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¥ INTRODUCTION *

Les eaux ngturelles contiennent toujours de trés nombreuses substances

en solution et en suspension :gaz provenant de l'atmosphére ou de l'activité
biologique,sels dissous et matiéresorganiques.Il en résulte donc que ces eaux
répondent trés rarement aux critéres dévolus aux usagesdomestiques ou industriels
ou auX impératifs d'un bon fonctionnement d'mne chaudiere & vapeur .

En conséquence,avant d'utiliser une eau yil est indispensable de lui faire
Subir un certain nombre de traitements tant pour lui faire 8ter son caractére
incrustant,agressif ou corrosif vis-a~vis des matériaux ou de produits en présen-
Ce desquels elle se trouve que pour la rendre conforme aux normes €édictées par les
¢fats ou aux recommandations des organismes internationaux ( 0.135 , C.E.E N

rarmi toutes les propriétés qui doivent &tre prises en considération -
signalons celles relatives 2 leur comportement visedavis du carbonate de calcium
qui traduit leur caradtere agressif,incrustant ou équilibrant ,

4 cet erffet @2puid plud d'un siecle de nombreuses études relatives aux
intéractions eau-carbonate de calcium ont été et sont encore effectuées dans le
but de déterminer le comportement de l'eau visi~vis du CaCO et de preciser,en
particulier dans le cas des eaux déstinées & 1'aliments thon le type de +tiaitement
auquel elles doivent &tre soumises afin de les rendre propres a l'usage auque.
on les destine ,

Ces études reposent essentiellemert sur la repwésentation des paramétres
fondamentaux : pH , (Ca ) 9 C05 gee. dans un systeme de coordonnées rectangu-

laires.Différents diagrammesrepréscntatifs des equilibres caloocarboniques
ont été alors proposés.

Précisons dés & présent que de nombreuses insuffisances,voir inéxactitudes
s'attachent & ces graphiques .Ba effet,1'équilibre calcocarbonique des eaux natu—
relles est un phénomdne extraimement complexe,depuis fort longtemps on en connaie
ssait les lois qui relevent de la chimie traditionnelle,mais leur expression
mathematique avait rébuté d'illustres précidesseurs,qui avait alors précanisé divers
ses approximations.Or,toute approximation,toute simplification entraine nécessai-

rement des erreurs .



a7

Nous nous proposons dans ce mémoire d'étudier la variation de la solubi-
1lité du carbonate de calcium en fonction du pPH ,& 20°C ,en présence d'eaux agressi-
ves bicarbonatées calciques,les résultats expérimentaux obtenus seront comparés
a un modele mathématique et selon que l'accord sera satisfaisant ou non des
interprétations diverses pourront 8tre proposées .

A cet effet nous avons dévisé ce meémoire en quatre chapitres :

~ le premier est relatif 3 des généralités et des rappels de définitions,

~ le deuxieme concernera 1a détermination expérimentales de la courbe
d'équilibre,.

- le tﬁ}sieme traitera 1l'aspect mathematique du probleme ’

~ le quatrieme enfin consiste & une confrontation des rdsultats expéri:
mentaux et théoriques .
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I.1-AGRESSIVITE DES EAUX-ASPECT

THERMODYNAMIQUE

I 4=-APERCU GENERAL DU CONTENU

DES EAUX NATURELLES

L'eau absolument pure n'éxiste pas dans la nature. L'eau de pluie
peut 8tre considérée comme 1l'eau naturelle la plus pure, du moins avant
qu'elle ne traverse les couches atmosphériques proches des sources de pollution.

Grace & son pouvoir dissolvant et ionisant, 1l'eau de pluie se charge
d'abord en gaz ( N, , 0, , 00, ) puis, lors de son ruissellement sur le sol, son
infiltration et son eheminement dans les sous-sol, dissout un grand nombre de
composés organiques et mindéraux.

On peut classer ces éléments que 1l'on rencontre dans les eaux naturelles
en deux catégories ( 1 ) :

- a = Les éléments majeurs: ce sont les gaz atmosphériques et les ions
susceptibles de peser dans la balance ionique. Leur concentration est au minimum
de 1l'ordre de quelques dizaines de milligrammes par litre=, elle est le plus x
souvent de quelques centaines de milligrammespar litre- et peut par fois depasser
un gramme par litres. Ces éléments sont :

- €O, , O2 y N2 y pour: les gaz ,
o §+ 2+ + + wg .
-Ca~', Mg , Na° , K Psur les cations ,

~ HCO3 0032' , 3042'“ , CL” , N0,7, pour les anions ,
Enfin, les ions H% et OH , dont les concentrations sont toujours faibles
dans les eaux naturelles.

=~ b - Les éléments mineurs : ce sont tous les éléments présents dans les
eaux naturelles autres que ceux cités ci-dessus, parmi eux on peut citer:
les ions métadliques comme le fer, manganese, les composés organiques 21

Soug régerve de solution peu miniralisée ( moins de 1000 mg. L™ )
les ions Na', K', CL , NO,, lorsqu'ils éxistent, restent totalement ionisés,
contrairement & 1l'acide cagbonique qui lui se trouve selon le pH et la nature

des cations présents, sous forme diverses, les plus courantes sont s (002,H20 Do
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HDO; et Cogn,cette répartition entre acide,hydrogénocarbonate et carbonate est

régie par la loi d'action de masse,nous allons trés briévement en rappeler les

conséquences .

I1.2-SYSTEME _ CO, = HO

e A

Is121=30LUBILITE DU DIOXYDE DI
CARBONE DANS L' E AT

Comparativement & 1l'oxygene et l'azote le dioxyde de carbone est tres

soluble dans l'eau.C - tte dicsolution est influencéc auwssi bien par la iempérature1ﬁuc
LaPression,si toute élévation de température diminue la solubilité des gaz,l'aug-

mentation de pression par contre favorise la dissolution des gaz dans l'eau .

En effet,d'aprds la loi d'Henry (2) la quantité de gaz qui se dissout
dens un certain volume de liquide,a température constante,est proportionnelle a
la pression Px exercée par ce gaz au dessus de la solution.Ainsi pour le cas du
002,0n aura

( co,, ) = Ky PCO2

KH est wne constu.ute qui varie en fonction de la température,a 20°C
1

K, = 0,039 mol.1”™ catm

H
Dans l'eau,le gaz carbonique dissous s'hydrate en acide carbonique selon

la réaction réversible suivante s

CO,(dissous) + H,0 ~= ( 00,,H,0 )

Les “tudes ciultiques de Kern puis celles de Jones (3) ont montré que
1'équilibre de cette hydratation atteint en quelques minutes ébait nettement dép-
lacé dans le sens 4:_"Hg_m_ a la température ordinaire,( 3 25°C le pourcentage
de CO, hydraté ett inferieur & 0,1 % ) .

