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Résumé

L’objectif de ce travail est d’étudier et tester différents modéles thermodynamiques
pour la prédiction de la solubilitt de molécules de composés pharmaceutiques et
agroalimentaires dans différents solvants organiques afin d’obtenir les diagrammes de
phases correspondants.

Pour cela, une premiére partie consiste en une modélisation des équilibres de phases
pour des systemes binaires et ternaires par le biais de différents modéles thermodynamiques
tels que NRTL et UNIFAC. L’occasion a été exploitée pour déterminer les parametres
d’interaction moléculaires pour le modele NRTL, jusque-la inexistants.

La deuxiéme partie de ce travail porte sur une étude expérimentale basée sur
I’analyse thermique (calorimétrie différentielle a balayage, DSC), d’ou la mesure de
paramétres thermophysiques requis pour la détermination des diagrammes d’équilibres de
phases thermodynamiques solide-liquide pour les différents systémes binaires et ternaires
considérés.

Les résultats obtenus expérimentalement et par modélisation, concernant les
diagrammes de phases ont montré une bonne concordance, particulierement pour le modele
NRTL dont la nature est moléculaire, comparativement au modele UNIFAC qui est basé sur
le concept de contribution de groupes et est donc approximatif.

Les parameétres d’interaction calculés pour le modéle NRTL a partir de données

d’équilibre ont donné d’excellents résultats et donc deviennent disponibles pour le design des



équipements de changement de phases impliquant ces systemes. Leur avantage réside dans le
fait qu’ils ont été calculés indépendamment de la température.

Les résultats de cette étude ont permis de mieux évaluer les capacités et limites des
modeles NRTL, UNIFAC, ainsi que la fiabilité de la technique de calorimétrie différentielle a
balayage.

Mots-clés : Equilibre solide - liquide, Cristallisation, Solubilité, UNIFAC, NRTL,
Analyse thermique, DSC.

Abstract

The objective of the present work is the study and test of different thermodynamic
models for the prediction of the solubility of different pharmaceutical and food compounds in
different organic solvents in order to obtain the corresponding phase diagrams.

For this purpose, a first part consists of a phase equilibria modeling for binary and
ternary systems by means of different thermodynamic models such as NRTL and UNIFAC.
The opportunity has been taken to determine the molecular interaction parameters which do
not exist.

The second part of this work concerns an experimental study based on a thermal
analysis (the differential scanning calorimetry, DSC), hence the measurements of the required
thermophysical parameters for the determination of solid-liquid phase equilibria diagrams for
the considered different binary and ternary systems.

The obtained experimental and calculated results concerning the phase diagrams have
shown a good agreement, particularly for the NRTL model which nature is rather molecular
comparatively to the UNIFAC which is based on group contribution concept, and therefore is
approximated.

The NRTL interaction parameters calculated from equilibrium data have given
excellent results and are then available for any design calculation of phase changes
equipment’s involving these systems. Their advantage is the fact that they have been
calculated independently of temperature.

The results from this study have enabled a better assessment of the capacities and
limits of models such as NRTL and UNIFAC as well as the reliability of the differential
scanning calorimetry technique.

Keywords: Solid-liquid equilibrium; Crystallization; Solubility; UNIFAC; NRTL;
Thermal analysis; DSC.
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Introduction générale

Introduction générale

Un grand nombre de procédés de I’industrie chimique font intervenir des opérations
basées essentiellement sur des équilibres thermodynamiques entres phases. Par conséquent les
propriétés thermodynamiques sont fondamentales pour la description des phénomeénes
intervenant dans tout procédé de transformation de la matiere, car elles permettent le
dimensionnement des unités de production et aussi I’optimisation des paramétres opératoires.

Le présent travail porte sur I’étude des équilibres de phase solide-liquide. Ce dernier
est relativement peu considéré comparativement aux deux autres types d’équilibre de phases
qui sont vapeur-liquide et liquide-liquide et ce malgré le grand nombre d’applications
correspondantes telle que la cristallisation dont 1’utilisation est aujourd’hui assez courante
dans I’industrie, notamment pharmaceutique ou elle peut étre considérée comme une étape
clé.

En effet parmi ses multiples applications, le procédé de cristallisation est
essentiellement utilisé comme une méthode de transformation d’une espece chimique dissoute
sous une forme solide, de séparation, de purification et de récupération de matériaux solides.
Elle permet de créer des produits finaux (cristaux) dont les propriétés peuvent étre finement
controlées. Ce point est notamment important dans I’industrie, pour laquelle le controle des
propriétés d’usage des solides formés est important.

Enfin, tout procédé de cristallisation dépend principalement de la solubilité de la
molécule a cristalliser dans un, ou plusieurs solvants, qui elle-méme traduit 1’équilibre entre
les phases liquide et solide de la molécule.

Cependant 1’étude expérimentale et la mesure des données d’équilibre de phases
n’ont jamais €té une tache facile a réaliser. Par conséquent la modélisation de telles données

pour des systémes aussi variés que possible, est indispensable, ce qui motive I’amélioration ou

1



Introduction générale

le développement de modeles assez précis et fiables permettant de déterminer ces données
d’équilibre quasiment nécessaires a la conception des procédés industriels.

Dans la modélisation des procédés industriels, il est toujours fait recours a des
modeles thermodynamiques de nature prédictive. Ces modeles, a fondements théoriques
complexes, sont le résultat d’études fondamentales probabilistes.

La grande majorité des modeles thermodynamiques existant est basée sur la prise en
compte de la non idéalité des systemes considerés selon les conditions et leur complexité, en
introduisant des coefficients tels que les coefficients d’activité et de fugacité. Ces modeles
sont différents 1’un de 1’autre par la maniére adoptée pour exprimer ces coefficients.

L’objectif principal du présent travail est 1’étude fondamentale de la solubilité des
molécules d’intérét pharmaceutique et agro-alimentaire dans des solvants organiques. L’étude
repose sur une approche thermodynamique via I’utilisation et 1’amélioration de certains
modéles thermodynamiques existants: UNIFAC, NRTL, ainsi qu’une étude expérimentale
basée principalement sur 1’analyse thermique.

Par conséquent et aprés cette introduction générale, le premier chapitre présente
I’état des connaissances dans la littérature concernant la cristallisation, la problématique de la
solubilité et I’aspect thermodynamique des équilibres liquide-solide. Ce premier chapitre
rassemble quelques informations préalables requises par les travaux précédents.

Le second chapitre aborde une étude approfondie des notions pré-requises de
physique de la matiére condensée nécessaires a la compréhension de nos travaux et qui
concernent en particulier les équilibres liquide-solide, la solubilité ainsi que leurs applications
a la cristallisation.

Concernant le troisieme chapitre, une étude bibliographique sur les modéles
thermodynamiques les plus utilisés pour le calcul des équilibres de phases liquide-solide est
présentée.

Par la suite, le quatrieme chapitre décrit la méthodologie expérimentale de mesure de
la solubilité de solide dans un liquide (Analyse Thermique), ainsi que la technique et
I’étalonnage de I’appareillage utilisé.

Le cinquiéme chapitre est consacré a la présentation, la discussion et I’interprétation
des résultats obtenus expérimentalement et par le biais de la modélisation.

Enfin, la conclusion générale est dédiée a la synthése globale du présent travail et les

perspectives pouvant étre envisagees.



Chapitre 1 Etude bibliographique

Chapitre 1
Etude bibliographique

1.1 Introduction

Dans les applications industrielles on est souvent face a un probléme d’équilibre
entre phases de corps purs ou de systémes a plusieurs constituants.

L’étude expérimentale et la mesure des données d’équilibre de phases n’ont jamais
été une tache facile. Par conséquent la modélisation de telles données pour des systémes aussi
variés que possible, est indispensable, ce qui motive I’amélioration ou le développement de
modeles assez fiables et rigoureux permettant de déterminer ces données d’équilibre
quasiment nécessaires a la conception des procédés industriels.

Ce chapitre présente une revue générale sur les théories concernant la solubilité d’un
soluté dans une solution. Celle-ci est la base de tout procédé de cristallisation et donc la
méthode expérimentale utilisée pour sa mesure ou celle d’autres propriétes
thermodynamiques des composés solides, est donc décrite avec les différents modeles
thermodynamiques qui peuvent mener & une estimation de sa valeur, rapportant certains

travaux issus de la littérature et concernant ces phénomenes.

1.2 Théorie de cristallisation

La cristallisation est une opération de séparation et de purification qui peut étre
définie comme un changement de phase durant lequel se développe une phase solide
cristalline a partir d’un solide fondu ou d’une solution et 1’un de ses principaux réles dans
I’industrie chimique c’est la production de cristaux tout en contrdlant leurs propriétés. Dans
I’industrie pharmaceutique, 1’étape de cristallisation est 1’une des phases les plus sensibles. En
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raison de I'utilisation finale des produits pharmaceutiques, le contréle du procédé doit étre
particulierement strict. Ainsi, la distribution de taille, la morphologie, la pureté, la structure
cristalline (polymorphe, solvants...), la densité, la viscosité et la filtrabilité des suspensions

doivent étre maitrisees par ce procédé [1].

1.2.1 Lasolubilité

A pression et température fixées, la solubilité est définie comme étant 1’équilibre
entre une solution de concentration donnée et une phase solide de composition et de structure
données. D’un point de vue thermodynamique, elle est définie par 1’égalité entre les fugacités
des phases liquide et solide d’un soluté ou d’une maniere équivalente par 1’égalité des
potentiels chimiques.

La solubilité d’un soluté dans un solvant dépend trés fortement du choix de ce
dernier qui est genéralement organique, parmi le grand nombre existant [2]. Choisir le
“meilleur solvant” n’est pas facile de par les nombreux parametres tels que les propriétés
physico-chimiques, les conditions opératoires, le codt, etc. qui doivent étre pris en
considération.

En pratique, les solvants les plus couramment utilisés sont les alcools a longueur de
chaine carbonée courte, les esters, I’acide acétique, les cétones, ou encore les produits issus
des fractions légeres de pétrole, etc. [2].

Alternativement des mélanges de solvants peuvent montrer de meilleures propriétés,
comparativement aux solvants purs d’ou I’importance d’explorer de tels systemes.

De maniére générale, le solvant et I’anti —solvant sont choisis de sorte que le principe
actif y soit bien et rapidement soluble.

En pratique, le principe de similarité concernant la nature et la structure moléculaire
des constituants considérés et qui est exprimé comme ‘like dissolves like’ peut servir de guide
simple pour choisir un solvant tout en distinguant certaines catégories telles que:

e Solvants polaires et protiques (eau, méthanol, acide acétique...) ;
e Solvants polaires et aprotiques (acétonitrile, nitrobenzene...) ;
e Solvants aprotiques et apolaires (hexane, benzéne, éther éthylique...).

Souvent, un soluté apolaire se montre assez soluble dans des solvants apolaires ou
seules des interactions faibles de type van der Waals sont mises en jeu.

Un solvant polaire protique caractérisé par des interactions de type liaisons
hydrogene assez fortes peut mieux dissoudre un soluté pouvant engendrer le méme type

d’interactions (liaisons Hydrogéne). Aussi dans des solvants polaires aprotiques, les
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interactions de type dipdle-dipdle avec les molécules de soluté sont prépondérantes. Donc si
le soluté est également polaire, ces interactions entrainent une bonne solubilité, sinon il ne
peut pas interagir avec le dipble solvant et se trouve moins, ou peu, soluble. Par contre si le
soluté est protique et polaire, la solubilité¢ dans ce type de solvants risque d’étre faible, car les
interactions de type hydrogéne dans la maille cristalline sont préférées aux plus faibles

interactions dipdle-dipdle au sein de la solution.

1.3 Mesure des propriétés thermodynamiques

L’équation d’équilibre qui traduit la solubilit¢ d’un soluté dans un solvant la plus
utilisée est exprimée comme suit :

In(x,) =0 [1 _ 1) @)

f

Avec Ah ' et T Denthalpie et la température de fusion, respectivement, T la température

du systeme, R la constante des gaz parfaits, X, la fraction molaire de i et }, le coefficient
d’activité de 1.
L’équation 1.1 renferme des propriétés thermophysiques telles que I’enthalpie et Ia
température de fusion dont la mesure se fait généralement par DSC (Differential Scanning
Calorimetry).

L’analyse thermique différentielle fOt développée par Le Chatelier dés 1887 [3]. Bien
que I’industrie pharmaceutique ne s’intéressa a la méthode que dans les années 1960-1970
avec l'apparition sur le marché de la premiere analyse différentielle quantitative
calorimétrique. Cependant un grand intérét pour la technologie a suivi, en raison de ses
nombreuses applications particulierement en pharmacie ou la technique a été méme décrite
dans I'USP (USP - U.S. Pharmacopoeia Convention). Cependant l'intérét de son utilisation a
été limité de par I’indisponibilité de logiciel et de matériel informatique durant cette époque.

Les progrés technologiques de ces dernieres années ont permis un développement
important de la calorimétrie différentielle a balayage ou (DSC), avec I’apparition de nouvelles
techniques et aussi d’applications.

Geénéralement I’analyse thermique consiste a mesurer les évolutions d’une propriété
physique d’un échantillon lorsqu’il est soumis a une variation programmée (généralement

linéaire) de température avec le temps dans une atmosphere contrdlée. Cependant on trouvera
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aussi des études en fonction du temps a température constante ou pas, d’ou la couverture de
nombreux domaines de I’analyse tels que la calorimétrie, la thermogravimétrie, etc.

La calorimétrie différentielle a balayage se rapporte a 1’étude de la température de
I’échantillon et des échanges thermiques entre celui-Ci et le milieu extérieur. Les domaines
d’application de la DSC sont donc tres variés : mesure de la pureté d’un produit, mesure de la
capacité thermique, étude des solides non cristallins (verres, polymeres et caoutchouc), étude
du polymorphisme, étude des diagrammes de phases binaires et ternaires de produits
minéraux et organiques, étude de la stabilité thermique des composés organiques, étude des
réactions d’oxydation, de réduction, etc. [4], impliquant un grand nombre d’industries:
chimiques, pétrochimiques, pharmaceutiques, alimentaires, électroniques, miniéres,

métallurgiques, etc. Ceci a fait de I'analyse thermique un outil assez puissant.

1.4 Modeéles thermodynamique pour le calcul du coefficient d’activité

L’utilisation de 1’équation 1.1 nécessite la connaissance du coefficient d’activité y;

o

du soluté ‘i’. Ce coefficient quantifie 1’écart a I’idéalit¢ d’un mélange, di aux différentes
natures et grandeurs des interactions moléculaires existantes.

Un grand nombre de différents modéles rapportés dans la littérature ont été
développés pour le calcul du coefficient d’activité. La section suivante présente la description

de quelques modeles assez utilises dans le calcul des équilibres de phases.

1.4.1 Modeles semi-prédictifs

Les modeles semi-prédictifs nécessitent des données expérimentales a partir
desquelles, généralement, des paramétres d’interaction sont estimés, permettant d’étendre leur

utilisation a différentes températures.
1.4.1.1 Modele de Wilson

Développé en 1964 par G.M Wilson [5], ce modé¢le repose, comme bien d’autres, sur
le concept de composition locale supposant que la composition locale autour d’une molécule i
est indépendante de celle autour d’une autre molécule j. Cette composition locale peut ensuite
étre étendue a toute la solution par I’intermédiaire de facteur de Boltzmann.

Ce modele permet de prendre en compte un mélange de particules qui différent non

seulement par leurs tailles mais aussi par leurs propriétés énergétiques [5].
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Cependant, de tels modeéles ne sont pas cohérents thermodynamiquement, du fait que
cette hypothése n’étant pas assez réaliste comme rapporté Mc Dermott [2], mais

paradoxalement ils se sont montrés assez fiables dans bon nombre de cas.
1.4.1.2 Modéle NRTL

Proposé par (Renon et Prausnitz en 1968) [6], ce modéle a introduit le concept de «
concentration molaire locale » [7], basé sur une hypothese de répartition non aléatoire des
molécules, mais contrairement au modéle de Wilson, il a I’avantage de prédire
raisonnablement les équilibres liquide-liquide. Cependant il nécessite un troisieme parametre
de dispersion non aléatoire de la solution.

Le modele NRTL consiste a considérer un mélange de n constituants, comme
constitué de n cellules élémentaires différentes selon la molécule occupant son centre [8],
d’ou I’introduction de fractions molaires locales. 1l peut étre généralisé a un mélange d'ordre
supérieur a deux constituants et donne généralement une bonne représentation des données

d’équilibre pour tous les types de mélange.
1.4.1.3 Modéle UNIQUAC (Universal Quasi-chemical Activity Coefficient 1975)

Le modéle UNIQUAC, comme ceux de NRTL et de Wilson, basé sur un modeéle
physique semi-empirique appelé la théorie des deux fluides. Ces modeles sont basés sur
I'nétérogénéité des solutions a petite échelle et font intervenir le concept de composition
locale [9, 10]: les molécules ne se mélangent pas aléatoirement, mais par le biais de leurs
interactions mutuelles, de leur taille et de leur forme, préférant une certaine configuration
[11].

La méthode UNIQUAC est applicable a de nombreux liquides non-électrolytiques
contenant des molécules, polaires ou non, y compris des solutions partiellement miscibles, ce
qui en fait une méthode assez performante. N’utilisant que deux parametres ajustables pour un
mélange binaire, la méthode est plutét simple a utiliser, mais nécessite des données

expérimentales comme dans les cas précédents.

1.4.2 Modeles prédictifs

En génie des procédés, il est souvent nécessaire d’obtenir des informations sur les
coefficients d’activité de solutions pour lesquelles trés peu de données sont disponibles. Afin
de permettre des estimations sans passer par des mesures de données expérimentales, des
modeles dits predictifs ont été mis au point. Actuellement, les méthodes de contribution de
groupes sont les plus développées pour prédire ces coefficients d’activité [12].
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1.4.2.1 Modéle UNIFAC (UNIQUAC Functional Group Activity Coefficients)

Le modele UNIFAC a été proposée par Fredenslund et al (1975) et est issu du
modele UNIQUAC [9]. 1l considére la molécule comme un ensemble de groupes d’ou des
mélanges non pas de molécules mais plut6t de groupements fonctionnels [13-15]. Selon ce Le
modele UNIFAC le coefficient d'activité est supposee étre la somme de deux contributions:
une partie combinatoire, essentiellement due a la différence dans la taille et la forme de la
molécule dans le mélange; et une autre résiduelle, due aux énergies d’interactions.

La liaison entre les groupes structurels et les groupes principaux a été définie par
Fredenslund et al se basant surtout sur I'expérience [13].

L’avantage principal de cette méthode est qu’il n’est pas requis d’avoir des données
expérimentales de solubilité, mais ses principaux inconvénients sont d’abord le fait que le
modele UNIFAC ne prend pas en compte les positions des groupes dans la molécule d’ou la
non distinction entre les isomeres [2] et puis c¢’est surtout 1’indisponibilité des paramétres

d’interaction entre certains groupes.

1.4.2.2 UNIFAC modifié (Dortmund)

Des tentatives d’amélioration du modéle ont été apportées, particulierement la
version modifiée de Weidlich et Gmehling [2] déenommée UNIFAC mod. (Dortmund). Il est
caractérisé par une meilleure prise en compte de la température dans le terme résiduel. Cette
version s’est montree assez efficace surtout dans la prédiction d’équilibres liquide-

liquide/vapeur.

1.5 Molécules références

La connaissance de la solubilité de la molécule dans des solvants purs et des
mélanges de solvants est indispensable pour la conception et le calcul de tout processus
impliquant la cristallisation. Le choix du solvant est I’étape la plus difficile et tester
expérimentalement chaque solvant potentiel est une tache assez coliteuse et laborieuse, d’ou
encore une fois la nécessité d’un modele qui permet la prédiction de la solubilité dans des
solvants purs et mélanges de solvants et ne nécessitant pas beaucoup de données.

Dans la littérature un grand nombre de travaux traitant cette question sont
régulierement rapportés et sont surtout de nature expérimentale. Cependant vu la variation des

conditions opératoires d’un procédé a 1’autre, il est quasiment impossible d’examiner tous les
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cas possibles. Par conséquent, il est indispensable d’avoir des mod¢les thermodynamiques
pour la prédiction de ces équilibres des phases.

Pour cela plusieurs molécules organiques d’intérét pharmaceutiques et/ou agro-
alimentaires sont prises pour référence, considérant la variété de leurs groupements
fonctionnels et la quantité de données de solubilité expérimentales disponibles dans la
littérature.

Fredrik L. Nordstromet Ake C. Rasmussen [16] ont étudié la solubilité de I'acide
salicylique dans du méthanol, I'acide acétique, 1’acétone, 1'eau et de l'acétate d'éthyle (10 a
50°C). lls ont utilisé la calorimétrie différentielle a balayage pour déterminer les propriétés de
fusion de l'acide salicylique. Une corrélation a été observée entre la solubilité et I’équation de
van't Hoff.

Anvar Shalmashiet Ali Eliassi [17] ont utilisé la méthode gravimétrique de (298 a
348K) pour mesurer la solubilité de 1’acide salicylique dans 1’eau, 1'éthanol, 1'acétate d'éthyle
et les données de solubilité ont été corrélées avec la température. Les solubilités
expérimentales de I'acide salicylique dans de I'eau et dans I'acétate d'éthyle ont été comparées
avec les données de la littérature. La solubilité de l'acide salicylique dans de I'éthanol et de
I'acétate d'éthyle ont été élevées par rapport aux autres solvants.

Hiroyuki Matsuda et al ont utilisé la chromatographie liquide a haute performance
(HPLC) pour la mesure de la solubilité de I'acide salicylique dans I'eau, le méthanol, I'éthanol,
I'acétate d'éthyle, et dans divers mélanges de solvants binaires tels que le méthanol + eau et
I'éthanol + eau [18]. Les données de solubilité expérimentales ont été corrélées par deux
modéles de composition locale ceux de Wilson modifié et de Non Random Two liquids
(NRTL).

Fakhree et al ont étudié la solubilit¢ de l'acide 2-hydroxybenzoique (acide
salicylique, avec un point de fusion mesuré de 432 K) dans I'eau [19]. Les équations de van't
Hoff et Grant ont été utilisées pour établir une corrélation entre la solubilité de l'acide
salicylique dans des mono solvants a différentes températures. Les valeurs de solubilité de
I'acide salicylique dans des mélanges binaires de solvants ont été calculées en utilisant le
modele Jouyban-Acree [19]. L'écart moyen est utilisé comme un critéere d'erreur. L'écart
global moyen des données de solubilité dans des mono solvants corrélées a des températures
differentes, et dans des mélanges de solvants a 298.2K étaient de 1.0% et 8.3%,
respectivement.

