,1942 | 0,2342 1,3508 0,1980 0,2069 | 0,5951 1,3598
« Systeme{Eau (1) + Acide Acétique (2) + DCM (3)}
Phase Aqueuse Phase Organique
W 1 W o W3 Np W1 W o W3 Np
0,6789 0,2564 0,0647 1,3520 0,0219 0,0478 0,9303 1,3402
0,6437 0,2877 0,0686 1,3539 0,0290 0,0807 0,8903 1,3409
0,5807 0,3339 0,0854 1,3568 0,0315 0,1167 0,8518 1,3413
0,5328 0,3712 0,0960 1,3597 0,0320 0,1491 0,8189 1,3431
% Systeme{Eau (1) + Acide Acétique (2) + DCM (3)} avec NaCl.
Phase Aqueuse | Phase Organique
5% NaCl
W1 W>o W3 Np W1 W> W3 Np
0,6990 0,1948 0,0713 1,3588 0,1202 0,0627 0,8111 1,3440
0,6481 0,2288 0,0907 1,3604 0,1135 0,0880 0,7928 1,3467
0,5943 0,2628 0,1132 1,3640 0,0921 0,1311 0,7722 1,3507
0,5532 0,3002 0,1189 1,3660 0,0663 0,1818 0,7486 1,3548
10% NaCl
W1 W>o W3 Np W1 W> W3 Np
0,6705 0,1873 0,0751 1,3738 0,2021 0,0792 0,6985 1,3576
0,6478 0,208 0,0794 1,3750 0,1855 0,1147 0,6812 1,3624
0,6229 0,2345 0,0803 1,3755 0,1599 0,1627 0,6614 1,3690
0,5895 0,2675 0,0840 1,3763 0,1464 0,2184 0,6206 1,3711
20% NaCl
W1 Wo W3 Np W1 Wo W3 Np
0,6445 0,1733 0,0533 1,3624 0,1495 0,0918 0,7288 1,3562
0,6144 0,2061 0,0566 1,3642 0,2003 0,1387 0,6210 1,3565
0,5832 0,2345 0,0657 1,3657 0,2203 0,1906 0,5450 1,3601
0,5323 0,2551 0,1062 1,3686 0,2576 0,2311 0,4598 1,3626
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ANNEXE 11 Données des droites d’équilibre

% Systeme{Eau (1) + Acide Acétique (2) + DCM (3)} avec Na,SO,.

Phase Aqueuse | Phase Organique

5% Nay,SO,

W1 Wo W3 Np W1 Wo W3 Np

0,7077 0,1807 0,0762 1,3555 0,0817 0,0842 0,8300 1,3452

0,6987 0,2005 0,0659 1,3563 0,0816 0,1235 0,7908 1,3480

0,6776 0,2213 0,0672 1,3580 0,0473 0,1767 0,7736 1,3518

0,6197 0,2476 0,1017 1,3618 0,0497 0,2363 0,7115 1,3562

10% Na,SO,

W1 W» W3 Np W1 Wo W3 Np

0,6999 0,1629 0,0672 1,3592 0,0246 0,1044 0,8685 1,3538

0,6640 0,1873 0,0823 1,3607 0,0625 0,1564 0,7748 1,3567

0,6324 0,2156 0,0888 1,3622 0,0687 0,2033 0,7211 1,3592

0,6228 0,2316 0,0833 1,3630 0,0735 0,2691 0,6500 1,3633
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ANNEXE 111 Données du systeme {eau+acide acétique+DCM}

A.lll.1. Systéme{eau + acide acé&ique + DCM} sans sdl:
Les résultats sont montrés dans les tableaux et les figures suivants :

a)Courbe d’étalonnage

1,42 4

Sans sel (Salt free basis)
—&— Eau
—0— DCM

1,40 4

1,38

1,36

Indice de réfraction (n,)

1,34 4

0,0 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 0,8 0,9 1,0

Fractions massiques (w,)

Figure A.l11-1: Courbe d’étalonnage du systeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) + DCM (3)}
sans sel.

b) Courbe de solubilité

Tableau A.111-1: Données expérimental es de la courbe de solubilité du systéme ternaire
{Eau (1) + Acide Acétique (2) + DCM (3)} aT=293,15K