Cependant,comme le titrage d'une solution d'acide carbonique par une base
déplace l'équilibre dans le sens ""——l-T;p il en résulte que les deux especes
COEdissous,(COZ,HZOJ sont pratiquement dosées simultandment.C'est la raison pour
laguelle nous désignerons comme la plupart des auteurs sous 1l'écriture H2CO3 la

somme des concentrations COzdissous et (COE,Hzo) H
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( 1,005 ) = ( C0,dissous ) + ( CO,,H,0 )

I.1.22-DISSOCIATION DE I'ACIDE
CARBONIQUE

L'acide carbonique est un biacide faible caractérisé par deux acidités
-une premidére acidité ou il se disstcie en ions hydrogénocarbonaté et hydrogene

selon la réaction @
HéCO, & HCO, + il

Cet équilibre est régi par la loi d'action de masse,qui définie la

constante KT,dite constante d'équilibre ‘:
;i E‘HCO;

a-

H50d,

—une deuxitme acidité ou il y a dissdciation de 1l'ion hydrogénocarbonaté en ions

carbonate et hydrogeéne :

ol TS || e
3 = b)

avec une constante d'équilibre*ﬁ%‘ﬁﬁﬁinﬁa‘gnr :
acog' i id

cho;

Les deux constantes K1 et K2 varient en fonction de la température,de

nombreuses expressions empirdgues tenant compte de cette variable snt ét€é proposées

K, =

par differents auteurs.Parmi celles-ei nous avons retenu celles citées derniére-

ment par Plummer et Busenberg (4) applicables entre 0 et 250°C:.

DK, = 356,3094 + 0,06091964 T ~ 126,8339 Prg T + .1._6_49_5_8T ]

]

PK

, = 107,8571 + 0,03252849 T - 5151,79 = 38,92561 Log T +_565713,90

T
T désignant la température absolue et le Bog est un Fogarithme décimal .
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A 20°C leurs valeurs réspectives sont alors :

PK'} = 6,57
PK, = 10,37
I1 faut &galement tenir compte de la dissociation de 1'eau 3

H)O #ooeeeee H' 4 OH ~
=
dont la constante d'équilibre Ke = & age 5 est définie par la
relation empivique /1) ci-dessus valable entre Hﬁet 80°C
oK = - 4,49 10_6 0+ 270 ‘lO"6 $ - 43,44 1073 4 + 14,94
pe
t dé. .gnant la température en dégrés Celsius.

2+
I. -SYSTEME Ca° = 992 :ﬁég

Le ' systeme Ca2+ - GO2 - H,0 révit d'une grande importance du fait
de la présence systématique et eni conSentration non négligeable de 1'ion Ca<t
dafds les eaux naturelles. Cette concentration est accrue par la presence dans

l'eau du CO, ( dissolution de Ca CO; ) notement dans les zones & prédominance
des xroches Galcaires et dolométique’s,

I¢ 143.1= L' EQUILIBRE DE DISSOLUTION

DU CARBONATE DE CALCIUM  DANS
L' AT .

Le carbonate de calc’ur: existe sous trois formes cristallines ¢
la vatérite, 1l'aragonite et la calcite. Cette derniere est la forme la plus
stable de CaCO,, & la tempé®ature ambiante et dans 1'eau pure sa solubilité
varie selon les auteurs de 13,6 mg. 1-1 & 17 mg. 1=1 (5), nous conviendrons
par la suite de ne tenir compte que de cette variétd.

L'étude de 1'équilibre de dissociation de CaCO. dans lteau, dit
équilibre calcocarbonique, revient & 1'étude de la réactioé réversible 3

24 2~
= SSme
CaCO3 Ca~ + GO3

Cet équilibre est régi par la loi d'action de masse, qui établie
entre les activités de Calt et co%— la relation :

K, = ag,2+ aco‘g‘
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Des icertitudcs * onth subsisté pendant tres longtemps quant & la
valeur exacte du produit de solubilité K_ , e'est ainsi que, jusqu'a ces
vingt dernieresannées, la valeur la plus communément admise , & 25°C, &tait
PKo = 8,34 (3). Depuis, d'autres valeurs ont été avancées : 8,40 , 8,48 voire
méme 8,52 (3).

Cette différence trouve son origine dans le manque de précision dans
la détemination de KS et 1'influence de cettains facteurs comme la formation de
paires d'ions ( commé nous le verons plus loin ).Derniérement Plummer et Busenberg
ont établi une expression empirique donnant la variation du PKS de la calcite
avec la température :

PKg = 171,9065 + 0,077993 T - 2839,319 - 71,595 Log T

Cette relation valable entre 0 et 90°C conduit & FK, = 8,45 a la
température de 20°C,

Te1e4-ASSOCTIATION DIONS:IONS
COMPLEXES~-PAIRES DIIONS

En solution les especes dissoutes peuvent exister & 1'état libre
( sous forme d'ion ) ou assocides avec d'autres especes. Cette association
dépend de la nature de 1l'éspéce i considérée 3 anion, cation, de sa concentration
et des autres especes présentes.

C'est ainsi, qu'en 1932 Greenberg et Moberg (3) ont pu mettre en
évidence la complexation dans 1l'eau de mer des ions carbonates par certains
cations divalents. Ces résultatsont dailleur été confirmés par Greenwald (3),
qui a pu montrer que les cations Calt et M2t formaient avec les anions HCO,

C02~ des complexes solubles : CaHCOT , CaCOS , MgHCOT , et Mg 005 eta dsterning
les constantesde stabilité de ces iéns assoliés, 3 =

Depuis, de nombreux travaux relatifs & ce sujet ont été publiés
mettant ainsi en évidence 1'existance d'association entre tous ies ions,
particuliérement entre ceux qui constituent la majeur partie des '
substances dissoutes dans les eaux naturelles :

ca®*, M2t m*, &t HOO] co%‘ ; soi', Cl” et OH™

Ces phénramenes s'interpretent, selon Garrel et Christ(3) comme
des associations d'ions de charges opposées résultant uniquement d'interaations
electostatiques. alors que Truesdell et Jones (3) font quant & eux dans leur étude la
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distinction entre les paires d'ions, especes dans lesquelles-i’anion et
le cation sont reliés par un pont de molécules d'eau et les ions complexes
dans lesquels aucune molécule de solvant n'intervient.

