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Résumé 

L’objectif assigné à cette étude est de pouvoir prédire le phénomène 

d’entartrage par la programmation du système calco-carbonique                « CO2-

H2O-CaCO3 » en tenant compte des trois phases présentes: gaz, liquide et solide 

et en se basant sur les deux approches particulièrement intéressantes lors de 

l'étude des propriétés calcocarboniques d'une eau, à savoir son aptitude à 

précipiter ou à dissoudre du carbonate de calcium : la notion de sursaturation et le 

modèle de Legrand – Poirier. 

Pour ce faire, un programme informatique écrit en langage MATLAB a été 

élaboré. Ce programme qui reçoit la température, le pH, le TCa et la conductivité 

de l’eau envisagée calcule, dans une première étape, toutes les espèces présentes 

dans la solution. Cela permet la détermination de la sursaturation de l’eau par 

rapport au différentes formes cristallographiques du carbonate de calcium et la 

localisation de cette eau dans un diagramme IAP-TCa qui se subdivise en quatre 

zones permettant sa qualification en tant que corrosive, en équilibre, entartrante ou 

encore fortement entartrante. L’indice de saturation de Langelier modifié MLSI est 

calculé par la suite. Une deuxième partie du programme est réservée à la 

programmation de la méthode de Legrand-Poirier permettant non seulement la 

prédiction du comportement de l’eau vis-à-vis de l’équilibre calco-carbonique mais 

aussi de donner la posologie du traitement. 

Afin de valider le programme développé et évaluer ses performances, les 

résultats obtenus sont appréciés sur des eaux synthétiques et naturelles sur 

lesquelles ont été réalisées des études expérimentales tirées de la littérature. La 

comparaison des résultats de simulation qu’on a obtenus avec ceux issus de 

quelques recherches expérimentales montre que le programme élaboré donne des 

bonnes estimations. En effet, l’analyse de régression linéaire entre valeurs 

mesurées et valeurs calculées des différentes grandeurs choisies pour réaliser 

l’étape de validation donne des coefficients de corrélation variant de  r = 0.96  

jusqu’à  r = 1. 

Mots clés : Equilibre calco-carbonique, Entartrage, Carbonate de calcium, 

Saturation, Simulation, Programmation, Validation. 



Abstract 

The objective set for this study is to predict the phenomenon of scaling by 

programming calco-carbonic system "CO2-H2O-CaCO3" taking into account the 

three phases present: gas, liquid and solid and basing on the two approaches of 

particular interest when studying the calco-carbonics properties of a water, 

namely its ability to precipitate or dissolve calcium carbonate: the concept of 
super-saturation and the Legrand – Poirier model. 

In order to do so, a computer program written in MATLAB was developed. 

This program which receives temperature, pH, conductivity and TCa of 

considered water calculates, in a first step, all species present in the solution. 

This allows the determination of the supersaturation of the water relative to the 

different crystallographic forms of calcium carbonate and the location of this 

water in a diagram TCa-IAP then its classification as corrosive, in equilibrium, 

scale-forming or highly scale-forming. The modified Langelier Saturation Index 

(MLSI) is calculated thereafter. A second part of the program is reserved for the 

programming of the Legrand-Poirier method which allows not only the prediction 

of the behavior of water towards the calco-carbonic equilibrium but also to give 
the dosage of treatment. 

To validate the developed program and evaluate its performances, the 

results are assessed on experimental studies, drawn from the literature, which 

were conducted on synthetic and natural waters. Comparison of simulation 

results with those of experimental researches show that the program developed 

gives good estimates. Indeed the linear regression analysis between measured 

and calculated values of different variables selected to perform the validation 

step gives correlation coefficients ranging from r = 0.96 to r = 1. 

Keywords: Calco-carbonic equilibrium, Scaling, Calcium Carbonate, 

Saturation, Simulation, Programming, Validation. 

 

 

 



صـــخـلـم  
 

 الأخذ مع ي للماءكربونال -الكلسيالنظام  برمجةعن طریق  ،رسیبالت ظاھرةب التنبؤ ھو الدراسة ھذه من الھدف

 دراسة عند خاصة أھمیةلھما  نھجینل واستنادا ب،ــلـوالص والسائل ،يالغاز: الیةتال الثلاث جزاءالا الاعتبار بعین

 ونموذج  شبع،ـتـال ومـھـفـم :اـمـوھ ومــیـسـالـالك كربونات ترسیبأواذابة  على قدرتھافیما یخص  المیاه خصائص

.بوارییھ – جراندل   

 

من اجل ذلك‚ تم تطویر برنامج كمبیوتر مكتوب بلغة ماتلاب. ھذا البرنامج، الذي یتلقى درجة الحرارة، درجة 

 یحسب في البدایة تراكیز مختلف العناصرالموجودة في المحلول ،التركیز الكلسي و ناقلیة الماء المعتبر الحموضة،

یسمح  تخطیطي رسم فيو تمثیلھ  الكالسیوم كربونات بلوراتلمختلف اشكال مما یسمح بتقییم درجة تشبعھ بالنسبة  

 برمجةفھو عبارة عن  البرنامج من الثاني جزءاما ال او مسبب للترسیب. ،معتدل ،كماء مسبب للتاكل بتصنیفھ

.العلاج جرعة إعطاءبالنسبة لكربونات الكالسیوم و المیاه سلوك توقعمما یسمح ب بوارییھ-جراندل طریقةل  

 

 دراسات علیھا أجریت التي والطبیعیة الاصطناعیة المیاه على تـطـبـیـقـھ تم أدائھ، وتقییم برنامجال صحة من للتحقق

. جیدة تقدیرات یعطي برنامجان ال التجریبیة البحوثنتائج  و علیھا حصلنا التي نتائجال بین مقارنةال اثبتت .تجریبیة

 من تحققلل اختیارھاالمتغیرات التي تم  مختلفل والمحسوبة المقاسة القیم بین الخطي التوافق تحلیل نبالفعل فا و

.1و  0.96 بین تتراوح ارتباط معاملات یعطيالنتائج  صحة  

 

 .برمجةال المحاكاة، تشبع،ال الكالسیوم، كربونات  ،الترسیب ، يكربونال - الكلسي زنالتوا: مفتاحیة ال الكلمات
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INTRODUCTION  GENERALE 

L’entartrage est un phénomène indésirable fréquemment rencontré dans 

différents procédés industriels [1,2]. Il s’agit de la précipitation de sels peu 

solubles, plus couramment le carbonate de calcium qui forme sur les surfaces 

un dépôt compact et adhérent appelé tartre [3].   

L’origine de ces tartres correspond à une remise en cause des équilibres 

chimiques en solution appelés « Equilibre calco-carbonique ». En effet, Les 

éléments fondamentaux de l'eau (Ca2+, H3O+, HCO3
-, CO3

2-, OH- et H2CO3)  

réagissent de façon à tendre vers cet équilibre chimique influencé par la 

température et correspondant à une certaine valeur de pH qui dépend des 

concentrations des différentes espèces chimiques présentes en solution [4]. 

La rupture de l’équilibre calco-carbonique sous l’effet des variations des 

paramètres physico-chimiques affecte certains éléments contenus dans l’eau 

qui peuvent atteindre leur limite de solubilité, ce qui provoque l’entartrage [5]. 

Ce dernier conduit souvent à des défaillances graves [6], il provoque une perte 

dans le temps de production, la détérioration des équipements et 

l’augmentation de l’énergie de consommation [3].  

Depuis longtemps, diverses méthodes ont été utilisées pour prévenir ou 
inhiber la formation de tartre [1]. La capacité de prédire l’entartrage est un outil 

important pour contrôler son occurrence [7]. Deux approches différentes sont 

particulièrement intéressantes lors de l'étude des propriétés calcocarboniques 

d'une eau, à savoir son aptitude à précipiter ou à dissoudre du carbonate de 

calcium : la notion de sursaturation et le modèle de Legrand – Poirier [8] 

Le travail présenté dans ce mémoire consiste à la programmation du 

système calco-carbonique dans le but de localiser la zone qui présente un 

risque d’entartrage afin de le prévenir. Pour cela, on a développé un 

programme informatique, écrit en langage MATLAB, permettant la résolution du 

système d’équations décrivant l’équilibre calco-carbonique de l’eau en tenant 

compte des trois phases présentes: gaz, liquide et solide.  
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Ce programme dont les entrées sont la température, le pH, le TCa et la 

conductivité de l’eau étudiée, calcule dans une première étape toutes les 

espèces présentent dans la solution. Cela permet la détermination de la 

sursaturation de l’eau par rapport au carbonate de calcium et la localisation de 

cette eau dans un diagramme IAP-TCa permettant de savoir s’il y a risque 

d’entartrage. L’indice de saturation de Langelier modifié MLSI est calculé par la 

suite.  

Les résultats obtenus par le programme sont appréciés sur des eaux 

synthétiques et naturelles sur lesquelles ont été réalisées des études 

expérimentales tirées de la littérature. Il s’agit en effet de valider le programme 

développé et d’évaluer ses performances. 

La deuxième partie du programme est réservée à la programmation de la 

méthode de Legrand-Poirier permettant non seulement la prédiction du 

comportement de l’eau vis-à-vis de l’équilibre calco-carbonique mais aussi de 

donner la posologie du traitement. 

Par conséquent, le présent mémoire se subdivise en quatre chapitres : 

 Dans le premier, on présente les grands principes théoriques liés à 

l’équilibre calco-carbonique de l’eau.  

 Le deuxième chapitre est consacré à une analyse bibliographique portant 

sur le phénomène d’entartrage et les principaux procédés de son évaluation et 

inhibition, suivie d’une brève présentation de quelques travaux de recherche 

antérieurs portant sur l’équilibre calco-carbonique et le phénomène 

d’entartrage. 

 Dans le troisième chapitre, on présente, en premier lieu, le travail réalisé 

dans le cadre de la simulation du système calco-carbonique y compris les 

équations utilisées et les différents algorithmes correspondant aux sous-

programmes constituant le programme informatique établi. En deuxième lieu, 

on décrit la programmation de la méthode de Legrand-Poirier et son exploitation 

pour définir l'état d'une eau et proposer un traitement adéquat pour la ramener 
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à l’équilibre. 

 Dans le quatrième et dernier chapitre, on procède à la validation du 

programme informatique élaboré en comparant les résultats de calcul issus de 

nos travaux avec les résultats d’autres recherches. 

Une conclusion générale en fin de ce travail, retrace les différentes étapes 

réalisées, résume les résultats obtenus et souligne les perspectives 

envisagées. 
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I. L’ÉQUILIBRE CALCO-CARBONIQUE DE L’EAU 

I.1 INTRODUCTION 
L'eau suit un cycle naturel dans lequel les éléments chimiques qu'elle 

contient évoluent [9]. L'eau contient naturellement du dioxyde de carbone 

d'origine atmosphérique qui l'acidifie [10]. Lors de sa pénétration dans un sol 

calcaire, c'est-à-dire riche en carbonate de calcium (CaCO3), l’eau peut, du fait 

de son pH acide, solubiliser les sels minéraux constitutifs de ces sols et se 

charger en calcium (Ca2+) et en ions bicarbonates (HCO3
-). On dit qu’elle est 

entartrante ou incrustante. En revanche, quand l’eau traverse une roche pauvre 

en calcium, elle reste très chargée en CO2 dissous. On dit qu'elle est agressive. 

Les espèces alors présentes dans l'eau réagissent de façon à tendre vers un 
équilibre chimique appelé équilibre calcocarbonique [9].   

L'étude des équilibres calcocarboniques dans les eaux naturelles a fait de 

tout temps l'objet de très nombreuses études dont l'objet principal était 

d'examiner la possibilité de formation ou de dissolution du carbonate calcique 

[11]. Cette étude nécessite la bonne connaissance des différents constituants 

fondamentaux de l'eau (vis à vis de l'équilibre calcocarbonique) et des réactions 

qui ont lieu entre eux [10]. 

 

I.2 SYSTEME CALCO-CARBONIQUE 

I.2.1 Equilibre carbonique [12] 
Dans une eau, le dioxyde de carbone peut exister sous trois formes 

dissoutes en solution aqueuse : 

 dioxyde de carbone (CO2) et eau (H2O) formant en solution l’acide 

carbonique ou l’anhydride carbonique (H2CO3) ; 

 ion hydrogénocarbonate ou bicarbonate (HCO3
-) ; 

 ion carbonate (CO3
2-). 

Les concentrations relatives de ces trois formes chimiques en solution sont 

indépendantes les unes des autres et sont fonction du pH de l’eau. La 

concentration en protons (H+) conditionne directement la prépondérance de 
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telle ou telle espèce chimique en solution. 

I.2.2 Equilibre calcocarbonique 
Dans les eaux naturelles, l’équilibre carbonique est modifié par la présence 

de divers cations, notamment le calcium, ion soluble qui intervient lorsque l’eau 

chargée en CO2 va acquérir une minéralisation calcique plus ou moins forte au 

contact des roches correspondantes [12]. La conséquence de ces nouveaux 

équilibres sera la dissolution ou la précipitation du CaCO3 dans l’eau. On parle 

de l’équilibre calcocarbonique de l’eau, où la réaction chimique de base peut 

s’écrire [13]:  

                          푪푶ퟐ + 푯ퟐ푶 + 푪풂푪푶ퟑ ⇌ 푪풂(푯푪푶ퟑ)ퟐ                                         ( I.1) 

Schématiquement, il est possible de représenter les réactions de l’équilibre 

calcocarbonique selon la Figure  I.1. 

 

 
Figure  I.1 : Réactions de l’équilibre calcocarbonique [12] 

 
 

Le CO2 en présence d’une phase gazeuse (atmosphère), peut se dissoudre 

dans l’eau. Après hydratation et ionisation, il donne lieu à un produit acide 

(H2CO3) qui permet l’attaque du CaCO3 présent dans toutes les roches 

sédimentaires. Celui-ci se dissous et passe en solution sous forme 

d’hydrogénocarbonate beaucoup plus soluble que le carbonate. Cette 
transformation, qui correspond au sens directe de la réaction  ( I.2), est celle qui 

correspond au processus de solubilisation des roches sédimentaires dans le sol 

quand l’eau est au contact de la rhizosphère riche en CO2. Si par la suite cette 

eau perd du CO2, par dégazage et/ou échauffement, la réaction peut être 
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déplacée dans le sens indirect et donne lieu à une précipitation de CaCO3 qui, 

s’il adhère à une surface, va constituer le tartre [14]. 
 

I.2.3 Réactions et équilibres chimiques 
Si on veut décrire correctement les équilibres et les cinétiques d'évolution 

du  système calcocarbonique “CaCO3-CO2-H2O”, il est donc essentiel de le 

considérer comme un système polyphasique faisant intervenir trois phases 

simultanément en présence :  

 Une phase gazeuse constituant l'issu principal de CO2 ;  

 Une phase liquide où se déroulent toutes les réactions chimiques ;  

 Une phase solide constituée par le dépôt en cours de formation lorsque 

les eaux conduisent à l'entartrage.  

L'existence simultanée de trois phases implique l'existence de deux 

interfaces (Figure  I.2) où se situent les résistances de transfert principales 

conditionnant les cinétiques limitantes et la vitesse d'évolution globale du 

système.  

 

 
Figure  I.2 : Représentation schématique des échanges de matière aux interfaces et 

des réactions en phase liquide [15] 

La recherche des conditions d'équilibre thermodynamique du système           

CaCO3-CO2-H2O est un problème classique mettant en considération sept 

inconnus indépendants et six équations reliant ces différents inconnus [15], qui 
vont être présentés par la suite avec leurs relations d’équilibre.  
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I.2.3.1  Equilibre à l’interface gaz / liquide 

Dans la phase gazeuse, le CO2 est généralement mélangé avec de l’air, on 

peut caractériser sa concentration par sa pression partielle [16]. Le transfert de 
CO2 de la phase gaz dans la solution, formant ainsi l'espèce aqueuse, 

 
est 

décrit par l’équilibre suivant [17] :  

                                        푪푶ퟐ
품 + 푯ퟐ푶 ⇌  푪푶ퟐ

풂풒 + 푯ퟐ푶                                                       ( I.2) 

On parle d’un équilibre d’adsorption-désorption de CO2 décrit par la loi de 
HENRY qui relie la pression de CO2  dans l'atmosphère environnant (PCO2) à 

l'activité du CO2 dissous suivant cette relation [15] : 

                                          푷푪푶ퟐ = 퐃 (푪푶ퟐ)                                                                ( I.3) 

Avec D est le coefficient de Henry, il est fonction de la température (Voir      

Tableau  I.1).  

Ainsi, les variables introduites sont PCO2 et (CO2). 

 
Tableau  I.1 : Valeurs du coefficient de HENRY en fonction de la température [18] 

T (°C) 20 25 30 35 40 50 60 70 80 90 
D 

(atm/mol.l-1) 25.4 29.25 33.32 37.59 42.02 51.23 60.66 70.03 79.05 87.51 

 
 

La répartition du CO2 dans l’eau est représentée dans la Figure  I.3 

 
Figure  I.3 : Répartition du CO2 dans l’eau [12]. 

 
Comme le CO2 libre équilibrant est la fraction de CO2  libre juste nécessaire 



 
 

8 
 

pour qu'il n'y ait ni dissolution ni précipitation de carbonate de calcium [19],      

on peut résumer l’action du CO2 come suit : 

 Si la teneur en CO2 libre dissous est supérieure à la valeur du CO2 

équilibrant, l’excès de CO2 constitue l’acide carbonique agressif. La 

réaction se déplace dans le sens de la production du bicarbonate de 

calcium. L’eau est alors agressive car elle tend à dissoudre le carbonate 

de calcium. 

 Si la teneur en CO2 libre dissous est inférieure à la valeur du CO2 

équilibrant, la réaction se déplace dans le sens de la production du 

CaCO3. L’eau est alors incrustante car elle tend à précipiter le carbonate 

de calcium [12]. 

Les vitesses de dissolution ou de dégazage sont très variables. L’équilibre 

entre le CO2g et l’eau peut mettre de quelques minutes à quelques heures à se 

réaliser [20]. D'autres facteurs comme la température, la pression, le pH et la 

minéralisation de l'eau, influent sur cette cinétique. Les réactions d'échange 

entre phase gazeuse et phase liquide sont généralement plus lentes, dans les 

conditions ordinaires, que les réactions homogènes en phase liquide [11,21]. 