A W2 W3 Np
0,9460 0,0000 0,0540 1,3389
0,8212 0,1292 0,0495 1,3419
0,7399 0,1941 0,0658 1,3476
0,6595 0,2768 0,0636 1,3534
0,6028 0,3163 0,0807 1,3555
0,5585 0,3516 0,0898 1,3584
0,4843 0,4066 0,1090 1,3630
0,4151 0,4357 0,1491 1,3675
0,1347 0,3800 0,4852 1,3763
0,1006 0,3464 0,5528 1,3882
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ANNEXE 111 Données du systeme {eau+acide acétique+DCM}
0,0871 0,3291 0,5837 1,3923
0,0460 0,2684 0,6855 1,3988
0,0372 0,2296 0,7331 1,3985
0,0231 0,2022 0,7746 1,4069
0,0164 0,1034 0,8801 1,4156
0,0307 0,0537 0,9154 1,4176
0,0489 0,0000 0,9540 1,4200

A.lll.2. Systeme{eau + acide acé&tique + DCM} avec sdl:

Les tableaux (A.Il1-3 et A.llI-4) présentent les résultats expérimentaux d’equilibre
liquide-liquide pour le systeme {Eau + Acide Acétique + DCM} et cela en présence du NaCl
et NapSO, aux différents pourcentages massiques 5%, 10% et 20%.

=  Avec NaCl:

Les figures ci-dessous (A.llI-2 a A.lll-4) représentent les courbes d’étalonnage
du systeme { Eau+Acide Acétigue +DCM + NaCl} a différents pourcentages du sel (5%, 10%
et 20%). Ces courbes sont construites a partir des indices de réfractions des différentes

a) Courbe d’étalonnage

fractions massiques de I’eau et du solvant.

Figure A.l11-2: Courbe d’étalonnage du systeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) + DCM (3)}
avec 5% NaCl.

Indice de réfraction (1)
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ANNEXE 111 Données du systeme {eau+acide acétique+DCM}

1,42 10% NaCl
—a—Eau
—0— DCM
~, 1,404
£
c
9
B
& 1,38
0
o
kel
8 1,36
k]
£
1,344
-—¥F7FT1—7T——7

T
00 01 02 03 04 05 06 07 08 09 10
Fractions massiques (w)

Figure A.111-3: Courbe d’étalonnage du systeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) + DCM (3)}
avec 10% NaCl.

1424 20%NaCl
—a— Eau
—o—DCM

=

N

o
1

Indice de réfraction (1)
8 8
1 1

T T T T
00 01 02 03 04 05 06 07 08 09 10
Fractions massiques (w)

Figure A.111-4: Courbe d’étalonnage du systeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) + DCM (3)}
avec 20% NaCl.
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ANNEXE 111 Données du systeme {eau+acide acétique+DCM}

b) Courbe de solubilité

Tableau A.l111-3: Données expérimentales de la courbe de solubilité du systéme
{Eau (1) + Acide Acétique(2) + DCM (3)} avec NaCl.

W1 ‘ W>o ’ W3 ’ Np
5% NaCl
0,9178 0,0000 0,0822 1,3375
0,7746 0,1554 0,0700 1,3535
0,6029 0,3090 0,0881 1,3615
0,4487 0,4290 0,1223 1,3705
0,2121 0,4775 0,3104 1,3840
0,1452 0,4278 0,4270 1,3895
0,0893 0,3505 0,5602 1,3995
0,0753 0,2836 0,6411 1,4030
0,0905 0,0915 0,8180 1,4196
0,1306 0,0000 0,8694 1,4205
10% NaCl
0,9230 0,0000 0,0770 1,3460
0,7808 0,1583 0,0608 1,3690
0,6148 0,3058 0,0794 1,3755
0,4588 0,4579 0,0833 1,3800
0,3521 0,4633 0,1846 1,3830
0,2213 0,4876 0,2911 1,3840
0,0868 0,4375 0,4757 1,3870
0,0741 0,3704 0,5555 1,3915
0,0745 0,1006 0,8249 1,3965
0,0950 0,0000 0,9050 1,4150
20% NaCl
0,9345 0,0000 0,0655 1,3385
0,7878 0,1613 0,0509 1,3585
0,6172 0,3234 0,0594 1,3665
0,4403 0,4463 0,1134 1,3750
0,2048 0,4667 0,3285 1,3875
0,1406 0,4675 0,3919 1,3915
0,1020 0,3698 0,5282 1,3965
0,0904 0,2490 0,6606 1,4070
0,0645 0,0965 0,8390 1,4160
0,0535 0,0000 0,9465 1,4200