Jyothi Thati et al ont étudié la solubilité de I'acide benzoique dans plusieurs solvants

et ont trouvé que celle-ci varie avec la température [20].
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Un autre groupe Bingwen Long et al ont utilisé un procedé gravimétrique pour la
détermination de la solubilité de I'acide benzoique dans de I'acétone, le 2-propanol, I'acide
acétique et le cyclohexane de 277 a 346K [21]. Leurs résultats expérimentaux ont montré que
solubilité de l'acide benzoique dans l'acétone était la meilleure suivie par celle dans le 2-
propanol, I'acide acétique et le cyclohexane. Cependant la solubilité dans I'acide acétique avait
la plus forte dépendance de la température. Les données de solubilité nouvellement mesurées
sont également comparées avec les données disponibles dans la littérature. Plusieurs modeéles
thermodynamiques couramment utilisés, y compris I'équation empirique de van't Hoff,
Wilson, NRTL et les equations UNIQUAC, ont été appliqués pour corréler les données de
solubilité expérimentales. Les parameétres ajustables pour chaque modéle ont été optimisés
utilisant les données de solubilité mesurées expérimentalement. Ils ont trouvé que I'équation
NRTL a trois paramétres peut donner les meilleurs résultats de corrélation. De meilleures
prédictions de la solubilité de l'acide benzoique dans l'acide acétique a une température plus
élevée ont été observées en utilisant les équations de Wilson et UNIQUAC ainsi que les trois
autres équations qui ont toutes donné des valeurs sous-estimées.

Les solubilités des médicaments telles que le paracétamol, l'allopurinol, le
furosémide et le budésonide, mesurées dans I’intervalle de température entre 298.2 a 315.2 K
ont été étudiées par Fatima L. Mota et al [22], utilisant comme solvants I'eau, I'éthanol,
I'acétone, l'acétate d'éthyle, le tétrachlorure de carbone et le n-hexane. lls ont utilisé une
méthode par agitation en flacon pour générer les solutions saturées suivies par analyse de la
composition par HPLC et également la DSC pour déterminer leurs propriétés. Par
comparaison avec des valeurs de la littérature concernant la solubilité du paracétamol, la
méthodologie expérimentale utilisée a été évaluée.

Le méme groupe de chercheurs ont utilisé le modéle (NRTL-SAC) pour la prédiction
de la solubilité du médicament ou un accord satisfaisant a été trouvé entre les valeurs
expérimentales et calculées: I'écart absolu moyen était de 68% pour la corrélation dans les
solvants organiques et 38% pour la prédiction dans I'eau [22].

Granberg et Rasmuson ont étudié la solubilité du paracétamol (4- hydrox acétanilide)
dans 26 solvants a des températures allant de -5 a 30 °C et ont trouvé que le paracétamol a
une tres faible solubilité dans les hydrocarbures non polaires et chlorés tels que le toluéne et le
tétrachlorure de carbone tandis que la solubilité est tres élevée dans des solvants de polarite
moyenne tels que le N, N-diméthyl formamide , le diméthyl sulfoxyde, et la diéthyl amine
[23]. Le paracétamol est soluble dans les alcools, mais la solubilité diminue avec

l'augmentation de la longueur de la chaine carbonée dans la série homologue de n- alcool
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(méthanol de 1 -octanol). La solubilité du paracétamol dans I'eau est beaucoup plus faible que
dans d'autres solvants polaires tels que des alcools. Ils ont aussi calculé sa solubilité idéale, et
effectivement une estimation du coefficient d'activité dans les solutions saturées est donnée.

Feelly Ruether et Gabriele Sadowski ont étudié I’application du modéle
thermodynamique (PC-SAFT) pour prédire la solubilit¢ de cing substances et les
intermédiaires pharmaceutiques typiques (paracétamol, ibuproféne, sulfadiazine, l'acide p -
hydroxyphénylacétique et I'acide p- aminophénylacétique) dans des solvants purs et mélanges
de solvants [24].

Shui Wang et al ont utiliseé une technique de contréle de laser pour déterminer la
solubilite de l'ibuproféne dans I'éthanol, le 1 -propanol, le 1 -butanol, le 1 -pentanol, le 2-
propanol, le 2 -méthyle- 1 -propanol, le 3 -méthyle- 1 -butanol, 1'acétone et 1'acétate d’éthyle
dans I’intervalle de température de 283.15 a 318.15K [25]. Les données de solubilité ont été
corrélées avec une équation semi-empirique et les résultats calculés ont montré une
augmentation de la solubilité avec la température.

Malgré leur importance, relativement peu de données thermodynamiques sont
disponibles pour les sucres, raison pour laquelle la corrélation et la prédiction des données
d'équilibre de phase sont d’un grand intérét

Le glucose est une molécule polaire (grace a ses groupes alcool), c'est pourquoi il est
soluble dans I'eau comme montré dans plusieurs travaux de recherche.

Antdnio M. Peres et Eugenia A. Macedo ont étudié les solubilités du D-glucose dans
des mélanges de solvants (eau / méthanol et éthanol / méthanol) évaluées a 40 et 60°C, avec
une méthode d'analyse simple et précise [26]. Un modele UNIQUAC modifié a été utilisé
pour la corrélation des données de solubilité expérimentales. Les parametres d'interaction
pour les paires D-glucose / alcool, eau / alcool, et alcool / alcool sont estimés sur la base des
données de solubilité ternaires ainsi que ceux disponibles dans la littérature pour le D-glucose
dans l'eau / éthanol. Les calculs de solubilité ont été effectués en utilisant une équation sur la
base de l'enthalpie de fusion de données du D- glucose. Le modéle décrit de maniere
satisfaisante les données expérimentales de solubilité du D-glucose dans de I'eau / éthanol,
eau / méthanol/ éthanol et des mélanges / méthanol aux deux températures.

Les mesures de solubilité du glucose dans une variété de mélanges binaires,
ternaires, et a multi-composants se sont élargies avec le temps et avec le besoin inévitable des
propriétés thermophysiques des composés organiques.

Panayiotis Tsavas et al ont étudié sa solubilité avec le 2- méthyle- 2 -butanol, le

sulfoxyde de diméthyle, des acides, des esters, et de I'eau a des températures différentes [27].
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Les solubilités du glucose B - cristalline, amorphe B -glucose, B -glucose et amorphe en 2-
méthyle- 2 -butanol a 60 °C ont également été mesurées. Les resultats montrent que les
solubilites des formes amorphes de 2-méthyle- 2 -butanol sont plus élevées que celui de la
forme cristalline correspondant. La présence de diméthyle sulfoxyde glucose augmente de
maniere significative la solubilité dans du 2- méthyl- 2 -butanol, tandis que la présence
d'acide gras a un effet contraire.

Jusqu’a présent tous les résultats obtenus ont montré que la solubilité du D-Glucose
dans I'eau présente une augmentation linéaire avec la température [28].

Aussi des mélanges binaires et ternaires contenant des polyols ont été mesurés par L.
Ninni et al en utilisant un hygromeétre électronique de température allant de 10 a 35°C [29].
Les concentrations des mélanges varient en fonction de la limite de solubilité de chaque
polyol (D- sorbitol, le D- mannitol, le xylitol, I'érythritol - meéso, et le glycérol). Leurs
résultats ont été comparés avec les modeles basés sur la contribution de groupe ASOG et
UNIFAC. lIs ont trouvé que les prédictions utilisant les parametres de la littérature sont
faibles, probablement di aux groupes hydroxyles qui sont fortement polaires. Ainsi ils ont
obtenu une meilleure concordance en réajustant certains des parametres d'interaction. La
bangue de donnée utilisée dans leur étude comprenait des données d'activité de I'eau ainsi que
les données de solubilité de polyols tirés de la littérature. Les meilleurs résultats ont été
obtenus en utilisant le modele UNIFAC - Larsen avec un écart relatif moyen de 0.9% pour les
données d’activité de I'eau et de solubilité.

M. Angeles Pena et al ont testé pour la premiere fois le procédé étendu «Hansen
modifié» afin de déterminer des parameétres de solubilité partiels d'excipients pharmaceutiques
non polyméres [30]. La méthode a été précédemment testée avec des molécules de
médicament et est basée sur une analyse de régression du logarithme de la fraction molaire du
soluté en fonction des parameétres de solubilité partiels d'une série de solvants de différentes
classes chimiques. Deux monosaccharides et un disaccharide (monohydrate lactose, le
saccharose et le mannitol) ont été choisis. La solubilité de ces composés a été déminée dans
une série de solvants allant de non polaire a polaire et couvrant une large gamme de la
dimension du paramétre de solubilité. Les sucres n’absorbent pas dans la région UV-visible,
et les solutions saturées ont été analysées par une technique chromatographique récente
couplée a un detecteur de diffusion de lumiére évaporatoire et qui a montré sa capacité a
déterminer la concentration en solution dans la plupart des solvants. Le Procéde Hansen

modifié étendu a fourni de meilleurs résultats que I'approche originale. Les résultats suggérent
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que le procéde pourrait étre étendu a la détermination des parameétres de solubilité partiels
d'autres excipients pharmaceutiques non polymeres.

Tous ces résultats ont permis par la suite de valider, ou d’invalider, les différentes
méthodes utilisées pour modeliser les équilibres de phases liquide-solide Ils ont également

permis d’observer le comportement réel de chaque produit dans divers solvants organiques.
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Chapitre 2

Généralités sur la cristallisation

2.1 Introduction

Les composeés solides peuvent se dissoudre dans les liquides a des degrés variables,
allant de 1’obtention de solutions assez concentrées aux cas ou la solubilité est pratiquement
négligeable. Cependant un équilibre entre les phases liquides et solides a toujours lieu. Par
conséquent la maitrise de ce dernier est indispensable dans la conception et le développement
de certains procédes de séparation tels que la cristallisation. La thermodynamique des
équilibres de phases permet de représenter d’une maniére assez précise ces équilibres, en
adoptant certaines simplifications réalistes.

Ce chapitre comporte deux parties: la premiere considere les aspects théoriques de la
thermodynamique qui gouverne les équilibres entre une phase solide et une autre liquide; la
deuxiéme concerne surtout la cristallisation comme étant une opération unitaire

essentiellement basée sur ces équilibres de phases solide-liquide.

2.2  L’équilibre solide-liquide

2.2.1 Equation d’équilibre

Similairement aux autres types d’équilibre de phases liquide-liquide et vapeur-
liquide, 1’équilibre thermodynamique solide-liquide est lui aussi régi par 1’égalité des
potentiels chimiques ou des fugacités. Ainsi, 1’équation d’équilibre traduisant la solubilité
d’un soluté 2 dans un solvant 1, peut s’écrire par 1’égalité entre les fugacités du composé dans

ces deux phases [31] :
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w (T, P,x") = ul (T,P,x), Vi (2.13)
ou

£, P,x*) = f/(T,P,x"), Vi (2.1b)
Avec :
ufetu” les potentiels chimiques du constituant i dans les phases o etB,

respectivement,

f“et f” les fugacités du constituant i dans les phases o. etp, respectivement,
T et P la température et la pression du systéme,

x“et x”, les fractions molaires du constituant i dans les phases o et B,

respectivement.

Généralement dans la majorité des systémes, la phase solide est considérée comme le
soluté solide pur a I’état cristallisé. Dans ce cas, I'unique condition d’équilibre se réduit donc
a la seule égalité des potentiels chimiques ou des fugacités du soluté dans la phase solide et la

phase liquide en équilibre, d’ou :

Hegnte (T Py X)) = Hguee (T, P) (2.1c)
Ou
f e (T, P, xlade ) = f 2l (T, P) (2.1d)

La fugacité du soluté dans le liquide peut étre exprimée comme suit :

I|qU|de liquidey __ °
solute (T P Xsoluté ) - Vz X2 fsoluté(liqjidesurfondu] (22)
Avec :

feouiatiquidesurfongy - FUGACIEE du soluté pur dans le liquide surfondu, considérée

arbitrairement comme un état standard et y, le coefficient d’activité du soluté dans le liquide.

Il faut noter que cet état standard est hypothétique et dont les propriétes peuvent étre
calculées avec précision, particulierement si la température de la solution n’est pas loin du
point triple du soluté. C’est 1’état le plus adéquat, bien que d’autres états puissent étre aussi

adoptés.
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La substitution de 1I’équation (2.2) dans I’équation (2.1b), donne I’expression de la

solubilité du soluté 2 dans le liquide suivante:
foaue (T 5 P) (2.3)

X, = S
f
72 soluté(liquidesurfondy

L’équation 2.3 est 1’équation de solubilité et il peut étre noté qu’elle dépend du

coefficient d’activité du soluté ainsi qu’un rapport de fugacité.

solide
Pour le calcul du rapport ofs‘"”té (T.P)

soluté(liquidesurfondy

une méthode basée sur le cycle

thermodynamique montré par la figure (2.1) peut étre simplement utilisée.

\ 4

Point triple Tt b C
A v

Température T8 d
Opératoire Solide Liquide

Figure 2.1: Cycle thermodynamique

La variation de I’énergie molaire de Gibbs pour le soluté en allant de 1’état ‘a’ vers

‘b’ est reliée aux fugacités du solide et du liquide surfondu par la relation suivante :

f solidle
Ag =RT In———soue____ (2.4)

soluté(liquidesurfondy
avec : R la constante universelle des gaz parfaits.
La variation de I’énergie de Gibbs est aussi reliée aux variations des enthalpies et des

entropies par la relation classique suivante:

Ag = Ah—T AS (2.5)

a—d a—d a—d

Le cycle thermodynamique montré par la figure (2.1) permet de calculer les
variations des enthalpies et entropies de 1’équation (2.5), en exploitant le fait que ce sont des

fonctions d’état et donc leurs variations sont indépendantes du chemin suivi pour aller d’un
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état vers un autre. Les variations de ces deux fonctions peuvent donc aussi étre écrites comme
suit :

Ah = Ah+ Ah+ Ah (2.6a)

a—d a—»>b b-oc c—d

et

AS = AS+AS+ AS (2.6b)

a—d a—»>b b-oc c—d

Les équations (2.6a) & (2.6b) peuvent aussi étre réécrites en fonction de la différence

des capacites calorifiques du liquide et du solide Ac, et de I’enthalpie de fusion comme suit :

:
Ah = Ah{; +[Ac,dT (2.7a)

Te

T AC
AS =AS] ., + j ?"dT (2.7b)

a—d

avec ACp = Cp(liquide) — Cp(solide).
Au point triple, I’entropie de fusion peut s’écrire :
Ah'

AS"=—

T (2.8)

En substituant les équations (2.5),( 2.7a) &(2.7b) et (2.8) dans 1’équation (2.4) et en

supposant que Acp est constant dans I’intervalle allant T, I’expression suivante est obtenue :

solide f AC AC
In fsolute (T P) — Ah T_t_l __r T_t_]_ _|__p||‘]T—t (293.)
T T R T

fsolute(llqmdesurfondL) RTt R
Les propriétés au point triple ne sont généralement pas connues [2]. Cependant le

point triple est assez proche de la température de fusion normale (point de fusion) et donc T

est remplacé par Tt dans 1’équation (2.9a) pour donner I’expression suivante :

solide T Ac, (T Ac, T
In fsolute (T P) — Ah (_f _1} _ p [_f _1J +—PIn _r (Zgb)
fsolute(llqmdesurfondl) RTf T R T R T
sollde(l— )

L’équation (2.9b) donne le rapport — ot
soluté(liquidesurfondy

des fugacités en fonction de

quantités mesurables.
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Finalement, en substituant 1’équation (2.9) dans 1’équation (2.3), ’expression de la

solubilité x, du soluté dans le solvant est comme suit:

f
Xp{Ah [Tf_lJ_Acp (Tf_lJ+Acp '”TfJ
RT, \ T R(T R T (2.10)

Le numérateur de I’équation (2.10) ne dépend que des propriétés du soluté pur et est

X, =

totalement indépendant du solvant. Les interactions entre le soluté et le solvant sont prises en
charge par le coefficient d’activite.

Généralement la pression n’a pas une grande influence sur 1’équilibre de phases
condensées liquide-solide. Cependant 1’équation générale de la solubilité peut étre écrite de la

maniére suivante :

AT (1 1) Ac T, T, AV
In(x. . )= = —|-——{InL-Ls1|-—L(P-P 2.11
(x7:) R (Tf TJ R [ T T RT ( f) (211)

AC et AV, Représentent les différences de capacité calorifique et de volume du

liquide et du solide, respectivement.

Dans la plupart des cas, les effets de la pression et de la variation de capacité
calorifique sur la solubilité sont négligeables. De plus les termes concernant la variation de la
capacité calorifique lors de la fusion sont souvent négligés devant le terme lié¢ a I’enthalpie de
fusion [2]. L’équation générale de la solubilité devient donc :

In(x7,)=2 [Ti—ﬂ (2.12)

2.2.1.1 Solubilité idéale

Dans le cas ou les pressions de vapeur du solide pur et du liquide surfondu ne sont
pas tres importantes, elles peuvent remplacer les fugacités dans 1’équation (2.3). En plus si la
nature chimique du soluté ne différe pas beaucoup de celle du solvant (liquide surfondu), le
coefficient d’activité peut étre pris égal a I’unité, pour donner I’expression de la solubilité
idéale comme suit:

Psowe (T + P)

psoluté(liquidesurfondl)

X, = (2.13)

Avec :
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solide

Peotuts 8 Peotutatiquidesurfonay 16 Pressions de vapeur du solide pur et du liquide surfondu,

respectivement.

L’expression de la solubilité idéale donnée par I’équation (2.13) est assez simple,
mais la difficulté réside dans la détermination de la pression de vapeur du liquide surfondu.
Cependant pour éviter ce probléme, I’équation (2.9b) peut étre utilisée mais avec un

coefficient d’activité égal a I’unité pour donner :

T Ac (T AC T
It _ A (—f—lj——p(—f— ]+—pln?f (2.14)

L’équation (2.14) permet d’estimer d’une manicre raisonnable les solubilités des
solides dans des liquides ou les natures chimiques des deux composes sont assez similaires.
Elle permet aussi de tirer les deux conclusions suivantes:

a) Pour un systéeme soluté/solvant donné, la solubilité augmente avec la température.
Le taux d’accroissement est proportionnel a la température de fusion et est pratiquement
indépendant de cette température;

b) pour un solvant donné et a une température fixe, si deux solides ont des enthalpies
de fusion similaires, le solide ayant la plus faible température de fusion a la plus grande
solubilité. Similairement si deux solides ont la méme température de fusion, celui ayant la

plus faible enthalpie de fusion a la plus grande solubilité.

2.2.1.2 Solubilité non idéale

Généralement pour les molécules de composés non-électrolytes, les interactions
solvant-soluté (responsables du pouvoir solubilisant du solvant) sont dues a la présence de
forces électrostatiques, dispersives et chimiques. Méme si la solution ne contient pas d’ions,
les interactions électrostatiques peuvent étre trés importantes a cause de la polarité des
molécules. En effet, une molécule électriqguement neutre peut avoir un moment dipolaire non
nul a cause de la répartition asymétrique des charges électriques. Les molécules de solvant et
de solutés non polaires peuvent aussi interagir au moyen des forces dispersives (sous formes
d’attractions et de répulsions). Ces interactions polaires ou dispersives sont responsables de la
non-idéalité de la solution et affectent la solubilité a travers les coefficients d’activité [32].

Dans le cas des systemes dont la nature et la taille des solutés et des solvants sont

assez différentes, le coefficient d’activité différe de 1’unité. 1l est généralement supérieur a
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I’unité pour les solutions non polaires et aboutissant ainsi a une solubilité inférieure a celle
d’une solution idéale. Par contre pour les cas ou des forces polaires ou chimiques sont
importantes, le coefficient d’activité est bien inférieur a 1’unité, ce qui correspond a une
grande solubilité.

L’importance du coefficient d’activité pour notre étude, nous a amené a dédier le
chapitre suivant a la présentation deétaillee des différents modéles thermodynamiques

permettant son calcul.

2.2.2 Repreésentation graphique

2.2.2.1 Systémes binaires

Les diagrammes de phases sont utilisés pour illustrer les conditions d’équilibre entre
les différentes formes ou phases d’une substance [33]. lls servent aussi a déterminer les
différents domaines de températures et de composition dans lesquels les phases coexistent.

Les conditions d’équilibre entre des phases solides et liquides pour un systeme
binaire peuvent étre considérées de deux points de vue. Si la solution liquide est en équilibre
avec la phase solide du constituent présent en exces, le solvant solide, la solution est a son
point de congélation et la courbe représentant la variation de la température d’équilibre avec
la composition de la phase liquide est appelée la courbe de congélation. Par contre si la phase
solide est en équilibre avec la solution de la substance présente en petite quantité (le solute), la
phase liquide est & saturation et la courbe représentant la variation de sa composition avec la
température est appelée la courbe de solubilité.

Dans le cas ou les deux constituants du systéme sont chimiquement similaires, il est
assez difficile de distinguer entre le solvant et le soluté et les courbes représentant les
conditions d’équilibre sont des courbes de congélation (solidification). Par contre Si un des
constituants differe abondamment de I’autre ou s’il y a une grande différence dans les
températures de fusion, dans ce cas il est possible de distinguer entre le soluté et le solvant et
c’est la courbe qui représente la condition d’équilibre de phases.

A titre d’exemple le diagramme de phase d’un systéme composé de deux
constituants A et B, est illustré par la figure 2.2 suivante:
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Solide A Solide B
+ Liquide +Liquide
C
Solide

Figure 2.2 : Equilibre de phase solide-liquide pour un systéme binaire

Si le mélange (A+B) est progressivement refroidi, un solide commence a se former et
se separe a la température de solidification qui dépend de la composition du mélange liquide.
En rapportant la variation des temperatures de solidification avec les compositions du
mélange allant de A pur a B pur, les deux courbes AC et BC sont obtenues, comme montré
dans la fig (2.2). Pour la branche AC, c¢’est A qui se sépare du mélange, alors que pour la
branche BC c’est B qui est en équilibre avec la solution. Par conséquent les courbes AC et BC
représentent les conditions de température ou des phases liquides de différentes compositions
sont en équilibre avec les phases solides A et B, respectivement.

Au point d’intersection C, les deux phases solides sont en €quilibres avec la méme
phase liquide. Le point C représente la température la plus basse a laquelle un mélange de
solides A et B subira une fusion. C est connu comme étant le point eutectique.

A partir de ce dernier diagramme, il est possible d’examiner, pour un systéme donné,
le comportement engendré par des processus de refroidissement et de chauffage.

Le méme raisonnement peut étre utilisé pour la courbe AC, ou A est majoritaire. Les

courbes AC et BC sont généralement connues comme les courbes liquidus.

2.2.2.2 Systémes ternaires

Les équilibres liquide — solide ternaires mettent en jeu trois constituants : le solvant

(1), le soluté (2), et le diluant (3). Pour ces systéemes se pose la difficulté de la représentation
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plane des résultats. Pour des équilibres liquide-solide, le nombre de degré de liberté maximal
est 3 (selon la régle de phase de Gibbs) et donc un modéle de représentation tridimensionnelle
peut étre utilisé pour les compositions de systémes en équilibre a différentes températures.
Cependant la température est genéralement fixée a une valeur donnée pour fournir une
isotherme du diagramme de phases.