 

I.2.3.2  Equilibres ioniques en solution 
Dans la phase liquide, un certain nombre d’ions est en présence, ce 

système peut être décrit par la loi d’action de masse à l’équilibre et par les lois 

de la cinétique chimique si le système est en cours d’évolution [22]. Le H2CO3 

est un diacide faible. Il se dissocie, d’abord en ions hydrogénocarbonates 

HCO3
- puis en ions carbonates CO3

2- [23]. Les réactions chimiques peuvent 

s’écrire ainsi : 

 Equilibre gaz carbonique - acide carbonique : 

                              푪푶ퟐ풂풒+ 푯ퟐ푶 ⇌ 푯ퟐ푪푶ퟑ                                                             ( I.4) 

Le terme H2CO3  se réfère à la forme composée qui est la somme des 

activités du dioxyde de carbone moléculaire dissous (CO2aq) et la forme 

hydratée (CO2, H2O). Cette forme composée est la plus convenable à utiliser à 

cause des difficultés analytique de séparation entre CO2aq et CO2, H2O qui 
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constitue presque 3% du H2CO3 [24,2530]. 

 Dissociation de l’acide carbonique : 

                                 푯ퟐ푪푶ퟑ ⇌ 푯 + 푯푪푶ퟑ                                                             ( I.5) 

 
 Equilibre bicarbonates – carbonates : 

                          푯푪푶ퟑ ⇌ 푪푶ퟑ
ퟐ + 푯                                                                 ( I.6) 

L’application de la loi d’action de masse à ces réactions d’ionisation permet 

d’écrire les relations suivantes [26]: 
 

                        푲ퟏ = 푯 푯푪푶ퟑ
(푪푶ퟐ)

                                                                         ( I.7) 

                        푲ퟐ = 푯 푪푶ퟑ
ퟐ

푯푪푶ퟑ
                                                                          ( I.8) 

Les valeurs de la première et la deuxième constante de dissociation en 

fonction de la température sont résumées dans le Tableau  I.2. 

 
Tableau  I.2 : Valeurs de K1 et K2 en fonction de la température [15] 

T (°C) 20 25 30 35 40 50 60 70 80 90 

pK1 6.429 6.398 6.372 6.353 6.339 6.324 6.326 6.342 6.370 6.408 

K1*107 3.72 4.00 4.24 4.44 4.95 4.74 4.72 4.55 4.27 3.91 

pK2 10.39 10.34 10.30 10.27 10.24 10.19 10.16 10.14 10.14 10.15 

K2*1011 4.04 4.50 4.94 5.36 5.75 6.41 6.87 7.12 7.15 6.99 

 
 
 

Contrairement aux vitesses d’échanges gaz - liquide qui sont à l’échelle de 

temps de quelques jours, les cinétiques des réactions entre les espèces 

dissoutes sont à l’échelle du centième de seconde.  L’eau constitue un milieu 

dans lequel CO2aq, HCO3
- et CO3

2- sont en équilibre permanent. C’est pourquoi 

il est pratique de se référer au carbone minéral total [27]. 
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                     푪푴푻 = 푪푶ퟐ풂풒 + [푯푪푶ퟑ ] + 푪푶ퟑ
ퟐ                                             ( I.9) 

La combinaison des équations (I.7), (I.8) et (I.9) permet de calculer les 

proportions relatives des trois espèces carbonatées présentes en solution en 

fonction du pH. 

                 (푪푶ퟐ)% = ퟏퟎퟎ
ퟏ ퟏퟎ풑푯 풑푲ퟏ ퟏퟎퟐ풑푯 풑푲ퟏ 풑푲ퟐ

                                            ( I.10) 

 

                         (푯푪푶ퟑ )% = ퟏퟎퟎ.ퟏퟎ풑푯 풑푲ퟏ  
ퟏ ퟏퟎ풑푯 풑푲ퟏ ퟏퟎퟐ풑푯 풑푲ퟏ 풑푲ퟐ

                                         ( I.11) 

 

                        푪푶ퟑ
ퟐ % = ퟏퟎퟎ.ퟏퟎퟐ풑푯 풑푲ퟏ 풑푲ퟐ

ퟏ ퟏퟎ풑푯 풑푲ퟏ ퟏퟎퟐ풑푯 풑푲ퟏ 풑푲ퟐ
                                            ( I.12) 

 

Ces expressions permettent de tracer le diagramme de répartition des trois 

espèces en fonction du pH à une température donnée (Figure  I.4). 

 
Figure  I.4 : Répartition du carbone entre ses trois formes en fonction du pH à 25°C 

[27] 
 
 

Comme on peut le voir dans la figure ci-dessus, la plupart du système 

carbonate existe sous forme de bicarbonate. Pour une concentration constante 

du carbone total, la fraction existante sous forme de carbonate augmente avec 

le pH [28].   

Les réactions d’ionisation précédentes libèrent des ions H+ et des ions OH- 

dont les activités sont reliées par la constante d’ionisation de l’eau (Ke) [15]. 

                                      푲풆 = (푯 )(푶푯 )                                                                 ( I.13) 
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Ainsi, Les variables introduites sont  (퐻 ) et (푂퐻 ). 

Une solution aqueuse est électriquement neutre : la somme des charges 

portées par les cations équilibre celle portée par les anions. Les concentrations 

des principaux ions intervenant dans le système calcocarbonique ne sont pas 

indépendantes et doivent vérifier l'équation d'électroneutralité [21] : 

               ퟐ 푪풂ퟐ + [푯ퟑ푶 ] = [푶푯 ] + ퟐ 푪푶ퟑ
ퟐ + [푯푪푶ퟑ ]                                       ( I.14) 

 

I.2.3.3  Equilibre à l’interface liquide / solide 

Les équilibres qui vont s’établir peuvent s’exprimer par le produit de 

solubilité du composé solide le moins soluble qui peut se former en combinant 

entre eux les anions et les cations présents. A priori, le carbonate de calcium 

est le moins soluble parmi les sels carbonatés, il déterminera les conditions de 

précipitation. Par conséquent, son produit de solubilité (KS) sera tenu en 

compte [15]. 

                                  푲푺 = (푪풂ퟐ )(푪푶ퟑ
ퟐ )                                                                    ( I.15) 

 

I.2.4 Mise en équation du système “CaCO3-CO2-H2O” 
A l’issue de cet inventaire, on arrive à la conclusion que la mise en forme de 

notre problème fait intervenir sept variables et six équations qui sont résumés 

dans le Tableau  I.3. 
 

La règle de phase (휐 =  2 +  푛 −  휑) montre qu’on est en présence d’un 

système bivariant (휐 = 2),  tant qu’il ait trois constituants indépendants (n = 3 

pour CO2, H2O et CaCO3), et trois phases (휑= 3). 

Travaillant à une température constante permet de réduire la complexité du 

système. Par contre, si la température est choisie comme variable, le système 

d’équation serait considérablement compliqué et devrait tenir compte de la 

dépendance avec la température, de toutes les constantes d’équilibres tels que 

les produits de solubilité, les constantes de dissociation (K1, K2) et la solubilité 

du CO2 dans la phase liquide. 
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Tableau  I.3 : récapitulatif des inconnus et des équations du système calcocarbonique [29] 

 

Phase 
 

Variables 
 

Equations 
 

Gaz/Liquide 
 

PCO2  

(CO2) 

 

푃 = D (퐶푂 ) 
 

 

Liquide 
 

(HCO3
-) 

 

(H+) 

 

(CO3
2-) 

 

(OH-) 

 

 

퐾 =
(퐻 )(퐻퐶푂 )

(퐶푂 )  

 

퐾 =
(퐻 )(퐶푂 )

(퐻퐶푂 )  

 

                             퐾 = (퐻 )(푂퐻 ) 
 

 

2[퐶푎 ] + [퐻 푂 ] = [푂퐻 ] + 2[퐶푂 ] + [퐻퐶푂 ] 
 

 

Liquide/Solide 
 

(Ca2+) 
 

퐾 = (퐶푎 ) (퐶푂 ) 

 

La résolution de ce système ne donne pas une solution unique mais une 

série de solutions que l’on peut exprimer en choisissant deux variables 

principales et en exprimant l’une en fonction de l’autre dans les conditions 

d’équilibre [15]. Le choix logique de deux variables pour comprendre les liens 

entre cause et effet est évidement {PCO2 , [Ca2+]} [30], où le premier représente 

le potentiel d’agressivité de la solution, et le deuxième la quantité du solide 

déposé quand l’équilibre est achevé. 

 Dans le cas où les phases liquide et gaz sont en équilibre vis-à-vis de 

l’échange du CO2, la variable PCO2 peut être substituée par le pH, paramètre 

plus accessible expérimentalement [31]. 

  

I.3 INDICES DE STABILITE DES EAUX 
Les différents indices de stabilité qui existent permettent de traduire la 

nature de l’eau, agressive, neutre ou encore incrustante. Ces outils ont été 

développés dans le but de donner au traiteur d’eau une indication du 

comportement de l’eau [12]. 
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Le plus grand nombre de ces indices sont basés sur la détermination du pH 

de saturation (pHs). L’expression du pHs est formulée en combinant l’équation 

du produit de solubilité (I.15) avec la relation d’équilibre de la 2ème ionisation de 

l’acide carbonique (I.8). 
 

                       푲풔 = (푪풂ퟐ ) 푪푶ퟑ
ퟐ = (푪풂ퟐ ) 푲ퟐ  (푯푪푶ퟑ )

(푯ퟑ푶 )
                                  ( I.16) 

À l’état de saturation, l’activité des ions hydronium est donnée par le pH de 

saturation. D’où: 

                       푲풔 = [푪풂ퟐ ]휸푪풂ퟐ [푯푪푶ퟑ ]휸푯푪푶ퟑ
. ퟏퟎ(풑푯풔 풑푲ퟐ)                                 ( I.17) 

qui, en prenant le logarithme, devient : 

풑푯풔 = 풑푲ퟐ − 풑푲풔 − 풍풐품휸푯푪푶ퟑ
 − 풍풐품휸푪풂ퟐ − 풍풐품[푪풂ퟐ ] − 풍풐품[푯푪푶ퟑ ]         ( I.18) 

Introduisant la notion de l’alcalinité (TA) qui est définie par : 

                        퐓퐀 = ퟐ 푪푶ퟑ
ퟐ + [푯푪푶ퟑ ] + [푶푯 ]                                                       ( I.19) 

À des valeurs de pH < 8.5, les concentrations des ions 푂퐻 et 퐶푂  sont 

négligeables devant celle des ions 퐻퐶푂  . Ainsi  푇퐴 ≈ [퐻퐶푂 ] , et l’équation 

(I.18) devient alors : 

      풑푯풔 = 풑푲ퟐ − 풑푲풔 − 풍풐품휸푯푪푶ퟑ
 − 풍풐품휸푪풂ퟐ − 풍풐품[푪풂ퟐ ] − 풍풐품(푻푨)        ( I.20) 

 

où pHs (le pH de saturation) est le pH pour lequel, sans qu’il y ait de 

changement en ce qui concerne la teneur en calcium, l’eau ne dépose ni ne 

dissout le CaCO3 [15]. 

 

Les coefficients d’activité sont calculés par des modèles simples, comme 

celui de Debye-Huckel pour des solutions de force ionique inférieure à 0,2M. 

Pour des eaux plus salées, comme les rejets de dessalement de l’eau de mer, 

des modèles plus complexes sont valables comme celui de Pitzer [15]. 
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I.3.1 Indice de Saturation de Langelier (LSI)  

Le plus grand nombre des indices de saturation est dérivé directement ou 

indirectement du travail classique de Langelier. Le LSI, qui est souvent critiqué, 

s’écrit sous la forme :  
 

                                         푳푺푰 = 풑푯 − 풑푯풔                                                                       ( I.21) 
 

Avec 

pH : pH mesuré de la solution  

pHS : pH de saturation par rapport à la calcite  
 

풑푯풔 = 풑푲ퟐ
′

 − 풑푲풔
′ − 풍풐품[푪풂ퟐ ] − 풍풐품 (퐓퐀) − 풍풐품 ퟏ + ퟐ. ퟏퟎ 풑푯풔 풑푲ퟐ

′           ( I.22) 

Langelier n’utilise pas les coefficients d’activité mais des constantes 

d’équilibres apparentes. pK2
’ et  pKs

’ représentent respectivement les 

constantes apparentes de la 2ème dissociation de l’acide carbonique et du 

produit de solubilité de la calcite. 

Langelier proposait de négliger le terme log(1 + 2.10( ′ )) pour des 

pH< 9,5 [32]. On aura : 
 

                      풑푯풔 = 풑푲ퟐ
′

 − 풑푲풔
′ − 풍풐품[푪풂ퟐ ] − 풍풐품 (퐓퐀)                             ( I.23) 

Selon Langelier:  

 LSI < 0 : signifie que le pH de l’eau mesuré est inférieur au pHs de 

saturation, l’eau est sous saturée et donc elle est agressive et a tendance 

à dissoudre le CaCO3.  

 LSI = 0 : signifie que le pH de l’eau mesuré est égal au pHs de saturation, 

l’eau est saturée et donc elle est en équilibre calcocarbonique.  

 LSI > 0 : signifie que le pH de l’eau mesuré est supérieur au pHs de 

saturation, l’eau est sursaturée, donc elle est entartrante et le CaCO3 a 

tendance à précipiter [33]. 

LSI est souvent utilisé pour la prévision de l’entartrage par des eaux à faible 

force ionique [15].  
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I.3.2 Indice de Riznar (RI)  
L’indice de stabilité de RIZNAR utilise la même formule de pHs que 

Langelier. Il a été établi afin d'obtenir des indications plus précises que celles 

obtenues par LSI. Il est défini par [34]: 

                                             푹푰 = ퟐ풑푯푺 − 풑푯                                                            ( I.24) 

Cet indice permet d'évaluer l'importance de l'entartrage ou de l'agressivité : 

IR > 8,7 : Eau très agressive  

8,7 > IR > 6,9 : Eau moyennement agressive  

6,9 > IR > 5,8 : Eau stable  

5,8 > IR > 3,7 : Eau entartrante  

3,7 > IR : Eau très entartrante [15] 

I.3.3 Indice de Saturation de Langelier modifié (MLSI)   
La précipitation spontanée du carbonate de calcium ne peut avoir lieu que 

si le produit de solubilité du carbonate de calcium monohydraté (CaCO3,H2O) 

est dépassé [15]. En se basant sur cette affirmation, le pH de saturation sera 

calculé en utilisant le produit de solubilité de la forme monohydratée et non pas 

celui de la calcite. 

 

L’équation (I.18) devient alors : 

풑푯풔/푪푪푴 = 풑푲ퟐ − 풑푲풔/푪푪푴 − 풍풐품휸푯푪푶ퟑ  − 풍풐품휸푪풂ퟐ − 풍풐품 푪풂ퟐ − 풍풐품[푯푪푶ퟑ ]    ( I.25) 
 

pHS/CCM et  pKS/CCM  représentent respectivement le pH de saturation et le 

produit de solubilité du carbonate de calcium monohydraté.  

L’expression du MLSI est : 

                                  푴푳푺푰 = 풑푯 − 풑푯풔/푪푪푴                                                                 ( I.26) 

 

 Si  MLSI  > 0 : l’eau est entartrante 

 Si MLSI < 0 : l’eau est sous saturée par rapport au CaCO3,H2O et la 

précipitation spontanée ne pourra pas avoir lieu [35]. 

 



 
 

16 
 

I.4 FACTEURS  INFLUENÇANT  L’EQUILIBRE  CALCO-CARBONIQUE 

De nombreux facteurs régissent cet équilibre, une modification de certains 

paramètres tels que le pH, la concentration en CO2 dissous et la température 

peut provoquer la rupture de l’équilibre calcocarbonique et entrainer le 

phénomène d’entartrage. 

 
I.4.1 Pression partielle du CO2 

L’échange de CO2 entre la phase liquide et la phase gazeuse est le 

principal moteur de toute germination du carbonate de calcium [14]. Cet 

équilibre est régi par la loi de HENRY. Tout déséquilibre entre le CO2 libre et les 

ions calcium tend à déplacer l’équilibre calcocarbonique dans un sens ou dans 

l’autre.  

Quand la valeur du CO2 dissous augmente, la valeur du pH diminue, ce qui 

affecte les concentrations des ions CO3
2-, HCO3

-, OH- et H+, et la solution aura 

tendance à attaquer les matériaux qu’elle rencontre. Alors qu’une perte de CO2 

pourra rendre une eau dure et incrustante, ce qui conduira à des dépôts de 

tartre [36].  

 
I.4.2 Température 

La température de l’eau a une influence sur ses propriétés physiques et 

chimiques. Ainsi, toute variation de température de l’eau entraine une 

modification de son comportement. 

La solubilité d’un minéral donné dans l’eau est contrôlée par la variation de 

la température. En effet, la réaction chimique qui provoque la précipitation du 

carbonate de calcium est largement favorisée par l’élévation de la température 

qui, en libérant du gaz carbonique, accélère la précipitation du tartre [37,38]. 

 
I.4.3 pH  

Le pH d’une solution détermine l’acidité ou la basicité d’un milieu, il est 

défini par :  

풑푯 = −풍풐품(푯 ) 
Où (H+) est l’activité des protons en solution. 
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Dans un milieu naturel, les protons peuvent être fournis par l’eau, par un 

acide, par dissolution des minéraux carbonatés, ou par dissociation du  CO2 

atmosphérique. De ce fait, le pH d’un tel système sera avant tout conditionné 

par l’existence ou non des échanges avec l’air, qui représente un réservoir infini 

du  CO2 atmosphérique [39]. 

L'équilibre qui concerne le carbonate de calcium est défini par le produit 

entre la concentration des ions calcium et celle des ions carbonate. Ainsi, une 

eau initialement sous saturée par rapport au carbonate de calcium peut devenir 

sursaturée si son pH augmente, à cause de l’augmentation de la fraction de 

carbonate. D’autre part, lorsque la  précipitation du carbonate de calcium se 

produit, la concentration en carbonate est  réapprovisionnée par la 

dissociation de l'acide carbonique et du bicarbonate en carbonate.  Par 

conséquent, la précipitation du CaCO3 abaisse non seulement la concentration 

de l’espèce carbonate mais aussi celle de l’ensemble du système carbonate. 