En ce qui nous conserne, nous ne nous arréterons pas sur cette
distinction du fait que notre étude ne fait intervenir que les constantes
relatives aux équilibres entre ions libres et ions complexes et ne tient
donc pas compte du type d'association.

Sans entrer dans le detail des différentes méthodes expérimentales
utilisées pour déterminer les valeurs des constantes de dissociation des
paires d'ions, précistns seulement que ces valeurs varient d'un auteur a un autre
ces différences étant lides notament :

- Au manque de précision dans la détermination des coefficients
d'activité des cspéces en solution,

- A 1'existance possible d'autres paires d'ions mais cependant
ignorées L

Reccnnaicsans cependant que, malgré ces inmffisances et ces
lacunes la notion d'association d'ion permet d'expliquer certaines anomalies
rencontrées dans 1'études des eaux naturelles.

C'est ainsi que la prise en considération des différentes constantes
de dissociation des ions apparies permet, par exemple, de calculer le produit
de solubilité vrai (*) de certains. composés, ~pportant des corrections par fois
importantesaux valeurs couram ment rapportées dans la litterature ( 3), (6).

En nous limitant au domaine de H le plus frequament rencontré dans
les eaux naturelles ( 6 { PH 8,5 ) et en ne considerant que leg eaux
s 2N + + -
cazboniquement pures ( clest 2 dire des eaux ne contenant que Ca g By OHE
C.:-_'“' — CC . % :-GO"" ﬁ"‘ ey ——— . ) =
3 52 3 e 3 ) )
Le nombre de paires d'ions susceptibles d'exister sera alors faible et

£ o g
3 » CaC03 et CaOH' .

La loi d'action de masse définie alors les constantes d'équilibre de

: e 2+ 5 -
ne concernera que trois associations avec Ca”™ & savoir CaHCO

CaHCOT &t CaC0° comme suit ¢

3 3

(*¥) Par le produit de solubilité vrai nous entendons celui relatif aux activités.



= a. 2+ a -
Ca HCO
3
Caﬁco; Va cat 4 HOO Ry =
rd a CaHCO ;
o - aca2+ 80023
Caco§ < Ca™" » CO% K, =
" aCacog

Nous ne tiendrens pas compte dang ce guii suivera.ds anH+_,vu ¢uec dans
notre étuce le pd restera inférieur & 8,5 la concentration de OH sera ulors
tres faible, par la suite, la quantité de calcium comhiné sous la formeCaOH'
peut €tre nészligée ainsi que le wrnitre le caleul simple suivant effcetué en prenant
valeur 10~ 154 aonng par Billen et Martell (3) pour K

CaOH' *
. o _ aCa2+ ang
GalH &——rr — Ca“" 4 OH K. ot =
ra CaOH -
aCaOH
%caort 205 K A 2,510
acﬁ2+ = K - X agt T

Lea deux constantes K, e*% K, varisnt avec le température, parmi les
expressions empiriques avancées 3ar di%fércnts auteurs nous avons retenu .clles
données par 2lumm.r et Busenters {4)

pK; = 1209,120 + 0,31294 T =~ 34765,05 - 478,782 Zog T

ip
Cette expression est valable entre 0 et 90°C

PK,= ~ 1228,732 =~ 0,2994/4 T + 35512,75 + 485,818 fog T
T

cquation valable entre 5 et 80°C
A 20°C, on a alors

pK3 = 1,06
pK4 =15248
Te1.5- IS COEFFICIENTS DACTIVITE

BN
N

I.5,1~ LBCESPECES I ONIQUES

Comme nous lfavons déja signalé, les anions et cations peuvent
réagir pariticliement entre eux pour former des ions associés ( CaHCOY ,MgHCO+ osie)
l'ensemble ions libres et ions associés non neutres permet de définif? la 5
force ionique du milieu & partir de laquelle il est possible de calculer ,
par application de 1a formule de Dely@~ Hickel généralisée le co.fficicnt



=

d'activité de chaque espéce non neutre @

A zi V1
¢ Yog ) = , +b, I

1+Bai\/]? :

Dans cette expression :

-Iet Zi représentent respectivement la force ionique de la solution et
la charge de 1'ion i consiférd

a; est un parametre rendant compte de la dimension effective et de 1a
forme solvaté de 1'ion ( Cf.tdbleau 1 )

i est une constante empirique qui tient compte de 1l'attraction entre
ion et molécules de solvant;sa valeur etant dgale 3 0,165 pour le cas
; et c%; (3) & 0,2 dans le cas de Mg?+ (8) ,
A et B sont des constantes relatives au solvant dépendant essentiellement

de Ca2+,zéro pour HCO

de la température et pouvant &tre calculdes & 1'aide des équations de
il Hamer (9)

. 1,82483 10%°
A =
(e )32
50,2916 107
B =
(e )?

T et € représentent redpectivement 1a température absolue et la constante didlec—
trique de 1l'eau dans la variation en fonction de la température,exprimée en degrés
Celsius est donnée par la relation de Malmberg et Maryott (9) s

€ = 87,740 = 0,040008 t + 9,398 107+ +° - 1,410 107 43
> dans l'eau et & 20°C leurs valrurs sont alors

A = 0,5072 mol-%.I%

B = 3,28 10" oo~y mo1~1.1*2
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Tableau 1 -~ Valeur du coefficient a, pour différents ions

! ! i ! ! ! !
tTon 1% 10° 1 Ref ! Iom 12 10° 1 Ref !
! 1L ! ! et ! !
! i 1 1 1 1 !

5 7 ! ! !
! H 9,0 1 (3) 1 cCog I 5,4 (3 !
! ! ! ! ! ! !
Lo 1 35 ‘1 (3) teat 1 50 1 (3)
! 1 ! ! ! e !
bt ! ! Dot ! !
y CaoH 6,0 , (3) CafiC0; | 5,5 (3) |
Fs = ! \ . ok s 1 : !
 BCO; 54 (3) | Mg i 545 . (8) !
! ! s ! ! ! !

I.1 5.2~ LEBS ESPECES NEUTRES

En ce qui concerne les paires d'ions neutres (CaCO0 ’ MgCO% cars)
nous admettrons, comme 1l'ont suggéré Garrels et Cluist (10)
que leur coefficient d'activité est cgal & 1'unité. En éffet, peu d'études ont
été consacrées & la détermination des coéfficients d'actvité de ces espéces.

Pour les molécules non dissociées en solution, nous avons retenu
la relation empirique (3)

Log‘ﬁi-.-.zcii
K. est appelé coefficient de salinité, pour l'acide carbonique
Hé CO3 sa valeur est égale 5 0,060
I.16~-POURCENTAGE DBS CARACTERISTIQUES
CARBONIQUES DANS L'EAT

Les eaux naturelles ont en général un pH assez stable ( 6 { pH <8,5 )
car elles contiennent & la fois de 1'acide carbonique (H200 ), du bicarbonate
( HCO, ) et carbonates ( €03~ ) la repartitior en concentFaticn de ces
difféfentes especes dans l'gau, dépend essentiellement du pH.