Différents modes de représentation existent pour les systemes ternaires dont les plus
couramment utilisés sont presentes et décrits comme suit :

a) Représentation triangulaire

La procédure consiste a exploiter une propriété géométrique dans un triangle
équilatéral ou la somme des distances tracées perpendiculairement d’un point du plan du
triangle vers chaque coté est toujours €gale a la hauteur qui est considérée comme 1’unité.

A titre d’illustration, la représentation triangulaire est assez intéressante pour des
procédés faisant intervenir le procédeé de cristallisation. En effet dans certains systéemes, cette
derniére est provoquée en ajoutant un solvant dans lequel le soluté est moins soluble (anti
solvant) que dans le solvant original. La présence de I’anti solvant déplace le systéme vers la
région diphasique, tout en maintenant la température constante. Donc la représentation des
données par le biais d’une représentation triangulaire, permet de définir les régions

homogeénes (une seule phase) et hétérogenes (plusieurs phase), pour un systéme donné.

Figure 2.3 : Présentation du systéme ternaire en trois dimensions [34]

b) Représentation et projection

Les trois constituants A, B et C forment a une température élevé une seule phase ;
V=3 (c=3, ¢=1). L’¢état d’un systéme est défini par trois variables, la température, et les
variables de composition xa et xg (fraction molaire: YL, x; =1 ) [5]. Les compositions
Xa,Xg €t X; sont représentées avec la température par un point M dans I’espace et par

projection sur le triangle (dans le plan) par un point M (figure 2.4a et figure 2.4b) [35].
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Le seul inconvénient dans la représentation d’un diagramme de phase ternaire simple
est la difficulté d’obtenir des informations quantitatives :
Deux solutions pour résoudre ce probléme :
e Représentation en deux dimensions de la surface de liquidus ternaire sur le triangle de
composition de base.
e Diagramme isotherme a deux dimensions qui indique les intersections planes

isothermes avec les différentes surfaces (solidus, liquidus,....) [34].

°
«Le constituant A) 4 Le constitumnt A)

Figure 2.4 : Présentation d’un mélange ternaire (a: dans ’espace — b: dans le
plan [35])

¢) Projection polytherme
La méthode consiste en une projection de différents traits sur le triangle de
composition de base, comme montre la figure ci-dessous [34] [35].

b

1,00 PP
(‘C 0o 025 :'VC 2.’" WC‘: "_1

Figure 2.5 : Présentation d’un eutectique (a: en fonction de T - b: dans le
triangle)

Dans cette figure ci-dessus [35] :

e point el : eutectique de systéme binaire (A-C).
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e Point e2 : eutectique de systéme binaire (A-B).

e Point e3 : eutectique de systéeme binaire (B-C).

e Point e : eutectique de systéme ternaire (A-B-C).
Si un liquide de composition x est refroidi :

¢ la solution liquide reste liquide jusqu’a que la température du systéme atteigne le
liquidus.

e Au liquidus, le solide pur C commence a se cristalliser.

e En baissant la température, le solide C continu a se précipiter dans le liquide, la
phase liquide est réduit en C et la composition du liquide change tout au long de
la ligne pag.

e Au point p, la seconde phase apparait, et la composition du liquide change tout
au long de la ligne pe jusqu’a qu’elle atteigne le point e, ou A et C cristallisent.

e Au point e, les phases A, B et C cristallisent et la température reste constante
jusqu’a I’épuisement de tout le liquide.

La projection polytherme des lignes de température constantes du systéme ternaire
simple ABCest représentée par la fig (2.5b), ces lignes sont nommeées les liquidus isothermes.

a changement de la composition b Projection polytherme

du liquide suivant la ligne pq. ligne du liquidus.

Figure 2.6 : Projection polytherme

d) Coupes isothermes du diagramme ternaire simple
Pour obtenir une coupe plane dans un diagramme ternaire, on peut fixer la
température (coupe isotherme) [36]. La figure ci-dessous 2.7 montre les coupes isothermes

aux différentes températures [34, 35].

24



Chapitre 2 Généralités sur la cristallisation

e T >TB: T estinférieur aux températures de fusion de A et C et supérieure a la
température de fusion de B. Il y a apparition de trois phases : la phase liquide et
les deux phases : liquide + cristaux de A (L+A) et liquide + cristaux de C (L+C).

e TB>T>Te; Tes<T ; Tei<T ; Tex>T : T est inférieur a la tempeérature de
fusion de B et supérieure a la température eutectique ternaire e. 1l y a apparition
de la phase ternaire : liquide + cristaux de A et de B et apparition de la phase
binaire liquide+ cristaux de B (L+B).

e T =Te:Testeégal alatempérature eutectique ternaire e. Il y a apparition des
trois phases : (L+A+C), (L+ A+B) et (L+B+ C).

e T < Te:Testinférieur a la température eutectique ternaire e. Il y a apparition
des trois phases solides A, B et C [34, 35].

Figure 2.7 : Coupes isothermes du diagramme ternaire simple

A-B-C a différentes températures.

e) Courbe de distribution
C’est un autre mode de représentation qui consiste a porter les fractions molaires ou
massiques du soluté dans la phase de I’extrait en ordonnées et les fractions molaires ou

massiques du solvant dans la phase du raffinat en abscisses.
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La distribution d’un soluté entre les deux phases a 1’équilibre est donnée par le
coefficient de partage ou de distribution, cette grandeur est définie comme le rapport des
teneurs respectives en soluté dans 1’extrait et le raffinat quand 1’équilibre est réalisé.

Ce coefficient varie avec la nature des constituants dans le mélange, la concentration
et la température, et il est peu influencé par la pression et est donné comme suit :

K - Rea (2.15)
XZl

2.2.3 Méthodes expérimentales de détermination des diagrammes de phases

D’aprés les équations présentées ci-dessus concernant les équilibres liquide-solide, il
ressort que trois parametres sont quasiment nécessaires pour leur détermination. Il s’agit de la
température de fusion, de I’enthalpie de fusion et de la variation de la capacité calorifique au
cours de la fusion. Différentes méthodes existent pour 1’obtention de ces quantités, mais la
calorimétrie demeure la plus fiable.

En effet I’analyse thermique différentielle (Differential Scanning Calorimetry
(DSC)) permet de déterminer en méme temps la température de fusion, 1’enthalpie de fusion
et la capacité calorifique pour un échantillon du solide considéré. Elle est basée sur 1’étude
des phénomeénes thermiques (fusion, gélatinisation, dilatation thermique, conductibilité
électrique, variation des parametres cristallographiques, etc.) ayant lieu dans un échantillon de
par les variations de températures (chauffe ou refroidissement) subies d’une fagon réguliere
(vitesse). Par exemple au cours de la fusion d’un solide, le processus est endothermique ou
une quantité de chaleur assez importante est absorbée. La température de fusion est
représentée par un pic dans un graphe représentant la variation du flux de chaleur fourni avec
la température. L’aire de surface délimitée par le pic représente la quantité de chaleur totale
fournie pour la fusion de masse de 1’échantillon solide, d’ou I’enthalpie de fusion.

Les méthodes expérimentales souvent utilisées dans la détermination des
diagrammes de phases visent soit a déterminer les températures de changement de phases
et/ou d'équilibre triphasé, soit a déterminer la nature et la composition des phases en présence.

La détermination de la nature et de la composition des phases en présence est
géneralement effectuée au moyen de la diffraction des rayons X, de la microscopie
électronique a balayage couplée a la microanalyse et des méthodes métallographiques
usuelles. La métallographie quantitative permet de mesurer les fractions volumiques des

phases présentes.
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2.3 Geénéralités sur la cristallisation

De par I’importance des équilibres de phases solide-liquide dans la cristallisation, il
est peut étre utile de discuter brievement cette opération.

En effet la cristallisation en solution est un procéde de séparation et de purification
assez répandu dans I’industrie chimique. Un de ses principaux roles est la production de
cristaux tout en contrélant leurs propriétés. Ainsi, la distribution de taille, la morphologie, la
pureté, la structure cristalline (polymorphe, solvants...), la densité, la viscosité et la filtrabilité

des suspensions doivent étre maitrisées par ce procédé [1].

2.3.1 Lasolubilité

La solubilité¢ d’un soluté A dans un solvant S est la concentration maximale pouvant
étre obtenue dans la solution par dissolution de A dans S, a une température donnée. La
solution correspondante est dite saturée ou a saturation.

La solubilité s'exprime en g/L ou en mol/L [37].

2.3.2 Sursaturation — métastabilité

En solution, la force motrice de la cristallisation est la sursaturation [2], qui définit
I’état d’un mélange binaire soluté/solvant dont la concentration en soluté dépasse 1’équilibre
par la relation :
a. X
L _RTIn 25— RT In(S) (2.16)
a’ Vi %

u—u" =RTIn

Avec :
u: le potentiel chimique de la solution,
u’: le potentiel standard & T=25°C et P=1atm
aj I’activité du compose 1,
Xi la fraction molaire du soluté et yi son coefficient d’activite.
S représente la sursaturation définie comme étant le rapport entre l’activité a
I’équilibre et celle du soluté en solution.
Par définition si :
e S =1, lasolution est dite saturée: implique I’équilibre thermodynamique.
e S>1, elleestsursaturée : implique I’existence de formes solides

e S <1 lasolution est sous-saturée : implique une redis solution les cristaux

27



Chapitre 2 Généralités sur la cristallisation

Une solution sursaturée est métastable, ¢’est-a-dire qu’une faible perturbation peut
engendrer un changement d’état vers un état final stable.

La raison principale pour laquelle les solutions sursaturées sont métastables est
surtout le fait qu’a 1’équilibre, des cristaux ne se forment pas spontanément. Ceci peut étre
expliqué par le phénomene de nucléation qui est discuté ci-dessous.

Pour arriver a un état de sursaturation, plusieurs méthodes sont possibles :

Diminution de la température, évaporation du solvant, adjonction d’un anti solvant,
addition d’un agent relargant, ou par réaction chimique pour produire un produit insoluble.

Le choix d’une de ces méthodes pour initier la cristallisation est généralement

fortement li¢ a 1’allure de la courbe de solubilité [2].

2.3.3 Lanucléation et ses différents types

La nucléation est I’initiation du processus de cristallisation, se traduisant par la
naissance d’un nouveau cristal [38]. Les solutions sursaturées présentent une zone métastable
dans laquelle la nucléation n’est pas spontanée. Il faut augmenter le niveau de sursaturation
pour que la solution atteigne un état dans lequel la nucléation spontanée devient possible. Cet
état de sursaturation détermine la limite de la zone métastable. La figure (2.8) illustre les
domaines du diagramme concentration — température, montrant la zone métastable pour un
systeme soluté — solvant donné.

La connaissance de la largeur de la zone métastable est trés importante en
cristallisation car elle permet d’une part de définir la marge de manceuvre du procédé, et
d’autre part d’avoir des informations précises sur les mécanismes de nucléation prédominants
dans un systeme donné. Cependant, cette largeur de zone métastable est grandement
influencée par 1’état de la solution, la vitesse de refroidissement, les impuretés, la
concentration, etc... . Deux principaux mécanismes de nucléation ont été identifiés: la
nucléation primaire qui se produit en 1’absence de cristaux et la nucléation secondaire qui est
induite par la existence de cristaux ainsi que par leurs interactions avec 1’environnement

(parois, agitateur, sonde. . .).
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Concentration

Température

Figure 2.8 : Diagramme concentration — température pour un systéeme soluté —
solvant donné

Il existe deux types de nucléation: la nucléation primaire qui peut étre homogéne ou

hétérogene et la nucléation secondaire.

2.3.3.1 Nucléation primaire

e Nucléation primaire homogeéne
La nucléation est dite homogene lorsque la cristallisation se produit dans un milieu
dépourvu de toute particule, Cette absence de tout corps étranger (poussiéres, impuretés,...)
est rare en pratique [39]. La théorie classique de nucléation [40] considére le mécanisme de
nucléation homogene comme étant le résultat de réactions biomoléculaires qui ménent a la
formation d’agrégats moléculaires qui, s’ils atteignent une taille suffisamment importante
prend la forme d’un nucleus.
e Nucléation primaire hétérogene
En pratique, lors de la cristallisation, des impuretés peuvent initier la nucléation
primaire. On parle alors de nucléation primaire hétérogene. Dans ce cas, les nucleus se
forment sur les parois ou sur des particules solides flottant dans la solution. La présence de
ces corps étrangers dans la solution sursaturée réduit la barriere énergétique nécessaire a la
nucléation. La nucléation hétérogeéne a lieu a un degré de sursaturation plus faible que pour

les systémes homogenes.

2.3.3.2 Nucléation secondaire

La nucléation secondaire a lieu lorsque des cristaux sont présents ou ajoutés dans la
solution. Elle dépend fortement des conditions de cristallisation (Sursaturation, Viscosité de la
solution, Conditions hydrodynamiques, agitation en particulier) [38].
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Et suivant I’origine elle est apparente, réelle ou de contact.
e Nucléation secondaire apparente
Dans ce cas, il n’y a pas réellement formation de germes, mais la nucléation a lieu
lorsque des cristallites ou des agglomérats de la surface du cristal ou de son voisinage se
détachent.
La vitesse de la nucléation secondaire apparente ne dépend ni de la sursaturation ni
des conditions hydrodynamiques
e Nucléation secondaire réelle
C’est la formation des nucleus a partir de la solution (mécanismes similaires a ceux
observés lors de la nucléation primaire), Plusieurs théories ont été proposeées pour expliquer
ce mécanisme [41, 39].
e Nucléation secondaire de contact
Elle est largement plus étudiée que les deux autres types [42, 43]. Le contact entre un
cristal et d’autres surfaces (cristal, agitateur, parois..) provoque la formation de nucleus par
modification des énergies d’interaction [44, 39]. Il s’agit du mécanisme de nucléation

secondaire prépondérant dans la cristallisation de soluté modérément ou hautement soluble.

2.3.4 Le temps d’induction

Le temps d’induction est défini comme étant la période qui s’écoule entre la création
de la sursaturation et 1’apparition du premier nucleus détectable. Ce temps est souvent utilisé
comme une mesure macroscopique simple de la cinétique de nucléation. En faisant
I’hypothese que le mécanisme de formation des premiers nucléus est controlé principalement
par la vitesse de nucléation [45], en 1993 J, Mullin propose comme hypothése simple que le

temps d’induction est inversement li¢ a la vitesse de nucléation [46, 1]:

1 16I10°v?
= gafmy) o

in

2.3.5 Croissance cristalline

Lorsqu’il se forme un nucléus stable de taille supérieure a la taille critique, il
continue a croitre. Sa croissance se poursuit tant que le milieu reste sursaturé. La croissance
cristalline est un phénomene complexe qui fait intervenir deux étapes essentielles : la

diffusion des espéeces et leur rencontre pour former la structure cristalline. Une fois que la
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nucléation a lieu, la croissance est rapide. Les auteurs ont toujours supposé que la vitesse
globale de formation est proportionnelle & la vitesse de la croissance. Ceci d’autant plus que la
croissance est un phénomene détectable expérimentalement, contrairement a la nucléation qui

reste un phénomene microscopique [47].

2.3.6  Cristallisation en présence d’un co-solute

Dans le cas d’une purification par cristallisation on ajoute souvent un autre soluté

dans la solution appelé co-solute.
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Chapitre 3

Modeles thermodynamiques des équilibres de phases

3.1 Introduction

Le coefficient d’activité est un parameétre fondamental qui caractérise la non idéalité
d’un mélange, permettant ainsi le calcul des différents types d’équilibres de phases. Il décrit
I’écart entre les interactions ayant lieu entre mémes especes et entre especes différentes, dans
une phase condensée. Selon sa valeur, différents cas peuvent avoir lieu.

La majorité des mode¢les d’estimation du coefficient d’activité est basée sur

I’expression de 1’énergie libre d’exceés d’un mélange tel que décrit comme suit :

3.2 Différents modeles de calcul du coefficient d’activité

Tel que mentionné plus haut, ces modeéles sont élaborés afin de tenir compte des non-
idéalités des mélanges liquides par I’intermédiaire du coefficient d’activitéy;.

Toutes les corrélations des modeles d’activité se basent sur la fonction d’énergie
molaire d’exces de Gibbs d’un mélange réel, qui comme son nom I’indique est la différence
entre I'énergie libre d'un mélange et celle correspondante au cas idéal, a la méme température

et pression. Elle est donnée par :
N
g%(T,P,x)=g(T,P,x)—g" (T, p,.X) =RT D> _x, Iny,(T,P,X) (3.1)
i=1

id E £ - . . - s 1~ P \
Avec:(, g“et g les énergies libres molaires du mélange, idéale et d’excés,

respectivement.

Le coefficient d’activité est donné par la relation suivante :
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E
RT Iny, =‘297 (3.2)

i
avec R la constante des gaz parfaits, T La température, y, le coefficient d’activité du

constituant i, g°* I’énergie libre molaire d’excés et x; la fraction molaire du constituant i

Différents modeles proposent diverses représentations de I'énergie d'exces de Gibbs
en fonction de la concentration a température constante pour des mélanges liquides non
idéaux. Ces modeles requiérent un certain nombre de parameétres qui ne sont pas toujours
disponibles dans la littérature et donc doivent étre déterminés ou ajustes a partir de données
obtenues expérimentalement [50].

Ces modeles vont des plus anciens, tels que ceux de Margules et van Laar, aux plus
complexes et plus récents tels que ceux de Wilson, NRTL, UNIQUAC et UNIFAC qui sont
plus précis et surtout peuvent prendre en charge le cas des mélanges a plusieurs constituants

ne nécessitant que des parameétres binaires.

3.2.1 Les modeéles semi-prédictifs

Les modeles semi-prédictifs nécessitent des données expérimentales a partir
desquelles, généralement des paramétres d’interaction sont déterminés permettant d’étendre
leur utilisation a différentes conditions opératoires, notamment la température.

Parmi les modeéles empiriques, on trouve des équations classiques pour calculer

I’enthalpie libre d’exces. Certains sont décrits comme suit :

3.2.1.1 Modele de Van Laar

L’¢équation de van Laar est I'une des plus anciennes €quations développées par
Johannes Van Laar au début des années 1910 a partir de I'équation de van der Waals [51]. Elle
permet de décrire les systémes binaires, ou I’expression de 1’énergie libre d’excés de Gibbs
est donnée comme suit [52, 53]:

E RT A12A21X1X2

9 - Aiz'X1+A21'X2 (3'3)

Les coefficients d’activité peuvent étre calculés a partir des relations suivantes [52, 53]:
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Iny, = at > (3.4a)
|:]_+ A12 ) Xl }
A21 ’ Xz
Iny, = i) (3.4b)

2
{1+ A21'X2}
A12'X1

Ces deux équations donnent les variations des coefficients d’activité dans un mélange binaire,
en fonction de la composition et les paramétres ajustables Aj,et A; qui sont fonction de la

température, d’ou [52]:

iminy” =Iny, = A, (3.5a)
X, —0
liminy, =lny, =A,; (3.5b)
X, >0

Avec: y;° et y3° les coefficients d’activité a dilution infinie, des constituants 1 et 2,
respectivement.

e Domaine d’application : 1’équation de van Laar est applicable pour le calcul du

coefficient d’activité et son application est limitée essentiellement aux constituants

non ou peu polaires [52].

3.2.1.2 Modele de Margules

Pour un mélange binaire 1’énergie libre d'exces est une fonction de x; définie sur
I’intervalle de [0,1] et nulle aux bornes [52]. La fonction la plus simple qui répond a cette
condition est comme suit [51, 52, 54]:

9" _g.x x, (36)
RT
A= (A12.x1 +Ay1.%5) (3.7)
A est un parametre ajustable déterminé de facon a représenter au mieux les données
expérimentales [54].

Pour un systéme binaire, le coefficient d’activité peut étre obtenu a partir de [51, 52, 54]:

Iny, = Xz2 [Alz + 2X1(A21 - A, )] (3.8a)
Iny, = X12 [A21 +2X, (A12 - A2l)] (3.8b)
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avec: A, et A les constantes d’interaction de Margules qui sont liées aux coefficients
d’activité a dilution infini par les relations (3.5a) et (3.5b).

Les équations de van Laar et Margules sont pratiquement équivalentes, mais d’une maniére
générale, I’usage d’équation de van Laar est plus courant [52].

e Domaine d’application :cette équation est valable uniquement pour les mélanges
simples ou les constituants possédent des natures chimiques et des tailles moléculaires
similaires [52, 53]. C’est un modéle simple limité en général aux systémes binaires [6]
et utilisé pour les équilibres (liquide-vapeur) et (liquide-liquide) [54] dont la
détermination du coefficient d’activité y;, peut étre aussi exploitée pour le calcul des

systemes ternaires [51].

3.2.1.3 Modeéle de Wilson

Le modele semi-théorique de Wilson [6, 55, 56] est fondé sur le concept de
composition locale (1964) [5]. Cette équation est actuellement 1’une le souvent recommandée
[52] et s’applique correctement aux mélanges s'écartant beaucoup de I'idéalité. Le modéle de
Wilson ne requiert que deux parametres ajustables par systeme binaire et I'énergie d’exces

molaire de Gibbs est exprimée comme suit:

E

g—_l_: ;xi Ian_l:Aij -xl} (3.9)

. Vi (ﬁ“ij _ﬂ“ii) _
avec : A :V—-exp "R et 4;=1 (3.10)

i
Ajj . Parametre d’interaction de Wilson, supposé indeépendant de la composition et de

temperature, V;,V; Sont les volumes molaires a température donnee des constituants i et |

purs et (4; —4;) est un terme d'énergie d’interaction entre une molécule du constituant i et

une autre molécule du constituant j.

Le coefficient d’activité est donné comme suit [53]:

j=1

- o Xy 'AKi
Iny, =1—1In ij A —ZN— (3.11)
XAy

=
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L’écart des parametres A;; par rapport a I’unité donne une indication sur la non-idéalité de la
solution:
= LorsqueA;, = A,; = 1, la solution est ideale ;
= SiAj,et A, sont plus grands que 1. La solution présente un écart négatif par rapport a
I’idéalité (g5 < 0) ;
= Si Ap,etA,;sont plus petits que 1, ’écart est positif (g5> 0) [51].

e Domaine d’application : Ce modéle permet la prise en compte d’un mélange de
particules qui difféerent non seulement par leurs tailles mais aussi par leurs propriétés
énergétiques [5]. L’utilisation de ce modéle pour les liquides particllement miscibles
nécessite ’introduction d’un troisieme paramétre, de surcroit, il n’est pas possible
d’obtenir un maximum ou un minimum du coefficient d’activité tel que dans le cas de

certains mélanges [5, 55].

3.2.1.4 Modele de NRTL (Non Random Two Liquids)

L'équation de NRTL a eté proposée par J. M. Prausnitz et H. Renon (1968) [51]. Le
nom donné a cette équation «Non Random Two Liquids» [53] résume les bases sur lesquelles
elle est fondée. Un mélange binaire est assimilé a un ensemble de cellules centrées sur 1’un ou
I’autre des constituants, tenant compte du fait que les plus proches voisines du centre
d’attraction se répartissent de maniére non aléatoire, en fonction des interactions moléculaires,
introduisant ainsi des fractions molaires locales. Ce modéle peut étre généralisé a un mélange
d’ordre supérieur a 2 [52].