En plus, en raison de la dissociation de l’acide carbonique pendant la 

précipitation, le pH de la solution diminue. Ainsi, les conditions d’équilibre sont 

atteintes non seulement à cause de la diminution des concentrations en 

calcium et en carbonate mais aussi en raison de la diminution du pH [28].  

 

I.4.4 Alcalinité 
L’alcalinité d’une solution traduit sa capacité à neutraliser les acides. C’est 

un paramètre conservatif (indépendant de la pression, de la température et de 

la force ionique), qui peut être défini par le bilan des ions d’un système 

carbonaté : 

                                  푻푨 = [퐇퐂퐎ퟑ ] + ퟐ 퐂퐎ퟑ
ퟐ + [퐎퐇 ]                                        ( I.27) 

La valeur de l’alcalinité fournit une mesure de la concentration en ions 

carbonates et bicarbonates dans la solution [39]. 

 
I.4.5 Turbidité 

La turbidité d’une eau est la propriété d’avoir un aspect trouble. C’est le 

contraire de la limpidité ou de la transparence. Cette turbidité vient de la 

présence de diverses matières en suspension. Leurs origines peuvent être 
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extrêmement variables : érosion des roches, entrainement des matières 

minérales ou organiques du sol, etc. la turbidité affecte l’équilibre 

calcocarbonique par le risque de formation de dépôts minéraux [40]. En effet,  

une turbidité élevée de l'eau révèle un problème de précipitation de CaCO3 [41]. 

 

I.4.6 Conductivité 
 La conductivité mesure la capacité d’une eau à conduire un courant entre 

deux électrodes. La plupart des matières dissoutes dans l’eau se trouvent sous 

forme d’ions chargés électriquement. La mesure de la conductivité permet donc 

d’estimer la quantité des sels dissous dans l’eau. La conductivité diminue 

quand une cristallisation du carbonate de calcium se produit, elle est fonction 

de la température de l’eau : elle est plus importante lorsque la température est 

élevée [42].  

 

I.5 IMPORTANCE DE L’EQUILIBRE CALCOCARBONIQUE  
Il est important d’avoir une eau à l’équilibre calcocarbonique, parce qu’une 

eau qui n’est pas à cet équilibre attaque les matériaux dans le cas d’une eau 

agressive, ou provoque la formation de dépôts de sel dans le cas d’une eau 

entartrante. Il en résulte la dégradation des ouvrages et de la qualité de l’eau. 

Une eau agressive attaque les canalisations du réseau de distribution et 

relargue des métaux toxiques. En revanche, une eau incrustante colmate les 

canalisations, ceci se traduit par une augmentation de la turbidité et donc des 

risques de prolifération bactérienne et par conséquent des risques de maladies 

à transmission hydrique. Les conséquences sont des coûts de nettoyage élevés 

et des problèmes mécaniques sur les vannes. La dégradation des réseaux se 

traduit par des dépenses de renouvellement élevées et des perturbations 

d'exploitation importantes. Dans tous les cas, il est indispensable de maîtriser 

les caractéristiques de l’eau et donc de lui faire subir un traitement approprié 
pour atteindre l’équilibre calcocarbonique [4]. 

 L'intérêt d'établir cet équilibre est plus important dans le cas du dessalement 

de l'eau de mer parce que le risque d'entartrage et de corrosion est plus 

important dans ce cas à cause de la charge importante en minéraux et micro-
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organismes [43]. De plus, le coût d'investissement qui sera important, vu le 

colmatage rapide des membranes de l'osmoseur par le dépôt de ces sels 

minéraux. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



 

20 
 

II. ETUDE DU PHENOMENE D’ENTARTRAGE 

II.1 INTRODUCTION   
L’entartrage est habituellement associé à la précipitation. Il est reconnu que 

la précipitation ne conduit pas obligatoirement à l’entartrage mais ce dernier est 

souvent considéré comme étant le résultat d’une précipitation suivie de 

l’adhésion du précipité à la surface environnante [44]. 

 
II.2 APERÇU DES PHENOMENES INTERVENANT EN PRECIPITATION 

II.2.1 Notions générales sur la cristallisation 
Au sens général du terme, la cristallisation est le changement d’état dans 

un milieu liquide ou gazeux qui conduit à la formation d’une phase solide 

cristalline, caractérisée par une structure géométrique régulière [45].  

Lors de la cristallisation, deux processus concurrents du point de vue 

cinétique sont à prendre en considération : il s’agit de la nucléation et de la 

croissance. C’est la concurrence de ces deux mécanismes déterminants pour 

la distribution granulométrique finale du cristal, ainsi que la présence de 

plusieurs processus secondaires, qui rendent difficile toute étude sur la 

précipitation et plus généralement sur la cristallisation [46].  

Söhnel et Garside définissent la précipitation comme une cristallisation très 

rapide, quasi-instantanée, conséquence de la forte sursaturation à laquelle elle 

a lieu c'est-à-dire de l’écart élevé entre la solubilité et la concentration des 

réactifs mis en jeu [47]. 

II.2.2 La force motrice de la cristallisation 
Pour que la cristallisation se réalise, il faut se placer dans des conditions 

au-dessus de la saturation. En effet, comme tout processus de transfert de 

matière, la cristallisation nécessite une force motrice. Il s’agit de la sursaturation 

qui correspond à  un état instable où la concentration du soluté est plus élevée 

que sa solubilité [46]. 

 Le degré de sursaturation (Ω) est alors défini comme étant le rapport entre 

le produit de solubilité réel et le produit de solubilité à l’équilibre [48]: 
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Ω =
퐼퐴푃
퐾 =

(퐶푎 )(퐶푂 )
퐾  

 IAP : produit d’activité ionique; 

 (Ca2+) : activité des ions calcium libres dans l’eau;  

 (CO3
2-) : activité des ions carbonate libres dans l’eau;  

 Ks : produit de solubilité du carbonate de calcium.  

 
Tant que ce rapport sera supérieur à l’unité, il y aura passage à l’état solide, 

sinon on aura une redissolution. Ce paramètre de sursaturation est essentiel en 

ce qui concerne le rendement et la granulométrie du précipité obtenu. Plus sa 

valeur est grande, plus la précipitation est thermodynamiquement et 

cinétiquement favorable [46]. En pratique, quatre cas peuvent se présenter 
suivant les valeurs prises par Ω [8], voir Tableau  II.1. 

 
Tableau  II.1: Signification des différentes valeurs de Ω [49] 

Ω Nature de l’eau Action sur le Carbonate de 
Calcium 

Ω < 1 Eau agressive 
Risque nul de précipitation. L’eau 
peut dissoudre du carbonate de 

calcium. 

Ω = 1 Equilibre calco-carbonique Système stable, cas rare. 

1 < Ω < 40 Eau calcifiante 
Possibilité de précipitation 

hétérogène de carbonate de 
calcium 

Ω > 40 Eau calcifiante sursaturée 
Précipitation homogène et 

spontanée du carbonate de calcium 

 
 

II.2.3 Dynamique de la cristallisation 

II.2.3.1 La nucléation 
La germination ou nucléation est le processus de formation des germes 
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cristallins au sein d’une solution sursaturée. C’est le premier stade de la 

cristallisation. En effet, l’agglomération des ions Ca2+ et CO3
2- forme des 

clusters, qui eux-mêmes se regroupent en agrégats appelés « germes » ou 

« nuclei » pouvant croitre [50,51]. Lorsque la sursaturation est établie, les 

germes sont formés après un temps plus ou moins long, appelé « temps 

d’induction » qui varie selon la valeur de la sursaturation et le phénomène de 

nucléation mis en jeu. En effet, ces germes peuvent être formés de deux 

façons : soit à partir de la solution claire et on parle alors de la « nucléation 

primaire », soit à partir de cristaux déjà formés et c’est la « nucléation 

secondaire » [46]. On distingue aussi : 

 la nucléation primaire homogène : spontanée au sein de la solution, en 

absence de toute espèce étrangère [52]; 

 la nucléation primaire hétérogène : à la surface d’une phase solide de 

nature physique ou chimique différente de celle du cristal (paroi ou 

impuretés) [46, 50].  
 

 

Figure  II.1 : Concept de la germination [50]. 

 

Généralement c’est la germination hétérogène qui prédomine à cause de 

son énergie d’activation qui est plus petite que celle de la germination 

homogène [50]. 

 

Germination

primaire :
Pas de solide de même espèce 

dans la solution

Homogène :
Germination 
spontanée

Hétérogène : 
Germination 

provoquée par les 
autres solides

secondaire :
Provoquée par des cristaux de 
même espèce dans la solution
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II.2.3.2 La croissance 
La croissance cristalline est le processus qui suit la nucléation. Elle se 

déroule donc en solution sursaturée par augmentation de la taille des germes 

cristallins stables grâce à l'incorporation d'unités de croissance dans des sites à 

haute énergie où elles sont fortement liées au réseau cristallin.  

La croissance dépend à la fois des caractéristiques propres du cristal 

(structure, liaisons et défauts) et des caractéristiques du milieu de croissance 

(sursaturation, température, conditions hydrodynamiques autour du cristal et 

additifs). La combinaison de ces paramètres conduit à des mécanismes et des 

cinétiques de croissance différents dont découlent des faciès cristallins variés 

[53].  

Au cours de la croissance deux étapes de transfert de matière sont 

distinguées : 

 1ère étape : Les ions excédentaires dans la solution doivent migrer à 

travers la couche limite entourant le germe. Cette couche, appelée 

 couche limite de diffusion, est une couche d’eau fortement liée au solide 

et pratiquement immobile par rapport à lui. Les ions transférés par 

diffusion sont les Ca2+, CO3
2-, mais à des pH inférieurs à 12 les CO3

2- sont 

moins nombreux que les HCO3
2-, la migration de ces derniers résulte la 

libération au contact du solide d’un ion H+ qui, pour des raisons de 

neutralité électrique du système, doit rétrodiffuser vers la solution [31]. 

 

 2ème étape : elle se déroule au niveau de la zone immédiatement voisine 

du cristal dans laquelle se font des réactions chimiques de désolvatation 

des ions et leur mise en place dans le réseau cristallin, d’où le nom de 

« couche limite de réaction » [31]. Cette couche constitue un plan 

réticulaire de la phase liquide sursaturée et les zones superficielles du 

cristal en cours de formation. Une fois que la migration des ions à travers 

la couche limite ait été réalisée, il reste à les insérer dans le réseau 

cristallin [54].  

Le résumé du processus de croissance cristalline est représenté dans la Figure 

 II.2. 
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Figure  II.2 : Représentation schématique de la croissance cristalline [31] 

 

II.3   FORMES  CRISTALLOGRAPHIQUES  DU  CARBONATE  DE  CALCIUM 

Un sel donné peut avoir différentes structures cristallines dont certaines 

pourraient être plus stables et plus facilement formées [55]. En plus des trois 

formes anhydres connues : calcite, aragonite et vatérite (Figure  II.3), le 

carbonate de calcium se présente sous trois autres variétés allotropiques sous 

formes hydratées: le carbonate de calcium amorphe, le carbonate de calcium 

monohydraté et la forme hexahydratée connue sous le nom d’Ikaïte [15,56]. 

Suivant les conditions opératoires (pH, sursaturation, température, pression, 

présence d’ions et d’impuretés dans le milieu) on peut obtenir un polymorphe 

de carbonate de calcium bien particulier ou souvent un mélange de ces 

polymorphes [49,57]. Comme la morphologie et les propriétés 

physicochimiques telles que la solubilité et la densité dépendent du cristal,  le 

contrôle polymorphique de ce dernier est très important [58]. 

II.3.1 Calcite  
La calcite est la forme allotropique du carbonate de calcium la plus 

importante (en masse) sur terre [59]. Cristallisant dans le système 

rhomboédrique, c'est la variété la plus stable thermodynamiquement à 

température ambiante [60,61].  

 

 

 

CaCO3 

H+ H+ 

Ca2+ 

HCO3
- 

CL de diffusion        CL de réaction 

  Cristal Interface cristal/solution 
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II.3.2 Aragonite 
Cristallisant dans le système orthorhombique, c'est une variété métastable 

à la température ambiante; mais devenant la variété thermodynamiquement la 

plus stable au dessus de 60°C. Elle se présente sous forme d'aiguilles fines 

[60]. 

II.3.3 Vatérite 
Cristallisant dans le système hexagonal est beaucoup plus instable que les 

deux formes précédentes et qui évolue très facilement et très rapidement vers 

l'aragonite. Elle est obtenue en présence d'un excès de calcium [60,62]. La 

Vatérite se présente soit sous forme de fleurs, de lentilles ou de roses de sable 

[15]. 

            

Figure  II.3 : Formes allotropiques anhydres du carbonate de calcium  

(a) Calcite, (b) Aragonite, (c) Vatérite [63]. 
 

II.3.4 Carbonate de calcium amorphe (CCA) 

Le CCA constitue la forme la plus instable et se présente sous forme 

sphérique de diamètre inférieur au micromètre. Dès sa précipitation, la forme 

amorphe évolue vers la formation d’un mélange multicristallin. constitué de 

vatérite et de calcite pour des températures comprises entre 14°C et 30°C, de 

trois variétés vatérite, calcite et aragonite aux températures intermédiaires 

allant de 40°C à 50°C et d’aragonite et de calcite à des températures variant de 

60°C à 80°C.  Le CCA constitue un précurseur indispensable à la germination 

du CaCO3 dans des solutions calco-carbonique fortement sursaturées. Quand 

son produit de solubilité est dépassé, la germination du CaCO3 se déclenche 

instantanément [64,14]. 

(a) (b) (c) 
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II.3.5 Carbonate de calcium monohydraté (CCM) 

Il cristallise dans le système hexagonal sous forme de sphèrulites [64]. Il est 

instable et se transforme en une des formes anhydres. Le CaCO3H2O 

représente le précurseur indispensable à la germination du CaCO3 à faible 

sursaturation. Son produit de solubilité constitue, entre  25 et 60°C, une limite 

inférieure qui doive être dépassée pour qu’une germination spontanée ait lieu 

[15].  

II.3.6 Carbonate de calcium hexahydraté (Ikaїte) 

Cette forme se cristallise à température proche de 0°C [64]. A partir de 6°C, 

l’Ikaite (CaCO3, 6 H2O)  se décompose rapidement en une des formes 

anhydres [15]. 

Les expressions donnant les produits de solubilité des différentes variétés 

du carbonate de calcium en fonction de la température sont résumées dans le 

tableau suivant : 
 

Tableau  II.2: Expression des produits de solubilité (KS) des différentes formes du 
carbonate de calcium en fonction de la température [64] 

Variétés Equations des pKS   
Domaine      

de 
température 

Calcite 171,9065+0,077993.(T+273)-2839,319/(t+273)-71,595.log(T+273) 0 < T < 90 °C 

Aragonite 171,9773+0,077993.(T+273)-2903,293/(T+273)-1,595.log(T+273) 0 < T < 90 °C 

Vatérite 172,1295+0,077993.(T+273)-3074,688/(T+273)-71,595.log(T+273) 0 < T < 90 °C 

CCA 6,1987 + 0,005336.T + 0.0001096.T2 10 < T < 55 °C 

CaCO3,H2O 7,05 + 0,000159.T2 10 < T < 50°C 

CaCO3,6H2O 2011,1/(T+273) - 0,1598 0 < T < 25 °C 

 

Il est à remarquer que pKs est une fonction croissante de la température. 
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II.4    LA MÉTASTABILITÉ DANS LE SYSTEME CALCO-CARBONIQUE 

L’état de sursaturation du système n’est pas une condition déterminante 

pour que la cristallisation se produit. La saturation peut être largement 

dépassée sans qu’il y ait germination. La germination peut se produire 

spontanément ou bien être induite artificiellement. La frontière séparant les 

deux modes est très ténue par le milieu expérimental.  

Les formes hydratées jouent un rôle important dans le processus de 

germination du carbonate de calcium. En effet, la germination spontanée ne 

peut avoir lieu que si l’une des formes hydratées, appelée précurseur, est 

apparue. Si l’état de sursaturation n’amène pas à la formation de l’un des ces 

précurseurs, le système reste en état de métastabilité. C’est à dire qu’une 

sursaturation du système calco-carbonique par rapport aux formes anhydres 

est insuffisante pour une germination spontanée du CaCO3. Récemment, cette 

zone de métastabilité a été délimitée. Elle se situe entre le produit de solubilité 

de la calcite et celui du CaCO3-H2O (voir Figure  II.4). Cette métastabilité peut 

être rompue par ensemencement avec des cristaux de CaCO3. On parlera alors 

d’une germination secondaire supportée par des semences de CaCO3 [15]. 

 

 

Figure  II.4 : Diagramme de métastabilité dans le système calco-carbonique [15] 
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Trois domaines peuvent caractériser le système « CaCO3-CO2-H2O » 

 Zone de sous saturation (zone C), par rapport à la forme la plus stable 

(calcite), où la précipitation du CaCO3 n’a aucune chance d’avoir lieu de 

point de vue  thermodynamique. 

 
 Zone de sursaturation (Zone A), par rapport au carbonate de calcium 

monohydrate (CCM), où une nucléation primaire se déclenche. Le 

carbonate de calcium amorphe (CCA) joue le rôle d’un précurseur à une 

germination primaire homogène qui se produit spontanément une fois 

que le KsCCA est atteint, sinon ce sera le CCM qui jouera le rôle d’un 

précurseur mais à une germination primaire hétérogène. 

 
 Zone métastable (zone B), localisée entre les deux zones précédentes, 

elle correspond à la région entre les courbes d’équilibre de la calcite et 

de CaCO3, H2O [9]. 

 
II.5   Conditions d’entartrage 

Certaines espèces chimiques qui se trouvent sous forme ionisée en 

solution peuvent, dans certaines conditions, se recombiner pour former des 

composés qui précipitent. Ceci est dû au fait que l’eau a une capacité limitée 

pour dissoudre ces produits ; il faut donc faire intervenir la notion de 

« solubilité » pour expliquer ce phénomène. 