= Avec Na,SOy:

Le méme systéme { Eau+Acide AcétiquetDichlorométhane} est examiné en présence

d’un sel bivalent qui est le sulfate de sodium a différents pourcentages (5% et 10%).
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ANNEXE 111 Données du systeme {eau+acide acétique+DCM}

a) Courbe d’étalonnage

1,424 5% Na,SO,
—a— Eau
—O0— DCM
—~ 1,404
£
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k)
8
8 138+
@
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Figure A.l11-5: Courbe d’étalonnage du systeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) + DCM 3)}

avec 5% NaSO,,
1,42 10% Na,SO,
—a— Eau
—0—DCM
< 1,40
£
o
kel
©
© 1,38
®
[0]
e
[0]
O 1,36
T
£
1,34
L T T T

0,0 ' 0,1 0,2 ' 0:3 ' 0:4 ' 0:5 ' 0:6 ' 0,7 ' 0,8 ' 0,9 ' 1,0

Fractions massiques (w)
Figure A.l11-6: Courbe d’étalonnage du systeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) + DCM (3)}
avec 10% NaSOq,,
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Figure A.l11-7: Courbe d’étalonnage du systeme { Eau (1) + Acide Acétique (2) + DCMe (3)}
avec 20% NaSOq,,

b) Courbe de solubilité

Tableau A.l111-4: Données expérimental es de la courbe de solubilité pour le systeme
{Eau (1) + Acide Acétigue (2) + Dichlorométhane (3)} avec NaxSO,,

W1 ‘ Wo ‘ W3 ‘ Np
5% Na2S04
0,8904 0,0000 0,1096 1,3390
0,8259 0,0915 0,0826 1,3460
0,6633 0,2772 0,0595 1,3590
0,4405 0,4353 0,1242 1,3715
0,3543 0,4610 0,1847 1,3805
0,1286 0,4130 0,4584 1,3900
0,0845 0,3621 0,5534 1,3965
0,0304 0,2205 0,7491 1,4140
0,0191 0,1140 0,8669 1,4195
0,0512 0,0000 0,9488 1,4200

129




ANNEXE 111 Données du systeme {eau+acide acétique+DCM}

10% Na2S04
0,9065 0,0000 0,0935 1,3400
0,8371 0,0915 0,0714 1,3530
0,6922 0,2661 0,0417 1,3635
0,4493 0,4423 0,1084 1,3715
0,3397 0,4903 0,1700 1,3755
0,2139 0,4689 0,3172 1,3850
0,0694 0,3647 0,5659 1,3925
0,0211 0,2400 0,7389 1,4130
0,0336 0,1220 0,8444 1,4200
0,0512 0,0000 0,9488 1,4210
20% Na2S04

0,9230 0,0000 0,0770 1,3470
0,8346 0,1246 0,0408 1,3545

0,678 0,2901 0,0319 1,3645
0,4425 0,4743 0,0832 1,3700
0,3047 0,5380 0,1573 1,3795
0,1053 0,4503 0,4444 1,3815
0,0371 0,3647 0,5982 1,3890
0,0073 0,2392 0,7535 1,4025
0,0108 0,1353 0,8539 1,4175
0,0327 0,0000 0,9673 1,4230
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ANNEXE IV Modeéle thermodynamique « ELECNRTL »

Le modéle de coefficient d'activité Electrolyte-NRTL, ELECNRTL, est I'ensemble
d'options recommandé pour les simulations avec des éectrolytes. ELECNRTL calcule les

propriétés de la phase liquide a partir du model e de coefficient d'activité Electrolyte-NRTL.

ELECNRTL peut représenter des systemes d'électrolytes aqueux et agueux / organiques sur
toute la gamme des concentrations d'éectrolyte avec un seul ensemble de paramétres
d'interaction binaires. En |'absence d'éectrolytes, le moddle se réduit au modéele NRTL
standard.

Les parametres gjustabl es pour le modéle ELECNRTL incluent:
» Coefficient de constante diélectrique des composants purs des solvants non aqueux.
* Rayon de Born des especesioniques.

» Paramétres NRTL pour les paires molécule-molécule, molécule-électrolyte et éectrolyte-
électrolyte.