Ce modele moléculaire considére, pour un mélange de n constituants, n cellules

élémentaires différentes selon la molécule occupant son centre [57].

)

a. Cellule 1 b. Cellule j

Figure 3.1 : Cellule élémentaire d'un mélange a n constituants.
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Désignant par x;;, xj;, Xx;, ..., les fractions molaires locales des constituants i, j, k, ...,
autour d’une molécule centrale i, on suppose qu’elles sont liées par la relation [52] [53]:

.(gji -0i)
RT

=8P -y
X X

(3.12)
Avec :
x;etx; sont les fractions molaires de j et i dans le mélange.
gjitg;; sont les paramétres d’enthalpie libre caractérisant les interactions j-i et i-i.
aj;Caractérise la répartition non aléatoire des molécules j autour de la molécule
centrale i.

Donc pour un mélange a n constituants :

. G,
g_ ! (3.13)
= ZGkiXk
k=1
Y G = _ t 95 — i
ol G; =exp(—a;7;) avec a; =y et 7 =—rT

Dans cette expression, on dispose de trois paramétres ajustables par binaire (i) - (j):

T.

ij?

T

i - EN fait, une valeur ¢; = 0.2 convient dans la plupart des cas. On pourra donc la

plupart du temps se limiter a ajuster z;; et z;; pour chaque binaire.

Le calcul du coefficient d'activité a partir de I'équation NRTL ne présente aucune difficulté

particuliéere, méme s'il est un peu laborieux, et conduit a :

N N N
ZTjiGJ'iXJ’ ZXJGU’ ZXITIjGIj
j=1 + j=1 1=1

N N Tii — ™
ZGkiXk szj Xy szj Xm
k=1 k=1 m=1

Iny, = (3.14)

ji

e Domaine d’application: L’équation NRTL permet de bien représenter le
comportement de mélanges divers, méme fortement non-idéaux [57]. De plus, elle
permet de prédire de facon relativement fiable le comportement des systemes multi-
constituants a partir de 1’ajustement des paramétres binaires basés sur les données
expérimentales [58].

L’équation NRTL présente 1’avantage d’avoir un nombre approprié de parametres (&

une température donnée) pour une bonne représentation des fortes déviations a 1’idéalité,
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incluant les équilibres liquide-liquide, pour tout type de systemes. Son extension aux
mélanges multi-composants ne nécessite pas de parametres supplémentaires mais uniquement
des parametres pour des interactions binaires qui nécessitent d’étre connus afin d’estimer la
propriété de n’importe quel mélange [5]. Elle permet aussi la détermination des enthalpies des

mélanges.

3.2.1.5 Modéle UNIQUAC (Universal Quasi-chemical Activity Coefficient)

Le modéle UNIQUAC fat proposé peu de temps aprés le modele NRTL, et
développé par Abrams et Prausnitz (1975) [59]. Il comprend fondamentalement une partie
combinatoire, essentiellement due aux différences de taille et de forme de molécules (effets
entropiques) dans le mélange, et une partie résiduelle qui dépend des propriétés des
composants purs et aussi des paramétres d’interactions (terme enthalpique) binaires [59].

Ce modele est basé sur I'nétérogénéité des solutions a petite échelle et fait intervenir
le concept de composition locale [9, 7]. Les interactions entre chaque constituant dépendent
de deux parametres moléculaires de volumes et de surfaces, r et g, respectivement [59].

L’énergie libre molaire d’exces est donnée par I’expression suivante :

:Z’_q:xi In%+§iq X; In —Zq X; Inlz j (3.15)

L’expression du coefficient d’activité est décomposée en un terme combinatoire et un terme

résiduel [9] :

Iny, =Ny’ +Iny\ (3.16)

Avec
(OX Z 0. D,
Iny,S =In| — |+ =g, In| == |[+1, —— 3" x 1.
Vi (Xi J—i_ 2q| ((Dij+ i X, ; it (3163.)
Iny" =q, In{ J (3.16b)
Z 22®k “Ty

ou

! =%~(ri —g,)—(r, ~1;2=10 (3.160)

38



Chapitre 3 Modeéles thermodynamiques des équilibres de phases

ri et gi : sont les parameétres des constituants purs, qui représentent les mesures de volumes
moléculaires de van der Waals et les aires de surface moléculaire.

Z : Nombre de coordination, compris entre 6 et 12, a relativement peu d’influence
sur In yi. Il est généralement pris égal a 10 pour le calcul [9].

0i et @i : Sont les fractions superficielles et volumiques des constituants purs. Elles
sont déterminées, respectivement, a partir de volumes et de surfaces moléculaires de van der

Waals. Qui sont exprimés comme suit [5]:

X
0, = (3.16d)
;X
j
r-X
B T B B
NS (3.16¢)

Les paramétres d’interactions binaires, T, interviennent uniquement dans le terme de
contribution enthalpique du modele UNIQUAC [60], ils doivent étre estimés a partir des
données expérimentales d'équilibre de phase [8]. lls sont souvent dépendants de la

température et doivent étre introduits de la maniére suivante:

Tj; = exp — [%] (3.17)

avec: U; =U

o Tji # Tij
Ce parametre exprime I’énergie intermoléculaire.

e Domaine d’application : Ce modéle est trés utilisé pour traiter les équilibres entre
phases et fournit une bonne représentation des équilibres liquide-vapeur et liquide-
liquide contenant une variété de non-électrolytes tels que les hydrocarbures, cétones,
esters, eau, amines, alcools, nitriles [5, 7].1l est également appliqué pour des mélanges

de liquides polaires et non polaires [7].

3.2.2 Les modeles prédictifs

En chimie ou en génie des procédés, il est souvent nécessaire d’obtenir des
informations sur les coefficients d’activité de solutions pour lesquelles peu, voire pas, de
données sont disponibles. Dans 1’optique de permettre des estimations qui ne nécessitent pas

beaucoup de données expérimentales, des modéles dits prédictifs ont été développés [2]. Les
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plus utilisés d’entre eux sont certainement des modeéles de contribution de groupes comme

UNIFAC et ses différentes modifications.

3.2.2.1 Modéle UNIFAC (UNIQUAC Functional Group Activity Coefficients)

Actuellement, les modeles de contribution de groupes sont les plus utilisés pour
calculer les coefficients d’activité [61]. Le modéle UNIFAC a été proposée par Fredenslund et
al (1975) a partir du modéle UNIQUAC [9].

Les modeles de contribution de groupes ont le grand avantage de ne pas nécessiter de
données expérimentales pour leur utilisation, mais plutdt des parametres d’interaction qui sont
calculés initialement puis répertoriés dans une base de données [2].

Le coefficient d’activité est exprimé par la somme de deux contributions: la
premiere, dite combinatoire, correspond aux différences de taille et de forme des constituants

du mélange, la seconde, dite résiduelle est liée aux interactions entre groupes [5, 59, 62]:
Iny, =Iny° +Iny’ (3.18)

Dans la méthode UNIFAC, la contribution combinatoire relative au coefficient
d’activité est représentée par une équation analogue a celle du modéele UNIQUAC. Seulement
les propriétés des constituants purs sont introduites dans cette équation [5]. Elle est donnée

par 1’équation suivante [59, 62]:

O ) Z 0. .
Iny.® =In| — |+ =q. In| — I.——'E p 3.19
ny, n(x J+2qI n[ ]+ T X;l; (3.19)

Avec
! :é-(ri —q,)—(r —1);z =10 (3.208)
Ou, Z est le nombre de coordination pris égal a 10.
Les parameétres r; et g; sont calculés a partir des paramétres de volume et de surface

de chaque groupe proposés par Bondi (1968) Rxet Q;, , par de simples sommations [62] :

=SV R, (3.200)
6 =2V -Q, (3.200)
©, =X (3.20d)

Zj:qj X
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O == (3.20e)

ou :
Xi . représente la fraction molaire du constituant i, ©; : est la fraction de surface, @ : est la
fraction du volume, v, : est un nombre entier égal au nombre de groupe de type k dans la

molecule i ; ©; et @, sont les fractions de surface et du volume moléculaire du constituant i,

respectivement.
La partie résiduelle du coefficient d’activité, est remplacée par le concept de solution de

groupes comme suit:
Inyf => v (In I, —In F,L) (3.21)
k

I', : est le coefficient d’activité résiduel du groupe k dans la solution.

I} : est le coefficient d’activité résiduel du groupe k dans une solution de référence ne

contenant que des molécules i [5].

Le coefficient d'activité résiduel d'un groupe k s'exprime selon la relation suivante:

InT, =Q, - 1—In[Z®m -\Pmk]—zﬁ (3.22)

m z®n‘an

Avec

Q, = — (3.22a)

S I (3.22b)

\Pmn = exp(_ mnj (3220)

O, : Fraction d’aire du groupe m.
X, - Fraction molaire du groupe m dans le mélange.

a,,, : Paramétres d’interaction (a,, # a,,,) -
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InTé =0, - 1_|n(z@;qjmkj_22é);—“’$ (3.23)
. Xi Q
@ = XnSn_ 3.23a
) (5259

\Y

Xn = = (3.23b)
2.V
n
0,6t x,, sont les fractions de surface et molaire du groupe m, respectivement.
e Domaines d’application : Il permet le calcul des coefficients d’activité de tout

mélange excepté les mélanges d’¢électrolytes et de polymeres, a une pression modérée
et une température comprise entre 300 et 425K [65, 67].

Utilisé dans un grand nombre de domaines [68], ce modele a donné une bonne
représentation des diagrammes d’équilibres liquide-vapeur. Il peut prédire le
coefficient d’activité pour un grand nombre de mélanges binaires et multi composants
avec une bonne précision. Cela a été démontré pour les mélanges contenant I’eau, les
hydrocarbures, les alcools, les chlorures, les nitriles, les cétones, les amines et autres
fluides organiques avec un intervalle de température allant de 275K a 400K [69].
Largement utilisé dans le calcul des équilibres liquide-liquide et solide-liquide, le
modeéle UNIFAC est rarement applicable a des solutions contenant plus de dix groupes

fonctionnels [64].

3.2.2.2 Modéle UNIFAC modifié (Dortmund)

La version la plus célébre est probablement celle modifiée de Weidlich et Gmehling

en 1987 [68], appelée généralement UNIFAC mod. (Dortmund). Il existe aussi UNIFAC mod,

la version de Larsen et al proposée en 1987 [70] et aussi d’autres. Dans certains cas, la

nouvelle version n’est en fait qu’une adaptation des parametres d’UNIFAC pour des

équilibres particuliers (par exemple, des paramétres d’interaction ont été calculés a partir

d’équilibres liquide-liquide pour améliorer le modéle pour ce type de mélanges).

Cette modification du modele initial a été apportée afin de mieux prendre en compte

la température dans le terme résiduel. Enfin, tout comme la version originale, cette méthode

se montre efficace dans la prédiction d’équilibres liquide-liquide/vapeur.
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Une autre modification & mentionner est une reécriture légérement différente de la
contribution entropique, les fractions molaires des surfaces et volumes des groupements

prenant une forme modifiée.

3.3 Modélisation des équilibres liquide — solide

Les équilibres liquide — solide ne sont toujours pas aussi maitrisés que les équilibres
vapeur - liquide ou liquide - liquide, I’absence de parameétres d’interaction moléculaires pour
la majorité des systémes, permet 1’utilisation du modéle UNIFAC ; En revanche et comme ces
parameétres ne sont pas répertoriés dans les tables pour permettre 1’utilisation des autres
modeles (NRTL),ils ont été estimés a partir des équilibres liquide - solide correspondants, la
régression de ces coefficients sera réalisée par minimisation des écarts relatifs entre les
coefficients d’activité expérimentaux et ceux calculés pour le soluté et le solvant, le calcul

sera réalisé a partir de la méthode (Nelder - Mead Simplex) .

3.3.1 Algorithme de calcul

1. Introduction des données nécessaires pour le calcul tels que : la température, la
composition totale du systéeme et les parametres utiles pour le modeéle choisis ;

2. Initialisation de la composition de chaque constituant (nombre de moles) dans
les deux phases et calcul des fractions molaires

3. Calcul des coefficients d’activités dans les deux phases en utilisant le modele
choisi ;

4. Si la différence entre les fractions molaires calculées dans les deux phases :

%x;—xﬂ<g

(x2-x?)<e (3 .24)

On termine le calcul, sinon on refait le calcul par les nouvelles fractions molaires

(retour a I’étape 3) et ainsi de suite jusqu'a la convergence.

3.3.2 Méthode du Simplexe

Publiée par Nelder et Mead en 1965 [48], elle est basée sur un algorithme
d'optimisation non-linéaire. C'est une méthode numérique qui cherche a minimiser une

fonction continue dans un espace a plusieurs dimensions [49].
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Une méthode qui n’utilise pas les dérivées de la fonction. (Méthode d’ordre 0). En
dimension n, un simplexe est un polygone a n + 1 sommets (en 2D : triangle)

Le principe est de déplacer dans le domaine un simplexe en remplacant itérativement
le plus mauvais point, (c’est-a-dire le point du simplexe ou f atteint sa plus grande valeur), par
un point meilleur.

Il'y a 3 étapes : réflexion, contraction, expansion.

Dans ses grandes lignes, 1’algorithme est le suivant :

1. Soit un simplexe : x0, x1, ... xn, qui peut étre construit au départ en prenant par
exemple :

X; =X, + pe; + quK j=1,n (3.25)
K¢j

Avec: Xg: point initial

p=— \/—(\/F +n-1) (3.26a)
a
q= m(\/n_ﬂ ~1) (3.26h)

ex: vecteur de base dans la direction k
2. soit : xs le point du simplexe ou f est maximale f (xs) = fs
xg celui ou elle prend sa 2éme plus grande valeur
xi celui ou elle est minimale f(xi) = fi
w : barycentre des points xj pour j#s (sauf le max)
3. Réflexion (s’¢loigner de xs): créer un point xr sur la droite xs w :
xr=w+ o(w—xs)avec o> 0 (a=1) Calculer f(xr) = fr
X9

réflexion
expansion

X e )

4. Si fi < fr < fg remplacer xs par xr et alleren b) (i, g, r)
5. Si fr < fi (xr meilleur que le min actuel) : essayer d’aller plus loin (expansion) en
calculant :

xe =w + B( xr-w)avec >0 (f=2)
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6. Si f (xe) < fr remplacer xs par xe et aller en b) avec (i, g, €)
7. Sinon (f(xe) > fr ) remplacer xs par xr et aller en b) avec (i, g, )

8. Si fg < fr < fs (xr pas meilleur que xg), se rapprocher de xi (contraction): en
calculant xc:

xc=w+ vy (w-xs)avec 0 <y <1 (y=0.5)

9. Si fc < fs, remplacer xs par xc et aller en b) avec (c, g, i)

Xr

10. Si fc > fs (xc encore moins bon que le pire des points, se rapprocher du meilleur):

remplacer tous les points par : xj' = xi + 0.5 (Xi - xj) et aller en b) avec le simplexe de taille
réduite (s', i, Q")

Nouveau simplexe
aprés contraction,
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e Critére de convergence

1 2|2
— > \f. —f(w <&
L3~
Et on arréte lorsque toutes les valeurs de la fonction sur les points du simplexe sont
proches en moyenne).

Une méthode assez efficace et robuste lorsqu’il y a peu de variables (< 10).
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Chapitre 4

Méthodologie expérimentale

4.1 Introduction

Plusieurs techniques expérimentales existent pour la mesure de la solubilité et donc
du diagramme de phase pour une grande variété de systemes. Le présent chapitre décrit
quelques méthodes classiques tout en insistant sur celle basée sur I’analyse thermique.

Toutes les mesures se basent sur quelques méthodes classiques: analytique,
synthétique et cinétique [71]. Pour chacune de ces méthodes, il y a quelques points assez
importants comme le contrdle de la température et 1’agitation de la solution pour faciliter

I’équilibre qui doit étre atteint avant toute prise de mesure.

4.2  Méthodes expérimentales classiques

4.2.1 Methode analytique

A une température donnée 1’échantillon a I’équilibre est prélevé de la solution afin
de déterminer sa composition. Dans cette méthode, un excés de solide est mélangé avec le
solvant pur, engendrant une phase liquide dont la composition est a I’équilibre. Une fois celui-
Ci atteint suite a I’ajout de la forme solide et apres un temps suffisant la mesure de la solubilité
se fait par une analyse du surnageant de la solution. Cette analyse peut se faire par
I’intermédiaire de différentes meéthodes comme la chromatographie en phase liquide (HPLC),

la spectroscopie (IR, UV-Visible, ou encore RAMAN) ou la méthode gravimétrique.
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4.2.2 Meéthode synthétique

La méthode synthétique est une méthode de determination de la solubilité qui
implique la préparation d’une solution de composition connue, la température de la solution
est régulierement verifiée. Au début, la solution est chauffée de sorte que seule la phase
liquide persiste, suivi par une série de cycles chauffage-refroidissement dont le but de
déterminer la température d’équilibre. La solution est d’abord refroidie rapidement jusqu’a
nucléation puis, réchauffée lentement jusqu’a dissolution compléte. A ce moment, la
température de saturation est atteinte. Le suivi de la dissolution peut étre visuel ou assisté

(turbidimeétre, spectroscopie en absorption ou transmission, ou éventuellement RAMAN).

4.2.3 Méthodes dynamiques

Elle est basée sur I’ajout de petites quantités dans une solution de masse connue a
une température constante. L’objectif est de déterminer la quantité maximale du solide qui
peut étre dissout dans le liquide la dissolution peut étre visiblement observée a I’ceil nu et

I’équilibre est constaté lorsque la phase cristalline ne se dissout plus.

4.3  Mesure de la solubilité et des propriétés thermodynamiques par

Calorimétrie différentielle a balayage

La calorimétrie différentielle a balayage connue aussi comme la DSC (Differential
Scanning Calorimetry) est la technique de mesure la plus populaire pour détecter des
transitions endothermiques et exothermiques comme la détermination des températures de
changement d’état et d’enthalpie des solides et des liquides. Pour accéder a ces mesures, les
appareils de DSC sont constitués de deux cellules, une cellule de référence et une cellule de
mesure contenant I'échantillon. Le dispositif est concu pour maintenir les deux cellules a la
méme température, pendant que celles-ci sont chauffées.

La DSC permet de mesurer rapidement et avec assez de précision des chaleurs de
réaction, de transition, de fusion ainsi que les températures associées, en utilisant de petites
quantités d’échantillon [1]. On désigne en fait deux technologies différentes :

La premiere est basée sur la différence des échanges de flux thermique tandis que la

seconde est basée sur le principe de la compensation de puissance.
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4.3.1 DSC a flux de chaleur

Ces appareils comprennent un bloc thermostaté (four ou enceinte d’une fagon plus
générale) permettant d’assurer les variations programmées de températures (croissante,
décroissante, constante) des cellules échantillon et référence. L’enceinte est balayée par un
gaz vecteur neutre ou réactif [72]. Apres modélisation des échanges thermiques propres a la
téte de mesure et étalonnage, ces différences de température sont transformées en flux de

chaleur. Enfin, un montage différentiel permet d’accroitre la sensibilité des appareils.

T(t

T v 1

AT 4! }_{ _rmlh lrll-.urt‘; l

Figure 4.1 : Appareil de DSC (flux de chaleur)

E: Echantillon, R: Référence, Th: Thermocouple différentiel, Pr:Programmeur et

()

contrbleur, Pes -Flux thermique enceinte-échantillon , FR:Flux thermique enceinte-

référence, PMES :Flux thermique mesuré, K(T) :Facteur de calibration.

4.3.2 DSC a compensation de puissance

Deux micro fours sont placés dans un bloc maintenu a température constante (selon
les besoins, le refroidissement de ce bloc est assuré par eau, fluide frigorifique ou encore
cryogénique).Chaque four comprend une résistance de platine permettant de mesurer sa
température et un élément chauffant (résistance de platine également). En ajustant les
puissances électriques envoyées dans chaque four, la régulation (et programmation) assure
I’égalité entre la température moyenne des fours échantillon et référence et la température de
consigne programmée (constante, montée, descente ou encore programme plus complexe)
quels que soient les évenements thermiques se produisant dans les capsules (fusion,
cristallisation, réticulation, changement de phase, transition vitreuse...). L’identité des fours et

la symétrie du montage sont primordiales pour assurer la qualité des mesures. Comme pour
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les tétes a flux de chaleur, le bloc calorimétrique est balayé par un gaz vecteur (neutre ou
réactif). La faible inertie des micros fours permet de travailler a des vitesses de chauffage ou
de refroidissement importantes. C’est la différence des puissances électriques (en W) qui est

enregistrée en fonction du temps ou de la température de consigne [72]

Capteurs Pt

Elements
chauffants

Figure 4.2 : Appareil de DSC (Compensation de puissance)

Figure 4.3 : DSC92 de SETARAM

(Laboratoire de 1’Ingénierie des Procédés d’Environnement Université Constantine 3)
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Pour le cas de ce travail, les solutions sont obtenues en mélangeant le solvant avec un
exces de soluté. Un temps suffisant est donné a I’équilibre pour s’établir, avant analyse des

¢chantillons de chaque solution obtenue en se basant sur I’analyse thermique.

4.4  Protocole expérimental

Pour la réalisation des essais expérimentaux, les solutions préparées sont mises dans
un Becher double enveloppe dont lequel de 1’eau thermostatée circule, comme montré par la
figure 4.4. Le Becher est placé sur une plaque chauffante munie d’un agitateur a barreaux
magnétiques tournant a vitesse constante de 600 tr /min pendant 120 minutes. La température
de I’eau est maintenue a la valeur désirée avec une précision de £0.01°C a I’aide d’un
régulateur de température.

La solution est décantée pendant un temps suffisant pour permettre la solidification

de la solution qui est pesée avant transfert vers 1’appareil d’analyse.

Figure 4.4 : Montage de la double enveloppe

Produits chimiques utilisés
Les produits chimiques utilisés ainsi que leurs caractéristiques sont comme suit :
e Glucose :(CgH1206) fourni par PANREAC Quimica SA avec un poids
moléculaire de 181.2g/mol.
e -Glucose monohydrate : (CsH1206 H,0) fourni par PROLABO avec un poids
moléculaire de 198.18g/mol.
e D-sorbitol : (CgH1406) fourni par VWR- BDH PROLABO avec un poids
moléculaire de 182.17 g/mol.
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D-Mannitol : (CgH1406) fourni par ALDRICH (Sigma-Aldrich .ca) avec un
poids moléculaire de 182.17 g/mol.

Acide citrique: (CgHgO7) fourni par ALDRICH (Sigma-Aldrich .ca) avec un
poids moléculaire de 192.12 g/mol.