En posant @ \total = i \'+fé ‘a' 2—) il est alors pc-;,sibl.e
fboz H2005} CO3 + CO3 ‘

en combinant cette équation avec celles des constantes d'dquilibre K

rimer H2CO3 s,par exenple, en fonction de ag* et aco2to+qL .

o { 'ax—
1th§_2deXp
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"fcoz\fmal = {Hzco%* 4300‘3'\!* 3{00?"\"

j
i

K *H,C0 K, apno2-

) { 003\'* == 3

a t 7 + -
H \5»\@9 ay '\t§c,o:>
K, K,
1 1 Co
~ FEyCo, : ""‘?H T i A I 5-]
H a+ -
5
(...05
ou encore;
{ otal
H,C0, 0
de méme @
total
co
e
HCO, = H ™
(Co\total
- 2
acog" = - : 5
Avec @

2
D= ayt Xc,; +QH+K4X“1."°5—\6“ +K.1kz\6|'\ 25N

Ces équations montrent quelorsqu.on comnait le pH,la concentration en
COQtotal et les constantes d'équilibre on peut déterminer la répartition des con-
centrations entre H2003,HCO'; et sog“ ( voir fig.1) en fonction du pH

Cette courbe montre que

- pour des pH{ 8,1 ce qui est le cas fréquent ges eaux naturelles,on a
pratiquement un mélange d'acide carbonique et bicarbonates,la concentration en ions
carbonates est négligmable,

-~ pour des pH»8,5 la concentration en H,ZOO3 peut &tre négligée .
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Fil.1 3 POURCENTAGES DES cnnncrsmsnogzs CRRBONIQUES
COURBES DE REPRRTITION (12)
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I1-CARACTERES AGRESSIF ET
INCRUSTANT DWUWNE EATU

On distingue trois sortes d'eaux :

- eaux agressives qui attaquent le calcaire ( CaCOs)j,

- ecaux équilibrées qui sont sans action sur le calcaire,

~ eaux incrustantes ( entartrantes ) qui déposent du calcaire.

Le caractere agressif,équilibrant ou incrustant d'une eau est conditionné
par la réaction réversible suivante :

c . 5%
CauOB(S) + I12005

Ca & 2 Hco;

dont le sens de déplacement,zune température donnée,dépent de la teneur en acide
carbonique libre ¢t de celle en ions hydrogénocarbonatés

La quantité d'acide carbonique nécessaire pour le maintient de cet équilibre
est appelée acide carbonique équilibrant ou gaz carbonique équilibrant que l'on
sgmbolise par COEGQ o

Trois cas peuvent alors se présentér :

14 8029q<\002disponible 1'eau sera alors riche en COzet 1'équilibre précédent
sera de ce fait déplacé vers la droite provoquant ainsi la dissolution de CaCO3
l'eau est alors dite agressive,

2— 002éq= CDEdisponible; 1l'eau sera alors sans action sur le calcaire et
elle dite en équilibre,
3= Cogéq> COzdiSponiblezl'aau sera déficitaire en 002 et la réaction se

déplace vers la gauche entrainant lc dépoy de CaCO5:1‘eau est alors dite incrustantse

I.18~-COMPORTEMENT DES SUSPENSTIONS
AQUEUSES DE CuCk DANS TLES EAUX
AGRESSIVES

Le CaCO3 peut se trouver en suspension dans une eau,soit qu'on 1l'y ait intro-
duit soit qu'il apparaisse naturellemment si l'eau est calecifianta .

Dans les eaux agressives,par contre les particules de 03003 tendent & se
dissoudre; .c'est-d~dire que les ions calcium et carbonates passent en solution ,

Dans les eaux agressives les particules de CaCO3 présentent une charge
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négative (12),et une double couche électrique,constituée comme le montre la figure 2
de quelques dizaines d'Angstroms apparait autour de chaque particules,Selon la théo-.
rie de Helmholtz,exposée par Souchay (%),la double couche résulte de l'attraction
entre ione de charges opposées .

En conséquence le pH (17) au voisinage immédiat des parois des particules
cst inférieur au pH au sein de 1'eau,l'écart entre les deux valeurs de pH pouvant
&tre d'une unité ou méme d'avantage si 1l'eau considérée est suffisament agressive .
Ce phénoméne tend & accroitre la vitesse de dissolution de CaCO3 ‘

Au cours de la dissolution du carbonate de calcium,la charge négative de
chaque particule augmente et s'annule lorsque l'eau atteint 1'équilibre .

Correlativement 1l'écart entre le pH de 1'eau et le pH au droit de la couche
positive externe des partioules diminue et s'annule lorsque 1l'eau atteint 1'équili-
bre calcocarbonique .

Enfin 1'agressivité de 1l'eau diminue et disparait lor-que 1'équilibre calco-
carbonique est obtenu,la vitesse peut d'ailleur devenir extidmement lente et 1'équi~-
libre n'8tre atteint qufaprés un temps considérable .

ey — g B

o
o+
i :
— =
ek
DS
— «
— Y
o :
TR
Au sain de |'ssu :
coFu.cch.-lg::JSI.o‘?. l- :DFIJ?!'I...;::I::: ?. 3 p:t::"ﬁ:h:“m seis ;?::Illt‘i: :c:tc:‘\::;lu‘l
nette prédominance  nette prédominance légére préd ominance des ¥
des charges négatives. des .chlrg.l positives. z:::m g‘a;ll‘ttir;: -lur les ¥

—

r_fig.Z_; Méoanisme d'attague d'une particule de C-co3

par une eau agressive (17)
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I.19-MODE DE REPRESENTATION
EQUILIBRES. CALCOCABONT g

o
B

I1 existe actuellement pleusieurs représentations des courbes d'équilibre
des eaux,selon les paramétres retenus pour lemr établissement .

Parmi cet ensemble,citons 3

-~ diagramme de Tillmans ( HéCOB )=

I

—

—
—~

8

(@

e

~
~—

- diagramme de Schmitt ( g%t )
- diagramme de Langelior}
- diagramme de Legeand et Poirier C0,T = 5 ( i ) -

]
o
P
Lo
5
S

Pour notre étude nous avons choisi comme systeme de représentation le
diagramme de Schmitt.Ce choix s'explique par 1'importance de 1'influence de 1la
valeur du pH sur l'établmss?Pent de la courbe d'équilibre et par aussi le fait que
ces grandeurs sont facilement accessibles expérimentalement ¢ la concentration

du calcium par spéectrophotométrie de flamme ou par le dosage et 1l'acidité par la
mesure du pH .