Pour qu’il y ait dépôt entartrant, deux conditions doivent être  réunies : 

 Il faut que la limite de solubilité soit dépassée, c’est-à-dire qu’il ait 

sursaturation : c’est l’aspect thermodynamique ; 

 

 Il faut ensuite que la vitesse de dépôt soit suffisament rapide, c’est 

l’aspect cinétique [65]. 

La formation d’un dépôt entartrant peut se produire dans diverses 

conditions, on peut citer : 

 Un changement de conditions physiques (température, pH, etc) d’une 

eau contenant des ions capables de donner un précipité en se 

recombinant ; 
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 Un dégazage en CO2 de la solution ; 

 Une modification de la composition d’eau due au mélange de deux 

eaux incompatibles, c'est-à-dire deux eaux contenant des ions capables 

de former un précipité après mélange ; 

 Une modification par évaporation et augmentation des concentrations 

(dessalement) ; 

 Une dissolution d'une espèce carbonée ayant une solubilité différente 

de celle de la calcite et introduisant des ions Ca2+ (gypse, dolomite) 

[65,66]. 
 

II.6   Facteurs influençant l’entartrage 

II.6.1 Facteurs thermodynamiques 
Les paramètres qui affectent le plus la solubilité des carbonates sont la 

température et la pression. En effet, la solubilité et le déplacement des 

équilibres chimiques dépendent de la température tandis que la solubilité des 

gaz dissous, donc le pH, dépend de la température et de la pression. 

En se référant à la réaction décrivant l’équilibre calco-carbonique :  

                          푪풂ퟐ + ퟐ푯푪푶ퟑ ⇌ 푪풂푪푶ퟑ↲ + 푯ퟐ푶 + 푪푶ퟐ                                      ( II.1) 

Le gaz qui a la plus grande influence est l’anhydride carbonique. Parmi les 

dépôts les plus courants, seuls les carbonates sont influencés par la présence 

de ce gaz. En effet, la solubilité des carbonates augmente avec la quantité de 

CO2 dissous.  

La solubilité de CO2 diminue quand la température augmente. Ceci entraîne 

le déplacement de l’équilibre (II.1) dans le sens direct et la diminution de la 

solubilité du CaCO3. 

 La Figure  II.5 montre l’influence de la température sur la solubilité du 

carbonate de calcium. 
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Figure  II.5 : Solubilité de CaCO3 en fonction de la température 

 
La solubilité de CO2 augmente avec l’augmentation de la pression, car la 

quantité de CO2 dissous dans l’eau dépend de la pression partielle de ce gaz 

dans la phase gazeuse. Ainsi, l’augmentation de la pression accroît la solubilité 

des carbonates puisque l’équilibre se déplace vers la gauche. La solution 

devient plus acide. Inversement, si une diminution de pression intervient dans le 

système, il y a dégazage partiel ou total de la solution. La réaction se déplace 

vers la droite et les carbonates précipitent.   

Les caractéristiques de l’eau (le pH plus particulièrement) interviennent 

également dans la solubilité des carbonates. Le CO2 dissous modifie le pH de 

l’eau. La solubilité des carbonates dépend, en fait, de l’effet combiné de la 

quantité de CO2 dissous et du pH. D’une façon générale, plus le pH est faible, 

moins la précipitation des carbonates est à craindre. Par exemple, dans les 

unités d’osmose inverse, le pH est abaissé afin d’éviter la précipitation de 

carbonate de calcium [65].  

 

II.6.2 Facteurs cinétiques 
Pour que les cristaux incrustants apparaissent et se développent, il faut que 

soient réalisées, outre la condition thermodynamique de sursaturation, des 

conditions d’ordre cinétique. Les deux processus cinétiques sont la nucléation 

et la croissance. De nombreux facteurs interviennent sur ces processus, les 

principaux sont : 
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II.6.2.1 Nature et état de surface 
La nature du matériau joue un rôle important dans le cas d’une nucléation 

hétérogène au contact d’une surface. En effet, la vitesse de précipitation est 

plus importante pour les surfaces en inox que pour celles en polyamide. La 

susceptibilité de formation de tartre est plus importante dans les matériels 

métalliques que ceux plastiques. D’autre part, les dépôts se forment plus 

facilement sur l’acier nu que sur l’acier revêtu ou ayant subi un traitement de 

surface.  

Le temps de germination est influencé non seulement par la nature du 

matériau mais aussi par l’état de surface. Un résultat bien connu en 

cristallogenèse : une paroi rugueuse ou sale a un pouvoir de germination très 

supérieur à une paroi de même matière dépourvue d’accidents de surface. La 

mouillabilité de la surface intervient également. Plus la surface est mouillable 

par l’eau, plus les dépôts se forment et s’adhèrent facilement [65,31,52,67]. 

 

II.6.2.2 Hydrodynamique 
Les conditions hydrodynamiques jouent un rôle particulier. Lorsque 

l’écoulement est turbulent, le renouvellement du fluide en contact avec la 

surface du matériau est maximal. Ceci favorise la croissance des dépôts à 

partir de sites de nucléation. Des études au laboratoire montrent que la vitesse 

de déposition de CaCO3 est contrôlée par la diffusion des ions entartrants vers 

l’interface dépôt/eau. Ainsi, dans ce cas, la vitesse de l’entartrage augmente 

avec l’augmentation de la vitesse d’écoulement [65]. 

 

II.6.2.3 La présence d’autres ions ou molécules 
Un autre facteur important qui affecte la vitesse de précipitation est la 

présence d’autres solides. Ce comportement est attribué à la différence d’état 

de surface en présence de ces composés et aux structures cristallographiques 

de ces derniers. Ceci permet d’accélérer la précipitation au sein de la solution 

et de la diminuer à la surface du matériau. 

Il existe dans l’eau plusieurs ions tel que Mg2+, Ba2+, Sr2+, Mn2+, qui ont 

l’effet d’empêcher la croissance du CaCO3. Beaucoup d’entre eux affectent 
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surtout l’inhibition de la croissance du cristal [68]. Des études expérimentales 

montrent que la présence de l’ion Mg2+ dans l’eau supprime la formation de la 

vatérite, en dominant la calcite [69]. D’autre part, plus le rapport Mg2+ / Ca2+ 

dans la solution est élevé, plus la vitesse de croissance de CaCO3 diminue. 

L’inhibition de la croissance de la calcite par la présence des ions Mg2+, est due 

à l’incorporation des ces ions dans la surface de la calcite en remplaçant les 

ions Ca2+ [70]. 

II.6.2.4 La formation de bulles 

Dans les échangeurs, l’augmentation de la température peut conduire à la 

formation de bulles qui créent des sites de nucléation favorables à la formation 

des dépôts. La formation de bulles est due, soit à la diminution de la solubilité 

des gaz, soit à l’ébullition. Par exemple, pendant l’ébullition d’une eau qui 

contient déjà des matières solides précipités, la solution devient sursaturée à 

l’interface liquide-solide-gaz et la précipitation s’accélère.  

 

II.7   CARACTERISATION DU POUVOIR ENTARTRANT D'UNE EAU 

II.7.1 Définition 
PERNOT  a définit le pouvoir entartrant comme étant la capacité d'une eau 

à précipiter du carbonate de calcium sous forme d'un dépôt adhérent 
couramment nommé tartre [8]. 

II.7.2 Mesure 
L'entartrage est un phénomène complexe qui met un temps assez long à se 

manifester dans les installations domestiques ou industrielles. Pour étudier ce 

problème, il faut disposer de techniques permettant d'apprécier le pouvoir 

entartrant d'une eau dans un délai aussi court que possible, c'est-à-dire 

procéder à une précipitation accélérée du carbonate de calcium. Pour ce faire, 
plusieurs méthodes peuvent être utilisées [8]. Dans ce qui suit, on présente 

brièvement les principales. Ces méthodes peuvent être classées en deux 

grandes catégories : les méthodes électrochimiques (ou d’entartrage accéléré) 

et les méthodes non électrochimiques [71]. 
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II.7.2.1 Méthodes non électrochimiques 
A. Méthode du pH critique 

La méthode du pH critique est fondée sur l’existence d’un pH critique à 

partir duquel l’entartrage se produit [71]. En fait, les réactions impliquées dans 

la formation de tartre sont les suivantes : 

                                         푶푯  +  푯 ⇌ 푯ퟐ푶                                                              (R  II.2) 

                                         푯ퟐ푪푶ퟑ ⇌ 푯 +  푯푪푶ퟑ                                                         (R  II.3) 

                                        푯푪푶ퟑ ⇌ 푯 +  푪푶ퟑ
ퟐ                                                             (R  II.4) 

                                        푪푶ퟑ
ퟐ +  푪풂ퟐ       푪풂푪푶ퟑ                                                   (R  II.5) 

Le pH critique est déterminé par l’apport des ions OH- à une solution calco-

carbonique pour provoquer la précipitation de CaCO3. Le montage utilisé est 

représenté ci-dessous (Figure  II.6). 

 

 
Figure  II.6 : dispositif expérimental de la méthode du pH critique [71]. 

 
 

La variation du pH en fonction de la quantité de base ajoutée, donne une 

courbe de titrage (Figure  II.7) qui se décompose en deux phases. Dans un 

premier temps, le pH augmente conséquemment à l’ajout de base. Dans un 

deuxième temps, la précipitation débute et le pH décroît. Le pH critique noté 

pHc correspond au pH maximum atteint avant que le titrage n’entre dans sa 

deuxième phase. Cette valeur dépend énormément des conditions opératoires 

(température, PCO2, sursaturation de la solution, et la vitesse de l’ajout de 

NaOH) [72]. 

(1) Réacteur à double paroi 
(2) Agitateur magnétique  
(3) Barreau aimanté 
(4) pH mètre  
(5) Electrode pH  
(6) Sonde de température                
(7) Burette digitale pour 

l’ajout de la soude.  
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Figure  II.7 : Méthode du pH critique- variation du pH en fonction de l’addition de NaOH 

[71]. 

 
L’apport des ions OH- neutralise les ions H+ suivant la réaction (R II.2). Cela 

supprime les H+ des réactions (R II.3) et (R II.4), ce qui provoque le 

déplacement des deux équilibres vers la droite générant plus de CO3
2- libres en 

solution. Ce processus accompagné de l’augmentation du pH poursuit jusqu’à 

ce que la quantité du CO3
2- dépasse la solubilité de CaCO3. La solution 

considérée devient entartrante et la précipitation se déclenche suivant la 

réaction (R II.5) ce qui élimine CO3
2- libre de la solution et bouleverse l’équilibre 

de la réaction (R II.4). Pour rétablir cet équilibre, il y aura régénération de CO3
2- 

et, en même temps, de H+. C'est cette séquence qui fait diminuer le pH [71].  

 
B. Dégazage de CO2 

       Cette technique vise à suivre la précipitation du carbonate de calcium 

vers l’interface solide/liquide. La procédure se décompose en deux étapes: 

dans un premier temps une quantité connue de CaCO3 est dissoute sous 

courant de CO2 pur. La solution ainsi produite est agressive si l’on se réfère à 

l’équilibre calcocarbonique de la calcite. Dans un deuxième temps, le bullage 

de CO2 est remplacé par un mélange gazeux à faible pression en CO2. 

L’équilibre entre la phase gazeuse et la phase aqueuse est rompu et tend à se 

rétablir par entraînement de l’anhydride carbonique en excès dans la solution. 

Au cours de dégazage, le pH ainsi que le produit ionique du carbonate de 

calcium augmentent progressivement selon la réaction [14] : 
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                                   ퟐ푯푪푶ퟑ ⇌ 푪푶ퟐ
  ↑ + 푪푶ퟑ

ퟐ + 푯ퟐ푶                                         (R  II.6) 

Par ailleurs l’ensemble des manipulations s’effectue sous atmosphère 

gazeuse de composition connue de façon à contrôler parfaitement les variations 

de concentration en CO2 dissous qui constitue le principal moteur d’une 

évolution du système conduisant à l’entartrage. 

Le montage expérimental est illustré dans la Figure  II.8.  

 
Figure  II.8: Dispositif Expérimental de la Technique de dégazage [64]. 

 

La solution étudiée est placée dans un réacteur immergé dans un bain 

thermostaté. Le réacteur est muni à la partie basse d’une arrivée de gaz au 

niveau d’un fond perforé qui assure sa dispersion uniforme dans toute la masse 

liquide. L’évolution du pH et du TCa est suivie tout le long de l’expérience [15].  

 

II.7.2.2 Méthodes électrochimiques 
Elles consistent en la formation contrôlée d'un dépôt de carbonate de 

calcium sur une électrode métallique à laquelle est imposé un potentiel 

suffisamment négatif pour que la réaction de réduction de l'oxygène dissous 

peut avoir lieu [73] : 

                                   푶ퟐ  +  ퟐ 푯ퟐ푶 +  ퟒ 풆  →   ퟒ 푶푯                            (R  II.7) 

Au voisinage de l'électrode, il y’aura une augmentation du pH due à la 

génération des ions OH- et entraînant la formation de CO3
2- selon la réaction : 

                                 푯푪푶ퟑ  +  푶푯  →   푪푶ퟑ
ퟐ + 푯ퟐ푶                          (R  II.8) 

(1) Bain thermostaté 
(2) Thermostat     
(3) Humidificateur  
(4) Piège d'humidité  
(5) Cellule de travail   
(6) pH mètre  
(7) Balance à Quartz  
(8) Sonde de température  
(9) Prise d'échantillon  
(10) Support de plot pour MEB 
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Ainsi, le produit (Ca2+)(CO3
2-) augmente et il y aura précipitation du 

carbonate de calcium [8,63]. Le recouvrement progressif de l’électrode par 

CaCO3 forme une couche isolante qui empêche la diffusion de l’oxygène vers 

l’électrode. Par conséquence, le courant de réduction diminue. C’est en général 

la diminution de ce courant qui est suivie afin d’estimer le temps d’entartrage 

qui donne une information sur le caractère entartrant de l’eau étudiée [74]. Ce 

dernier serait d’autant plus important que le courant de réduction diminue 

rapidement ou que la vitesse de dépôt de CaCO3 est élevée [75].   

 
II.8   CONSEQUENCES D’ENTARTRAGE  

La formation de dépôt de tartre engendre des conséquences bien connues 

sur le fonctionnement des installations : 

II.8.1 Conséquences hydrauliques  
Une partie des précipités peut rester en suspension dans l’eau mais 

généralement ils forment un dépôt adhérent à la surface du matériau en contact 

avec l’eau. Dans le premier cas ils peuvent, par exemple, boucher le milieu 

poreux au abords des puits lors d’une injection d’eau. Dans le deuxième cas, ils 

peuvent méme géner la circulation d’eau par suite de retricissement du 

diamètre interne et entrainer également la dégradation des états de surface des 

conduites [65]. 

De plus, ces tartres sont gênants dans le cas de tuyauteries démontables et 

nettoyables, ces formations deviennent catastrophiques quand elles affectent la 

porosité des structures membranaires [68]. 

II.8.2 Conséquences thermiques  
Tout dépôt apparaissant au contact d’une paroi au travers de laquelle se 

fait un échange thermique amène la résistance de transfert à croître très 

rapidement. Il en résulte une baisse du rendement thermique  proportionnelle à 

l’augmentation des pertes [31]. 

II.8.3 Conséquences économiques  
En plus du risque de l’endommagement des équipements (rupture des 

tubes par exemple) ; les tartres, quelques fois très adhérants, augmentent, à 

débit constant, les pertes de charge et par conséquent les dépenses 
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énergétiques liées à la circulation de l’eau.  

De plus, l'entartrage entraîne une consommation d'énergie plus élevée et 

une durée de vie plus courte des membranes, car elles ont besoin d'être 

nettoyées plus souvent. Le procédé de traitement membranaire de l'eau devient 

donc beaucoup plus coûteux, ce qui provoque des pertes financières 

considérables [65,31,76]. 

  

II.9   Problème d’entartrage dans l’Industrie 

II.9.1 Dépôt de tartre dans les installations de dessalement de l’eau de 
mer 

Le phénomène d’entartrage, la précipitation et la déposition des sels peu 

solubles dans les équipements représente un facteur décisif dans les systèmes 

de traitement des eaux. La formation de tartre affecte le transfert de chaleur et 

de masse et augmente les couts opérationnels à cause du nettoyage chimique, 

de l’utilisation des inhibiteurs d’entartrage, ainsi que du remplacement des 

équipements endommagés. De plus, l’application des antiscalants limite les 

paramètres opérationnels et réduit l’efficacité du procédé [77]. 

 
A. Installations de distillation  

Dans le procédé de distillation, il s’agit de porter l’eau saumâtre ou l’eau de 

mer à l’ébullition pour en vaporiser une partie. La vapeur produite va être 

condensée afin d’obtenir une eau douce [78]. Le phénomène d’évaporation fait 

diminuer le CO2 et augmenter le pH à des valeurs considérables ce qui influe 

sur les concentrations des espèces présentes dans l’eau et accélère la 
formation de dépôts [5]. 

B. Installations membranaires  

La nanofiltration et l'osmose inverse sont des procédés qui sont souvent 

utilisés pour la préparation de l’eau potable à partir d'une eau de mer ou d’une 

eau saumâtre [79]. Le facteur limitant dans la conception de ces systèmes 

membranaires est la tendance de précipitation [80]. En effet, lors de ces 

procédés, le concentrât se charge en sels inorganiques tels que les carbonates 
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de calcium et les sulfates de baryum, qui sont insolubles dans l'eau et peuvent  

précipiter  en cas de sursaturation [79]. 

Dans le processus de NF, les composés inorganiques solubles dans l’eau 

sont concentrés de 1 à 4 fois, ce qui engendre un état de sursaturation causant 

ainsi un sérieux problème d’entartrage [81]. Ce dépôt sur les modules NF limite 

leur utilisation puisqu’il conduit à l’encrassement significatif des membranes du 

au colmatage des pores et la formation de gâteaux [52,55], ainsi que la 

diminution du flux de perméat et la limitation de la durée de vie des 

membranes.  