Menthol:(C1oH200) fourni par ALDRICH (Sigma-Aldrich .ca) avec un poids
moléculaire de 156.26 g/mol.

Acide salicylique:(HOCgH,COOQOH) fourni par LABOSI (France) avec un poids
moléculaire de 138.12 g/mol.

Vanilline:(CgHgO3) fourni par groupe SAIDAL (Algérie) avec un poids
moléculaire de152.14g/mol.

Formamide : (HCONHy,) fourni par BIOCHEM CH emopharma avec un poids
moléculaire de 45.05 g/mol.

Ethanol:(CH3CH,OH) fourni par PANREAC Quimica SA (PRS d’Espagne)
avec un poids moléculaire de 46.07 g/mol, une densité de 0.805, et une pureté
de 96%.

L’eau utilisée a été bi distillée au localement laboratoire.

Des systémes chimiques binaires et ternaires ont été considérés et sont comme suit:

a) Systémes binaires:

Glucose-Eau ;

Glucose monohydrate-Eau;
D-sorbitol-Eau;

Acide citrique-Eau;
Menthol-Eau.

b) Systemes ternaires:

D-sorbitol-Eau-Formamide;

D-Mannitol-Eau-Formamide.

Au moins deux essais expérimentaux sont réalisés pour chaque systéme et les résultats

montrés présentent des moyennes. Les écarts obtenus sont négligeables et sont dus

principalement a I’évaporation du solvant au cours de la manipulation ainsi qu’aux problémes

liés a la méthode de dosage.

La procédure classique de détermination des solubilités est le dispositif expérimental

précédemment décrit, mais dans notre étude on s’est basé¢ sur I’analyse thermique, et la

composition est définie de la maniére suivante:
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Xamol = :::_a (41)
T

Ou: Xamo correspond a la fraction molaire du soluté ou du solvant dans le mélange
considéré ; nyet nt sont respectivement les nombres de moles du soluté ou /et du solvant et du
mélange.

L'appareil subit des changements de températures importants. Par conséquence, la
position de certains éléments de la DSC va varier. L'ensemble des calculs réalisé par
I'interface informatique se fait par rapport au thermocouple positionné entre I'échantillon et la
référence. Donc un simple déplacement influe sur la précision des résultats. Il est donc
nécessaire de procéder réguliérement au calibrage en vérifiant par exemple les températures

de fusion a l'aide de I'indium, du zinc ou du plomb.

4.4.1 Mesure de contrdle par Indium

L'appareil utilisé pour notre étude est un calorimétre DSC92 de SETARAM,
préalablement calibré a I'aide d'un échantillon d'indium (voir Annexe 2). Chaque échantillon
est placé dans une capsule d'aluminium scellée, la référence étant constituée par une capsule
d'aluminium vide.

Les échantillons sont analysés sur une plage de température allant de 0 a 200°C, avec
une vitesse de chauffe de 1°C/min. Deux passages successifs sont réalisés pour chaque
échantillon. Pour cela on réalise trois essais, avec trois échantillons de masse équivalente

égale a 23.40mg. L’allure des thermogrammes obtenus est représentée sur la figure suivante:

20

150--

10Q--

T

Température(°C)
Heat flow (J/g)

B R e

R e o T s S S e
7777777 7I7Temperature
bbb g | —e—Heatflow

200 0 200 400 600 800 1000 1200 1400 1600 1800
Temps(s)

Figure 4.5 : Courbe d’étalonnage d’indium
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Les résultats sont regroupeés au tableau 4.1 suivant :

Tableau 4.1 : Résultats d’étalonnage par In

Nombre d’essais | Enthalpie de fusion (J/g) | Température de fusion (°C)

1 -28.25 158.66
2 -28.35 158.88
3 -28.20 158.85

e Latempérature onset de fusion doit étre entre 156.6°C et 157.6°C
e L’enthalpie de fusion doit étre entre 26.8 J/g et 30.2 J/g

Pour cela on’ a pris les valeurs moyennes montrées dans le tableau 4.2 suivant :

Tableau 4.2 : Propriétés d’Indium

Enthalpie de fusion (J/g) | Température de fusion (°C)
28.26 158.79
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Chapitre 5

Résultats et discussions

Dans ce chapitre tous les résultats concernant la détermination des équilibres solide-
liquide obtenus a partir de mesures expérimentales de certaines propriétés thermo physiques
des constituants chimiques considérés, telles que la température et 1’enthalpie de fusion, ou
par le biais de la modélisation sont présentés et discutés. Ceci a permis d’estimer la fiabilité
de la technique expérimentale utilisée ainsi que la capacité des différents modeles a prédire
ces données d’équilibre qui présentent un intérét croissant dans diverses industries, en
particulier lors de la conception et le dimensionnement des installations industrielles.

Aussi et comme mentionné auparavant, les équilibres solide-liquide ne sont toujours
pas aussi maitrisés que les équilibres vapeur - liquide ou liquide — liquide. L’absence de
parameétres d’interaction moléculaires pour la majorité des systémes, n’a permis que
I’utilisation du modele UNIFAC qui est basé sur le concept de contribution de groupes.

Par conséquent ce travail a aussi été une opportunité pour calculer les parametres
d’interaction nécessaires pour le modéle NTRL, directement & partir des données
expérimentales d’équilibres liquide-solide soit déterminées ou rapportées directement de la
littérature, utilisant une technique d’optimisation assez robuste basée sur la méthode de

Simplexe décrite précédemment.

5.1 Mesures expérimentales de propriétés thermo physiques et
d’équilibre liquide-solide

Dans ce travail des systemes binaires et ternaires ont eté considéres et les différents

résultats concernant les équilibres solide-liquide sont présentés dans la section suivante.
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5.1.1 Systemes binaires considerés

Les solubilités dans I’cau de cinq différents solutés ont été considérees. Ces derniers
sont I’acide citrique, le L-menthol, le o -D- glucose (anhydre), o -D- glucose (monohydrate)

et le D-sorbitol et sont décrits comme suit.

5.1.1.1 Les solutés

e Acide citrique
L'acide citrique est un acide alpha hydroxylé de formule chimique C¢HgO-, il joue un
role central dans le métabolisme de tous les organismes vivants et tient son nom d'une de ses
sources principales: le citron (voir annexe 2). Sa masse molaire et sa température de fusion

sont de 192.12 g/mol et de 153 °C, respectivement.

e L-Menthol

Le menthol est un composé organique covalent obtenu soit par synthese, soit par
extraction a partir de I'huile essentielle de menthe poivrée ou d'autres huiles essentielles de
menthe (voir annexe 2). Le menthol appartient & la famille des monoterpénols. A température
ambiante de 20 a 25°C, il est sous forme solide, d'un blanc cireux.

De formule chimique CyoH200 et de masse molaire156,26g/mol , sa température de
fusion est de 36 a 38°C pour le cas racémique et de 42 a 45°C, pour (—)-forme (a), et elle est
entre 35-33 et 31°C, (—)-isomeére.

e a-D-Glucose
Le a-D-Glucose est un ose simple et plus particulierement un aldohexose.il se
présente sous la forme d’une poudre blanche ayant une saveur sucrée (voir annexe 2). De

masse molaire 181.2 g/mole [73], sa formule brute est CgH1,0s.

Figure 5.1 : a-D-Glucose.
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e  ¢-D-Glucose monohydrate
En plus des deux formes anhydres a et B du D-Glucose cristallin, ce dernier peut
¢galement cristalliser sous forme hydratée en a-D-Glucose monohydrate, dont le
thermogramme de I'analyse par DSC 92 est représenté sur la Figure (5.4).
Le a-D-Glucose monohydrate se présente sous forme d'une poudre blanche (voir
annexe 2). D’une saveur sucrée de masse molaire198.18 g/mole [74],sa formule brute est Cg
Hi4 O5.

Figure 5.2 : a-D-Glucose monohydrate.

e Le D-Sorbitol
Le sorbitol ou glucitol est un polyol (ou sucre-alcool) naturel, au pouvoir sucrant
deux fois plus faible que le saccharose. A la différence des oses, sa structure ne renferme
aucune fonction cétone ou aldéhyde. Il est principalement utilisé comme édulcorant de masse
pour remplacer le saccharose. Sa formule brute est (CgH140¢) (voir annexe2) de masse

moléculaire 182.17g/mol [75, 76] et de température de fusion de 95°C.

5.1.1.2 Solubilités expérimentales des différents solutés dans I’eau

Les résultats expérimentaux obtenus concernant les solubilités de ces solutés dans
I’eau, par le biais de méthode expérimentale décrite dans un chapitre précédent, sont présentés
dans le tableau et la figure suivante.

Tableau 5.1 : Solubilités experimentales

Systeme T [K] X1 Expérimentale
Acide citrique (1) — Eau (2) 332.55 0.1569
368.23 0.3608
388.58 0.4832
400.98 0.5684
414.47 0.6944
423.97 0.7937
L(-)Menthol (1) — Eau (2) 309.82 0.3400
310.40 0.5938
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313.57 0.7264

315.68 0.7996

318.47 0.8515

a-D-Glucose (1) — Eau (2) 273.15 0.0000
320.11 0.1830

398.63 0.3089

408.25 0.4246

414.46 0.6910

415.15 0,8173

433.49 1.0000

a-D-Glucose monohydrate 273.15 0.000
(1) — Eau (2) 392.72 0.157
399.55 0.317

407.18 0.553

417.30 0.650

418.16 0.788

423.52 1.000

D-Sorbitol (1) — Eau (2) 301.13 0.2020
338.31 0.3739

339.67 0.3864

340.97 0.4596

352.33 0.6440

365.55 0.7586

366.35 0.8569

Pour mieux voir I’évolution des solubilités avec la température, leur variation a été représentée
dans les figures suivantes :
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Figure 5.3 : Solubilités expérimentales pour les différents solutés.

Il peut étre constaté que toutes les courbes présentent une certaine linéarité surtout aux

températures élevées.
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5.1.1.3 Etude calorimétrique

Comme mentionné précédemment, des échantillons des différents solutés considéres:
Acide citrique, Menthol, D-Glucose, D-Glucose monohydrate D-Sorbitol, ont été soumis a
des mesures calorimétriques par DSC et les résultats sont montrés par la figure (5.4) ci-
dessous ou il peut étre constaté que les thermogrammes obtenus par la Setaram 92, pour les
différents solutés les thermogrammes obtenus avec une vitesse de réchauffage de 5°C/min,
sont assez stables sur un large intervalle de température allant jusqu’a I'endotherme attribuée a
la fusion de cet échantillon.

En vue de I’obtention du diagramme de phases respectives, les mélanges Eau-soluté
obtenus apres équilibre et dont les compositions sont montrées dans le tableau ci-dessus ont
été soumis a des mesures par DSC et ou pour la quasi majorité des systemes la température de
début de fusion a été tres proche de celle fixée lors de la mesure expérimentale des solubilités
des différents solutés considérés. En particulier, la mesure des températures de fusion des
solutés purs a donné des valeurs trés proches de celles rapportées dans la littérature comme le
montre le tableau ci-dessous, confirmant la précision et la fiabilité de la machine de DSC
utilisée.

Les résultats expérimentaux obtenus sont présentés dans le tableau 5.2 ou pour le
premier soluté qu’est 1’acide citrique, la fusion a lieu a 155.41°C, résultat assez proche de la
valeur de 153°C rapportée dans la littérature [77] ce qui confirme encore une fois la fiabilité
de I’appareil de DSC 92 utilisé ainsi que la méthode expérimentale adoptée de mesure de la
solubilite. La valeur de I’enthalpie de fusion obtenue est de 199.12 J/g.

Pour le (L-) Menthol le pic endotherme attribué a la fusion de 1’échantillon a lieu a
45.50°C avec une enthalpie de fusion de 319.96 J/g.

Pour les différents états du D-glucose considérés la figure (5.4) montre que le
thermogramme correspondant au a-D-Glucose monohydrate est plus complexe que celui du
a-D-Glucose anhydre, présentant deux pics endothermiques ou le premier avait eu lieu a la
température de 73°C. Ceci indique que la déshydratation du a-D-Glucose monohydrate pour
donner sa phase anhydre, aurait eu théoriqguement dans l'intervalle allant de 50 a 80°C
confirmant la littérature [74]. Le deuxiéme pic endothermique a eu lieu vers la température de
150°C, correspondant a la fusion de du a-D-Glucose anhydre obtenu apres la perte d'eau lors
du processus de déshydratation.

Pour le D-Sorbitol la température de fusion mesurée a été de 94.19°C pas tres loin de

I’intervalle de 93 a 97°C rapporté toujours dans la littérature [74].
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Tableau 5.2 : Propriétés thermodynamiques des solutés

Temps(s)
(c) Thermogramme D-Glucose

i T¢°C AHs (J/ g)
Solute pur _ __ _ __
Mesurée Litterature Mesurée Litterature
Acide citrique 155.41 153[77] 199.12 264.31
L(-)-Menthol 4550 / 319.96 /
D-Glucose (anhydre) | 160.34 | 158[78]-160.4[79] | 178.252 | 195.9 [79]-179[26]-160[80]
D-Glucose (Monohydrate) | 150.37 148[80]-150[80] 175 /
D-Sorbitol 94.19 93-97[83] 135.347 142.70-165.80 [83]
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Figure 5.4 : Thermogrammes des différents solutés purs.
5.1.1.4 Modélisation de la solubilité des différents solutés dans I’eau

L’¢tude expérimentale a bien montré la difficulté de la mesure expérimentale et
renforce la nécessit¢ de pouvoir modéliser les données d’équilibre de phases
thermodynamiques par le biais de modéles d’activité assez fiables et pas trop complexes a
manipuler mathématiquement.

Dans la présente étude les deux modeles d’activité décrits précédemment qui sont
UNIFAC et NRTL sont utilisés et les résultats comparés avec les valeurs expérimentales.
Pour certains systémes des paramétres d’interaction ne sont pas disponibles d’ou I’opportunité

pour leur détermination.
- Modélisation utilisant le modele UNIFAC

Pour le modéle UNIFAC chague molécule est considérée comme un ensemble de
groupements fonctionnels et le découpage des molécules de chaque soluté considéré est

montré dans le tableau suivant:

Tableau 5.3 : Groupements fonctionnels [9]

Constituant Groupements fonctionnels

Acide citrique 2CH,, 1COH, 3COOH
L-Menthol 1ACOH, 4ACCH, 3ACH, 1ACCH3;, 2CH3
D-Glucose 50H, 4CH, 1 CHO, 1 CH,
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D-Glucose monohydrate

50H, 4CH, 1CHO, 1CH,, 2H,0.

D-Sorbitol

60H, 4CH, 2CH;

Eau

H,O

L utilisation du modele thermodynamique UNIFAC nécessite la connaissance des parametres

de volume et de surface ainsi que les paramétres d’interaction pour ces groupes. Ces derniers

sont montrés dans les deux tableaux suivants:

Tableau 5.4 : Paramétres de volume et de surface [9].

Groupe R; Qi
CH 0.4469 0.228
CH; 0.6744 0.540
CHs 0.6744 0.540
OH 1.0000 1.200
CHO 0.9980 0.948
COOH 1.3013 1.224
H,O 0.9200 1.400
ACOH | 0.8952 | 0.680
ACCH 0.8121 0.348
ACH 0.5313 0.400
ACCH3; | 1.2663 | 0.968
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amm (K) CH CH; CH3 OH CHO COOH H,O ACOH ACCH; ACCH ACH
CH 0.00 0.00 0.00 986.500 | 677.000 | 663.500 | 1318.000 | 1333.000 | 76.500 76.500 61.130
CH; 0.00 0.00 0.00 986.500 | 677.000 | 663.500 | 1318.000 | 1333.000 | 76.500 76.500 61.130
CH3 0.00 0.00 0.00 986.500 | 677.000 | 663.500 | 1318.000 | 1333.000 | 76.500 76.500 61.130
OH 156.400 | 156.400 | 156.400 0.00 441.800 199.000 | 353.500 | -259.500 25.820 25.820 89.600
CHO 505.700 | 505.700 | 505.700 | -404.800 0.00 0.00 232.700 0.00 106.00 106.00 23.39
COOH 315.300 | 315.300 | 315.300 | -151.000 0.00 0.00 -66.170 0.00 268.200 | 268.200 62.320
H,O 300.00 300.00 300.00 -229.100 | -257.300 14.090 0.00 324500 | 377.600 | 377.600 | 362.300
ACOH 275.800 | 275.800 | 275.800 | -451.600 0.00 0.00 -601.800 0.00 244.200 | 244.200 25.340
ACCHjs -69.700 -69.700 -69.700 803.200 586.6 603.800 | 5695.000 | 884.900 0.00 0.00 -146.800
ACCH -69.700 -69.700 -69.700 803.200 586.6 603.800 | 5695.000 | 884.900 0.00 0.00 -146.800
ACH -11.120 -11.120 -11.120 636.100 347.7 537.400 | 903.800 | 1329.000 | 167.000 | 167.000 0.00

Tableau 5.5 : Paramétres d’interaction de groupes [9]
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- Modélisation utilisant le modele NRTL

Pour le modéle NRTL, les parametres d’interaction moléculaires des différents
solutés avec 1’eau ne sont pas disponibles dans la littérature et donc ont été calculés dans ce
travail selon la méthode d’optimisation décrite dans un chapitre précédent a partir des valeurs
expérimentales obtenues pour chaque systéme. Ces paramétres d’interactions binaires sont
montrés comme suit :

Tableau 5.6 : Paramétres d’interaction NRTL

Systeme A Axn
Acide citrique (1) — Eau (2) 137.333 -130.092
L(-)-Menthol (1) — Eau (2) 144.790 -131.041
a-D-Glucose (1) — Eau (2) 127.319 -118.969
a-D-Glucose Monohydrate (1) —Eau (2) 35.906 -32.692
D-Sorbitol (1) — Eau (2) 115.189 -107.320

Pour le parametre non aléatoire (non randomness), a(i, j), la valeur prise est celle
recommandée dans la littérature et qui est de 0.2.
5.1.1.5 Reésultats

Les Tableaux (5.7) ainsi que le graphe de la Figure (5.5) regroupent les différents
résultats expérimentaux et ceux issus de la modélisation des équilibres liquide-solide des
différents systemes considérés dans le cas idéal et par le biais des modeles UNIFAC et NRTL.

Tableau 5.7 : Résultats des équilibres solides des différents solutés dans I’eau

TIK] X1 X1 X1 X1
Exp Idéal NRTL UNIFAC
Acide citrique (1) — Eau (2)

332,55 0.1569 0.0166 0.1587 0.0166
368.23 0.3608 0.1018 0.3591 0.1887
388.58 0.4832 0.2401 0.4830 0.3342
400.98 0.5684 0.3911 0.5703 0.4603
414.47 0.6944 0.6395 0.6944 0.6624
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423.97 0.7937 0.880 0.7937 0.8897
Erreur relative moyenne (%) 43.58 0.33 33.95
L(-)-Menthol (1) - Eau (2)
309.82 0.3400 0.5867 0.3400 0.5813
310.40 0.5938 0.6081 0.5938 0.6064
313.57 0.7264 0.7352 0.7264 0.7227
315.68 0.7996 0.8335 0.7996 0.8335
318.47 0.8515 0.97498 0.8513 0.9749
Erreur relative moyenne (%) 18.98 0.00 18.47
a-D-Glucose (1) — Eau (2)
273.15 0.0000 0.0000 0.0000 0.0000
320.11 0,1830 0,0410 0,1830 0.0930
398.63 0,3089 0,4443 0,3089 0,5190
408.25 0,4246 0,5661 0,4246 0,6207
414.46 0,6910 0,6480 0,6910 0,6900
415.15 0,8173 0,6630 0,8173 0,7000
433.49 1.0000 0,9790 1.0000 0,9800
Erreur relative moyenne (%) 25.99 0.00 25,70
a-D-Glucose monohydrate (1) — Eau (2)
273.15 0.000 0.000 0.000 0.000
392.72 0.157 0.449 0.158 0.520
399.55 0.317 0.541 0.317 0.600
407.18 0.553 0,664 0.556 0.700
417.30 0.650 0,849 0.653 0,860
418.16 0.788 0,870 0.788 0,880
423.52 1.000 0,979 1.000 0,980
Erreur relative moyenne (%) 45.69 0.23 56.15
D- Sorbitol (1) — Eau (2)
301.13 0.2020 0.1735 0.2020 0.1610
338.31 0.3739 0.4939 0.3722 0.4399
339.67 0.3864 0.5152 0.3863 0.4617
340.97 0.4596 0.5261 0.4596 0.4813
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Figure 5.5 : Solubilité des différents solutés dans I’eau.

D’une maniére générale, d’apres les diagrammes de phases concernant les différents
systemes binaires étudiés, il est constaté que la solubilité augmente avec I’augmentation de la
température.

Les résultats présentés ci-dessus montrent que le modéle NRTL a donné des résultats
pratiqguement confondus avec les valeurs expérimentales, contrairement au modele UNIFAC
et au cas idéal. Ceci confirme la fiabilité de la technique d’optimisation basée sur la méthode
Simplex qui a permis la détermination de parametres d’interaction moléculaires qui
deviennent ainsi disponibles pour le calcul des données d’équilibre nécessaires pour le design
des équipements de transfert de matiére impliquant ces systémes. Leur avantage réside dans le
fait qu’ils ont été calculés indépendamment de la température.

Cependant pour le premier soluté qu’est 1’acide citrique qui est assez soluble dans
I’eau, il peut étre constaté que sa solubilité varie proportionnellement avec la température et
ou pour des solubilités supérieures ou égales a 0.7 les différents modeles utilisés donnent de
bons résultats comparativement aux valeurs expérimentales. Ceci est aussi valable pour les
autres solutés qui sont L-Menthol, le Glucose et le Glucose monohydrate ou aussi tous les
modeles sont assez fiables pour des solubilités supérieures a 0.6. Pour le D-Sorbitol qui est un
polyol possédant plusieurs fonctions alcools, il a montré une grande solubilité dans 1’eau (256
g/100 g d’eau a 25 °C) et de ce fait méme la modélisation dans le cas idéal a donné des
résultats raisonnables. Ceci peut étre explique par la présence de similarité entre les
interactions moléculaires du D-Sorbitol et de 1’eau qui sont caractérisées par des liaisons
hydrogenes. Pour ce soluté les résultats donnés par UNIFAC et le cas idéal sont assez

proches.
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Le D-Sorbitol, le D- Glucose et le D-Glucose monohydrate sont des molécules
polaires, di au groupement alcool et donc sont assez solubles dans I'eau, confirmant le
principe de “’like dissolves like’’.

Les résultats indiquent le caractere approximatif du concept de contribution de
groupes sur lequel est basé UNIFAC qui en effet ne distingue pas entre des isomeres et ne
prend pas réellement la structure moléculaire et surtout le positionnement des différents

groupes.