Les coefficients de constante diélectriqgue des composants purs des solvants non agueux
et le rayon de Born des espéces ioniques ne sont requis que pour les systemes éectrol ytiques

a solvant mixte. La dépendance en température de la constante diél ectrique du solvant B est:

1 1
Ep(Tl= Az + BB[? - C_]
=

Chaqgue type de paramétre ELECNRTL comprend a la fois le facteur de non-aléatoire, a, et
les parametres dénergie, 1. Les relations de dépendance thermique des paramétres
ELECNRTL sont:

» Parameétres binaires Molecule-Molecule:
‘BBS
Top = Aog =2 + P In( T+ G T

* Paramétres de paires électrolyte-molécule:

T

Doas (7% —T) T
o B T Cm.B +?Q'+ Em.3|:T+ln T

Fi w
Taca = CB.GE_ + ;{ﬂ + EB.::&|:(?’—?-,?,) + ln(T??';"j:|
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* Parametres de paires électrolyte-éectrolyte:

Pour les paramétres de la paire électrolyte-électrolyte, les deux éectrolytes doivent partager

un cation commun ou un anion commun:

Ds‘a,c'h (T?ﬂf - T’;l il
Tdﬂ,c'h = Cc'a.r,"ﬂ + T + Eda.c'h|: T + ln Tng;t’

DCG_' ' (T{f - T':l T
T.c +Em.ﬂ..|: 7 +ln(?m:r)j|

i

e wa'

-+

ca'sa't T

Ou: T =208.15K

Aspen Plus contient une banque de données de parametres d'interaction binaires entre
I'eau et plus de 600 paires dions électrolytes. Si les parametres d'interaction binaire entre un
solvant et une paire dions d'éectrolyte sont absents de la banque de données et que vous
n'indiquez pas de valeurs, Aspen Plus fournit des valeurs par défaut raisonnables.
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Abstract: The application of salting effect to isolate an organic acid, particularly Acetic acid, from
aqueous solution is reported. In fact the presence of a salt can influence the solubility of a
compound by either increasing it or decreasing it, leading to Salting-in and Salting-out,
respectively. The addition of a salt in an aqueous solution introduces ionic forces which affect
liquid-liquid equilibrium and which influence directly the distribution coefficient of the solute.
The effect of NaCl and Na,SO, on the liquid-liquid equilibrium data of the ternary system (Water+
Acetic Acid+ Dichloromethane) at a temperature of 293.15 K and an atmospheric pressure is
studied experimentally in this work. The mass fractions of salt in the total mixture are 5%, 10%
and 20%. It is noted that the equilibrium between phases is modified preferably to the extracted
phase and the salting-out in the case of sodium sulfate is more significant than the effect of

Sodium chloride chloride.

Sodium sulfate

2017 The authors. Published by the Faculty of Sciences & Technology, University of Biskra.
This is an open access article under the CC BY license.

1. Introduction

Acetic acid is one of the simplest and most widely used carboxylic

acids having many important chemical and industrial
applications. Total worldwide production of acetic acid is about
6.5 million tonnes per year; out of which about 5 million tonnes
are produced by methanol carbonylation process and by bacterial
fermentation and the remaining 1.5 million tonnes by recycling
(Shin et al. 2009). The recovery of carboxylic acids from either
fermentation broth or low titer wastewater presents a significant
challenge. A great deal of effort has been made in developing
feasible and economic method for recovery of carboxylic acids.
For example, the precipitation with calcium hydroxide or calcium
oxide, followed by filtration, acidification and crystallization, has
been employed as the main recovery method, although it has

great difficulty and low yield. The others acid recovery processes

are available, including  electrodialysis, esterification,
chromatography, extractive fermentation and solvent
extraction (Yang et al. 1991). Among them, Liquid-liquid

extraction using aqueous two-phase systems (ATPS) has been
demonstrated to be a highly efficient separation technique for
small organic species (Fu et al. 2015).

The presence of inorganic salt changes the phase equilibrium
behaviour of a mixture significantly. This phenomenon is often
referred to as the salting in or salting-out effect (Singh et al.
2006). It can be used to optimize separation processes such as
rectification to shift the azeotropic conditions, extraction to alter
and also and fractional

the miscibility gaps absorption

I Corresponding author. E-mail address: hasseine@yahoo.fr

crystallization to change the distribution coefficients. The salt
effect in biological processes such as
purification of proteins, enzymes, nucleic acids, and others

is also important
(Hasseine et al. 2009). During recent years, attempts have been

made to generate the reliable as well as reproducible
experimental data for systems containing salts. Typically, the
salting-out effect on the (liquid + liquid) equilibria systems has
been the topic of investigation in the separation processes using

the preferential organic solvents (Aznar et al. 2000).