Nous allons donné ici un apdreu général sur ce modele ainsi que sur celui

de Legrand et Poirier qui est de nos jours le plus utilisé .

Te1e9¢1-LE DIAGRAMME DE SCHMITT (3)

Cest 1'un des des plus enciens diagrammesproposésL'étude a dAbord etait
faite par gehnigten 1955 puis reprise par Girard en 1970~
Schmitt travailla & la température du laboratoire et choisit comme variables

2+
( Ca ) et le pH.Par combinaisant des constantes apparentes d'équilibre,relatives

aux concentrationsmolaires,K; s Ké y Ké et Ké avec la relation d'éléctroneutralité

d'une eau carboniquement pure écrite sous la forme :

2 (e )+ (8

]

(OH_)+(HCO'3')+2(CU%-3

Scmitt obtient comme expression de la courbe d'équilibre 1'équation

K1 =i B Y + 32 L g2 1K, -
S e~ (E ) 48 )" -xr]®+ertdxy . §H)

4 68)
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équation qui pour des pH inférieurs & 9,peut Bdre simplifiée et s'écrire :

> +
2+ l K (8)
(Ca):
=%
est
A temperature constante,i1Valors possible de tracer la courbe dtéquilibre

représentative ( ot ) = £ (pH) ( fig.3 ),a condition :

~ de connaitre avec précision les valeurs des constantes Ké et K;
?

- de déterminer la force ionique du milieu qui dépend de la concentration
molaire des espéces dissoutes.

Cette courbe partage le plan en deux régions correspondant respéctivement

au domaine des eaux agressives (en-dessous de la courbe ) et & celui des caux
incrustantes (au-dessus de la courbe ) .

EC“2+, -1
mml-l )
b -
Courbe d'équilibre
6 L
4 Domaine des Bomaine des eaux
eaux agressives incrustantes

£ le

1 [

[
1

Figel & Diagramme de Schmitt
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Te1e92-LE DIAGRAMME DE LEGRAND
ET POIRIER (9)

Pour établir ce diagramme Legrand et Poirier font la distinction entre :
- les especes participant aux équilibres calcocarboniques qu'ils nomment @
éléments fondamentaux ( H'2003 . ECO§ I CO§- ; OH® , At et igat ) ;
- celles qui conférent & l'eau sa particularité et sont appelées éléments
caracteristiques ( Na'@ , X , Mg2+ . 8042_ seea) @

En désignant par N et P respéctivement la somme des équivalents d'anions
et des cations caractéristiques et em posant :

0

N~-P

2

etbpar combinaisant de 1l'équation d'éléectroneutralité avec celle relative au

COztotal et celles des constantes d'éguilibre ¢ K{ ’ Ké ,Ké et Ké ,Legrand et
1

Boirier onfobtenu une équation du type :

£ ( co,T, ( gt ) )i=0

Cette relation traduisant la variation de CO2Total d'équilibre en fonction de la
concentration molaire en calcium permet de tracer la courbe d'équilibre corres-
pondante ( fig.4d ) «
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Fig.h : Diagramme de legrand et Peirier
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IT,-PRINCIPE DE L' EXPERIENCE:

L'étude a été réalisée & la température de 20°C, en
utilisant des solutions d'hydrogénocarbonate de calcium : Ca (HZCO3 )2
de concentrations connues obtenues par dissolution d'oxyde de
calecium 3 CaO dans 1l'cau distillée additionnée de dioxyde de carbone

Le principe de 1l'expérience consiste & barboter du CO
dans de 1l'eau distillée, dans laquelle on a introduit préalablement unc
quantité conmued'oxyde de calcium.

La solution qui présente un aspect trouble au début devi at
de plus en plus limpide. Opn filtre alors cette solution & 1! side de filtre
4 papier afin d'dliminer les particules solides, puis on ajuste son pH aux
environs de 6,30 par barbotage d¢ CO, ou par barbotage d'azote si la quantité
d'acide carbonique est trop importante.

Cette solution qui contient moins de 6 nillimnles par litre
d'hydrogénocarbecnate de calcium est alors agressive. Oy 1'introduit alors
dans une cellule de capacité 1,2 litre placée dans un bain thermo-régulé
& 20°C et on ajoute un excés de calcité ( 0,5 g environ ) aprés avoir amene
la solution & la température voulue. La calcite est maintenue en suspension
par agitation magnétique, on réalise ainsi @n contact intime avec l'eau et
une homogeén. sation de la solution en cours d'@tude.

I1 en résulte des les prémieres minutes, une élévation
du pH est une augmentation simultande de la teneur en calcium dissous
conséquence de l'attaque de ce sel par l'acide corbonique excédentaire )
1'évolution cesse lorsque les conditions d'équiliore et d'égalité suivantes
sont réalisées.

24
Ca CO3 + Hé OD3 < Ca + 2 HCO

— 5

I1 suffit alors, pour obtenir un point de la courbe
d'équilibre, dlarréter l'agitation, de mesurer le pH de la solution
surnageante, de prélever et de filteer quelquesCm3 d'dchantillon pour
le dosage A2 c¢alcium dissous.

Les autres points sont obtenus, soit en partant d'une
autre solution de concentration initiale en calcium differente ou de pH
different. Pour s'assurer que la solution est effectivement & 1'équilibre
calcaire, chaque prélivement déstiné au dosage de calcium dissous n'est .
effectué qu'aprés avoir noté durant un temps suffaisament long la
stabilité du pH

II-1¢1 ~DO0O SAGE DU CALCIUM

le dosage du calcium dissous a été réalisé par

-

complexométrie & L'E.D.T.A, méthode utilisée pour le dosage du calcium
dans les eaux souterraines, eaux de surface et eaux de boisson.
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II12-DETERMINATION DU pH

La mesure du pH a été réalisée en utilisant un pH métre Philips dégital
munis d'une éléctrode en verre combinde.Le PH de 1'éléctrode a été calibré & 1'aide
de trois solui'ionstampons de pH connu @ 7,00 , 4;00 ¢t 9,00,

Notons des & présent quejsuivant que la solution soit agitée ou non, des
valeurs différentes de pH sont obtenues.Les écarts de quelques centiemes d'unité
pH aux forces ioniques élevées augmentent avec les solutions de forces ioniques
faibles ( plus de 1/10 d*unité pH ) .