L'osmose inverse est un procédé de séparation de l'eau et des sels dissous 

au moyen de membranes semi-perméables sous l'action de la pression à 

température ambiante et sans changement de phase. Les membranes utilisées 

laissent passer les molécules d'eau et ne laissent pas passer les particules, les 

sels dissous, et les molécules organiques [38]. La tendance de dépôt de tartre 

sur les membranes de l’osmose inverse est importante [82], vu que le passage 

continu de l’eau brute durant le processus de dessalement concentre les sels 

dissous sur ces membranes, ces sels ont une solubilité limitée, ce qui 

augmente le risque de leur précipitation [83,84]. L’augmentation progressive de 

tartre dans le temps induit à l’obstruction des membranes et la diminution du 

taux de conversion, ce qui affecte la qualité du perméat [85].  

II.9.2 Problème de tartre dans l’industrie pétrolière 
La formation de tartre associée au mélangeage des eaux de formation et 

d’injection constitue l’un des problèmes majeurs rencontrés durant la production 

des gisements de pétrole. Le carbonate de calcium est l’un des sels les plus 

courants dans les puits et les équipements de surface. Il peut être déposé tout 

au long des cheminements d’eau à partir des injecteurs à travers le réservoir 

vers l’équipement de surface. Les conséquences peuvent être dramatiques et 

les coûts peuvent être énormes [86]. 

 

II.10 MOYENS DE LUTTE CONTRE L’ENTARTRAGE  
La prévention de l’entartrage se fait soit en agissant sur les causes, soit en 

agissant sur les conséquences de la formation de cristaux. 
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 Au niveau des causes, il faut essentiellement éliminer les ions à partir 

desquels le tartre peut se former. Dans ce cas les méthodes utilisées 

constituent l’essentiel des traitements dits : externes. 

 Au niveau des conséquences, dont la méthode de résolution se fait à la 

base des traitements dits : internes [31]. 

II.10.1 Inhibition par traitement externe 
Ce traitement consiste à minimiser le risque de formation de dépôt avant 

son apparition. Deux voies sont issues : 

 diminution de la concentration en calcium,  

 diminution ou maintien de la teneur en carbonates. 

II.10.1.1 Diminution de la concentration en calcium 
 Adoucissement :  

par le procédé d’échange d’ions, les résines échangeuses d'ions sont des 

substances, qui se présentent sous l'aspect de très fines billes, dont la 

constitution chimique est essentiellement un polymère possédant de très 

nombreuses ramifications ou des terminaisons radicalaires [31]. 

Il s'agit de groupements acides ou basiques, ceux-ci vont pouvoir permuter des 

ions positifs ou négatifs avec le liquide dans lequel ils sont immergés. 

Un échangeur de cations est assimilable à un acide de la forme R-H et un 

échangeur d'anions à une base de la forme R-OH. 

 Précipitation : 

par utilisation de réactifs basiques (chaux, carbonate de sodium,  soude 

caustique) on peut éliminer les bicarbonates en les transformant en carbonates 

qui entraînent la précipitation instantanée du carbonate de calcium.  

L'utilisation de complexants (ou séquestrants) (EDTA, polyphosphonates) ne 

permettent pas la diminution de la concentration en ions calcium mais sa mise 

en solution stable. Ils forment avec certains ions métalliques des composés 

solubles et sont utilisés soit à titre préventif soit comme moyen de destruction 

de tartres déjà formés [15].  
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II.10.1.2 Diminution de la concentration en carbonates 
Puisqu'une eau entartrante est une eau dont le CO2 libre est inférieur au 

CO2équilibrant on peut envisager l'introduction de dioxyde de carbone dans l'eau : 

cette solution est utilisée dans les traitements de potabilisation (souvent 

employée, pour minéraliser l'eau: introduction de gaz puis percolation sur lit de 

carbonates) [15]. 

La décarbonatation à l’acide est en général associée à l’action d’un inhibiteur 

de corrosion. L’addition d’un acide fort, H2SO4 ou HCl, déplace les carbonates 

sous forme de gaz carbonique :  

 푪풂(푯푪푶ퟑ)ퟐ  +  푯ퟐ푺푶ퟒ  → 푪풂푺푶ퟒ  +  ퟐ푯ퟐ푶 +  ퟐ푪푶ퟐ                             (R II. 9) 

 

L’addition d’acide est régulée par un pH mètre, dont il faut fréquemment 

vérifier le fonctionnement pour limiter les risques d’incidents dus à un 

surdosage (corrosion) ou sous-dosage (entartrage). 

II.10.2   Inhibition par traitement interne 
Afin de limiter la formation de tartre, plusieurs techniques ont été élaborées, 

elles peuvent être classées en deux catégories : traitements chimiques et 

traitements physiques. 

II.10.2.1 Moyens de lutte chimiques 
Afin de prévenir le problème d’entartrage il était intéressant de trouver des 

composées qui permettant d’éviter efficacement la formation de dépôt de 

CaCO3. Il s’agit de composées nommées « inhibiteurs d’entartrage » ou 
« antiscalants » [2]. 

L’inhibition d’entartrage peut se faire dans n’importe quelle étape de 

formation de dépôt soit par complexation dans le cas de sursaturation pour 

former des boues qui seront éliminées par la suite ou par adsorption si le dépôt 

commence à se former. L’inhibiteur s’adsorbe sur le cristal et recouvre les sites 

de croissance. Ainsi, le blocage de l’entartrage est dû à un effet de masque qui 

bloque la croissance cristalline [31].  
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II.10.2.2 Moyens de lutte physiques  
Les procédés de traitement physique de l’eau ont été développés afin de 

substituer les méthodes chimiques qui utilisent des produits chimiques nocifs 

sur l’environnement [87]. 

Récemment, des dispositifs électrochimiques ont été proposés afin de réduire 

les problèmes de dépôt de carbonate de calcium. Le mode de fonctionnement 

est basé sur le passage d’un courant électrique entre un ensemble 

d’électrodes. La couche de tartre qui est principalement constituée du 

carbonate de calcium est déposée sur la surface des cathodes, le passage du 

courant fait tomber cette couche vers le bas, pour qu’elle soit récupérée au fond 

du réservoir. Ce processus physique présente l’avantage d’éviter toute addition 
de produits chimiques [6].  

Pour des considérations environnementales et économiques, les traitements 

magnétiques de l’eau ont attiré beaucoup d'attention. Ces traitements mènent à 

la formation des particules de carbonate de calcium, qui ne peuvent pas 

précipiter sur la surface des canalisations de distribution ou de tout autre 

équipement, seront emportées par l'écoulement de l'eau pour être éliminées 

[88].  

 

II.11 TRAVAUX ANTERIEURS 

Ce paragraphe est consacré à la présentation de quelques travaux 

antérieurs intéressés par l’équilibre calco-carbonique et le phénomène 

d’entartrage dans le but d’avoir une base d’informations sur laquelle s’appuiera 

notre travail qui sera présenté dans le chapitre III.   

 
II.11.1   La métastabilité dans le système calco-carbonique 

L’existence d’une zone métastable dans la précipitation du carbonate de 

calcium est un fait expérimental. En effet, la saturation par rapport aux 

différentes formes anhydres du CaCO3 (calcite, aragonite et vatérite) est 

souvent considérablement dépassée sans aboutir à une précipitation. 

H. Elfil et H. Roques [89] ont exploré expérimentalement l’état de 

métastabilité dans le système calco-carbonique en utilisant la méthode de 
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dégazage et en considérant les données thermodynamiques relatives aux 

formes hydratées du carbonate de calcium afin d’étudier le rôle de ces 

dernières dans le phénomène d’entartrage. Cette étude a montré que le produit 

de solubilité du carbonate de calcium monohydraté constitue une limite 

inférieure qui doit être dépassée pour le déclenchement d’une germination qui 

sera le plus souvent hétérogène. Cependant, la précipitation à prédominance 

homogène se produit instantanément une fois que l’eau soit sursaturée par 

rapport à la forme amorphe du CaCO3. Ces deux formes hydratées constituent 

des précurseurs à la précipitation du carbonate calcique. Les auteurs 

s’intéressent ainsi au déplacement de la zone métastable suite au changement 

de la température de l’eau.     

Dans une publication plus récente [64], H. Elfil et H. Roques ont montré que 

l’état de métastabilité peut être rompu par ensemencement avec des cristaux 

de CaCO3,  ce qui va entrainer une germination secondaire.   

Ces études qui localisent la zone métastable entre le produit de solubilité 

de la calcite et celui du CCM, ont orienté les recherches sur la prédiction de 

l’entartrage vers la prise en considération de la forme monohydratée du 

carbonate de calcium au lieu de la calcite. 

 

II.11.2    Indices de stabilité des eaux 
Le risque thermodynamique de précipitation de carbonate de calcium peut 

être exprimé par les indices de stabilité des eaux. Parmi les indices existants, 

l’indice de saturation de Langelier (LSI) est le plus populaire et le plus utilisé 

[90]. 

Le LSI se calcule à partir du pH, de la concentration en ions calcium et de 

l’alcalinité de l’eau. Comme la plupart des indices utilisés pour prédire 

l’entartrage, l’indice de saturation de Langelier est basé sur les données 

thermodynamiques de la forme la plus stable parmi les différentes variétés du 

carbonate de calcium qui est la calcite. Cependant, le dépassement du produit 

de solubilité de cette forme n’est pas suffisant pour induire une précipitation 

spontanée. 
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 Sachons que le produit de solubilité du CaCO3–H2O constitue une limite 

inférieure pour la germination spontanée, un nouvel indice d’entartrage basé 

sur les données thermodynamiques de cette variété cristallographique a été 

introduit par H. Elfil et  A. Hannachi [35]. Il s’agit de la forme monohydratée de 

l’indice de Langelier (MLSI). Les auteurs ont utilisés plusieurs résultats 

expérimentaux collectés de la littérature disponible dans le domaine pour 

vérifier la capacité du MLSI de prédire correctement le phénomène 

d’entartrage.   

Le MLSI a été comparé au LSI pour des eaux entartrantes et non-

entartrantes. Dans des conditions d’entartrage, les deux indices ont la capacité 

de prédire la précipitation du carbonate de calcium. Au contraire, pour des 

situations où il n’y a pas d’entartrage, seul le nouvel indice (MLSI) peut prédire 

la nature de la solution non-entartrante    

Cette recherche a montré que contrairement au LSI, le MLSI est capable de 

prédire la précipitation spontanée du CaCO3 dans les eaux entartrantes. 

II.11.3   Facteurs influençant le phénomène d’entartrage 

Plusieurs facteurs affectent la précipitation de carbonate de calcium y 

compris le pH, la température et la dureté. 

II.11.3.1 Effet du pH 
Lorsque le pH de l’eau augmente, la conversion de bicarbonate en 

carbonate s’accélère et par conséquent, le potentiel de formation de CaCO3 

augmente (Figure  II.9) [91].  

 

 
Figure  II.9 : Effet du pH sur le potentiel de précipitation du CaCO3 [91]. 
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Ceci a été prouvé par quelques auteurs,  Andritsos et Karabelas [92] ont 

signalé l’effet du pH sur la déposition du carbonate de calcium et ont prouvé 

que l’augmentation du pH de 8.8 à 10 augmente la déposition du CaCO3 de 

2mg/cm2 à 12mg/cm2 après 2h d’exécution. Dawson [93] a étudié l’effet du pH 

sur la sursaturation et a montré qu’une augmentation de pH de 7 à 8 conduit à 

une durée de précipitation 5 fois plus grande.  

Dans une étude qui s’intéresse par le phénomène de déposition de tartre 

de carbonate de calcium sur les surfaces chauffées et la possibilité de contrôler 

et réduire ce problème, Jitka MacAdam [91] affirme que le contrôle de 

l’entartrage peut s’effectuer en contrôlant le pH de l’eau en utilisant des acides 

minéraux et organiques comme ajusteurs de pH.   

Récemment, E. Ruiz-Agudo [94] a étudié l’effet du pH sur la croissance de 

la calcite. Pour ce faire, un microscope à force atomique a été utilisé afin de 

suivre la croissance de la calcite pour des valeurs de pH allant de 7.5 à 12. La 

vitesse de croissance diminue avec l’augmentation du pH dans le domaine 

étudié. Ceci est expliqué par la diminution de la concentration superficielle des 

sites de croissance actifs.  

Une étude qui s’intéresse par l’effet de pH sur la nucléation du carbonate 

de calcium [95] a montré que les conditions initiales de pH affectent le temps 

d’induction. La variation du pH de 9.5 à 7.8 conduit à  l’augmentation du temps 

d’induction de 0 à 166 min. Les auteurs qui ont obtenu différents taux de 

sursaturation en changeant le pH initial affirment que la mesure du pH est 

essentielle pour comprendre et suivre la cinétique de précipitation parce que ce 

paramètre diminue le long du procédé. La cristallisation produit 

progressivement une accumulation locale de protons au voisinage de la surface 

du cristal conduisant ainsi à la diminution du pH dans le volume de la solution. 

D’autre part, le pH initial influence le temps d’induction.  

II.11.3.2 Effet de la température 
L’effet de la température est moins signifiant que celui du pH, mais pour 

l’entartrage par le carbonate de calcium, le potentiel de précipitation augmente 

avec l’augmentation de la température et augmente exponentiellement à des 

températures supérieures à 60°C [91]. 
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Lorsque la température augmente, le temps de germination diminue. Les 

essais expérimentaux montrent que la cinétique de précipitation à 50°C dans 

une eau de 0.2g/L en CaCO3 est indépendante de la nature du matériau 

constituant la surface sur laquelle s’effectue la déposition contrairement à ce 

qui est observé à 30°C. La température influence la cinétique de précipitation et 

augmente la précipitation homogène [52]. 

II.11.3.3 Effet de la dureté 
Il existe une relation de proportionnalité entre la quantité de tartre formée et 

le potentiel d’entartrage d’une eau [91]. Parsiegla et Katz [96] ont montré 

comment la vitesse de croissance de la calcite est du premier ordre par rapport 

au calcium à des faibles concentrations en calcium et de second ordre à des 

fortes concentrations en calcium. 

Des essais expérimentaux sur des eaux calcocarboniques pures montrent 

que le temps de nucléation passe de 7 à 90 min lorsque la dureté de l’eau 

diminue de  0.5 à 0.2 g/L. Par conséquent, les vitesses de nucléation et de 

croissance cristalline diminuent avec la dureté de l’eau [52]. 
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III. SIMULATION DE L’EQUILIBRE CALCO-CARBONIQUE 

III.1 INTRODUCTION 
Ce chapitre est réservé à la présentation des différents sous-programmes 

élaborés dans le but de réaliser une simulation et une étude graphique du 

système calco-carbonique. La première étape consiste à la résolution du 

système d’équations correspondant à l’équilibre du système CO2-H2O-CaCO3 

en utilisant la théorie des graphes, suivie par le calcul de quelques paramètres 

(IAP, sursaturation, MLSI). Dans une deuxième étape, on procède à la 

programmation de la méthode graphique de Legrand-Poirier.   

La simulation de l’équilibre ainsi que la réalisation des différents calculs ont 

été programmées dans l’environnement MATLAB. Le choix de ce logiciel, utilisé 

souvent pour résoudre des problèmes de génie chimique [97], revient à son 

langage de programmation à la fois puissant et simple d’utilisation permettant 

d’exprimer les problèmes et les solutions d’une façon aisée. 

 

III.2 RESOLUTION MATHEMATIQUE DU SYSTEME CALCO-CARBONIQUE 

III.2.1 Présentation du système 
Comme il est déjà démontré dans le paragraphe I.2.3 (voir Chapitre I), le 

système d’équations caractérisant l’équilibre calco-carbonique est le suivant :  

                                    

⎩
⎪
⎪
⎪
⎪
⎪
⎨

⎪
⎪
⎪
⎪
⎪
⎧

푷푪푶ퟐ = 퐃 (푪푶ퟐ)

푲ퟏ = (푯 )(푯푪푶ퟑ )
(푪푶ퟐ)

푲ퟐ =
(푯 ) 푪푶ퟑ

ퟐ

푯푪푶ퟑ

  푲풆 = (푯 )(푶푯 )

ퟐ 푪풂ퟐ + [푯 ] = [푶푯 ] + ퟐ 푪푶ퟑ
ퟐ + [푯푪푶ퟑ ]

                               ( III.1) 
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Ce système d’équations peut être présenté sous la forme : 

                                                             

⎩
⎪
⎪
⎪
⎨

⎪
⎪
⎪
⎧ 풇ퟏ(풙ퟏ, 풙ퟐ) =  ퟎ

풇ퟐ(풙ퟐ,  풙ퟑ ,  풙ퟒ ) = ퟎ

풇ퟑ( 풙ퟑ ,  풙ퟒ,  풙ퟓ ) = ퟎ

풇ퟒ( 풙ퟒ,  풙ퟔ ) = ퟎ

풇ퟓ  풙ퟑ ,  풙ퟒ ,  풙ퟓ, 풙ퟔ ,  풙ퟕ = ퟎ

                                            ( III.2) 

  

Où: x1, x2, x3, x4, x5, x6, x7  représentent ,respectivement, PCO2, (CO2), (HCO3
2-), 

(H+), (CO3
2-), (OH-), (Ca2+).  

Le modèle mathématique décrivant l’équilibre calco-carbonique est constitué 

d’un ensemble de cinq équations reliant sept variables. On remarque que le 

nombre de variables est supérieur au nombre d’équations. Les variables 

s'expriment alors les unes en fonction des autres, et on a besoin d’avoir recours 

à la notion de « degré de liberté ». 

Si on désigne par M le nombre d'inconnues et par N le nombre d'équations. 

La différence (푀 − 푁) est appelée nombre de degrés de liberté qui est le 

nombre de variables à fixer, elles sont appelées paramètres.  

Dans notre cas :     -    Nombre de variables : M = 7;  

- Nombre d’équations : N= 5;  

- Degré de liberté : ddl = M – N = 7 – 5 = 2. 

Le système possède deux degrés de liberté, il est dit bivariant. Les deux 

variables choisis pour être fixées comme paramètres sont l’activité des ions H+ 

et l’activité des ions Ca2+ représentées par les variables x4 et x7 dans notre 

système d’équations. Notre choix été basé sur le fait que ces deux grandeurs 

sont les plus couramment contrôlées expérimentalement. 