The study of efficiently separating and recovering Acetic acid
from aqueous solutions is an important significance on industry
and environmentally sustainable development. Many research
groups in different countries are working in this field and some
methods are proposed in the literature (Vakili-Nezhaad et al.
2004; Koga et al. 1978; Watanabe et al. 1985; Chand et al. 1994;
Sano et al. 1995; Cockrem 1996; Baniel 1998 ; Saha et al. 2000;
Demiral et al. 2003; Singh et al. 2006). Accordingly, the present
research is aimed to recover acetic acid from aqueous solution
using salting effect on the solvent extraction method.

In this work, effect of sodium chloride and sodium sulfate with
different content (5%, 10% and 20%) on the liquid-liquid
equilibrium data of (water+ acetic acid+ DCM) system is
investigated. The experimental results were correlated based on
the Othmer-Tobias correlation.

2. Experimental

2.1. Chemicals and apparatus

This work is licensed under a Creative Commons Attribution 3.0. License (CC BY 3.0) http://creativecommons.org/licenses/by/3.0/
JOURNAL OF APPLIED ENGINEERING SCIENCE & TECHNOLOGY | JAEST - ISSN 2352-9873 (PRINT) | SECTION B: THERMAL, MECHANICAL AND MATERIALS ENGINEERING

Available online at http://revues.univ-biskra.dz/index.php/jaest
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Acetic acid and Dichloromethane were obtained from Biochem
(p.a.> 99.5%) and used without further purification. The sodium
chloride and sodium sulfate was provided from Merck with purity
99%. Distilled water was prepared using GFL 2001/4 distillation
unit.

The quaternary system was mixed with a magnetic stirrer (Nahita
model 690 type), and heated at a constant temperature in the
water bath (uncertainty is + 0.1°C.). The masses were determined
by an analytical balance (uncertainty is + 0.001 g). Refractive
refractometer (WYA Abbe

index was measured by a

refractometer 2WA-J).

2.2. Analytical methods
2.2.1. Binodal curve

The binodal curve values were determined by means of the cloud
point method (Ghalami-Choobar et al. 2011). The measurements
were made in a glass equilibrium thermostated cell equipped
with a magnetic stirrer. The cell temperature was controlled with
a temperature-controlled bath with an accuracy of +0.01K. A
known composition, homogeneous and transparent (acetic
acid + salted water) was prepared in a glass equilibrium cell at
constant temperature. The mixture was made by mass using an
analytical balance. Then dichloromethane was progressively
added to the mixture using a micro-burette. The cloud point was
determined by observing the transition from a homogeneous to a
heterogeneous mixture as indicated by the mixture turbidity.

2.2.1. Tie-lines

A weighed amount of aqueous solution containing a known
quantity of solute was mixed with a known quantity of solvent in
a stoppered funnel. Quantities of salt were added to make
corresponding mixtures of different salt mass percentages of 5,
10 and 20. These mixtures were maintained at constant
temperature of (293 + 0.1) K in a thermostatic bath and agitated
for an extended period of time until complete dissolution of the
salt. The thermodynamic equilibrium was finally achieved by
letting the mixture rest for 24 h. After the equilibrium two phases
are separated and weighed. Refractive index measurements are
carried out to determine the concentrations of the various
compounds in each phase. Prior to these refractometer
measurements, graphs giving the change of the refractive index
with concentration of the solution have been plotted and used to
read off the concentrations of the non-electrolytes and the salt in
the organic phase. The concentrations in the aqueous phase
solution are obtained by satisfaction of the material balance.

3. Results and Discussion
3.1. LLE measurements

The solubility and the equilibrium tie-line data were measured at
293.15 K and atmospheric pressure. The data determined for
studied systems (water + acetic acid + DCM) and (water + acetic
acid + DCM + salt) are reported in tables 1-3, in which Wi denotes
the mass fraction of the i th component. Figures 1 and 2 show the

binodal curves in the presence of sodium chloride and sodium
sulfate, respectively. After salt addition, the experimental results
(tie-lines) for various concentration of salt (0.05, 0.1 and 0.2)
were evaluated and are presented in table 4 and 5.