II.13~RESULTATS EXPERIMENTAUX

Nous rapportons dans le tableau 2 ci-dessous un certain nombres dc coupleg

Ua2 - pH extraits des valeurs experimentales obtenues et illustrées par la figeH o

S e =
pH 3 (&%+}?“i.l 1 pH (Uad+)mnt0 lal 1
6451 ! 3994 l 1424 1,75
6458 ' 3,60 L 7,48 1,57 |

|
I 6,68 3,29 7,63 1,20
i

6,61 2575 7575 1,02
6595 2933 : 7586 O, J7
1513 1996 8,05 0,70

Tableau N°2. g Varietion de la solubilité de la calcite
en fonction du pH,a 20°C .
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Rkésoudre les problemes des ¢guilibres calcocarboniques des eaus natu-
relles par une approche mathématique en utilysant l'informatique est 1'un des
domaines les plus dévrloppés ces dernidres années par les traiteurs d4'eau .

Ce que 1l'on aurait pu:qumlifier d'utopie,il y a de cela seulement une
décinie,nst devenu auyjourdthui réalité grace aux recherches effectudes par plua-
sieurs auteurs : (3),(9) .

Ces auteurs se sont efforcés,en faisant appel & 1'informatique de pro-=&
Poser des modéles mathématiques & partir desquels sont développés des algorithmes
et programmes structurés,permettant aussi bien de se prononcer sur le caractere
agressif qu'incrustant de 1l'eau,tracer la courbe d'équilibre et d'obtenir les
renselntwmtds mécessaires pour déterminer le traitement dventuel & envisager .

Dans ce chapitre nous nous proposons d'adapter a notre ¢tude un modele
mathématique & partir dugquel il nous sera possible de tracer la courbe d'équilibre
théorique d'une eau agressive mise au contact de la calcite et de déterminer la
composition de l'eau ainsi amende a 1'équilibre .

Cette méthode de émloul nécessite quelque soit les relations déterminées,
l'utilisation d'une méthode itérative que l'informatique rend rapide et aisce .

Le principe de ces differents calculs tenant compte ou non de l'existan-

Ce de paires d'ions est sommairement déerit dans ce chapitre .

IIII-DETERMINATION DE LA COURBE
D'BEQUILIBRE THEORIQUE ET DE
LA COMAPOSITION D UNE EAT
CARBONIQUEMENT PURE

ITT 11~ LQUATION DE LA _COURBE

D'@QUILIBRE DANS LE SYSTEME
Cafpl SANS TENIR COMPTE DE
10

L'EXISTANGCE DE PAIRES Dt

Schmitt a développé son équation en utilisant les constantes d'équilib-

Te apparentes.iin ve gni nous conceme,nous considérerons les constantes dféquilibre

vrai s K1 » K, et Ks .
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En combinant leurs équations respewtives avme la relation d'électroneu~

tralité,nous pouvens écrire :

2(Ca.2+)+(H}-)=(OH_)+(H00;.)+2(CO?')

Or : N Ke
(0H ) = = ¢
85" ®oH
4+ K
( HCOT ) = - H s
5 1r a
w2 KHCO a_. 2+
Ca
_ K
( co‘%" N
B2t \‘cog"

Dans ces conditions,le deuxieme membre de la reletion d'électroneutralité peut se
mettre sous la forme ¢
‘ . o K,
(OH—)—E-(HCOE}-:-2(CO§")= 2 +

ayt Bor™ K, \5}100;" o

%5
+ 2 —
30att Xcog“

La relation de neutralitc electrique deviient en posant 3 '5032+:j calt ( Cca

-

o Yo
2(Ca.z"')2+(ca,2"')((ﬂ+)_ Ke_\?_..__%is (2 s
agt Vo) Doa?t Xcog'

équation du second d¥ qui traduit la variation de la teneur en calcium libre dans
ume ~€) carboniquement pure et sans tenir compte de l'existance de paires d'ions.
Pour un pH donné,la racine positive de cette équation donne la concentration en
calcium dissous,a condition de ebnnaitre H

- la valeur des constantes d'équilibre & la température considérce,

~ les coefficients dlactivité des différentes espéces dissoutes,qui

dépendent de la force ionique du milieu .
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IITlele2-TRAITEMENT INFOHRMATIQUE

Dans 1'éguation de la courbe d'équilibre £ (Ca2+) y @yt ) figure d'une
part les constantes KEl et Ke et d'autre part les coefficients d'activité qui eux
méme sont fonction de la force ionique,orycelle~ci ne peut &tre obtenue que si .. '
toutes les qug?nﬁrations des espéoes dissoutes sont connues.
La cﬂti+erndiﬁ;¥ﬁu{@da,teneur en Cagk,é un pl donné,nécessite donc ‘au mini-

mum un systeme a deuz équations .

L¥équation (a) peut cependant 8tre résolue en faisant appel & une méthom.
de itérative que,l'utilisation de 1l'informatique rend rapide et relativement aisdes

Le programme de calcul que nous avons utilis< et dont 1l'organigrammne sim-
plifié est représenté dans le tableau 3,%essemble a celui utilisé par liarchand et
Colls (9),est basg sur le principe suivent s

apres avoir intraduit la Waled.r Me la température et choisi une valeur
de pHgl'équation (a) est résolue une premiére fois en supposant tous les coeffie
cients d'activité égaux & 1.0n obtient alors une valeur approchée de (Ca2+),(3%),

(Oﬂf),(HCO;) et (CO%r) einsi que de la force ioniquejcelle-ci est alors utilisdée

poug déterminer de nouveaux coefficients d'activité qui sont reportés dans les
différentes ¢quations afin de recommencer la série de calculs .

Le cycle est répété jusqu'a ce que les concentrations des différentes
especes demeurent constantes.Différents essais ont montré que cette condition
¢tait réulisde lorsque l'écart relatif entre deux valeurs de la force ionique
devenait inférieur a 10_5,tout calcul suplémentaire n'entraine alors aucune modi-

fication notable des résultats .
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Intreduction de la température
\

Caloul de ¢ ,A,B et des constantes d'équilibre J

I
tcmuaupn
Nz

Initialisation des coefficients d'activiteé
égaux i 1

( cuculd.(n),(ou")otu(o.)pu
la résolution de 1'équation (=)

A

Caloul de (m )
ot de (noo')

e \2

Calcul de la force iomigue et des
ceefficients d'activité

v

non
Test d'arrét
. Yo LR
L Bésultats: & pi , (Ca’*) 1
\’
oud
Nouvelle valeur de pH ]
_ A% e
| rIx

Tableau N*3 ; Oral.nigmm ainplifie du programme de calcul
de (Cn. ) sans tenir compte despaires d'ions
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ITTI.12~-EQUATION DE LA _COURBE
DS QUILIBRE DANS L& SYSTEME

; (ca?t JompH EN TRENANT CONPTE
- DE L3EXISTANCEDEPAIRES DIONS

Dans les calculs précédents nous avons simplifié le probléme en supposant
que toud le calcium dissous se trouvait sous forme d'ions libres Ca2+ .