5.1.2 Systemes ternaires

Dans cette partie une tentative d’étude expérimentale de certains systéemes est
présentée, bien que les moyens pour maintenir une tempeérature constante ne soient pas
disponibles. En effet pour les systemes ternaires, la courbe de solubilité est déterminée a
température constante d’ou I’importance et 1’utilité de la calorimétrie a température constante
(Isothermal Titration Calorimetry (ITC)). Par conséquent un contrdle rigoureux de la
température est essentiel dans les phénomeénes de solubilité pour favoriser les techniques
expérimentales isothermes.

D’une maniére générale, a température constante pour un systéme ternaire, la
solubilité d’un soluté dans un mélange de solvants différents dépend de la composition de ce
mélange. L’ensemble des valeurs de solubilité¢ a des compositions différentes du mélange de
solvants donne 1’isotherme de miscibilité. La représentation de cette derniére dans le plan
d’un triangle équilatéral délimite les régions ou le soluté est complétement soluble (phase
liquide) de la phase hétérogene (liquide-solide). Comme mentionné ci-dessus, pour le présent
travail et tenant compte de 1’indisponibilit¢ des moyens pour maintenir une température
constante pour ces systemes ternaires, les mesures ont été réalisées plutdt dans un intervalle
de températures dont la valeur moyenne est justement la valeur de température ciblée.

Deux solutés différents, le D-Sorbitol et le D-Mannitol ont été considérés dans un
mélange Eau-Formamide. Les mesures expérimentales ont été menées dans des intervalles de
température différents selon la procédure décrite précédemment. Les valeurs expérimentales
obtenues ont €té exploitées pour calculer les paramétres d’interaction binaires du modéele
NRTL, en supposant pour chaque cas une température moyenne. Les résultats sont comme

suit.
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Tableau 5.8 : Fractions molaires du systeme D-Sorbitol — Eau — Formamide

a différentes températures

Expérimental NRTL
T () 300.15K < T < 302.15K T=301.15K
x(1) x(2) x(3) x(1) x(2) x(3)
300.15 0.1679 0.8121 0 0.1679 0.8120 0.02
301.15 0.3166 0.3200 0.3634 0.3166 0.3200 0.3634
302.15 0.2122 0.7340 0.0538 0.2122 0.7340 0.05379
Erreur relative moyenne (%) 0.00 0.00 0.01
Paramétres d’interactions T=301.15K
A1 A3 A Az Az Az
8.634 3.118 -1.004 -3.703 -1.859 5.433
Expérimental NRTL
T (k) 30220 K< T < 304.80 K T=303.50K
x(1) x(2) x(3) x(1) X(2) x(3)
303.15 0.1865 0.8135 0 0.1927 0.8135 0
302.24 0.2072 0.7624 0.0304 0.1929 0.7624 0.0304
303.42 0.2145 0.6316 0.1539 0.2397 0.6316 0.1539
304.88 0.2850 0.5240 0.1910 0.2623 0.5240 0.1910
303.07 0.3778 0.2637 0.3585 0.3800 0.2637 0.3585
304.75 0.1790 0 0.8110 0.1788 0 0.8110
Erreur relative moyenne (%) 511 0.00 0.00
Paramétres d’interactions T=303.50K
A1z Ais Axn Az Az Az
96.809 152.257 | -91.0214 | -237.995 | -138.447 | 289.503
Expérimental NRTL
T (k) 307.00 K< T < 309.50 K T=308.25K
x(1) x(2) x(3) x(1) x(2) X(3)
309.50 0.4543 0.3136 0.2340 0.4540 0.3136 0.2340
307.05 0.3838 0.5649 0.0513 0.3937 0.5649 0.0513
309.15 0.3361 0.6128 0.0512 0.3444 0.6128 0.0512
307.82 0.3439 0.6257 0.0304 0.3026 0.6257 0.0304
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308.55 0.2671 0.6883 0.0447 0.2721 0.6883 0.0447
308.15 0.2183 0.7817 0 0.2319 0.7817 0
Erreur relative moyenne (%) 4.20 0.00 0.00
Parameétres d’interactions T=308.25K
A Aqz Ay Aoz Az Az
97.774 121.932 -92.032 87.625 -47.900 9525.097
0,00
Exp [300.15-302.15]K
* NRTL 301.15K
g , Y,
((éZ' 0,50 ¢
075 0,25 !
1,00/ \ 0.00 1,00/ R
0,60 O,ZlS O,E:O 0,7l5 1,60 Y 0,60 O,ZlS O,E:O 0,7l5 1,00
D-SORBITOL D-SORBITOL
@ (b)
000 o Exp [302.20-304.80]K
@ Exp [307.00-309.50]K
Exp [300.15-302.15]K
*  NRTL 301.15K
*  NRTL 303.15K
075 NRTL 308.15K
rzg} 50 0,503
§ Tl
4(°
0,60 0,215 O,SIO 0,715 1,60 o 1'00/ \ 0,00
0,00 0,25 0,50 0,75 1,00
D-SORBITOL D-Sorhitol
©) (d)

Figure 5.6 : Solubilité du D-Sorbitol dans le mélange (Eau- Formamide).
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Le premier systeme ternaire considéré est le D-Sorbitol-Eau-Formamide ou les résultats sont
montrés dans les figures précédentes pour les différents intervalles de température
suivants:[300.15-302.15] K, [302.20-304.80] K et [307.00-309.50] K. On remarque que pour
des proportions faibles en formamide dans le solvant mixte, la solubilité du D-Sorbitol
augmente tres peu avec la proportion en formamide. Ensuite la solubilité augmente assez
rapidement avec la quantité de formamide pour atteindre une valeur maximale dont la valeur

change avec I’intervalle de température considéré comme montré par le tableau suivant:

Tableau 5.9 : Solubilité maximale du D-Sorbitol

T [K] Solubilité du D-Sorbitol maximale
[300.15-302.15] K 0.3166
[302.20-304.80] K 0.3778
[307.00-309.50] K. 0.4543

D’aprés ces résultats il peut étre conclu que la solubilité du D-Sorbitol dans le
mélange de solvant augmente avec 1’augmentation de la température.

Les résultats montrés dans la figure (5.6b) pour I’intervalle de température [302.20-
304.80] K, montre que les solubilités du D-Sorbitol dans 1’eau et le formamide purs sont trés
voisines ayant pour valeur 0.1796 et 0.1639, respectivement. Les deux valeurs sont nettement
inférieures a la valeur maximale de 0.3641 dans le mélange des deux solvants eau et
formamide dont les fractions molaires sont de 0.2649 et 0.3708, respectivement. A travers ce
résultat, I’'importance de I’utilisation d’un mélange de solvants dans des systémes ternaires ou
la solubilité du soluté est un parametre clé.

Les figures (5.6a) et (5.6¢) correspondant aux intervalles de température de [300.15-
302.15] K et [307.00-309.50] K, respectivement, montrent que les solubilités du D-Sorbitol
dans I’eau pure (0.1638 et 0.2256, respectivement) sont nettement inférieures aux valeurs
maximales de solubilité dans des mélanges eau-formamide (0.3051 et 0.4438, respectivement)
a des compositions de (0.3215 et 0.3671) et (0.3144 et 0.2417), respectivement.

Les résultats expérimentaux obtenus par le biais de mesures calorimétriques (DSC

92) ont permis le calcul de paramétres d’interaction binaire pour le modéle thermodynamique

72



Chapitre 5 Résultats et discussions

NRTL qui a été utilis¢ pour la prédiction des données d’équilibre liquide —solide pour le
systeme ternaire D-Sorbitol-Eau-Formamide. Les résultats obtenus sont pratiguement
confondus avec les valeurs expérimentales, encourageant 1’utilisation de ce modeéle pour ce
type de systeme.
e Systeme D-Mannitol- Eau- Formamide

Le mannitol est un polyol ("sucre-alcool™) ; c'est un produit similaire au xylitol ou au
sorbitol. Cependant, le mannitol & tendance a perdre un ion hydrogene en solution aqueuse, ce
qui acidifie la solution. Pour cette raison, il n'est pas rare d'ajouter une substance pour ajuster

son pH, comme le bicarbonate de sodium [82].

Figure 5.7 : La formule chimique de D-Mannitol.
Des mesures par le biais de la calorimétrie différentielle a balayage a donné le
thermogramme suivant a partir duquel des propriétés du D-Mannitol ont été tirées et montrees
dans le tableau (5.10).
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Figure 5.8 : Thermogramme de phase du D-Mannitol.
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Tableau 5.10 : Les différents Propriétés du D-Mannitol

Propriété AH: (J/g) | T+(°C)

Expérimental DSC 92 | 249.494 | 165.83

Littérature [83] 270-295 | 160-168

Les valeurs des fractions molaires sont présentées dans le tableau suivant:

Tableau 5.11 : Fractions molaires du systeme D-Mannitol — Eau — Formamide

a différentes températures

Expérimental NRTL
T (k) T<330K T=310.15K
x(1) x(2) x(3) x(1) x(2) x(3)

319.29 0.09101 | 0.86959 | 0.03940 | 0.0900 | 0.86958 | 0.0403
314.27 0.14025 | 0.78828 | 0.07148 | 0.14049 |0.78828 |0.071219
319.42 0.15349 | 0.77647 | 0.07004 | 0.15349 |0.77647 |0.07003
315.49 0.17934 | 0.81666 | 0.00400 |0.17934 | 0.81665 | 0.00400
329.02 0.11912 | 0.80781 | 0.07307 |0.11912 | 0.80781 | 0.07306

Erreur relative moyenne (%) 0.26 0.00 0.54
Parameétres d’interactions T=310.15K
A1 JaVE! Az A Az Az
1.23905 -5.537808 | 0.0000 -793.403 | -876.119 | 0.0000
Expérimental NRTL
T (k) T <400 K T=330.15K
x(1) X(2) X(3) x(1) X(2) X(3)

334.09 0.16040 0.32470 | 0.51490 | 0.160400 | 0.3246 0.5189
385.69 0.03770 0.88240 | 0.07990 | 0.03770 0.88239 | 0.07990

393.07 0.02050 0.95623 | 0.02327 | 0.02050 0.95622 | 0.02327
389.40 0.02092 0.93655 | 0.04252 | 0.020919 | 0.93655 | 0.04259

387.78 0.21360 0.14060 | 0.64580 | 0.21359 0.14059 | 0.64580
354.13 0.14705 0.44743 | 0.40552 | 0.14709 0.4474 0.40551
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389.97 0.05368 0.90627 | 0.04006 | 0.05367 0.90627 | 0.040049
381.03 0.20693 0.44642 | 0.34665 | 0.20692 0.44642 | 0.3466

393.43 0.50235 0.15208 | 0.34557 | 0.50234 0.15207 | 0.34557

396.47 0.1948 0.4224 0.3828 | 0.19480 0.42239 | 0.3827
396.85 0.32140 0.16260 | 0.51600 | 0.32139 0.16259 | 0.51600

368.46 0.06980 0.70620 | 0.22400 | 0.06979 0.700620 | 0.2239

Erreur relative moyenne (%) 0.01 0.07 0.09
Paramétres d’interactions T=330.15K
A1z Ais Axn Az Az Az
-0.0000025 | -0.28711 | 0.0000 -4.688323 | 3.619578 | 0.00000
Expérimental NRTL
T (K) 405 K <T <540 K T=420.10
x(1) X(2) X(3) x(1) X(2) X(3)
420.78 | 0.37862 0.27413 | 0.34725 | 0.37861 | 0.27412 | 0.34725
415.47 | 0.19000 0 0.81000 | 0.18999 | 0.0000 0.8100

420.70 0.37780 0.26370 | 0.35850 | 0.3777 0.2637 0.35850
412.76 | 0.18165 0.08302 | 0.73532 | 0.18164 |0.08302 |0.73533
432.66 0.68560 0 0.31440 | 0.68559 0.0000 0.31440
411.24 0.51520 0.13035 | 0.35445 | 0.51520 | 0.13034 | 0.35549
414.85 0.45607 0.23014 | 0.31379 | 0.45607 0.23014 | 0.313789
419.91 0.28503 0.52465 | 0.19032 | 0.28503 0.5246 0.19032
408.79 | 0.22790 0.50000 | 0.27210 |0.22789 | 0.5000 0.27210
434.27 0.4795 0.2206 0.2999 | 0.4794 0.2205 0.2999
418.55 0.4127 0.2088 0.3785 | 0.4126 0.2088 0.37849
431.33 0.1324 0 0.8676 |0.13240 | 0.0000 0.86759
Erreur relative moyenne (%) 0,01 0,01 0,02

Parametres d’interactions T=420.10K
A Ajz A Az Az Az
3.259426 2.863765 | 0.00000 | 1.626193 | 4.987610 | 0.0000
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® EXPT<330K * NRTL T=330,15K
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Figure 5.9 : Solubilité du D-Mannitol dans le mélange (Eau- Formamide).

Pour le systeme (D-Mannitol-Eau-Formamide), les résultats représentés dans la
figure (5.9), montrent une certaine dispersion plus ou moins importante, comparativement au
systeme précédent. Ceci peut étre expliqué par le fait que la solubilité du D-Mannitol dans
I’eau et le formamide est faible comparativement a celle du D-Sorbitol. Certaines résultats
comme ceux de la figure (5.9a), montrent I’apparition de phase solide en équilibre avec du
formamide pur, insinuant des applications importantes dans des procédés faisant intervenir la
cristallisation.

Les résultats de modélisation obtenus par le modele NRTL pour ce second systeme
sont en bon accord avec les valeurs expérimentales, démontrant encore une fois la fiabilité du
modele NRTL.
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Enfin les co-produits sont d’autant plus importants qu’ils jouent le réle de co-
solvants des milieux poly hydroxylés et polycarbonates, notamment en entrainant une
meilleur solubilisation des substrats.

5.2  Systemes étudiés a partir de la littérature

Dans un grand nombre de procédés de génie chimique, les systémes dont les
constituants devant étre séparés, sont binaires. 1l est indispensable de connaitre les données
d’équilibre de phases qui sont générées afin de faire le calcul et le tracer des diagrammes.
Pour le calcul d’équilibre de phases liquide-solides, plusieurs systémes binaires et ternaires de
nature et de tailles moléculaires différentes, ont été considérés concernant la solubilité de
I’acide salicylique, Paracétamol, Benzéne, lbuprofene, etc., dans différents solvants. Les
résultats obtenus sont comparés avec les valeurs expérimentales rapportées également de la
littérature [2].

5.2.1 Systemes binaires

Les différents solutés et solvants considérés ainsi que leur découpage en
groupements fonctionnels, leurs températures et enthalpies de fusion sont montrés dans le
tableau suivant

L’utilisation du modéle UNIFAC nécessite la connaissance des parameétres de
groupes de volume et de surface ainsi que les paramétres d’interaction. Afin d’éviter une
répétition d’écriture, les parametres de tous les groupes impliqués dans tous les systémes
considérés pour cette partie, ont été regroupés dans les mémes tableaux. Le découpage en
groupements fonctionnels de chaque constituant de chaque systeme ainsi que les températures
et enthalpies de fusion et les parametres d’interaction entre groupes, respectivement, sont
montrés dans les tableaux suivants:

Tableau 5.12 : Parametres de volume et de surface [9]

Groupe R Q;j | Groupe R Qj
CH; |0.9011|0.848 | COOH | 1.3013 | 1.224
CH; |0.6744|0.540 | CH,CO | 1.4457 | 1.180
OH 1.000 | 1.200 | CH3CO | 1.6724 | 1.488
ACH |0.5313|0.400 | CHCI3 | 2.8700 | 2.410
AC | 0.3652 | 0.120 | ACNH; | 1.0600 | 0.816
ACOH | 0.8952 | 0.680 | H,O |0.9200 | 1.400
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Tableau 5.13 : Paramétres d’interaction de groupes [9]
amm (K) ACH AC ACOH | COOH | CH3O | CH,CO | CHsCO CH; CH, OH H,O ACNH; | CHCI;
ACH 0.00 0.00 1329.00 | 537.40 32.14 25.770 25770 | -11.120 | -11.120 | 636.100 | 903.800 | 648.20 | -13.990
AC 0.00 0.00 1329.00 | 537.40 32.14 25.770 25.770 | -11.120 | -11.120 | 636.10 903.800 | 648.20 | -13.990
ACOH 25.34 25.34 0.00 0.00 0.00 -356.10 | -356.10 | 275.800 | 275.800 | -451.600 | -601.80 119.90 0.00
COOH 62.32 62.32 0.00 0.00 -338.50 | -297.80 | -297.500 | 315.300 | 315.300 | -151.000 | -66.170 0.00 | -287.200
CH30 52.13 52.13 0.00 664.60 0.00 191.100 | 191.10 83.360 83.360 | 237.700 | -314.700 0.00 | -154.300
CH,CO 140.10 | 140.10 | -133.10 | 669.40 | -103.60 0.00 0.00 26.760 26.760 | 164.500 | 472500 | 6201.0 | -354.600
CH5CO 140.10 | 140.10 | -133.10 | 669.40 26.76 164.50 0.00 26.760 26.720 | 164.500 | 472.500 | 6201.00| -354.600
CHj; 61.13 61.13 | 1333.00 | 663.50 | 251.50 | 476.400 | 476.400 0.00 0.00 986.500 | 1318.000 | 920.70 24.90
CH, 61.13 61.13 | 1333.00 | 663.50 | 251.50 | 476.400 | 476.400 0.00 0.00 986.500 | 1318.000 | 920.70 24.90
OH 89.60 89.50 | -259.50 | 199.00 84.00 84.000 84.000 | 156.400 | 156.400 0.00 84.000 -52.39 | -98.120
H,0 362.30 | 362.30 | 32450 | -14.09 | -195.40 | -195.400 | -195.400 | 300.00 300.00 | -229.100 0.00 -52.29 | 353.700
ACNH, 24750 | 247.50 | -253.10 0.00 1139.00 | -17.400 | -450.30 | 1139.00 | 1139.00 -17.4 -367.80 0.00 | -149.800
CHClI; 288.50 | 288.50 0.00 488.900 | -20.930 | 552.100 | 552.100 36.70 36.70 742,100 | 826.700 | 111.200 0.00
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Tableau 5.14 : Parametres physico-chimiques pour I’acide salicylique et les différents

solvants utilisés.

Constituants Groupements fonctionnels [9] T:[K] | AH¢ (J/mole)
Solutes
Acide salicylique [2] 1AC, 4ACH, 1ACOH, 1COOH 431.400 | 25269.210
Paracetamol [2] |4 ACH, 1 ACOH, 1 ACNH,, 1 CHs;CO 441.9 27350
Acide Benzoique [2] 5ACH, 1 AC, 1 COOH 395.00 17060
Ibuprofene [2] 3 CHs, 2 CH,, 6 ACH, 1COOH 347.54 25692.3
Solvants
Acétate D’éthyle [84] 1 CH,CO, 1CH30, 1 CHj;4 189.550 8903.00
Acétone [85] 1 CHs, 1 CH3CO 178.00 5125.00
Acide Acétique [86] 1 CHs, 1 COOH 289.79 11728
Ethanol [87] 1 CHs, 1 CH,, 1 OH 156.15 | 5024.00
Méthanol [88] 1CHs;, 1 OH 175.00 3093.00
Butanol [87] 1 CHs3, 3CH,, 1 OH 431.400 | 25269.200
Eau [87] 1H,0 210.00 | 7414.00
Propanol[87] 1 CHs;, 2 CH,, 1 OH 147 /
Octanol [88] 1 CHs, 7 CH,, 1 OH 257.00 426600
Isopropanol [89] 2CHs, 1 CH, 1 OH 185.15 |  4091.00
Chloroforme [90] 1 CHCl; 210.00 7414.00
Cyclohexane [87] 6 CH, 280.00 31000.00
Heptane [91] 2 CHs, 5 CH; 182.15 13886.00
Toluéne [87] 5 ACH,1 ACCHj 178.15 |  7927.00

Dix-neuf différents systémes binaires ont été considérés et sont montrés dans le

tableau suivant ainsi que les parametres d’interaction binaire pour le modele NRTL calculés,

comme mentionné dans un chapitre précédent, par la minimisation de la fonction objective

définie a partir des données expérimentales respectives rapportées dans la littérature.
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Tableau 5.15 : Paramétres d’interaction NRTL

N° Systéeme Ar Az

1 Acide salicylique - Acétate D’éthyle 94.2496626 -90.0780155
2 Acide salicylique — Acétone 103.665225 -96.0744740
3 Acide salicylique - Acide Acétique 59.004 -57.014

4 Acide salicyligue — Ethanol 84.2317088 -79.6649233
5 Acide salicylique - Méthanol 17.9790056 -21.0146964
6 Paracétamol - Acétate D’éthyle 82.23160879 -76.19617217
7 Paracétamol —Acétone 79.83941709 -76.03551946
8 Paracétamol —Butanol 96.86605283 -91.19406865
9 Paracétamol — Eau 6.025271904 -8.664069970
10 Paracétamol-propanol 91.37294490 -86.52568994
11 Acide Benzoique —Acétone 111.44205177 | -102.7281175
12 Acide Benzoique- Octanol 49.072666865 | -47.61941995
13 Acide Benzoique — Isopropanol 52.115568884 | -50.46033320
14 Ibuproféne -Acétate D’éthyle 141.766203 -129.32071
15 Ibuproféne—Acétone 29.8451128 -29.00624
16 Ibuprofene—Chloroforme 3.77035669 -3.431858
17 Ibuprofene— Cyclohexane 116.701812 -107.627152
18 Ibuproféne—Heptane 160.912319 -144.5728086
19 Ibuproféne— Toluene 2.09019442 -1.685352861

5.2.1.1 Acide salicylique dans différents solvants

Cing systemes ont été considérés concernant la solubilité de 1’ Acide salicylique dans
différents solvants tels que; Acétate D’éthyle, Acétone, Acide Acétique, Ethanol et le
Méthanol.

L’acide salicylique ou 1’acide ortho-hydroxy benzoique considéré comme soluté
(voir annexe2), de formule HOCgH,COOH, de masse molaire 138.11g/mol et de température
de fusion 159°C.