Table 1. Experimental solubility data for [water (1)+ acetic acid (2)
+dichloromethane (3)] ternary system at T= 293.15 K

W, W, W3
0.9460 0.0000 0.0540
0.8212 0.1292 0.0495
0.7399 0.1941 0.0658
0.6595 0.2768 0.0636
0.6028 0.3163 0.0807
0.5585 0.3516 0.0898
0.4843 0.4066 0.1090
0.4151 0.4357 0.1491
0.1347 0.3800 0.4852
0.1006 0.3464 0.5528
0.0871 0.3291 0.5837
0.0460 0.2684 0.6855
0.0372 0.2296 0.7331
0.0231 0.2022 0.7746
0.0164 0.1034 0.8801
0.0307 0.0537 0.9154
0.0489 0.0000 0.9540

Table 2. Experimental solubility data for [water (1)+ acetic acid (2)
+dichloromethane (3) + NaCl (4)] quaternary system at T= 293.15K

Ws W, Ws
5% NacCl 0.9178 0.0000 0.0822
0.7746 0.1554 0.0700
0.6029 0.3090 0.0881
0.4487 0.4290 0.1223
0.2121 0.4775 0.3104
0.1452 0.4278 0.4270
0.0893 0.3505 0.5602
0.0753 0.2836 0.6411
0.0905 0.0915 0.8180
0.1306 0.0000 0.8694
10% NaCl 0.923 0.0000 0.0770
0.7809 0.1583 0.06081
0.6148 0.3058 0.0794
0.4588 0.4579 0.0833
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0.3521 0.4633 0.1846
0.2213 0.4876 0.2911
0.0868 0.4375 0.4757
0.0741 0.3704 0.5555
0.0745 0.1006 0.8249
0.095 0.0000 0.9050
20% NaCl 0.9345 0.0000 0.0655
0.7878 0.1613 0.0509
0.6172 0.3234 0.0594
0.4403 0.4463 0.1134
0.2048 0.4667 0.3285
0.1406 0.4675 0.3919
0.1020 0.3698 0.5282
0.0904 0.2490 0.6606
0.0645 0.0965 0.8390
0.0535 0.0000 0.9465

Fig. 1.Experimental solubility diagram for (water + acetic acid +

Acetic acid

0,00,

1,00

—*— salt free-basis
—=—5% NaCl

10% NaCl
—e—20% NaCl

dichloromethane +NaCl) quaternary system at 293.15 K

Table 3. Experimental solubility data for [water (1) + acetic acid (2)

+dichloromethane (3) + Na,SO, (4)] quaternary system at T= 293.15 K

25
10% Na,SO, 0.9065 0.0000 0.0935
0.8371 0.0915 0.0714
0.6922 0.2661 0.0417
0.4493 0.4423 0.1084
0.3397 0.4903 0.1700
0.2139 0.4689 0.3172
0.0694 0.3647 0.5659
0.0211 0.2400 0.7389
0.0336 0.1220 0.8444
0.0512 0.0000 0.9488
20% NaySO4 0.9230 0.0000 0.077
0.8346 0.1246 0.0408
0.6780 0.2901 0.0319
0.4425 0.4743 0.0832
0.3047 0.538 0.1573
0.1053 0.4503 0.4444
0.0371 0.3647 0.5982
0.0073 0.2392 0.7535
0.0108 0.1353 0.8539
0.0327 0.0000 0.9673

W, W, W;
5% Na;S0, 0.8904 0.0000 0.1096
0.8259 0.0915 0.0826
0.6633 0.2772 0.0595
0.4405 0.4353 0.1242
0.3543 0.4610 0.1847
0.1286 0.4130 0.4584
0.0845 0.3621 0.5534
0.0304 0.2205 0.7491
0.0191 0.1140 0.8669
0.0512 0.0000 0.9488

Acetic acid
1,00

0,00

—*— salt free-basis

N

5% Na,SO,

—o—10% Na,SO,

0,50

«oo//

0,00 0,25 0,50

Water

20% Na,SO,

\0<
\
0,00

1,00
DCM

Fig. 2. Experimental solubility diagram for (water + acetic acid +

dichloromethane +Na,S0,) quaternary system at 293.15 K

From figures 1 and 2, it can be seen that the heterogeneous zone
of each sample system become larger with the increase in

concentration of salt. The addition of salt to the system is
beneficial for separation and enlarges the operation range of

extraction. It can be seen from table 5 that at 20 % of salt mass

we haven’t data because at this concentration the salt precipitate

and it forms a third phase.