 

III.2.2 Méthode de résolution mathématique : Théorie des graphes 
Après avoir fixé les variables x4 et x7, on va se baser sur la théorie des 

graphes (Voir annexe) pour avoir l’ordre de résolution du système. Pour ce 

faire, chaque équation du système est considérée comme une combinaison 

d’un certain nombre de variables dont l’ensemble peut être représenté comme 

suit (Figure  III.1). 
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Figure  III.1 : Présentation des interactions entre les variables selon la théorie des 
graphes. 

 
En appliquant l’algorithme de résolution d’un système d’équations d’un 

modèle (Voir Annexe) et en se basant sur la présentation décrite par la Figure 

 III.1, on aboutit au schéma précisant l’ordre de résolution (Figure  III.2). 

 

Figure  III.2 : Ordre de résolution du système.  

 

Par conséquent, la résolution du système d’équations décrivant l’équilibre 

calcocarbonique se fait suivant les étapes mentionnées ci-dessous: 

 On fixe les valeurs de x4 et x7 ; 

 On calcule l’activité des ions hydroxyle (x6) en utilisant l’équation 푓4 ; 

 On calcule l’activité des ions bicarbonates (x3) en utilisant l’équation 푓5 ; 

 On calcule l’activité du CO2 dissous (x2) en utilisant l’équation 푓2 ; 

 On calcule l’activité des ions carbonates (x5) en utilisant l’équation 푓3 ; 

 On calcule la pression partielle du CO2  (x1) en utilisant l’équation 푓1 ; 
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III.2.3 Calcul des différentes variables constituant le système 
calcocarbonique  

Les valeurs de l’activité de Ca2+ sont calculées à partir des valeurs mesurées 

de TCa. 

                                      (푪풂ퟐ ) = 휸푪풂  ퟐ  × 푻푪풂 × ퟏퟎ ퟒ                               ( III.3)                                            

L’activité des ions hydronium (H3O+) est calculée à partir du pH. 

                                      (푯ퟑ푶 ) = ퟏퟎ 풑푯                                                    ( III.4)                                                      

L’équation de l’ionisation de l’eau permet le calcul de l’activité des ions 

hydroxyles.  

                                      (푶푯 ) = 푲풆 × ퟏퟎ풑푯                                                ( III.5)                                                   

L’équation de neutralité électrique permet la détermination de l’activité des 

ions bicarbonates.    

                                 ( 푯푪푶ퟑ ) =
ퟐ(푪풂ퟐ )
휸푪풂ퟐ

ퟏퟎ 풑푯

휸푯ퟑ푶

푲풆×ퟏퟎ풑푯

휸푶푯

ퟏ
휸푯푪푶ퟑ

ퟐ푲ퟐ
휸

푪푶ퟑ
ퟐ ×ퟏퟎ 풑푯

                                ( III.6)                                            

L’activité des ions carbonates est déterminée, à partir de la deuxième 

équation d’ionisation de l’acide carbonique, comme suit : 

                              푪푶ퟑ
ퟐ =

ퟐ(푪풂ퟐ )
휸푪풂ퟐ

ퟏퟎ 풑푯

휸푯ퟑ푶

푲풆×ퟏퟎ풑푯

휸푶푯

ퟏퟎ 풑푯

푲ퟐ×휸푯푪푶ퟑ

ퟐ
휸

푪푶ퟑ
ퟐ

                                       ( III.7)                                            

La concentration du CO2 dissous est calculée à partir de la première 

constante de dissociation de H2CO3. 

                                (푪푶ퟐ) =
ퟐ(푪풂ퟐ )
휸푪풂ퟐ

ퟏퟎ 풑푯

휸푯ퟑ푶

푲풆×ퟏퟎ풑푯

휸푶푯

푲ퟏ
휸푯푪푶ퟑ

×ퟏퟎ 풑푯
ퟐ푲ퟏ푲ퟐ

휸
푪푶ퟑ

ퟐ ×ퟏퟎ ퟐ풑푯

                        ( III.8)                                            
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La pression partielle de CO2 est calculée à partir de l’équation de HENRY 

                        

                                   푷푪푶ퟐ = 푫 ×
ퟐ(푪풂ퟐ )
휸푪풂ퟐ

ퟏퟎ 풑푯

휸푯ퟑ푶

푲풆×ퟏퟎ풑푯

휸푶푯

푲ퟏ
휸푯푪푶ퟑ

×ퟏퟎ 풑푯
ퟐ푲ퟏ푲ퟐ

휸
푪푶ퟑ

ퟐ ×ퟏퟎ ퟐ풑푯

                             ( III.9) 

                                           

III.2.4 Calcul des constantes thermodynamiques 

Rappelons tout d’abord que les constantes relatives à la dissociation de 

l'acide carbonique (K1 et K2), au produit ionique de l'eau (Ke) ainsi que le 

coefficient de HENRY (D) sont des grandeurs relatives à la température.  

La variation de ces constantes thermodynamiques en fonction de la 

température est donnée dans les tables thermodynamiques par des valeurs 

discrètes. Pour cela, on a besoin d’établir un modèle mathématique liant 

chacune de ces constantes à la température.  

On réalise une modélisation dont l’objectif principal est d’interpoler des 

données connues à partir des points discrets. Dans ce cas, la valeur de la 

fonction entre ces points peut être estimée.  

Pour ce faire, on fait appel à la fonction MATLAB « polyfit »  qui permet 

l'approximation au sens des moindres carrés en retournant les coefficients d'un 

polynôme d'interpolation P de degré n permettant d’approcher la courbe Ki = 

푓(T). Afin de déduire l’erreur entre la courbe et le modèle obtenu, on utilise la 

fonction  « polyval »  qui retourne la valeur du polynôme P pour toutes les 

valeurs de température (T). Finalement, on calcul le coefficient de corrélation 

pour évaluer la qualité de l’ajustement. 

Les résultats sont résumés dans le Tableau  III.1. 
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Tableau  III.1 : Résultats de l’interpolation polynomiale des différentes constantes 
thermodynamiques 

constante Polynôme 
Coefficient de 

corrélation 

풑푲풆 −3,0253. 10  푇 + 5,5536 . 10  푇  − 0,0570 푇 + 15,1185 푅 = 0,9995 

풑푲ퟏ −4,1620 . 10  푇 + 1,4657 . 10  푇  − 0,0121 푇 + 6,6161 푅 = 1 

풑푲ퟐ 7,8583 . 10  푇  − 0,0120 푇 + 10,5928                                   푅 = 0,9995 

푫 (풂풕풎. 푴 ퟏ)  −4,6127. 10  푇 + 0,0080 푇  + 0,4782 푇 + 12.9881 푅 = 1 

Avec T exprimée en ºC pour 20°퐶 < 푇 < 90°퐶 

 

Après avoir obtenu ces modèles, on peut estimer la valeur de chaque 

constante thermodynamique pour des valeurs particulières de température. 

III.2.5 Calcul des coefficients d’activité 
Le calcul des coefficients d’activité est effectué à partir de la relation de 

DUBEY – HUCKEL [31] 

                            퐥퐨퐠(휸풊) = − 푨 흂풊
ퟐ ퟐ흁

ퟏ 푩 풊 ퟐ흁
                                       ( III.10)                                            

Avec : 

휸풊 : Coefficient d’activité de l’espèce i 

흂풊 : La valence de l’espèce i  

흁 : La force ionique de la solution 

A, B, et ai : Constantes consignées dans les tableaux ci dessous (Voir     

Tableau  III.2 et Tableau  III.3). 
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Tableau  III.2 : Valeurs de A et B en fonction de la Température  

T (°C) 0 10 20 30 40 50 75 100 150 200 300  

A 0,491 0,498 0,505 0,513 0,525 0,534 0,564 0,600 0,690 0,810 1,252  

B 0,325 0,326 0,328 0,329 0,331 0,333 0,337 0,342 0,353 0,365 0,396  

Avec :  
         T en °퐶 

         퐴  en (푘푔. 푚표푙 ) /  

         퐵  en  (푘푔 / . 푚표푙 / . 푚 ) 
 

Tableau  III.3 : Valeurs du coefficient ai des éléments fondamentaux [31] 

Ion H+ Ca2+ HCO3
- OH- CO3

2- 

ai 9 6 3,5 3,5 4,5 

 

A noter que la relation (III.10) est applicable pour une force ionique 

inférieure à 0,2M. 

La force ionique peut être prédite en utilisant la relation développée par 

Griffin et Jurinak (1973) qui ont établit une relation linéaire reliant la force 

ionique de l’eau à sa conductivité électrique [98] :    

                                             흁 =  ퟏ, ퟑ . ퟏퟎ ퟓ  × 푪                                                 ( III.11)                                            

C : conductance spécifique (µS/cm) 

 Ajustement des coefficients A et B en fonction de la température 

Du même que pour les constantes thermodynamiques, on réalise une 

modélisation des coefficients A et B. Les modèles obtenus ainsi que les 

coefficients de corrélation correspondants sont présentés dans le Tableau  III.4. 
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Tableau  III.4 : Résultats de l’interpolation polynomiale des coefficients A et B 

coefficient Polynôme 
  Coefficient       

 de corrélation 

퐴 2,0732 . 10  푇 − 1,263. 10  푇  + 0,001. 10 푇 + 0,4875 푅 = 0,9997 

퐵  3,1322. 10  푇 + 1.4175. 10 푇 + 0,32470 푅 = 0,9999 

 

Avec T exprimée en ºC. 

 

Un sous programme a été établit en premier lieu pour le calcul des 

coefficients d’activité. L’organigramme correspondant est représenté par la 

Figure  III.3, il calcule la force ionique de l’eau sur la base de sa conductivité, 

ainsi que les coefficients A et B sur la base de sa température. Ensuite, il utilise 

le nombre de valence et le coefficient ai relatifs à chaque espèce pour calculer 

les coefficients d’activité nécessaires pour la résolution du système d’équations 

décrivant l’équilibre calco-carbonique.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
 
 
 
 
 
 
 

 
 

Figure  III.3 : Organigramme de calcul des coefficients d’activité 

Lire :  

 la température de l’eau 
 la conductivité de l’eau 

Calcul des 
coefficients activités 

Valence et coefficient 
ai pour chaque constituant 

fondamental 

Fin 

Début 

Calcul des coefficients A et B  

Calcul de la force ionique 
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III.2.6  Résolution du système d’équations de l’équilibre calco-carbonique 
  
Après avoir déterminé l’ordre de résolution du système (III.1) en se basant 

sur la théorie des graphes, on a établit un programme MATLAB qui calcule 

toutes les espèces du système calco-carbonique à partir des valeurs de 

température, de pH, de TCa, et de conductivité données. L’algorithme 

correspondant est schématisé dans la figure ci-dessous (Figure  III.4). 

 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Figure  III.4 : Organigramme de résolution du système d’équations de l’équilibre 
calcocarbonique 

 
 
 

 
 

Début 

Calcul des constantes thermodynamiques  

K1 , K2 , Ke, D 

Détermination des 
coefficients d’activité 

Intégration du système d’équations 
décrivant l’équilibre calcocarbonique 

Affichage des valeurs des variables          
x1 ; x2 ; x3 ; x4 ; x5 ; x6 ; x7  

Fin 

Lire :  

 la température 
 la conductivité 
 le TCa  
 le pH 
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III.3 CALCUL DE L’INDICE DE SATURATION DE LANGELIER MODIFIE  

Rappelons que : 

                                   푴푳푺푰 =  풑푯풎풆풔   –  풑푯풔                                                         ( III.12)                                            
 

Avec  

pH mes : pH mesuré de la solution 

pHs : pH de saturation par rapport au carbonate de calcium monohydrate. 

L’expression du pH de saturation est donnée par : 

                    풑푯풔 =  풑푲ퟐ – 풑푲풔 –  풍풐품 (푪풂ퟐ )–  풍풐품 (푯푪푶ퟑ )                     ( III.13)                                            

L’organigramme établi pour le calcul de MLSI est présenté dans la Figure  III.5. 
 
 

 
 

 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
 
 
 
 
 
 
 

Figure  III.5 : Organigramme de calcul du MLSI 

 

III.4   Détermination des zones de l’équilibre calco-carbonique  

Le produit d’activité ionique IAP qui relie l’activité des ions calcium et celle 

des ions carbonates indique l’état de l’eau : agressif, en équilibre ou entartrant. 

En effet, la comparaison du IAP d’une eau avec les produit de solubilité des 

différentes formes allotropiques du carbonate de calcium permet la localisation 

 Début 

Lire :  

 la température 
 le pH 

 
Activités  de Ca2+ et HCO3

- 

Calcul du pHs 

Calcul de MLSI

Fin 
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de cet eau dans le plan IAP-pH  divisé en quatre zones représentant les zones 

de l’équilibre calco-carbonique : 

  1ère zone : elle correspond aux produits d’activité ionique inférieurs 

au produit de solubilité de la calcite (forme la plus stable du carbonate 

de calcium), où la précipitation ne pourra plus avoir lieu et l’eau aura 

un caractère agressif. 

 

 2ème zone : C’est la zone de métastabilité située entre le produit de 

solubilité de la calcite et celui de la forme monohydratée (Voir 

paragraphe II.2.6.3 du Chapitre II). 

 

 3ème zone : C’est la zone de nucléation hétérogène située entre le 

produit de solubilité du CaCO3 monohydraté et celui du CaCO3 

amorphe.   

                              5                                                       

 4ème zone : elle correspond aux produits d’activité ionique supérieurs 

au produit de solubilité du CaCO3 amorphe où la germination 

s’effectue spontanément suivant un processus de germination 

homogène. 

L’algorithme correspondant au sous programme permettant la représentation 

de ces zones dans le plan IAP-pH après avoir calculé la sursaturation par 

rapport aux différentes formes cristallographiques du CaCO3 est schématisé ci-

dessous (Voir  Figure  III.6). 
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Figure  III.6 : Organigramme de construction du diagramme des zones de l’équilibre 
calco-carbonique 

 

L’exécution du programme MATLAB correspondant à cet organigramme 

permet l’obtention de la Figure  III.7. 

 
Figure  III.7 : Zones de l’équilibre calcocarbonique 
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Afin de préciser la zone à laquelle appartient l’eau étudiée, on la représente 

par ses coordonnées {IAP, pH} dans le diagramme précédent. On obtient un 

point représentatif qui permet de définir son état par rapport à l’équilibre 

calcocarbonique : 

 L’eau est agressive quand le produit d’activité ionique est inférieur au 

produit de solubilité de la forme la plus stable thermodynamiquement 

qui est la calcite.  
 

 L’eau est équilibrée pour des valeurs de produit d’activité ionique 

comprises entre le produit de solubilité de la calcite et celui de 

carbonate de calcium monohydraté.  
 

 L’eau est incrustante pour des valeurs de produit d’activité ionique 

supérieures au produit de solubilité de carbonate de calcium 

monohydraté.  
 

III.5   PROGRAMMATION DE LA METHODE DE Legrand-Poirier 

III.5.1 Présentation de la méthode 
La méthode de LEGRAND-POIRIER  se propose de définir l'état d'une eau à 

partir de la position du point représentatif  de cette eau par rapport à une 

courbe dite courbe d'équilibre calco-carbonique. 

L'intérêt de cette méthode, réside dans le fait qu'elle prend en compte tous 

les paramètres, qu'elle ne se permet aucune approximation et qu'elle est 

applicable sur une  très large échelle de pH. Par ailleurs,  elle permet  non 

seulement d'établir un diagnostic, mais encore de donner la posologie des 

traitements à appliquer et de préciser quel sera le résultat final à attendre de 

chacun d'eux. Son inconvénient se trouve, à priori, dans la complexité des 

calculs qu'elle implique. Pour cela, on a élaboré un programme en langage 

MATLAB pour l'application de la méthode. 

III.5.2 Objectif 
On se propose de construire la courbe :  

[CO2] total = f [Ca2+] 
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Dans laquelle sont portées en abscisses les concentrations en calcium et en 

ordonnées la somme des concentration : [H2CO3] + [HCO3
-] + [CO3

2-] appelée 

[CO2]total que l’on désignerons dans ce qui suit par l'expression ‘carbone minéral 

total’, soit CMT.  

III.5.3 Principe de la méthode 
On considère les eaux de même température et qui possèdent la même 

concentration en éléments caractéristiques (Mg2+, Na+, K+, S04
-, CI-, NO3

-, 

etc...). Ces eaux ne diffèrent donc les unes des autres que par leur 

concentration en éléments fondamentaux, c'est à dire ceux qui apparaissent 

directement dans l'écriture de l'équilibre calcocarbonique, soit : H2CO3, HCO3
-, 

CO3
2-, H+, OH-, Ca2+ 

Les eaux précitées peuvent être représentées par l'ensemble des points du 

plan rapporté à deux axes perpendiculaires dont les abscisses et ordonnées 

correspondent à la concentration d'éléments fondamentaux, c'est à dire 

toujours présents. 

LEGRAND et POIRIER ont adopté le plan {퐶푀푇, [퐶푎 ]}  pour la 

présentation de l’ensemble des eaux correspondant aux critères énoncés ci-

dessus. 

Parmi ces eaux certaines sont à l'équilibre et leurs points représentatifs 

appartiennent à une courbe dite courbe d'équilibre calco-carbonique. 

 
III.5.4 Construction de la courbe d’équilibre calcocarbonique  

On désire connaître les caractéristiques de l'eau qui correspondent à 

l'équilibre pour des concentrations données en éléments caractéristiques. En 

d'autres termes on désire connaître pour : 

 une concentration en calcium donnée, 

 Des concentrations en éléments caractéristiques données, 

 une température donnée, 

toutes les autres concentrations (et en particulier la concentration en H+ qui est 

traduite par le pH) qui correspondent à l'équilibre du carbonate de calcium au 

sein de l'eau. 
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En effet, lorsqu’on fixe la concentration en Ca2+, et à une température 

donnée on est en présence de cinq équations et de cinq variables :  

 Variables: (CO3
2-), (HCO3

2-), (CO2), (H+), (OH-).  qu’on va les designer par :   y1, 

y2, y3, y4, y5, respectivement.   