Le tableau suivant donne les solubilités calculées par le biais de chague modéle tout

en montrant les valeurs expérimentales issues de la littérature :
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Tableau 5.16 : Résultats obtenus par les différents modeéles utilises

T [K] X3 X1 X1 X1 X1
(Exp)[2] Idéal UNIFAC NRTL UNIFAC-
Mod [2]
Acide salicylique -Acétate d’éthyle

293 0.1272 0.036 0.0092 0.12844 0.021

298 0.1362 0.043 0.011 0.13745 0.029

303 0.1487 0.051 0.013 0.14799 0.031
303.5 0.1558 0.052 0.0135 0.14277 0.0315

308 0.159 0.06 0.015 0.15808 0.033

313 0.168 0.07 0.017 0.16981 0.043

318 0.1809 0.08 0.019 0.18124 0.05

323 0.1899 0.094 0.021 0.19403 0.07

Erreur relative moyenne (%) 62.42 90.77 1.84 76.29

Acide salicylique —Acétone

288 0.155 0.03 0.0195 0.15830 0.123

293 0.168 0.036 0.023 0.16776 0.130

298 0.179 0.051 0.033 0.17681 0.137

303 0.189 0.0515 0.034 0.18726 0.147
308 0.2024 0.059 0.0425 0.19978 0.1538

313 0.216 0.069 0.05 0.21340 0.170

318 0.2256 0.081 0.053 0.22864 0.190

323 0.141 0.094 0.0700 0.24556 0.210

Erreur relative moyenne (%) 67.48 77.50 10.30 24.87

Acide salicylique -Acide Acétique
293 0.050 0.0360 0.034 0.04850 0.080
298 0.055 0.043 0.043 0.05551 0.090
303 0.060 0.051 0.049 0.06325 0.1

308 0.071 0.059 0.058 0.07181 0.106

313 0.078 0.069 0.070 0.08124 0.115

318 0.090 0.081 0.075 0.09158 0.132

323 0.1021 0.094 0.091 0.10297 0.145

Erreur relative moyenne (%) 15.88 18.32 2.46 53.67
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Acide salicylique —Ethanol

316.28 0.04 0.135 0.220 0.03613 0.075
323.80 0.046 0.161 0.250 0.04154 0.0775
341.86 0.0568 0.236 0.335 0.05685 0.10
364.120 0.0798 0.358 0.470 0.08293 0.145
377.460 0.0978 0.450 0.545 0.10401 0.200
395.580 0.1531 0.600 0.675 0.15189 0.305
417.82 0.3027 0.824 0.850 0.30064 0.6125
434 1 1.00099 1.00 1.04311 1.00
Erreur relative moyenne (%) 246.99 356.40 4.44 77.47
Acide salicyliqgue —Méthanol

283 0.0994 0.025 0.02 0.09891 0.06
288 0.108 0.03 0.026 0.10855 0.065
293 0.118 0.036 0.035 0.11848 0.077
298 0.128 0.043 0.041 0.12919 0.082
303 0.139 0.051 0.0505 0.1404 0.095
303.5 0.145 0.053 0.508 0.13986 0.097
308 0.151 0.06 0.059 0.15214 0.105
313 0.164 0.069 0.077 0.16447 0.120
318 0.1777 0.081 0.087 0.1778 0.135
323 0.192 0.094 0.11 0.1914 0.156
Erreur relative moyenne (%) 63.34 81.59 0.83 31.50
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Figure 5.10 : Solubilité de ’acide salicylique dans différents solvants.
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D’apreés ces résultats il est constaté que 1’acide salicylique est soluble dans 1’acétate

d’éthyle dans une plage de température comprise entre 10°C et 50°C pour une augmentation

de la solubilité ne dépassant pas les 20%.

Pour ce qui est de I’acétone, on obtient une solubilité¢ de 26 % avec une température

comprise entre 9°C et 52°C.

De méme, I’utilisation de ’acide acétique comme solvant donne une solubilité de

12% dans un intervalle de température de 7°C a 52°C.

Les résultats montrent aussi qu’il est trés soluble dans I’éthanol et ceci pour

différentes températures méme trés basses. L’opération commence par une température qui

varie entre 43°C et 161°C pour aboutir & une solubilité maximale approchant la solubilité

totale.

Dans le cas du méthanol la solubilité est de 20% pour un intervalle entre [10 et

50°C].

5.2.1.2 Paracétamol dans différents solvants

Le paracétamol, appelé aussi acétaminophéne, est la substance active de nombreuses

spécialités médicamenteuses de la classe des antalgiques antipyrétiques non salicylés. (Voir

annexe 2).de formule CgHgNO,, de masse molaire 151,16g/mol et de température de fusion

169 a 170°C.
Tableau 5.17 : Résultats obtenus par les différents modéles utilisés
TIK] X1 X1 X1 X1 X1
(Exp)[2] Idéal UNIFAC NRTL UNIFAC-
Mod [2]
Paracetamol -Acétate D’éthyle
291 0.00357 0.021 0.027 0.0052 0.058
293 0.00494 0.0225 0.03 0.00490 0.06
298 0.00548 0.031 0.034 0.00551 0.067
Erreur relative moyenne (%) 436.46 561.34 15.67 1253.95
Paracetamol —Acétone
273 0.0209 0.01 0.011 0.02003 0.0335
278 0.0243 0.0125 0.013 0.02297 0.038
283 0.0261 0.017 0.018 0.02697 0.042
288 0.0293 0.0195 0.02 0.02978 0.047
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293 0.0327 0.0225 0.022 0.0337 0.05
298 0.0369 0.031 0.029 0.03798 0.055
303 0.0411 0.033 0.037 0.04256 0.0557
Erreur relative moyenne (%) 33.70 31.53 3.45 53.64
Paracetamol -Butanol
273 0.0249 0.01 / 0.02465 0.005
278 0.0273 0.0125 / 0.02729 0.07
283 0.0301 0.017 / 0.03011 0.085
288 0.0329 0.0195 / 0.03313 0.0125
293 0.0364 0.0225 / 0.03632 0.0163
298 0.0392 0.031 / 0.03979 0.0182
303 0.0439 0.033 / 0.04339 0.02
Erreur relative moyenne (%) 76.35 0.67 91.99
Paracétamol — Eau
273 0.0854 0.01 / 0.09329 0.0373
278 0.0978 0.0125 / 0.10911 0.045
283 0.112 0.017 / 0.12568 0.0465
288 0.131 0.0195 / 0.14072 0.0544
293 0.152 0.0225 / 0.15537 0.0678
298 0.177 0.031 / 0.16785 0.08
Erreur relative moyenne (%) 602.26 7.97 56.24
Paracetamol — Propanol
273 0.0275 0.01 0.037 0.02716 0.005
278 0.0305 0.0125 0.043 0.03039 0.0053
283 0.0337 0.017 0.046 0.03388 0.0085
288 0.0373 0.0195 0.0544 0.03764 0.009
293 0.0415 0.0225 0.06 0.04166 0.01055
298 0.0460 0.031 0.062 0.04599 0.0125
303 0.0509 0.033 0.068 0.05064 0.0137
Erreur relative moyenne (%) 10.58 6.27 0.19 76.51
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Figure 5.11 : Solubilité du Paracetamol dans différents solvants.
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En ce qui concerne le Paracétamol, il est constaté qu’il est peu soluble dans les

différents solvants utilisés et ce pour des températures ne dépassant pas les 30°C.

5.2.1.3 Acide Benzoique dans différents solvants

Trois systémes ont été considérés concernant la solubilité de 1’ Acide Benzoique dans
differents solvants tels que; Acide Acétique, Acetone, Cyclohexane, Octanol, Isopropanol.

L'acide benzoique, de formule chimique CgHsCOOH est un acide carboxylique
aromatique dérivé du benzéne (voir annexe 2). De masse molaire 122,1213g/l, et de

température de fusion 122,35 °C.

Tableau 5.18 : Résultats obtenus par les différents modeles utilisés

T [K] X1 X1 X1 X1 X1 UNIFAC-
(Exp)[2] Idéal | UNIFAC | NRTL Mod [2]
Acide Benzoique-Acétone
282.81 0.143 0.0790 0.111 0.1442 0.1023
288.00 0.158 0.090 0.125 0.1582 0.124
293.00 0.175 0.101 0.1425 0.1756 0.14
297.64 0.193 0.114 0.1520 0.1940 0.16
303.3 0.211 0.129 0.1762 0.2125 0.173
307.87 0.231 0.142 0.191 0.2324 0.190
312.67 0.253 0.159 0.2157 0.2582 0.217
317.70 0.277 0.177 0.245 0.2768 0.2413
322.57 0.303 0.194 0.268 0.3030 0.27
Erreur relative moyenne (%) | 39.74 17.19 0.59 17.87
Acide Benzoique — Octanol
295.15 0.167 0.166 0.211 0.1755 0.148
297.50 0.18 0.175 0.23 0.1839 0.161
300 0.192 0.186 0.241 0.1931 0.170
301.7 0.203 0.190 0.244 0.2002 0.178
304.1 0.211 0.195 0.254 0.2095 0.195
305.1 0.219 0.208 0.263 0.2144 0.2
307.6 0.227 0.210 0.274 0.2230 0.213
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309.2 0.235 0.215 0.290 0.2324 0.222
312.15 0.25 0.228 0.3 0.2476 0.23
313.80 0.266 0.243 0.31 0.2587 0.237
317.00 0.279 0.253 0.325 0.2763 0.253
320.70 0.29 0.270 0.340 0.2968 0.270
322.00 0.3 0.297 0.3550 0.3068 0.280

Erreur relative moyenne (%) 5.86 21.00 1.86 8.88

Acide Benzoique - Isopropanol

277.91 0.129 0.069 0.041 0.13027 0.04
282.81 0.143 0.079 0.05 0.14382 0.054
288.00 0.16 0.09 0.057 | 0.15925 0.07
293.00 0.174 0.101 0.065 0.17551 0.085
297.64 0.192 0.114 0.074 0.1915 0.1
303.3 0.215 0.131 0.087 | 0.21264 0.11
307.87 0.232 0.143 0.108 0.2312 0.12
312.65 0.253 0.1565 0.124 | 0.25197 0.132
317.71 0.278 0.177 0.135 0.27569 0.143
322.57 0.296 0.194 0.157 0.30036 0.167

Erreur relative moyenne (%) | 40.40 58.41 0.73 52.36
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Figure 5.12 : Solubilité de I’Acide benzoique dans différents solvants.

La méme observation que le paracétamol s’est reproduite pour I’acide benzoique qui s’est

montré peu soluble dans les différents solvants utilisés et ce a une température ne dépassant

pas les 50°C avec une valeur maximale de 30%.

5.2.1.4

Ibuproféne dans différents solvants

Six systémes ont été considérés concernant la solubilit¢é de 1’Ibuproféne dans

différents solvants tels que ; Acétate D’éthyle, Acétone, Chloroforme, Cyclohexane, Heptane

et Toluene.

L'ibuproféne est la dénomination commune internationale de l'acide alpha-méthyle-

[4-(2-méthylpropyl) phényle] propénoique de formule chimique Ci3H1502(voir annexe 2).de

masse molaire 206,2808 g/l, et de température de fusion 76°C.

Tableau 5.19 : Résultats obtenus par les différents modéles utilisés

T [K] X1 X1 X1 X1 X;UNIFAC-
(Exp)[2] Idéal UNIFAC NRTL Mod [2]
Ibuproféne—Acétate d’éthyle
283 0.128 0.170 0.100 0.14083 0.065
288 0.161 0.20 0.120 0.15037 0.0840
295 0.0382 0.248 0.180 0.06026 0.11
298 0.0459 0.272 0.200 0.07498 0.130
303 0.0634 0.314 0.350 0.05168 0.160
313 0.136 0.415 0.500 0.10884 0.220
323 0.267 0.538 0.5216 0.2084 0.30
Erreur relative moyenne (%) 257.25 224.19 28.30 99.25
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Ibuprofene—Acétone

276 0.0112 0.135 0.245 0.07514 0.190
288 0.0175 0.170 0.270 0.11259 0.195
293 0.199 0.2 0.30 0.16012 0.226
303 0.276 0.314 0.4 0.2512 0.338
308 0.321 0.362 0.44 0.33652 0.3714
Erreur relative moyenne (%) 400.77 732.62 229.52 532.49
buproféne dans le Chloroforme
283 0.118 0.170 0.260 0.22462 0.248
288 0.148 0.200 0.290 0.25928 0.287
293 0.272 0.234 0.325 0.28319 0.324
298 0.371 0.272 0.350 0.3143 0.380
303 0.45 0.314 0.390 0.35208 0.430
308 0.539 0.362 0.440 0.39297 0.4748
313 0.648 0.415 0.480 0.43683 0.523
Erreur relative moyenne (%) 31.27 42.72 38.05 37.33
Ibuproféne -Cyclohexane
283 0.123 0.170 0.105 0.13 0.055
288 0.151 0.2 0.130 0.141 0.071
298 0.112 0.272 0.210 0.1425 0.11
303 0.156 0.314 0.260 0.167 0.15
308 0.193 0.362 0.305 0.1934 0.198
313 0.303 0.415 0.380 0.265 0.267
Erreur relative moyenne (%) 73.22 44.36 9.89 21.39
Ibuproféne dans I’Heptane
283 0.128 0.170 0.100 0.14083 /
288 0.161 0.20 0.120 0.15037 0.0840
295 0.0382 0.248 0.180 0.06026 0.11
298 0.0459 0.272 0.200 0.07498 0.130
303 0.0634 0.314 0.350 0.05168 0.160
313 0.136 0.415 0.500 0.10884 0.220
323 0.267 0.538 0.5216 0.2084 0.30
Erreur relative moyenne (%) 257.25 224.19 28.30 107.58
Ibuproféne-Toluéne
281.69 0.1054 0.160 0.036 0.11896 0.082
287.11 0.1353 0.194 0.05 0.14497 0.118
291.54 0.1738 0.22 0.062 0.171089 0.137
301.205 0.2516 0.297 0.14 0.24011 0.23
307.70 0.3012 0.362 0.230 0.29737 0.285
Erreur relative moyenne (%) 32.00 52.24 5.48 14.02
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Figure 5.13 : Solubilité de ’Ibuproféne dans différents solvants.
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L’ibuproféne est peu soluble dans les différents solvants. Le processus de
solubilisation & lieu a une température maximale de 40°C avec une valeur de 30%.Par contre
sa solubilité augmente dans le cas du chloroforme pour atteindre les 60%.

En conclusion et d’aprés ce qui est montré dans les figures précédentes, les modeles
UNIFAC, UNIFAC-modifié [2], NRTL, cas idéal ont éte utilisés et ont donné des résultats
plus ou moins raisonnables dans certains cas et contrairement & d’autres.

Les équilibres dans des solvants aprotiques apolaires, sont proches des valeurs
expérimentales, comme illustrer par les exemples du toluéne et du cyclohexane ou les
résultats issus des deux modeles UNIFAC et UNIFAC modifié été assez proches.

De méme les équilibres dans les solvants aprotiques polaires donnent de bons
résultats pour les deux modeles UNIFAC et UNIFAC modifié.

Pour le cas des solvants polaires, les résultats ont montré que le paracétamol est un
composé peu soluble dans les solvants organiques d’ou une prédiction de sa solubilité assez
difficile.

La solubilité dans différents alcools utilisés est presque identique et ¢’est du a la
prédominance des groupements hydroxyles sur les chaines aliphatiques.

Le modele UNIFAC et sa version modifiée se montrent plus au moins fidéle aux
valeurs expérimentales, on remarque aussi une différence entre les deux modele, la version
modifiée tend a sous-estimer les solubilités par rapport a la version originale.

Pour le cas du modele NRTL on remarque que les résultats obtenus sont
complétement identiques a ceux issus de I’expérimental. Ceci s’explique par le fait que les
paramétres NRTL sont calculés directement a partir des données expérimentales
contrairement & UNIFAC ou les molécules sont divisées de maniere arbitraire en groupement
fonctionnels.

Pour le cas IDEAL ou le coefficient d’activité égale a 1, la solubilité ne dépond que
du soluté, la nature du solvant n’intervient pas. Et on constate généralement que la solubilité
est sous-estimer par le cas idéal lorsque des interactions (soluté-soluté ou soluté-solvant)
fortes de type hydrogéne sont possibles.

On remarque que dans certains cas le modele idéal se montre correct notamment
dans le cas de ’acétate d’éthyle, acétone, acide acétique et méme dans le cas des alcools, donc

ces mélanges se comportent comme des mélanges idéaux.
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5.2.2 Systemes binaires a eutectique

Pour ce type deux systémes ont été considérés concernant la solubilité du D-
Mannitol dans deux solvants différents: le Tréhalose et le Lactose. Les différents

groupements fonctionnels impliqués sont montrés dans le tableau suivant:

Tableau 5.20 : Groupements fonctionnels et propriétés thermo-physiques

Constituants Groupements fonctionnels [9] T+ [K] AHjs (J/mole)
Solutés
D-Mannitol 4CH;0, 2CH30 439.55 49959
Solvants
Tréhalose 3CHO, 2CH,, 7CH, 80H 480.15 50966.98
Lactose 3CHO, 2CH,, 7CH, 80H 482.55 37002.19

5.2.3 Equilibre solide-liquide

Les parametres d’interaction moléculaires pour le modéle NRTL calculés pour
chaque systeme sont comme suit:

Tableau 5.21 : Paramétres d’interaction NRTL (a(i, j)=0.2)

Systéme A Az
D-Mannitol (1) Tréhalose (2) -201.771 225.537
D-Mannitol (1) Lactose (2) -169.499 186.571

Les résultats obtenus pour les deux systemes sont montrés dans le tableau 5.22 ainsi
que les figures (5.14a et b) suivants:

Tableau 5.22 : Résultats obtenus par les différents modéles utilisés

T[K] X1 X1 X1 X1
Exp [92] Idéal UNIFAC | NRTL
Systéeme D-Mannitol (1) — Tréhalose (2)
466.18 0.2473 0.297 0.2970 0.2473
464.50 0.321 0.341 0.3414 0.321
452.74 / 0.5366 0.5366 /
444.3 / 0.6484 0.6484 /
435.94 0.9463 0.9091 0.9091 0.9463
Erreur relative moyenne (%) 10.09 10,13 0.00
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Température de fusion[K]
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446.35 / 0.6160 0.5255 /
432.58 0.7367 0.7527 0.7756 0.7367
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Figure 5.14 : Solubilité du D-Mannitol dans le Tréhalose et le Lactose.

5.2.3.1 Points Eutectiques

Le tableau 5.23 montre la prédiction des points eutectiques par les différents modeles

et leur comparaison avec les valeurs expérimentales rapportées dans la littérature.

Tableau 5.23 : Point eutectique par différents modeles

Meéthode Point Eutectique | Solubilité
D-Mannitol (1) Tréhalose (2)
Expérimentale [92] 428.13 0.738
UNIFAC 430.57 0.753
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NRTL 428.13 0.738

Idéal 430.20 0.751
D-Mannitol (1) -Lactose (2)

Expérimentale [92] 432.90 0.743

UNIFAC 426.51 0.710

NRTL 432.25 0.740

Idéal 431.22 0.7527

Les deux diagrammes (Tréhalose/D-Mannitol et Lactose/D-Mannitol) se présentent
comme des diagrammes a eutectique simple dont les constituants sont partiellement miscibles

a I’état solide et totalement miscibles a 1’état liquide comme discuté dans la section suivante.
- Systeme D-Mannitol /Tréhalose

Le D-Mannitol et le Tréhalose sont des composés organiques qui ne subissent pas de
dégradation thermique au chauffage [92]. Le D-Mannitol qui a la température de fusion la
plus basse (439.55K) supporte méme d’étre portée a la température de fusion du Tréhalose
(480.15K).

Expérimentalement le mélange Tréhalose - D-Mannitol est progressivement refroidi,

un solide commence a se former et se sépare a la température de solidification qui dépend de
la composition du mélange liquide [92]. En rapportant la variation des températures de
solidification avec les compositions du mélange allant de Tréhalose pur au D-Mannitol pur, la
courbe ‘liquidus’ est obtenue, comme montré dans la figure (5.14a). Pour la branche TgE,
c’est le Tréhalose qui se sépare du mélange, alors que pour la branche TrE c’est le D-
Mannitol qui est en équilibre avec la solution. Par conséquent les courbes TnE et TrE
représentent les conditions de température ou des phases liquides de différentes compositions
sont en équilibre avec les phases solides du Tréhalose et du D-Mannitol, respectivement.
Au point d’intersection E, les deux phases solides sont en équilibres avec la méme phase
liquide. Le point E représente la température la plus basse a laquelle un mélange de solides
Tréhalose et D-Mannitol subira une fusion et est le point eutectique.

Le liquidus et le solidus tirés de la littérature [92] ont été obtenus a partir de 1’analyse

par DSC des thermogrammes obtenus.
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On remarque que les mélanges dont la composition est comprise entre le point
eutectique et 1, montrent que la température du point eutectique et les températures de fusion
de la solution riche en D-Mannitol sont assez proches pour pouvoir étre distinguées.

Pour ce systéeme eutectique il peut étre constaté que les résultats obtenus par
simulation en utilisant les différents modéles sont assez proches des valeurs de la solubilité
données expérimentalement [92], a I’exception des résultats obtenus par le modele UNIFAC
et ceux dans le cas idéal qui montrent une légere déviation par rapport aux valeurs
expérimentales et cela au niveau du solidus (fusion de I’eutectique), comparativement a
I’utilisation de 1’équation NRTL. Ceci peut étre expliqué par le fait que le modéle UNIFAC
est basée sur le concept de contribution de groupes qui est approximatif, alors que le modéle
NRTL utilise des parametres moléculaires et est par conséquent plus précis.

- Systéme Lactose/D-Mannitol

Contrairement au Tréhalose, le Lactose subit une forte dégradation au moment de la
fusion et peut étre considéré comme un constituant thermolabile [92]. Quelques remarques
concernant ce diagramme peuvent étre notées en se référant a la figure (5.14).

Comme pour le systeme précédent les courbes rapportant les variations des
températures de solidification du mélange (Lactose/ D-Mannitol) sont représentées sur la
figure (5.14b) avec la branche TyE montrant la séparation en premier du Lactose et avec la
branche Tr,E caractérisant 1’équilibre du D-Mannitol avec la solution.

Concernant I’utilisation des différents modeles thermodynamiques pour la prédiction
de ces données de solubilité, les résultats obtenus par le modele NRTL sont encore une fois
les plus proches des valeurs expérimentales. Ceci peut étre encore expliqué par la nature
moléculaire de NRTL comparativement au concept de contribution de groupes qui est

approximatif.