Aidaoui et al. / J. Appl. Eng. Sci. Technol. 26

Table 4. Experimental tie-lines data of [water (1) + acetic acid (2)
+dichloromethane (3) +NaCl (4)] quaternary system at 293.15 K

Aqueous phase Organic phase

5% NaCl
W, W, W3 W, W, W, W3 W,
0.6990 0.1948 0.0713 0.0349 0.1202 0.0627 0.8111 0.0060
0.6481 0.2288 0.0907 0.0324  0.1135 0.0880  0.7928 0.0057
0.5943 0.2628 0.1132 0.0297 0.0921 0.1311 0.7722 0.0046
0.5532 0.3002 0.1189 0.0277 0.0663 0.1818 0.7486 0.0033
10% NaCl
W, W, W3 W, W, W, W3 W,
0.6705 0.1873 0.0751 0.0671 0.2021 0.0792 0.6985 0.0202
0.6478 0.208 0.0794  0.0648 0.1855 0.1147 0.6812 0.0186
0.6229 0.2345 0.0803 0.0623 0.1599 0.1627 0.6614  0.0160
0.5895 0.2675 0.0840 0.0590 0.1464  0.2184  0.6206 0.0146
20% Nacl
W, W, W3 W, W, W, W3 W,
0.6445 0.1733 0.0533 0.1289 0.1495 0.0918 0.7288 0.0299
0.6144 0.2061 0.0566 0.1229 0.2003 0.1387 0.6210  0.0400
0.5832 0.2345 0.0657 0.1166  0.2203 0.1906  0.5450  0.0441
0.5323 0.2551 0.1062 0.1065 0.2576 0.2311 0.4598 0.0515

Where w,3 and w,; are acetic acid mass fraction in solvent-rich
and water-rich phases, respectively, and w;; and w;; are the
water mass fractions in solvent-rich and water-rich phases,
respectively. The distribution coefficient and separation factor for
each aqueous solution containing sodium chloride and sodium
sulfate are summarized in table 6 and 7. Figure 3 shows the
results for the system (water + acetic acid + DCM) in the presence
of NaCl and Na,SO,. It can be seen how the slopes of the
Distribution curves change with the addition of salt implying an
increase of the activity coefficient of the solute, and hence
causing salting-out of acetic acid. This can be explained by the
fact that salt molecules compete with those of solute for water
molecules, causing therefore a deficit in the solvatation shells
around the organic solute which may become free to move and
migrate into the organic phase. In this figure, a very similar
influence of NaCl and Na,SO,on the distribution of the solute is
shown. However, salting-out is slightly more pronounced with
Na,S0, as shown by the position of the curves for each salt and at
different concentrations used.

Table 6. The values of ionic strength, distribution coefficients for acetic
acid and separation factor in the presence of sodium chloride at T=293.15
K.

Table 5. Experimental tie-lines data of [water (1) + acetic acid (2)
+dichloromethane (3) + Na,SO, (4)] quaternary system at 293.15 K

Aqueous phase Organic phase

5% Na;SO,

W, W, W3 W, W, W, W3 W,
0.7077 0.1807 0.0762 0.0354  0.0817 0.0842 0.8300  0.0041
0.6987 0.2005 0.0659 0.0349 0.0816  0.1235 0.7908 0.0041
0.6776 0.2213 0.0672 0.0339 0.0473 0.1767 0.7736 0.0024
0.6197 0.2476 0.1017 0.0310  0.0497 0.2363 0.7115 0.0025

10% Na,SO,

W, W, W3 W, W, W, W3 W,
0.6999 0.1629 0.0672 0.0700  0.0246 0.1044  0.8685 0.0025
0.6640 0.1873 0.0823 0.0664  0.0625 0.1564  0.7748 0.0063
0.6324 0.2156 0.0888 0.0632 0.0687 0.2033 0.7211 0.0069
0.6228 0.2316 0.0833 0.0623 0.0735 0.2691 0.6500  0.0074

Concentration I/mol.I" D, s
5% 0.05 0.3219 1.8718
0.3846 2.1962
0.4989 3.2190
0.6056 5.0530
10% 0.10 0.4229 1.4029
0.5514 1.9257
0.6938 2.7028
0.8164 3.2875
20% 0.20 0.5297 2.2836
0.6730 2.0643
0.8128 2.1517
0.9059 1.8720

Table 7. The values of ionic strength, distribution coefficients for acetic
acid and separation factor in the presence of Sodium Sulfate at T=293.15
K.