          
 Équations :  

                       

⎩
⎪
⎪
⎪
⎪
⎨

⎪
⎪
⎪
⎪
⎧퐾 = (퐶푎 )(퐶푂 )                                                                          (III. 14) 

퐾 =
(퐻 )(퐻퐶푂 )

(퐶푂 )                                                                            (III. 15)

퐾 =
(퐻 )(퐶푂 )

(퐻퐶푂 )                                                                              (III. 16)

퐾 = (퐻 )(푂퐻 )                                                                              (III. 17)

2[퐶푎 ] + [퐻 ] = [푂퐻 ] + 2[퐶푂 ] + [퐻퐶푂 ]                     (III. 18)

 

On détermine dans un premier temps les différentes constantes 

thermodynamiques (K1, K2, Ks, Ke) à partir des polynômes de lissage. Ensuite, 

et afin de réaliser la construction relativement complexe de cette courbe on va 

déterminer une équation dans laquelle n'apparaîtra que [H+]. 

La  concentration en CO3
2- se déduit de la relation (III.14): 

                                                  (퐶푂 ) =
퐾  

(퐶푎 )                                                             (III. 19) 

En exprimant (HCO3
-) à partir de l'équation (III.16) en fonction de [H+] il vient:  

                                                 (퐻퐶푂 ) =
(퐶푂 )

퐾
(퐻 )                                                  (III. 20) 

Soit :  

                                                 (퐻퐶푂 ) =
퐾
퐾 ∙

(퐻 )
(퐶푎 )                                                    (III. 21) 

 En exprimant (OH-) à partir de l'équation (III.17) en fonction de (H+) il vient:  

                                                   (푂퐻 ) =  퐾
(퐻 )                                                                (III. 22) 

On obtient en reportant ces valeurs (Eq III.19, III.21, III.22) dans l'équation 

d'électro-neutralité (III.18), une équation du second degré en [H+] : 
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2[퐶푎 ] + [퐻 ] =
퐾

[퐻 ] + 2
퐾

(퐶푎 ) +
퐾
퐾 ∙

(퐻 )
(퐶푎 ) 

 

soit :  

            1 − ∙
( )

(퐻 ) + 2[퐶푎 ] − 2
( )

(퐻 ) − 퐾 = 0              (III. 23) 

 

La résolution de cette équation du second degré conduit suivant la valeur du 

discriminant à trouver deux racines réelles distinctes ou confondues, ou deux 

racines imaginaires qui n'ont pas de signification physique (si ce n'est que l'eau 

considérée ne peut être à l'équilibre). 

On peut donc obtenir pour une température donnée, une série de valeurs 

qui à chaque valeur de la concentration en calcium nous donne toutes les 

autres concentrations et en particulier le pH, traduisant la concentration en H+, 

correspondant à l’équilibre de l’eau vis-à-vis du CaCO3.  

La seule difficulté est de réaliser les nombreux calculs nécessaires si l'on désire 

tracer une courbe. Pour cela on a développé un programme MATLAB 

permettant le tracé de la courbe d’équilibre calco-carbonique. L’algorithme 

correspondant est schématisé ci-dessous (voir Figure  III.8) 
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Figure  III.8 : Organigramme de construction de la courbe d’équilibre calco-carbonique 

d’une eau. 

L’eau ne peut pas 
être en équilibre 

Lire 

- La température 
-  V : Vecteur de valeurs de  [Ca] 

K=1 

Fin 

K < size (V) Fin 

Calcul des constantes 
thermodynamiques  

Calcul des coefficients A, B et C 

Calcul du discriminant (Delta) 

Delta  ≥ 0 

Calcul des solutions de 
l’équation : h1 et h2 

k = k + 1 

Tracé de la courbe 
CMT=푓 ([Ca]) 

Évaluation des variables y1, y2, y3 

pour chaque solution 

Calcul de CMT 

 Début 
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L’exécution du programme donne la courbe d’équilibre calco-carbonique 

dont l’allure générale est présentée ci-dessous (Figure  III.9) 

 

Figure  III.9 : courbe d’équilibre calcocarbonique d’une eau. 

 

III.5.5 Aspect de la courbe 
La courbe d’équilibre calco-carbonique présente deux valeurs de CMT  pour 

chaque valeur de [Ca2+]. Notons toutefois qu'il existe un point pour lequel il ne 

correspond qu'une seule valeur de CMT pour une certaine valeur de [Ca2+].  

III.5.6 Interprétation du graphique 
Parmi les eaux qui sont à la même température et qui possèdent une 

concentration identique pour chacun des éléments caractéristiques : 

 Celles qui satisfont à la relation : Ks= (Ca2+) (CO3
2-), ont leur point 

figuratif sur la courbe d'équilibre calco carbonique et sont dites à 

l'équilibre. 

 Celles dont le point représentatif est situé soit à l'extérieur de la courbe, 

soit entre les deux branches de celle ci ne sont pas à l'équilibre, elles 

peuvent être soit agressives, soit incrustantes. 
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III.5.7 Effet de la température  
Si on trace les courbes d'équilibre calcocarbonique relatives à deux eaux qui 

ne diffèrent l'une de l'autre que par leur température on obtient les graphiques 

suivants : 

 

Figure  III.10 : Effet de la température sur la courbe d’équilibre calcocarbonique. 
 

On en déduit immédiatement qu'une élévation de température accroît le 

domaine des eaux calcifiantes au détriment de celui des eaux agressives; par 

conséquent une eau qui est agressive à une certaine température peut devenir 

incrustante à une autre plus élevée. Par son incidence sur la valeur des 

constantes thermodynamiques, et notamment sur celle de Ks, la température 

modifie les domaines respectifs des eaux agressives et des eaux incrustantes. 

III.5.8 Application au traitement des eaux  
Parmi les divers traitements qui peuvent être mis en œuvre pour ramener 

une eau à l'équilibre, on a choisis pour chaque cas un traitement dont les effets 

résultants apparaissent au niveau de la représentation graphique. 
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A. Cas des eaux entartrantes 

L'introduction de gaz carbonique gazeux conduit à une remontée verticale 

du point M représentant l’eau entartrante considérée jusqu’à atteindre la courbe 

d’équilibre. La dose de réactif à utiliser se détermine par la mesure du segment 

parcouru par M (Voir Figure  III.11). 

 
Figure  III.11 : Déplacement du point figuratif d’une eau entartrante dans la 

représentation de LEGRAND et POIRIER. 

 
B. Cas des eaux agressives 

Les divers traitements susceptibles d'être mis en œuvre ont tous pour but 

d'éliminer, d'une façon ou d'une autre, le CO2 libre en excès. 
L'addition de la chaux « Ca(OH)2 » entraîne le déplacement du point 

représentatif de l’eau agressive considérée vers la droite, sur la parallèle à l'axe 

des abscisses, puisque la concentration en Ca2+ augmente. La dose de réactif 

à utiliser se détermine à partir de la longueur du segment MM’ (Voir Figure 

 III.12). 
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Figure  III.12 : Déplacement du point figuratif d’une eau corrosive dans la 

représentation de LEGRAND et POIRIER. 
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IV. VALIDATION DU PROGRAMME 

IV.1 INTRODUCTION 
La validation du programme est une étape importante qui permet son 

utilisation pour faire des prévisions dans le domaine d’étude.  

Dans ce qui suit, on va vérifier si notre programme reproduit fidèlement les 

résultats des essais expérimentaux trouvés dans la bibliographie. Pour cela, on 

réalise pour chaque ensemble de données expérimentales choisi les opérations 

suivantes : 

 Exécution du programme pour les entrées correspondantes aux 

conditions et données expérimentales disponibles ;  

 Estimation des écarts entre les valeurs obtenues par le programme et 

l’expérimentation en calculons l’erreur relative entre les valeurs 

expérimentales et les valeurs calculées correspondantes; 

 Analyse de régression linéaire entre les valeurs expérimentales et les 

valeurs calculées correspondantes. 

 

IV.2 Validation par rapport au travail de P. MOULIN et H. ROQUES [99] 
Le travail de ces auteurs ayant pour objectif la compréhension du 

phénomène d’entartrage, repose sur la mesure du potentiel électrocinétique du 

système  CaCO3-H2O-CO2 dans des conditions thermodynamiques contrôlées 

pour des eaux en équilibre, sous-saturées et sursaturées.  

Les auteurs ont définie, par analogie avec la définition du pH, les deux 

grandeurs :   

                           풑푯푪푶ퟑ = −풍풐품 (푯푪푶ퟑ )     et      풑푪푶ퟑ
ퟐ = −풍풐품 (푪푶ퟑ

ퟐ ) 

Les expériences ont été conduites à une température de 50°C. En plus du 

potentiel d’entartrage, les grandeurs : pHCO3
-, pCO3

2-, et Ω ont été mesurées. 

Les valeurs données par les auteurs ainsi que celles estimées par notre 

programme sont regroupées dans le tableau suivant (   Tableau  IV.1).   
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   Tableau  IV.1 : Validation des résultats de simulation par rapport au travail de Moulin-

Roques. 

Entrées 풑푯푪푶ퟑ  풑푪푶ퟑ
ퟐ  Ω (/calcite) 

pH 

(-) 

TCa 

 (°F) 

K 

(µS/cm) mesuré Calculé mesuré calculé mesuré calculé 

5.8 0.5 52.9 3.87 4.01 8.18 8.40 8 × 10  ퟕ. ퟖ × ퟏퟎ ퟓ 

6.27 1.5 60 3.40 3.54 7.32 7.46 0.002 0.002 

6.57 3 104 3.10 3.24 6.66 6.86 0.016 0.015 

6.78 5 170 2.90 3.03 6.18  6.44 0.066 0.064 

6.99 8 312 2.69 2.83 5.82 6.03 0.26 0.24 

7.08 10 347 2.60 2.74 5.60 5.85 0.49 0.45 

7.16 12 433 2.52 2.67 5.50 5.69 0.83 0.75 

7.19 13 488 2.48 2.63 5.40 5.63 1.03 0.92 

7.22 14 520 2.46 2.60 5.38 5.57 1.27 1.13 

7.27 16 600 2.41 2.54 5.26 5.46 1.82 1.60 

7.33 18 650 2.35 2.50 5.14 5.36 2.59 2.28 

7.41 22 693 2.27 2.41 4.98 5.19 4.47 4.28 

 

 

Les figures ci-dessous (Figure  IV.1 , Figure  IV.2 et Figure  IV.3)  

représentent les valeurs des grandeurs  pHCO3
-, pCO3

2-, et Ω  expérimentales 

et celles calculées par le programme. 
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Figure  IV.1 : Comparaison entre pHCO3
-  mesuré et pHCO3

-  calculé. 
 
 
 
 
 
 

 

Figure  IV.2 : Comparaison entre pCO3
2-  mesuré et pCO3

2-  calculé. 
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Figure  IV.3 : Comparaison entre sursaturation  mesurée et sursaturation  

calculée. 
 
 

L’écart entre les variables calculées par le programme et celles données par 

les auteurs (Moulin et Roques) est exprimé sous forme d’erreur relative. Les 

valeurs sont données dans le Tableau  IV.2.   
 

Tableau  IV.2 : Erreur relative entre les valeurs mesurées et calculées de 

pHCO3
-, pCO3

2- et Ω. 

Entrées Erreur relative (%) 
pH TCa (°F) K (µS/cm) 휟 (풑푯푪푶ퟑ ) 휟 (풑푪푶ퟑ

ퟐ ) Δ (Ω) 

5.8 0.5 52.9 3.49 2.61 2.50 

6.27 1.5 60 3.95 1.87 0 

6.57 3 104 4.32 2.91 6.25 

6.78 5 170 4.29 4.03 3.03 

6.99 8 312 4.94 3.48 7.69 

7.08 10 347 5.10 4.27 8.16 

7.16 12 433 5.61 3.33 9.63 

7.19 13 488 5.70 4.08 10.67 

7.22 14 520 5.38 3.41 11.02 

7.27 16 600 5.11 3.66 12.08 

7.33 18 650 6.00 4.10 11.96 
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L’erreur relative sur les grandeurs pHCO3
- et pCO3

2- varie aléatoirement 

entre 2,6 et 6%. Tandis que celle de Ω prend des valeurs plus importantes et 

dépasse les 10% dès que la sursaturation dépasse l’unité. 

Une analyse de régression linéaire entre les sorties (valeurs calculées) et 

les objectives (valeurs expérimentales) correspondantes a été effectuée en 

utilisant la fonction postreg de MATLAB. 

postreg retourne trois paramètres : les deux premiers « m » et « b » 

correspondent, respectivement, à la pente et l’ordonnée à l’origine de la 

meilleure régression linéaire. Un ajustement parfait correspond à 푚 = 1 et 

푏 = 0.  La troisième variable retournée est le coefficient de corrélation « r » 

entre les sorties et les cibles. Plus que ce nombre est proche de l’unité plus que 

la qualité de l’ajustement est meilleure.  

postreg fournie, en plus des trois scalaires m, b, et r, une sortie graphique 

dans laquelle sont tracés : 

 les sorties en fonction des objectifs par des cercles ; 

 le meilleur ajustement linéaire par une ligne pointillée ; 

 l'ajustement parfait par une ligne continue.  

 
Les figures suivantes (Figure  IV.4, Figure  IV.5 et Figure  IV.6), représentent 

les graphiques fournis par la fonction postreg pour les grandeurs  pHCO3
-, 

pCO3
2- et Ω   respectivement. 
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Figure  IV.4 : Représentation de la régression linéaire de la grandeur « pHCO3

- » 
 

 

 

Figure  IV.5 : Représentation de la régression linéaire de la grandeur « pCO3
2- » 
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Figure  IV.6 : Représentation de la régression linéaire de la grandeur « Ω  » 

 

Les caractéristiques de la droite de régression ainsi que le coefficient de 

corrélation entre valeurs expérimentales et valeurs calculées sont données 

dans le Tableau  IV.3. 

Les coefficients de corrélation obtenus sont très proches de l’unité. Cela 

revient au fait que les valeurs données par le programme sont très proches de 

celles obtenues expérimentalement. D’autre part, il est à remarquer que la 

droite de régression correspondante à la sursaturation (voir Figure  IV.6) 

coïncide avec celle correspondante à l’ajustement parfait pour les faibles 

sursaturations, et commence à s’éloigner quand la sursaturation augmente. 

 
Tableau  IV.3 : Résultats de la régression linéaire des grandeurs pHCO3

- , pHCO3
2- et Ω. 

Variable M B r 

풑푯푪푶ퟑ  0.997 0.149 0.9999 

풑푪푶ퟑ
ퟐ  0.993 0.253 0.9995 

Ω (/calcite) 0.938 -0.026 0.9989 
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IV.3 Validation par rapport aux travaux de H. ELFIL et A. LOUADJ 

Ce paragraphe est consacré à la comparaison des résultats expérimentaux 

de H. ELFIL [15] obtenus par la méthode de dégazage, et ceux de A. LOUADJ 

[100] obtenus par la méthode du pH critique avec les résultats calculés par 

notre programme. 

Pour chaque méthode, l’étude expérimentale a été menée en utilisant une 

solution calcocarbonique pure maintenue à une température de 30°C et ayant 

une conductivité de 307µS/cm. 

Les paramètres évalués et comparés sont : la pression partielle du CO2 

(PCO2), le produit d’activité ionique (IAP) et la sursaturation par rapport à la 

calcite (Ω). 

 
A. Pression partielle du CO2 

Les données de température, de conductivité, du pH et du titre calcique ont 

été entrées dans le programme et la pression du CO2  est ainsi évaluée. Les 

résultats sont résumés ci-dessous (Tableau  IV.4). 
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Tableau  IV.4 : valeurs de P(CO2) mesurées expérimentalement et calculées par le 
programme  

 
Entrées Pco2 ×103(atm) 

pH TCa Dégazage pH critique Calculé 

5.70 30.00 853.00 836.50 860.80 

6.86 30.00 59.00 57.80 59.53 

7.57 30.00 11.40 11.20 11.60 

8.10 30.00 3.34 3.30 3.42 

8.21 29.50 2.54 2.50 2.61 

8.20 29.00 2.56 2.50 2.63 

8.15 27.00 2.68 2.60 2.75 

8.10 24.50 2.75 2.70 2.79 

8.02 21.50 2.92 2.80 2.95 

7.96 18.50 2.91 2.80 2.91 

7.94 16.00 2.65 2.50 2.64 

7.92 14.50 2.52 2.40 2.50 

7.92 13.00 2.27 2.10 2.26 

7.95 12.00 1.96 1.80 1.93 

7.96 11.00 1.76 1.70 1.73 

8.00 10.00 1.46 1.40 1.44 

8.04 9.00 1.20 1.10 1.18 

8.10 8.00 0.93 0.90 0.91 

8.15 7.50 0.78 0.70 0.76 

8.21 7.00 0.63 0.60 0.62 

 

Ces valeurs sont représentées dans la Figure  IV.7. 
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Figure  IV.7 : Comparaison entre PCO2  mesuré et PCO2  calculé.  

 

L’écart entre la pression partielle de l’anhydride carbonique donnée par 

chacun des auteurs (Elfil et Louadj) ainsi que celle calculée par notre 

programme est exprimé sous forme d’erreur relative dans le Tableau  IV.5.    

Avec, 
Δ(Pco2)C/D : Erreur relative entre la pression de  CO2 calculée par le 

programme et celle obtenue par la méthode de dégazage.  
Δ(Pco2)C/pHC : Erreur relative entre la pression de CO2 calculée par le 

programme et celle obtenue par la méthode de pH critique.  
Δ(Pco2)pHC/D : Erreur relative entre la pression de  CO2 obtenue par la 

méthode du pH critique et celle obtenue par la méthode de dégazage.  
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Tableau  IV.5 : Erreur relative entre PCO2  mesurée et PCO2  calculée.  