IEn réalité,le calcium (Ca2+)T dosé ne fait aucune distinction entre le
caleium libre Ca’t et celui qui se trouve sous la forme associde .

kn effet,nous devons prendre en considération les espéces CaHCO; et
Caﬂog,oar celle-ci peuvent exigfer en quantité non négligeable et par leur présence
influencer gur la teneur en 82" Ilibre .

Dans ces conditionsynous pouvons écrire s

(6™ )y = (") + ( camco,* )ru ( 0005 .2

2 ( ca?t ) + ( CaHCO; )+ (HE )= (0H )+ ( Hco; )+ 2 ( cog' )

Lorsque la solution est a 1'équilibre calcocarbonique,les activités de
CaHCOé et CaCO; peuvent 8tre obtenues par combinaison des équations donnant K§ .
K K et Kk i i T s :
2% e S((Jf 4 )

a2t aj{co; =
a - -+ = =
Ca‘lcoﬁ K K K
s 5 d 3
80a%t Bgol- K
a S Y oo BC LB
Cato® -
K K
5 4 4

= et CaCO% par leurs valeurs réspdctiveset en posant

3 3

= | pour les raisons précisées au début de mémoire,l'équation d'éléctroneus .

En remplagant CadCO

Caco®
a3
tralité devient :
K a+ K
P e s K
N % By XCcho; &yt Sop—
- K 2 a .+
Aw:-ﬂ .".“'--‘—-v‘-""-_."_'- 4 H ’
(6™ ) )/Caz-. o2~ Ky a2t \51{00
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Soit encore :

o e K + ] K
2 (0a* )+ (0a?) ( il FOE Yk )
5 quﬁbaﬂco; 25" Bor®
2 +
=K, #( + i )=0 (b)

B oalt nbcog" K, Bea2t ‘3bo§‘

équation du second dd’qui treduit la variation de la teneur en Ca”" libre en fon-
ction du pH ,
On peut également exprimer la variation de la teneur en calcium
v total dissous (Ca&+)T en fonction du pH
(6a®™ )o = ( 0a® )+ ( caHOOY ) + ( cac03. )

reumplagant GaHCOE et CaCO; par leurs expressions réspectives

( 0al ) = ( 0alT Yo Ky gt + K
L £ X Gaﬂcog 5
ou encere 1
(0" ) = (0a2" ), - —BE Se 8 {o)
25 ch'; %

Dans ces conditions,le premier membre de la relation d'électroneutralité

devient

5 / N oL K Ayt
2(0™ )+ (camoo} )+ (H )=2 (0" ), - —2H _

il o :
}"2 1(45

2 K
52— 4 (F) ( IT)
352
4
@ - Quant au second membre,par application de K, 4 K et kil s'écrit
’ X ok
2 [ coz“ ) + ( ﬂco; )+ (0 ) = == (- 2 -

(&%) Yopr Yo
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Egalons (II) et (III) et remplagant (Ca ) par sa valeur donnée en (I),il vient

alors @
3K i K K
2 ()2 o (003 (i et o ()
s b’cgaoo; Ky o Sok
" 5 Ki ‘H+ -~ ( K' )2 ( 'H+ )2 + 2 ( Ks )2
K %Y&HOO; 5 X XC&HGO'; X
K a K K K,
SENEERE Lo
= Xc;aoo; ot Yoy . it 8o
2 ‘H+
S . ) =0 (1)
Toalt 7500?‘ K, ¥oa2* -XHCOE

ITTI12,1 = TRAITEMENT JINFORMATIQURER

L'équation (IV) du second d* permet de tracer la courbe d'équilibre
dans le systeme (C;Z+)T-pH a condition de cennaitre outre la valeure des constantes
d'équilibre,celles des coefficientsd'activité qui dépendent de la force ionigue
du milieu et qui ne peuvent 8tre atteinttes comme précédament que par une méthode
itérative .

On détermine d'abord la concentration en Caz+ libre p:r réselution
de 1'éguation (b),pula celle: des autres espdces dissoutes : (H') , (0H) , LJuu )
(baﬂbo ) et (CO T) en utilisant leurs équations respectives i (udhuz ) a l'uluH

de l'équation de Kj ~ (H005) a l'aide de l'expression de K. et (uu ) & l'aide dm
produit de solubilité K «On déduit alors de ces valeurs celles des furces ioniques
puis on détermine oelles des espéces neutres dissoutes i (baLU ) qui est constant

et égale a KS/K et H,CO, & l'aide de 1'expression de k

3 1
Tous ces calculs permettent d'accéder au pH considére a la valeur de
eau
(Ca j dans uneYoarboniquement pure.Dans le tableau N*4 nous donnons 1'organizra-

mnme 31mp11fie du programme utilisé .
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IVi-CONFRONTATION DES COURBES D EQUILIBRE
- THEORIQUES “ET EXPERIMENTALES

En partant de conditions initiales identiquess température, nature des
solutions, on peut représenter dans un méme plan Ca*= pH les courbes d'équilibre
expérimentales et théroriques.

Ie traocé de ces courbes d'équilibre montre que 1'accord n'est pas toujours

satisfaisant entre la théprie et l'expérience et que des divergences existent.

Dens un premier temps nous avons représenté sur un méme graphe (Fig.6) la
courbe d'équilibre expérimentale et la courbe d'équilibre théorique obtemue en
supposant le calcium dissous sous forme libre.

Ce tracé nous conduit aux comparaisons suivantess

- La courbe d'équilibre s'écarte de la courbe expérimentale. Cette derniere
montre en effet que la solubilité du solide en éguilibre avec la solution est
nettement plus grande que cells de la caloite.

. ~ les éoarts observés sont beaucoup plus dmportants pour les faibles forces
- . ioniques.
v Nous avons alors pensé que cet écart provenait du fait qu'on ait pas pris

en considération la formation de paires d'ions.

La figure (7) sur laguelle nous avons rapporté la courbe d'éguilibre
expérimentale et théorique obtenue en présence de paires d'ions montre qutil ya
une amélioration, en effets

- 1'écart entre les deux courbes se minimige vers les forces ioniques élevées
alors que pour les faibles forces ioniques, la divergence entre les deux courbes
persiste.