Distribution coefficient, D,, of acetic acid and separation factor, S,
of the chosen solvent were calculated as follows (Mohsen-Nia et
al. 2009):

Dy=22 (1)
§=D,=% (2)

Concentration I/mol.I" D, S
5% 0.05 0.4659 4.0357
0.6159 5.2736
0.7984 11.4375
0.9543 11.8989
10% 0.10 0.6408 18.2315
0.8350 8.8710
0.9429 8.6796
1.1620 9.8461
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It can be concluded that acetic acid concentration in the organic
phase increases with increase of salt ionic strength. The
effectiveness of extraction of acetic acid by solvent mixture is
given by its separation factor presented in fig.4, which is an
indication of the ability of solvent to separate acetic acid from
water. This quantity is found to be greater than 1 for the systems
reported here, which means that extraction of acetic acid by
these solvent mixtures is possible. The separation factor for the
acetic acid at T=293.15K gradually increases with the increase in
concentration of NaCl and Na,SO,.

5% Na,S0,
10% Na,SO,
5% NaCl
10% NaCl
20% NaCl

Adp» o

T T T T T T T T T T T T T T T T T T T T T T T T T
0,16 0,17 0,18 0,19 0,20 0,21 0,22 0,23 0,24 0,25 0,26 0,27 0,28 0,29 0,30 0,31
W,

21

Fig. 3. Effect of salts on the Distribution coefficient of acetic acid, D, , at

T=293.15K
20+
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Fig. 4. Separation factor plotted against the mass fraction of acetic acid in
aqueous phase at T=293.15 K.

3.2. Othmer-Tobias correlation

The reliability of the measured LLE data was tested by Othmer-
Tobias equation (Othmer et al. 1942):

n(22) = A+ B In(22) (3)

Wiz Wiy

where w;; is mass fraction of water in the aqueous phase; w;; is
mass fraction of the solvent in organic phase; A and B are
constant which depend on the degree of immiscibility of
components in systems. The parameters of the equation and the
correlation coefficient values R’ are given in table 8. Figure 5 and
6 show the plot of In[(1-ws3)/ wss] versus In[(1-wq;)/ wq;] with
sodium chloride and sodium sulfate, respectively. The linearity of
the plots indicates the consistency of experimental data. It

indicates that Eqg. (3) can be satisfactorily used to correlate the
tie-lines data of the investigated system.

Table 8. Values of Othmer-Tobias parameters of the system [water +
acetic acid +dichloromethane + salt] at T=293.15 K

Salt Concentration A B R
Nacl 5% -0.9847 0.5721 0.9856
10% -0.1481 0.9931 0.9780
20% 0.5436 2.4091 0.9387
Na,SO, 5% -0.1350 1.5243 0.8734
10% 1.0152 3.4033 0.9581
o TouNad

0,0 A 20% Nacl

0,64

In[(1-w_)iw,] o~

1.2 =

T
-0,9 -0,6 -0,3
In[(1-w, )iw, ]

Fig. 5. Othmer-Tobias plots of quaternary system (water + acetic acid +
dichloromethane + NaCl) at T=293.15 K.
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Fig. 6. Othmer-Tobias plots of quaternary system (water + acetic acid +
dichloromethane + Na,SO,) at T=293.15 K.

4. Conclusion

In this paper, recovery of acetic acid from aqueous solution by
dichloromethane as a solvent using the effect of sodium chloride
and sodium sulfate was proven to be possible. The results show
that the two-phase region of ternary system (water+ acetic acid +
DCM) s
enlargement of two-phase region and the decrease of solubility

relatively smaller without addition of salt, the

of acetic acid in aqueous phase occurred with an increase of salt
concentration in initial aqueous solution. It can be concluded
from the distribution coefficient and selectivity data that saline
extraction was very helpful for separating acetic acid from
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aqueous solutions and the « Salting-out » effect of Na,SO, is
more significant than the effect of NaCl.
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