Entrées Erreur Relative (%) 

pH TCa Δ(Pco2)C/D  Δ(Pco2)C/PC Δ(Pco2)PC/D 

5.70 30.00 0.90 2.82 1.93 

6.86 30.00 0.89 2.90 2.03 

7.57 30.00 1.72 3.44 1.75 

8.10 30.00 2.33 3.50 1.19 

8.21 29.50 2.68 4.21 1.57 

8.20 29.00 2.66 4.94 2.34 

8.15 27.00 2.54 5.45 2.98 

8.10 24.50 1.43 3.22 1.81 

8.02 21.50 1.01 5.08 4.10 

7.96 18.50 0 3.78 3.78 

7.94 16.00 0.37 5.30 5.66 

7.92 14.50 0.79 4.00 4.76 

7.92 13.00 0.44 7.07 7.48 

7.95 12.00 1.53 6.73 8.16 

7.96 11.00 1.70 1.73 3.40 

8.00 10.00 1.36 2.77 4.10 

8.04 9.00 1.66 6.77 8.33 

8.10 8.00 2.15 1.09 3.22 

8.21 7.00 1.58 3.22 4.76 
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Les résultats de l’analyse de régression linéaire sont données ci dessous 

(Voir Figure  IV.8  et  Tableau  IV.6). 

 

 

Figure  IV.8 : Représentation de la régression linéaire de PCO2. 
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Calculé / Dégazage 1.009 -0.004 0.995 

Calculé / pH critique 1.029 0.040 0.986 

pH critique / Dégazage 1.020 0.043 0.990 
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B. Sursaturation et IAP 

En plus de la pression partielle du CO2, le produit d’activité ionique du et la 

sursaturation ont été évalués. Le Tableau  IV.7 présente les résultats obtenus. 

 

Tableau  IV.7 : valeurs de sursaturation et du produit d’activité ionique mesurées  
expérimentalement et calculées par le programme 

N° 
Entrées Ω (/calcite) IAP×108 

pH TCa(°F) Dégazage pH critique calculé Dégazage pH critique calculé 

1 5.70 30.00 0.09 0.08 0.094 0.028 0.025 0.029 

2 6.86 30.00 1.28 1.18 1.35 0.40 0.37 0.42 

3 7.57 30.00 6.55 6.03 6.96 2.03 1.87 2.15 

4 8.10 30.00 21.90 20.11 23.60 6.79 6.62 7.31 

5 8.21 29.50 27.24 24.89 29.39 8.44 7.71  9.11 

6 8.20 29.00 25.83 23.52 27.76 8.00 7.29 8.60 

7 8.15 27.00 20.30 18.23 21.45 6.29 5.65  6.64 

8 8.10 24.50 15.22 13.41 15.74 4.72 4.16 4.88 

9 8.02 21.50 10.02 8.62 10.08 3.11 2.67 3.12 

10 7.96 18.50 6.65 5.58 6.50 2.06 1.73 2.01 

11 7.94 16.00 4.87 3.99 4.64 1.51 1.23 1.44 

12 7.92 14.50 3.88 3.13 3.64 1.20 0.97 1.13 

13 7.92 13.00 3.17 2.51 2.93 0.98 0.78 0.91 

14 7.95 12.00 2.93 2.29 2.67 0.90 0.71 0.83 

15 7.96 11.00 2.55 1.97 2.30 0.79 0.61 0.71 

16 8.00 10.00 2.34 1.78 2.08 0.72 0.55 0.65 

17 8.04 9.00 2.10 1.58 1.85 0.65 0.49 0.57 

18 8.10 8.00 1.93 1.43 1.68 0.59 0.44 0.52 

19 8.15 7.50 1.92 1.40 1.65 0.59 0.43 0.51 

20 8.21 7.00 1.93 1.40 1.65 0.59 0.43 0.62 
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Les deux figures suivantes (Figure  IV.9 et Figure  IV.11)  représentent les 

valeurs des grandeurs  Ω  et  IAP expérimentales et celles calculées par le 

programme. 
 
 

 
Figure  IV.9 : Comparaison entre sursaturation mesurée et calculée. 

 

 

 

 
Figure  IV.10 : Comparaison entre produit d’activité ionique mesuré et calculé. 
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Pour chacune des grandeurs Ω et IAP, l’erreur relative entre les valeurs 

obtenus par la méthode de dégazage et de pH critique ainsi que celles 

estimées par le programme sont mentionnés dans le Tableau  IV.8.   
 

Tableau  IV.8 : Erreur relative entre  les valeurs  mesurées et calculées de  Ω et IAP.  

N° 
Erreur Relative (%) 

Δ (Ω)C/D  Δ (Ω)C/PC Δ (Ω)PC/D Δ (IAP)C/D Δ (IAP)C/PC Δ (IAP)PC/D 

1   4.25 14.89 11.11 3.4483 13.79 10.71 

2   5.18 12.59 7.81 4.7619 11.90 7.50 

3   5.89 13.36 7.93 5.5814 13.02 7.88 

4   7.20 14.78 8.17 7.1135 9.43 2.50 

5   7.31 15.31 8.62 7.3546 15.36 8.64 

6   6.95 15.27 8.94 6.97 15.23 8.87 

7   5.36 15.01 10.19 5.27 14.90 10.17 

8   3.03 14.80 11.89 3.27 14.75 11.86 

9   0.59 14.48 13.97 0.32 14.42 14.14 

10   2.25 14.15 16.09 2.42 13.93 16.01 

11   4.72 14.00 18.06 4.63 14.58 18.54 

12 6.18 14.01 19.32 5.83 14.15 19.16 

13 7.57 14.33 20.82 7.14 14.28 20.40 

14 8.87 14.23 21.84 7.77 14.45 21.11 

15 9.80 14.34 22.74 10.12 14.08 22.78 

16 11.11 14.42 23.93 9.72 15.38 23.61 

17 11.90 14.59 24.76 12.30 14.03 24.61 

18 12.95 14.88 25.90 11.86 15.38 25.42 

19 14.06 15.15 27.08 13.55 15.68 27.11 

20 14.50 15.15 27.46 4.83 30.64 27.11 

 

 

 

 

 

Les figures suivantes (Figure  IV.11 et Figure  IV.10), représentent les 
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graphiques de régression linéaire correspondants, respectivement, à la 

sursaturation et au produit d’activité ionique.  

 

 
Figure  IV.11 : Représentation de la régression linéaire de la sursaturation. 
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Figure  IV.12 : Représentation de la régression linéaire de IAP. 
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objectifs commencent à s’éloigner de la première bisectrice. 
 

La pente et l’ordonnée à l’origine caractérisant chaque droite de régression 
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(Tableau  IV.9). 
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Tableau  IV.9 : Résultats de la régression linéaire de Ω et IAP. 

Variable sortie/cible m b r 

Ω 

Calculé / Dégazage 1.087 -0.443 0.968 

Calculé / pH critique 1.179 -0.039 0.986 

pH critique / Dégazage 1.084 0.376 0.960 

IAP 

Calculé / Dégazage 1.085 -0.125 0.967 

Calculé / pH critique 1.161 0.011 0.968 

pH critique / Dégazage 1.069 0.127 0.967 

 

 

Les différents coefficients de corrélation sont supérieurs à 0.96. Le 

programme permet donc de prédire le produit d’activité ionique et la 

sursaturation.  

 

IV.4 Validation par rapport au travail de H. Elfil et A.Hannachi 

H. Elfil et A. Hannachi [35] ont suivi la variation de l’indice de saturation de 
Langelier (LSI) d’une eau calcocarbonique pure ayant une température de 30°C 

en variant son pH et TCa. 

Les données relatives à chaque échantillon, les valeurs du LSI obtenus par 

l’auteur et celles obtenus par nos soins, ainsi que l’erreur relative entre les deux 

valeurs sont résumés ci-dessous (Tableau  IV.10).       
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Tableau  IV.10 : Comparaison entre LSI mesuré et LSI calculé. 

Entrées 퐿푆퐼 

∆(푳푺푰) 

pH TCa (°F) LSI (exp) 

LSI 

(calculé) 

8.51 50 2.15 2.22 3.15 

8.59 40 2.06 2.11 2.36 

8.68 30 1.93 1.95 1.02 

8.67 25 1.83 1.78 2.73 

8.60 20 1.53 1.52 0.65 

8.62 18 1.47 1.45 1.36 

8.56 15 1.26 1.23 2.38 

7.40 40 0.87 0.92 5.43 

7.54 40 1.01 1.06 4.71 

7.60 40 1.07 1.12 4.46 

7.71 50 1.35 1.42 4.92 

7.75 40 1.22 1.27 3.93 

7.90 25 1.05 1.01 3.80 

8.50 15 1.20 1.17 2.50 

8.50 10 0.87 0.82 5.74 

8.60 10 0.97 0.92 5.15 

 

La Figure  IV.13 représente les valeurs du  LSI  données par l’auteur et celles 

calculées par le programme. 
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Figure  IV.13 : Comparaison entre LSI mesuré et LSI calculé. 

 
La représentation du LSI calculé par notre programme en fonction de celui 

obtenu par l’auteur est donnée par la Figure  IV.14.   

 

 
Figure  IV.14 : Représentation de la régression linéaire de LSI. 
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Le meilleur ajustement linéaire du nuage de points obtenu coïncide avec la 

première bissectrice, l’ajustement étant parfait. Cela est confirmé par les 

résultats de l’analyse de régression linéaire donnés dans le Tableau  IV.15 où 

on a une pente proche de l’unité, une ordonnée à l’origine presque nulle et un 

coefficient de corrélation égal à l’unité. 

Tableau  IV.11 : Résultats de la régression linéaire de LSI. 

M b R 

1.0274 -0.0292 1.0000 

 

IV.5 Validation par rapport au travail de T J. Casey 

T J. Casey [101] a estimé l’indice de saturation (SI) d’une chaine des eaux 

de surface Irlandaises en mesurant, le pH, le TCa ainsi que l’alcalinité de 
chaque eau et en travaillant à une température fixée à 10°C. Cet indice défini 

par : 퐒퐈 = 퐥퐨퐠(Ω/퐜퐚퐥퐜퐢퐭퐞) a été ainsi calculé par le programme informatique après 

avoir convertir l’alcalinité en conductivité en utilisant la corrélation empirique 

suivante : 

푨풍풌 = ퟎ. ퟎퟏퟒ 푲ퟏ.ퟓퟑ 

Les données relatives à chaque échantillon, les valeurs de l’indice de 

saturation obtenus par T J Casey et celles obtenus par nos soins, ainsi que 

l’erreur relative entre les deux valeurs sont résumés ci-dessous               

(Tableau  IV.12).   
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Tableau  IV.12 : Comparaison entre SI calculé et SI expérimental. 

N° pH 
TCa 
(°F) 

K 
(µS/cm) SI exp SI calculé 

Erreur relative 
(%) 

1 7.80 32.2 2860.90 0.59 0.59 1.32 

2 7.45 10.4 1526.20 -0.64 -0.64 0.65 

3 7.35 3.5 748.98 -1.66 -1.60 3.37 

4 7.15 8.5 1337.60 -1.11 -1.10 0.70 

5 7.42 6.5 994.39 -1.14 -1.02 9.78 

6 7.48 4.9 856.84 -1.30 -1.19 7.94 

7 7.21 4.3 734.92 -1.72 -1.56 9.12 

8 7.91 2.0 519.54 -1.58 -1.49 5.53 

9 6.39 2.4 519.54 -3.02 -2.85 5.51 

10 6.40 1.0 330.27 -3.68 -3.56 3.26 
 

La représentation graphique des valeurs de l’indice de saturation évalué 

expérimentalement et par simulation est la suivante (Figure  IV.15). 

 

 
Figure  IV.15 : Comparaison entre SI calculé et SI expérimental. 
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Figure  IV.16 : Représentation de la régression linéaire de l’indice de saturation.  

 
Tableau  IV.13 : Résultats de la régression linéaire de SI.  

M b R 

0.963 -0.025 0.982 

 

Les valeurs de l’indice de saturation calculées par le programme sont 

proches de celles données par l’auteur. Le coefficient de corrélation entre les 

deux est de 0,982.  
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par osmose inverse (T=65°C). Les résultats de l’analyse chimique ainsi que les 

valeurs de la sursaturation de cette eau avant et après dessalement sont 

présentés ci-dessous (Tableau  IV.14). 
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Tableau  IV.14 : comparaison entre les valeurs mesurées et calculées de Ω.  

 pH 
TCa 

 (°F) 

k 

(µS/cm) 
 Ωmesurée Ωcalculée 

Erreur 
relative 

 (%)  

Eau  brute 8.23 14.6 14.6 14.6 14.4 2.48 

Eau rejetée 8.28 125.7 125.7 125.7 120.4 4.22 

 

Le faible écart entre la sursaturation mesurée et calculée pour les deux 

eaux (brute et rejetée) montre la capacité du programme de prédire le 

comportement d’une eau vis-à-vis du carbonate de calcium à partir de degré de 

sursaturation.    

 

IV.7 Application sur le travail de F. El AZHAR 
Dans ce paragraphe, on s’intéresse par une étude qui consiste à adapter un 

nouveau procédé de reminéralisation de l’eau dans le but de réduire le 

caractère agressif du perméat issu de la station de dessalement de Laàyoune 

pour éviter l’attaque des canalisations de transport.  

Afin d’exploiter les résultats des travaux expérimentaux présentés par F. El 

Azhar [103] pour la validation du programme informatique réalisé par nos soins, 

on a utilisé la corrélation empirique : 푪 = 푻푨푪 ퟎ. ퟎퟏퟒ⁄ퟏ.ퟓퟖ  [101], qui permet de 

convertir le TAC donné par l’expérimentateur en conductivité qui peut être 

utilisée par le programme.  

Parmi les paramètres de sortie du programme on a choisit d’étudier :  

- L’activité du CO2 dissous dans l’eau 

- La sursaturation de l’eau par rapport à la calcite (Ω) 

- Le nouvel indice de saturation de Langelier (MLSI) 

Les résultats obtenus pour le perméat ainsi que pour l’eau reminéralisée sont 

résumées dans le tableau suivant : 
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Tableau  IV.15 : Résultats donnés par le programme sur l’eau de Laàyoune 

  Paramètre Perméat Eau traitée 

Entrées 

pH 5.3 9.32 

TH (°F) 3 9 

TAC (°F) 2 8.6 

C (µS/cm) 115.35 299.27 

Sorties 

(CO2) (M) 7.2*10-3 2.11*10-6 

Ω 3.75*10-4 43.67 

MLSI -4.75 0.31 

 
 

L’analyse des valeurs des trois grandeurs calculés pour le perméat et 

l’eau traitée est résumée dan les points suivants : 

 Sachons que l’agressivité d’une eau revient à sa richesse 

en CO2 formant en solution aqueuse l’anhydride carbonique (H2CO3) 

constituant le produit acide responsable du caractère corrosif, et en 

remarquant la réduction de l’activité du CO2 dans le perméat de 

7.2*10-3M à une valeur de 2.11*10-6M après reminéralisation, on peut 

dire que cette opération a permis de diminuer l’agressivité de l’eau 

issue du dessalement. 

 

 La sursaturation par rapport à la calcite a augmentée 

considérablement en reminéralisant le perméat. Ceci traduit 

l’augmentation du produit d’activité ionique dépendant des activités 

des ions calcium et carbonate dans l’eau. La valeur de sursaturation 
de l’eau reminéralisée  Ω=43.67 dépasse la valeur Ω=1 qui représente 

une limite inférieure à partir de laquelle l’eau devienne entartrante, 

contrairement au perméat corrosif dont Ω = 3.75*10-4, une valeur qui 

traduit sa sous-saturation par rapport à la forme la plus stable du 

CaCO3. 

 

 Le MLSI passe d’une valeur négative à une valeur positive, 

ce qui confirme que le perméat perd son caractère corrosif sous l’effet 
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de la reminéralisation qui donne une eau légèrement entartrante qui 

peut être dite, en se basant sur son MLSI proche du zéro 
(MLSI=0.31) , en équilibre par rapport au système calco-carbonique  

 
Par conséquent, l’analyse des paramètres (CO2), Ω et MLSI  

caractérisant l’eau avant et après reminéralisation confirme l’utilité de 

l’opération de reminéralisation pour la réduction du caractère agressif du 

perméat issue du dessalement. 
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CONCLUSION GENERALE 

En raison de ses conséquences techniques et économiques désastreuses, 

l’entartrage a suscité de nombreuses recherches visant à en réduire ses effets.   

Les travaux présentés dans ce mémoire concernent la simulation de 

l’équilibre calco-carbonique. Comme la tendance de la recherche actuelle est la 

réaction en amont qui consiste à prédire et réagir avant la mise en place du 

phénomène indésirable, l’objectif de notre étude était de pouvoir prédire le 

phénomène d’entartrage par les eaux saumâtres grâce à un programme 

informatique. 

Ce programme qui reçoit le pH, le titre calcique, la température et la 

conductivité de l’eau considérée, nous a permis non seulement de calculer les 

activités de toutes les espèces du système calco-carbonique mais de prédire 

son comportement vis-à-vis du carbonate de calcium (équilibre, dissolution ou 

précipitation). En effet, c’est l’emplacement de l’eau envisagée dans un 

diagramme IAP-Ca, qui se subdivise en quatre zones, qui rend possible de la 

qualifier en tant que corrosive, en équilibre, entartrante ou encore fortement 

entartrante. Ceci constitue un moyen de contribution à la solution aux 

problèmes d’entartrage, en vérifiant que les conditions opératoires fixées, il n’y 

aura pas de risque de précipitation avec l’eau envisagée. 

D’autre part, en programmant la méthode graphique de Legrand-Poirier il 

devient simple et rapide de déterminer l‘état d'une eau et de définir le traitement 

qu'elle requière pour la ramener à l'équilibre calco-carbonique et donc d'éviter 

les phénomènes d'entartrage ou de corrosion. 

La comparaison des résultats de simulation que nous avons obtenue avec 

celles issues de quelques recherches expérimentales montrent que le 

programme élaboré donne des bonnes estimations. En effet l’analyse de 

régression linéaire entre valeurs mesurées et valeurs calculées des différentes 

grandeurs choisies pour réaliser l’étape de validation donne des coefficients de 

corrélation variant de  r = 0.96  jusqu’à  r = 1. 
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Les perspectives de recherche futures concernent l’amélioration et la 

généralisation du programme informatique établi pour pouvoir prédire 

l’entartrage par les eaux à fortes salinités. En effet, il sera intéressant d’adapter 

le programme à des eaux réelles en  considérant la co-précipitation des sels 

notamment la précipitation simultanée du CaCO3 et du CaSO4. 
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