5.2.4  Systemes ternaires

Les solubilités de quelques systémes ternaires tirés de la littérature [93][94] ont été
calculées utilisant le modeéle UNIFAC. Cing solutés, 1’acide salicylique, 1’acide nicotique, La
vanilline, la caféine et le Phénylurée ont été considérés dans des melanges Ethanol ou
Méthanol avec de I’eau, a des températures fixées. Les groupements fonctionnels impliqués

sont montrés dans le tableau suivant:
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Tableau 5.24 : Groupements fonctionnels et propriétés thermo-physiques

Constituants Groupements fonctionnels [9] T¢[K] | AH; (J/mole)
Solutés
Acide salicylique 1AC, 4ACH, 1ACOH, 1COOH 431.40 25269.210
Acide nicotique 1CsH4N, 1COOH 509.1 27570
Vanilline 1AC, 3ACH, 1ACOH, 1COH, 1CH30 356.9 20328.7
Caféine 1CsHsN, 1CH3NO, ,2CH;N 501.25 18195.60
Phényluree CON(CH,),,CH3CN, CH, C 416.2 23800
Solvants
Eau 1H,0 273 6000.00
Ethanol 1CH3, 1CH,, 1 OH 156.15 5024.00
Méthanol 1CHs, 1 OH 175.00 3093.00

Les résultats obtenus par le modéle UNIFAC ont été comparés avec ceux tirés de la

littérature et sont regroupés dans le tableau suivant

Tableau 5.25 : Résultats obtenus par les différents modeles utilisés

T [K] X1 X1 X1
Exp [93] NRTL[94] UNIFAC
Systéme Acide salicylique —Ethanol-Eau

0.00447 0.0045 0.059

0.011 0.011 0.1076

303.15K 0.0226 0.023 0.1607

0.078 0.065 0.192

0.119 0.109 0.193

Erreur relative moyenne (%) 5.50 583.50

Systeme Acide nicotique -Ethanol-Eau

0.0698 0.0599 0.0078

0.0746 0.0691 0.0104
303.15K 0.0834 0.0923 0.01634
0.080 0.091 0.00799
0.0776 0.0866 0.00940

Erreur relative moyenne (%) 11.52 86.64
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Systéme Vanilline -Ethanol-Eau
0.1406 0.1491 0.4840
0.1968 0.1935 0.5131
303.15K 0.2349 0.2281 0.5609
0.2368 0.2125 0.5876
0.2376 0.2251 0.6087
Erreur relative moyenne (%) 5.23 169.61
0.2801 0.3114 0.5110
0.2909 0.3339 0.5381
318.15K 0.3639 0.3724 0.5785
0.3958 0.3914 0.6257
0.4188 0.4131 0.6737
Erreur relative moyenne (%) 6.15 69.07

Vanilline -Méthanol-Eau
0.1144 0.1006 0.4168
0.1354 0.1409 0.4234
303.15K 0.2629 0.2818 0.4222
0.2960 0.2873 0.4210
Erreur relative moyenne (%) 6.56 144.97
0.3477 0.3347 0.5193
0.3642 0.3400 0.5219
318.15K 0.4020 0.4083 0.5135
0.4234 0.4173 0.5142
Erreur relative moyenne (%) 3.35 35.46
Caféine—Ethanol-Eau

0.0158 0.0133 0.0832
0.0102 0.0149 0.1145
303.15K 0.0466 0.00139 0.1081
0.0413 0.0195 0.1585
Erreur relative moyenne (%) 5.75 466.22
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Phényl urée —Ethanol-Eau

0.0038 0.01021 0.0112
0.0196 0.0144 0.01075
303.15K 0.0360 0.0319 0.0273
0.0505 0.0461 0.0417
0.0503 0.05611 0.0709
Erreur relative moyenne (%) 45,37 64.49
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Figure 5.15 : Solubilité de différents soluté dans le mélange (Eau-Méthanol et/
Ethanol).

Les solubilités de tous les solutés considérés, ont été calculées en utilisant le modéle

UNIFAC. Il est clair que les résultats obtenus ont montré des écarts importants avec les

valeurs expérimentales, indiquant la non fiabilité de ce modéle pour prédire les données de

solubilité pour ces types de systémes, contrairement au modele NRTL qui donne des résultats

assez proches des valeurs expérimentales. Et donc plus de paramétres d'interactions

moléculaires nécessaires qui sont maintenant disponibles pour d'autres expériences

numériques.

Les résultats obtenus peuvent également étre utilisés pour étudier le comportement

d'un soluté donné dans un mélange de solvants tels que 1’eau (solvant) et un alcool tel que le

méthanol et I'¢thanol (anti-solvant).
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Conclusion génerale

La connaissance de la solubilité des molécules organiques complexes dans des
solvants organiques est un enjeu primordial dans [I’industrie pharmaceutique et
agroalimentaire. C’est en effet une donnée essentielle pour le dimensionnement d’un procédé
de cristallisation qui est essentiel pour ces types d’industrie.

L’objectif fondamental du présent travail porte sur 1’étude de la solubilité des
molécules d’intérét pharmaceutique et agro-alimentaire dans des solvants organiques dont le
choix n’est pas toujours évident et nécessiterait un grand travail expérimental long et colteux,
notamment lors du développement d’un nouveau principe actif, ou la quantité disponible en
molécule active est limitée.

Pour contourner ces difficultés et faire face a cette problématique, les méthodes
prédictives sont d’un intérét bien démontré dans la détermination de la solubilité via des
modeles fiables et robustes.

Dans cet esprit, notre présente étude a porté sur la représentation des équilibres
liquide-solide via une approche thermodynamique en faisant appel aux deux modéles
UNIFAC et NRTL.

L’aspect expérimental dans cette étude garde toute son importance dans la
détermination de la solubilité, dans la mesure ou la validation et I’exploitation de certains
modeles tels que NRTL nécessite des données expérimentales.

Différents systemes binaires et ternaires ont faits 1’objet d’investigations
expérimentales et numériques. Il importe de noter que pour le modéle NRTL, les parametres
d’interaction sont moléculaires et ne sont pas généralement disponibles dans la littérature et
donc ils ont été estimés pour les systemes étudiés moyennant une technique d’optimisation
assez fiable basée sur les principes et etapes de la méthode Simplexe modifiée par Nelder-
Mead.
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Les investigations expérimentales opérées sur les systemes binaires considéres
utilisant la DSC n’ont pas posé de difficultés particuliéres, car la variation de la température
permet de tracer le diagramme de phases. Par contre et en ce qui concerne les systemes
ternaires, 1’absence de moyens adéquats permettant le maintien d’une température constante
(Isothermal Titration Calorimetry (ITC)) a conduit a réaliser certaines expérimentations en
essayant d’étre le plus proche possible d’une température moyenne.

Les résultats obtenus par le modele NRTL sont d’une trés bonne concordance avec
les résultats expérimentaux et surtout pour les paramétres d’interaction qui sont, a priori,
inexistants dans la littérature, deviennent disponibles et peuvent étre exploités pour différentes
expériences numériques ou les courbes de solubilité peuvent étre déterminées facilement. Les
systémes ternaires considérés dans cette étude, visaient a examiner le comportement d’un
soluté dans un mélange de solvants, constitué d’eau et d’un alcool, comme le méthanol ou
I’éthanol (anti-solvants).

Cette étude a permis de mettre en évidence, non seulement les difficultés pouvant
avoir lieu pour déterminer les solubilités a différentes température, et a température fixe pour
le cas des isothermes ternaires mais aussi les limites des méthodes prédictives.

Enfin, ce travail peut étre considéré comme un premier noyau d’une approche plus
élaborée pour aborder des applications plus complexes faisant intervenir la cristallisation qui
est essentiellement basée sur les équilibres de phases solide-liquide et qui est souvent utilisée

dans les industries pharmaceutiques et agroalimentaires.
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Annexe 1

Annexe 1 : Organigrammes de calcul

Organigramme de prédiction des équilibres liquide-solide par
NRTL

Lire: T, nexp, x(i,1), x(i,2),
x(i,3)=1-x(i,1)+x(i,2))

!

/ Lire: alp, Tm, AHp, Tij /
|

/|

Caleul: f=| x (i JJexp-X(J)cat |

\1”55/ 1

Calcul: 7y, x(i,1), x(i,2),
x(1,3)=1-(x(i,1)+x(i,2))

— |

Recalculer Tj
X(i.j)ca /
Afficher : Tj;, x(i,1),

x(i,2), x(i,3)

[Fin}
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Annexe 1

Organigramme de prédiction des équilibres liquide-solide par
UNIFAC

Début

ll

Lecture des parametres :
Rkanaanm, AH f!Tf ,para

|

I=1; x (1)=0.001
X(2)=1-x(1)

|

Calcul de xlef, xright

1

Diff=abs (xleft-
xright)
Non Oui
If Diff<e
x(1)=x(1) +0.001 Afficher les
X(2)=1-x(1) résultats
Fin
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Annexe 2

Annexe 2 : Molécules de référence

Acide salicylique

L’acide salicylique (ou acide 2-hydroxybenzoique) est un acide hydroxy benzoique
issu de I’hydrolyse de I’alcool salicylique. Cet acide a été isolé a I’état pur pour la premicre
fois en 1829, puis a été synthétisé par voie chimique (source végétale) et enfin a été produit a
grande échelle au cours du 19 siécle parce qu’il était prescrit comme un médicament
analgésique et anti-inflammatoire, il peut agir méme comme un signal hormonal pouvant
déclencher, dans des cas, le phénomene de thermogénése. On le retrouve notamment dans les
fruits sous forme estérifiée de salicylate de méthyle. Le groupement acide carboxylique
(COOH) peut réagir avec un alcool en donnant de nombreux esters et le groupe hydroxyle
peut réagir avec I’acide acétique pour former 1’acide acétylsalicylique ou aspirine.

Le tableau ci-dessous regroupe les différentes propriétés physicochimiques de

I’Acide salicylique :

solide a 20°C et a P atm Pression de vapeur : 0.000208
Formule brute : C;HgO3 hPa a 25°C. faible volatilité
Aspect : solide cristalline Masse molaire : 138.12g/mole
Couleur : incolore a Blanc Point de fusion : 157-160°C
Odeur : sans odeur a odeur légere Point d’¢ébullition : 256°C a
Solubilité : tres soluble dans 1’alcool pression atmosphérique
et I’éther et Peu soluble dans I’eau a | Inflammabilité : non inflammable
froid, soluble a chaud Densité relative : 1.44 3 20°C

Acide Benzoique

L’acide benzoique, ou carboxybenzene, il était isolé par Wohler en 1830, qui
poursuit des recherches similaires sur les cyanates. Ils extraient en 1837, ’amygdaline a partir
des amandes ameéres, et il découvre en oxydant I’amygdaline par 1’acide nitrique. Présent
naturellement dans certaines plantes, est généralement utilisé comme conservateur dans les
aliments (E210), notamment dans les sodas. Il peut étre également utilisé en médecine comme

un antiseptique et pour certains soins dermopathiques. Est également un précurseur dans de
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nombreuses reactions chimiques De par son importance, il est produit dans de grandes
quantités (estimées a 126 000 tonnes par an rien qu’aux Etats-Unis).
Le tableau ci-dessous regroupe les différentes propriétés physicochimiques de

I’Acide benzoique :

Solide Pression de vapeur :a 25°C. 0,1 Pa
Formule brute : C;HgO, ou Odeur : Odeur caractéristique
CsHsCOOH
Aspect : Poudre cristalline blanche Masse molaire : 122.12 g/mole
Couleur : incolore a Blanc Point de fusion : 122,35 °C
Solubilité : 0.29% a 20°C dans H20 Point d’ébullition : 249,9 °C
(tres peu soluble) et Bonne dans le T° d’auto Inflammation : 570 °C
chloroforme, I'éthanol et I'acétone

Paracétamol

Le paracétamol (para-acétyl-amino-phénol), il était isolé par Julius Axelrod qui a
démontré en 1948 que l'acétanilide est dégradé dans I'organisme en N-acétyl p-aminophénol,
métabolite possédant une activité antalgique et mieux toléré que ce que l'on croyait
jusqu'alors. Ce médicament fait partie des célébres molécules analgésiques rencontrées dans
I’industrie pharmaceutique. Cette substance active appartient a la classe des analgésiques
antipyrétiques non salicylés et est indiquée dans le traitement de la fievre ou aussi de
douleurs. Le paracétamol posseéde un groupement aromatique hydroxyle et amide. Sa forme
cristalline connait au moins deux formes polymorphes clairement identifiées. La forme I, la
forme commerciale, est un cristal monoclinique, tandis que la forme 1l est orthorhombique.
La forme | est la plus stable a température ambiante.

Le tableau ci-dessous regroupe les différentes propriétés physicochimiques du
Paracétamol :

cristallin(e), poudre Pression de vapeur : 0% a 21°C

Formule brute : CgHgNO, Odeur : Odeur caractéristique

Aspect : Poudre blanche, prismes Masse molaire : 151,1626g/mole

monocliniques ¢ Solution limpide Couleur : Blanc (he)
Solubilité : 14g-1"eau a 20°C.| Point de fusion : 160-170°C
Beaucoup plus soluble dans l'eau Point d’ébullition >500°C
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chaude Température d’auto
Soluble dans l'acétone, I'éthanol, le Inflammation :>180 °C
méthanol. (inflammation breve sans
Peu soluble dans le chloroforme, propagation
I'éther.

Presqu'insoluble dans I'éther de

pétrole, le pentane, le benzene

Ibuprofene

L’ibuprofeéne, ou acide alpha-méthyl-4-(2-méthylpropyl)benzénéthanoique. Cette
molécule a été découverte et développé par la société Boots dans les années 1960. Dans les
années 1990, la société BHC a mis au point un procédé « vert », est un principe actif bien
connu de 1’industrie pharmaceutique est un anti inflammatoire non stéroidien(AINS) utilisé
pour soulager les symptomes d’arthrite, de dysménorrhée primaire, de pyrexie, et souvent
comme analgésique que méme titre que l'aspirine il fait partie des antidouleurs, et inhibitrice
de courte durée des fonctions plaquettaires. L'ensemble de ces propriétés est lié a une
inhibition de la synthése des prostaglandines. En vente libre les plus répandus.

Le tableau ci-dessous porte les différentes propriétés physicochimiques de

I’lbuproféne :

cristallin(e), poudre Odeur : caractéristique
Formule brute :C13H150; Masse molaire : 206,2808

Aspect : Poudre blanche, prismes | Point de fusion: 75 -77 °C

monocliniques « Solution limpide Couleur : blanc
Solubilité :0,043 mg/ml eau a 37 °C | Point d’ébullition : 154 - 157 °C
soluble dans la plupart des solvants | Pression de vapeur: 0.000012 hPa

organiques T° d’auto Inflammation :>210 °C

Le Glucose
Le Glucose ou dextrose lorsqu'il s'agit du D-Glucose est un aldohexose, principal

représentant des oses (sucres). Il est probablement le sucre le plus abondant dans la nature,
en tant que composant majeur de divers oligosaccharides, comme le saccharose, et de

polysaccharides, en particulier I'amidon, la cellulose et le glycogéne. Le Glucose se trouve
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notamment dans des aliments divers et variés comme le miel ou encore de nombreux fruits.
Principale sucre de l'organisme humain. Il présente un intérét croissant depuis de
nombreuses années dans I'agrochimie et I'industrie pharmaceutique:

- Dans l'industrie agroalimentaire grace a ses propriétés remarquables par exemple
en confiserie pour son pouvoir anti-oxydant donc en tant que conservateur.

- Dans le milieu pharmaceutique, le glucose est trés largement utilise en tant
qu'excipient ou il se présente sous forme de comprimés ou de sirop, on le trouve méme en
tant que principe actif ayant pour effet d'améliorer la mémoire.

Le D-Glucose peut exister sous trois variétés cristallines différentes: a-D-Glucose,
B-D-Glucose et a-D-Glucose monohydrate.

Le tableau ci-dessous regroupe quelques propriétés physicochimiques du D-

Glucose
Apparence : Poudre blanche au golt sucré | Masse volumique : 1,544 g/ml (25 °C)
Formule brute : C¢H120¢ L’enthalpie de fusion : -1273,3 kJ.mol™
Masse molaire : 181.2 g/mole Point de fusion : 158°C (aD-Glucose)
Solubilité : 900 g/l dans I'eau, 1’éthanol Insoluble dans I'éther d’éthylique et les

solvants organiques
Soluble dans I'eau, I'éthanol et la pyridine

D- Glucose monohydrate

Aspect: Cristaux blancs Masse volumique : 630 kg.m™
Odeur : Inodore Masse molaire : 198.18 g.mole™
Densité : 1.54 (20°C) Température de fusion : 150°C
Solubilité dans I’eau : 820 g.I" (20 °C) Valeur du pH (100 g.I) : 6-7 (20°C)
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D-sorbitol

Le sorbitol ou glucitol est un polyol (ou sucre-alcool) naturel, au pouvoir sucrant 2
fois plus faible que le saccharose. A la différence des oses sa structure ne renferme aucune
fonction cétone ou aldéhyde. Il est principalement utilisé comme édulcorant de masse pour
remplacer le saccharose. Il est aussi utilise comme stabilisant, dans les medicaments, les
cosmétiques et les aliments. Il est métabolisé lentement par I'organisme et apporte peu de
calorie. C'est aussi un laxatif lorsque consommé a haute dose.

Le tableau ci-dessous regroupe les différentes propriétés physico-chimiques du D-

sorbitol

Masse molaire182.17 g/mol Stabilité thermique>160 °C
Soluble dans I’eau (256 g/ 100 g d’eau a 25 °C), | Enthalpie de dissolution-26 KJ/mol

le méthanol, I’éthanol chaud. insoluble dans les

Point de fusion 93 97 °C
solvants organiques.

D-Mannitol

Le mannitol ou 1, 2, 3, 4, 5,6-hexanehexol (CgH1406) est un polyol; c'est un produit
similaire au xylitol ou au sorbitol. Cependant, le mannitol a tendance a perdre un ion
hydrogene en solution aqueuse, ce qui acidifie la solution. Pour cette raison, il n'est pas rare
d'ajouter une substance pour ajuster son pH, comme le bicarbonate de sodium.

On l'utilise comme édulcorant naturel, agent de cohésion et aussi utilisé dans divers
aliments. Hormis son usage comme édulcorant, on l'utilise également souvent parce qu'il
procure une meilleure structure a certains produits alimentaires et prévient leur
desséchement.

Le tableau ci-dessous regroupe les différentes propriétés physico-chimiques du D-

mannitol
Apparence : Poudre blanche Point de fusion166 & 168 °C
Masse molaire :182,1718 + 0,0076 g/mol Soluble dans I'eau (216 g-L™* & 25 °C)

116


http://fr.wikipedia.org/wiki/Polyol
http://fr.wikipedia.org/wiki/Pouvoir_sucrant
http://fr.wikipedia.org/wiki/Saccharose
http://fr.wikipedia.org/wiki/Ose
http://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89dulcorant
http://fr.wikipedia.org/wiki/Stabilisant
http://fr.wikipedia.org/wiki/Laxatif
http://fr.wikipedia.org/wiki/Polyol
http://fr.wikipedia.org/wiki/Xylitol
http://fr.wikipedia.org/wiki/Sorbitol
http://fr.wikipedia.org/wiki/Ion
http://fr.wikipedia.org/wiki/Hydrog%C3%A8ne
http://fr.wikipedia.org/wiki/Acide
http://fr.wikipedia.org/wiki/Potentiel_hydrog%C3%A8ne
http://fr.wikipedia.org/wiki/Bicarbonate_de_sodium
http://fr.wikipedia.org/wiki/%C3%89dulcorant
https://fr.wikipedia.org/wiki/Gramme
https://fr.wikipedia.org/wiki/Mole_(unit%C3%A9)
https://fr.wikipedia.org/wiki/Eau

Annexe 2

L’Eau

L’Eau dite aussi monoxyde de dihydrogéne est un composé chimique ubiquitaire
sur la terre, essentiel pour tous les organismes vivants connus. Elle se trouve en général dans
son état liquide et posséde a température ambiante des propriétés uniques : ¢’est notamment
un solvant efficace pour la plupart des corps solides trouvés sur Terre, I’Eau est quelque fois
désignée sous le nom de « solvant universel ».

La formule chimique de 1I’Eau pure est H,O. L’eau « courante » est une solution
d'eau et de différents sels minéraux ou d'autres adjuvants. Pour cette raison, ’Eau qu’on
trouve sur Terre n’est pas un composé chimique pur. Les chimistes utilisent de 1'eau distillée
pour leurs solutions, cette Eau étant pure a 99 %, il s'agit d'une solution aqueuse.

Le tableau ci-dessous regroupe quelques propriétés physicochimiques de 1’Eau

Apparence : liquide incolore inodore Masse volumique : 1 g-cm™ (4 °C)
Masse molaire : 18 g-mol™ Viscosité dynamique : 1.002 10 Pa-s(20 °C)
Température de fusion : 0°C Conductivité thermique : 0,6 W-m™-K™ (20 °C)
Température d’ébullition : 100° C Indice de réfraction : 1.33

L’Indium

L'Indium est un élément chimique, de symbole In et de numéro atomique49. C'est
un métal gris brillant, a bas point de fusion, résistant a la corrosion atmosphérique. Ce métal
malléable, ressemblant chimiquement & l'aluminium et au gallium, est rare, on ne le trouve
qu'en quantité infime dans les mines de zinc. Il a plusieurs utilisations; dans les écrans plats
LCD, la télécommunication, la mécanique, le revétement du verre, la médecine nucléaire,

notamment comme Alliages a bas point de fusion.

Fil d’Indium
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Le tableau ci-dessous regroupe quelques propriétés physicochimiques de 1’Indium

Etat ordinaire : solide

Masse volumique : 731 g.cm>(20 °C)

Température de fusion : 156.5985 °C

Solubilité : soluble dans HCI

Dureté : 1.2

Energie de fusion : 3,263 kJ-mol™

Acide citrique

L'acide citrique est un acide tricarboxyliquea-hydroxylé présent en abondance dans

le citron, d'ou son nom. Il s'agit d'un acide faible qui joue un réle important en biochimie

comme meétabolite du cycle de Krebs, une voie métabolique majeure chez tous les

organismes aérobies.

Plus d'un million de tonnes d'acide citrique sont produites industriellement chaque

année. Il est largement utilisé comme exhausteur de golt, comme régulateur alimentaire de

pH et comme chélateur (processus physico-chimique au cours duquel est formé un

complexe, le chélate, entre un ligand, dit chélateur (ou chélatant), et un cation (ou atome)

métallique, alors complexé, dit chélaté)..

Le tableau ci-dessous regroupe les différentes propriétés physico-chimiques de

I’acide citrique.

Apparence :
Cristaux incolores. (anhydre).
Cristaux blancs, faiblement

Déliquescents. (monohydrate)

Solubilité :  Soluble dans [I'éther, l'acétate
d'éthyle; insoluble dans le benzene, le
chloroforme.

Soluble dans I'éthanol (383 g-1™ & 25 °C)

Masse molaire : 192,1235 + 0,0075 g/mol

Masse volumique : 1,665 g-cm™ (20 °C)

Température de fusion : 153 °C

Température d’ébullition : Se décompose au-

dessous du point d'ébullition & 175 °C?

L(-) -Menthol

Le menthol est un composé organique covalent obtenu soit par synthese, soit par

extraction a partir de I'huile essentielle de menthe poivrée ou d'autres huiles essentielles de

menthe. Le stéréo-isomere le plus courant du menthol est le (-)-menthol, de configuration
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(1R, 2S, 5R). Il appartient & la famille des monoterpénols. A température ambiante
(20 a 25 °C), il se trouve sous forme solide, d'une couleur d'un blanc cireux. Il fond si I'on
augmente légérement la température. Le menthol a des propriétés anti-inflammatoires et

antivirales. Il est dailleurs utilisé pour soulager les irritations mineures de la gorge. C'est

également un anesthésique local.

Apparence : Solide cristallin blanc Solubilité : 1égérement soluble dans I'eau

Masse molaire : 156,2652 + 0,0097 g/mol | Masse volumique : 0,903 g-cm™ (L, 15 °C)

Température de fusion : Température d’ébullition : 212 °C
36 a 38 °C, racémique/42 a 45 °C,(—)-
forme(a) /35-33-31 °C, (—)-isomere
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