Afin d'illustrer 1'importance de lfoffet de ces paires d'ions sur 1'établis—
sement de la courbe d'équilibre nous avons rapporter sur la méme figure (7) la
courbe d'équilibre théorique obtenue en abscnco~ de paires d'ions, nous consta-

tons alors que pour les solutions & forces ioniques elevées (I ) 3,8 mbleif“l)
cette courbe s'écarte de la oourbe d'équilibre thé -orique obteruefs en présence de ..
paires d'ions, alors que pour les solutions peu miniralisées ( I 3,9 mm01xl'1)

qui corres pendent & des pH supéricurs & 8 les deux courbes se confondent.
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A titre indicatif nous avons papporté sur la méme figure la variation de

caﬂﬂﬁga en fonction du pH, quant 2 CaClzl sa faible valeur :

“%u;cgg - 0300; Y- ;E__ = 5,39 mmol. 1~

explique & la fois qu'il nous a p&s été possible de faire - apparaitre ce composé
sur la figure (7), et que certains auteurs l'aient négligée dans leurs études .
Dans le tableau (5) nous avons rassemblé les valeurs des différentes ospéces du
systéme Ca?*_ O, ~HO. -

En tenant compte des paircs d'ions, on arrive donc a avoir une meilleur
concordance théorie — cxpéricncc, notament pour des pH inférieurs & T,3, comme lc
montre la figure (7), mais 1'écart persistc pour des pH supéricurs 2 7,3.

On est donc tenté de relicr cette différence entre les deux courbes & soits

1°) Lec modele mathématique: qui n'intégre pas tous les paramétres.
2°) Les résultats expérimentaux qui comportaicnt des erreurs. Erreurs pouvant provenir
soit de la mesurc du pl soit du dosage du calcium.

lais c'est cette derniérec hypothése qui a retenu notre attention. En effet,
los divergences observécs se manifestent pour les solutions faiblements concentrécs
caractérisées par de faibles concentrations en calcium. Des erreurs peuvent donc
surgirent dans la détermination exacte en calcium. Mais l'errcur expérimentale
essenticlle ne peut &tre attribuée qu'a la mesure du pH, d'autant plus que comme
nous l'avons déja signalé des difficultés apparaissaisnt dans la détermination
des pH, entre autres dans la mesure du pH des solutionsg faiblements concentrécs
ol nous avons constaté dos écarts pouvant aller jusqu'a plus @c 2/10 d'unité pH
selon que la solution est agitée ou non, contraircment aux solutions concentrées
ou l'écart nc dépasse pas quelques contiémes d'unité pH. De plus les coordonnécs des
points & 1'équilibre accusent des pH nettement supéricurs & ceux des ecaux de départ
pour le cas de solutions faiblements concentrées contrairement & ce que l'on
rcmarque pour les solutions dont la tencur initiales en calcium est forte et pour
lesquelles les valeurs du pH, méme & 1'équilibre, demeurcnt voisine de coux des
caux de départ.

Nous pouvons donc conclure quec, malgré lessoins apportés aux conditions
opératoires, des anomaliecs persistent au niveau de la pH métrie,des études effe™-
tuées recomment(4) ont d'ailleur confitmé cette hypothése, il a en eZfct été
démontré que le., probléme se situe au niveau du choix appropriés d'électrodes,
les électrodes a manchon donnaitsdes résultats trés satisfaisant contraircment aux
éléctrodes combinées & jonction porewvse qui elles conduisaient & des fluctuations
dans les lectures de pH.
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Tableau N° 5 - Répartiticn, en fonetion du pH des differentes
especes du systeme Calt_ CQ, 1
dans une eau carboniquement pure =2 20° C

] ! ] !
pH 1 o ca”'} L (0a “Y, t (Ca HOOj :
! mmol/1-- ! mmol/1 ! ! mmol/ 1l ~ !

! ! ' ! !

! ! ! !

6,2 ! 5,12 ! 5,74 1 6,17 107 !

! ! ! !

! ! b - !

- ! ! ! !
! e ! ! af !

6,6 : 3,23 ; 3,48 | 24146 10 :
! ! ! -

1 t 1 - 1

6,8 : 2,57 : 2,73 L 4,55 107 :

! ! ! '

! ! ! ~2 !

7,0 ; 2,04 : 2,14 9579 10 !

! ! ! 5 !

T)4 5 1,29 ! 1,33 1 3,89 10° !

! ! ! !

! “ ! ! o !

7.8 ! 0,81 ! 0,83 1 1557107 !

! ! ! !

! = ! ; !

8,00 ! 0,64 i 0,66 19,79 107 !
-1 i ! !

8,20 : 0,51 5 0,52 bog,17 1070 :

L 1 H 1 y ! b 1

! ! ! !

l.a concernbration de Ca CO°

a 5,39 10~3 mmol.J:'4!

2,

est constante et égale
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CONCLUSION

Ce travail a eu pour objet 1'étude critique de quelgues
methodes analytiques, notament la pH métrie courgmment utilisée dans
1'analyse des eaux. L'application d'un modéle mathématique déja établi a
permet de mettre en évidence ces difficultés ainsi que d'apporter des
corrections lors de la prise en compte ou non des paires d'ions
3 et Cacos.

Pour cela nous avons utilisé comme support d'investigation
le tragé de la courbe d'équilibre de Schmitt dans le systeme Ca2+? pH

dans le cas d'une eau carboniquement pure.

principalement CaHCO

Dans ce but nous avons
1= déterminé expérimentalement, & la température de 20°C, la courbe
d'équilibre d'eau agréssives mises au contact de la calcite.
2

appliqué un modéle mathématique déja établi rendant compte des
résultats expérimentaux.

D'aprés les ‘dcarts constatés lors de la comparaison théorie-
éxpérience, il ressort que pour |

-~ Les eaux de forces ioniques relativement élevées, la divergence
entre la courbe d'équilibre théorique et expérimentale est imputable & la
négligence des paires d'ions déja signalés.

- Les eaux de faibles forces ioniques font apparaitre des
imprécisions au niveau de la mesure du pH ou les écarts peuvent dépasser
le 1/10 d'unité.

Ces observations ont d'ailleur été confirmé par des . T
travaux antérieurs, ce qui laisse suggérer gque pour une meilleur précision
des résultats, de travailler avec deux methodes analytiques paralléles.

En Conclusion, nous retiendrons que 3

- bien gue cette étude ait portée sur des eaux synthétiques, &
la températmre de 20°C, on congoit aisement qu'elle puisse 8tre élargie &
dlautres milicux et d'autre température.
~ La modélisation de systeme plus complexes que ceux étudies

ici doit 8tre possible
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