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Avant-propos

Le présent ouvrage « tout-en-un » est la 4e édition du manuel de biophysique de la
collection 100 % 1re année Santé, paru en janvier 2006. Avec le manuel de Physique
de la même collection, ils couvrent la totalité du programme de la rentrée 2017, mis
en place lors de la réforme de la PACES (PAES) L1 Santé. Il est complètement revu
et corrigé.
Il s’adresse principalement aux étudiants en 1re année santé (PACES) pour la prépa-
ration des concours Médecine-Pharmacie-Dentaire-Sage Femme mais il intéressera
également les étudiants en classes préparatoires Bio-Véto et Agro ainsi que les étu-
diants en L1 Sciences de la vie.

Chaque chapitre propose :

• un cours exposé de façon détaillée,

• des exemples concrets et quelques applications médicales pour mieux approfondir
le cours,

• des exercices et QCM de difficultés variées,

• des corrections détaillées et comprenant de nombreuses illustrations,

• enfin, des épreuves issues des concours de PACES.

On espère que cet ouvrage, fruit d’une longue expérience, rédigé avec beaucoup d’at-
tention, apporte une aide efficace aux étudiants dans la préparation de leurs examens
et concours.
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Nous remercions tout particulièrement Monsieur Marc Violino, ancien professeur en
classes préparatoires aux grandes écoles au lycée Camille Guérin, ainsi que le Dr
Frédérique Belazreg, médecin gériatre, pour leur relecture attentive de la plupart des
chapitres de cet ouvrage et leurs remarques judicieuses.
Nos remerciements vont également au Pr Laurence Bordenave, de la faculté de mé-
decine de Bordeaux, au Dr Damien Huglo, de la faculté de médecine de Lille, pour
les annales qu’ils nous ont fournies, ainsi qu’au Dr Laurent Vervueren, médecin nu-
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leurs remarques constructives et critiques, ou nous présenter leurs suggestions sus-
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Généralités
sur les solutions aqueuses

1

PPlanlan OObjectifsbjectifs

1. Étude des solutions
2. Électrolytes

• Reconnaître un électrolyte fort d’un
électrolyte faible

• Savoir calculer :

– un taux de dissociation,

– un coefficient d’ionisation,

– les différentes concentrations mo-
laires, particulaires, équivalentes, ...

L’eau est le constituant fondamental de la matière vivante ; elle est indispensable à la
vie. La teneur en eau d’un tissu atteste de sa vitalité et la déshydratation est un des
signes les plus nets du veillissement. D’un point de vue pondéral, un adulte renferme
70 à 75 % d’eau alors que chez l’enfant jeune cette valeur peut dépasser 80 %.
Les propriétés physicochimiques particulières de la molécule d’eau en font un bon
solvant biologique des composés ioniques et moléculaires.
On traitera dans ce chapitre :

� les diverses façons d’exprimer la concentration d’un constituant dans une solution ;

� les électrolytes forts et faibles.

1. Étude des solutions

1.1. Étude structurale de l’eau

Structure de la molécule d’eau

La molécule d’eau H2O est une molécule coudée et l’angle de liaison est
̂HOH = 104,5◦. La longueur d’une liaison O − H est d = 0,96 Å.
La molécule est polaire de moment dipolaire μ = 1,85 D (1 D (debye)

� 1
3
.10−29 C. m) (Fig. 1.1).c ©
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H H

O

μ

Figure 1.1

La liaison hydrogène

La liaison hydrogène (Fig. 1.2) est une liaison intermoléculaire attractive et beaucoup
plus puissante que la force de Van der Waals. Sa longueur est de l’ordre de 2,5 à 3 Å.

H

O

H

H

OH

liaison hydrogène 

Figure 1.2

Elle est de nature électrostatique, environ 20 fois supérieure à une liaison de Van der
Waals mais 20 fois inférieure à une liaison covalente.

Les trois états de l’eau

L’eau existe sous les trois états : l’état solide, liquide et gazeux.

L’existence d’une liaison hydrogène intermoléculaire entraîne des anomalies sur les
propriétés physiques de l’eau. En effet, on observe une élévation des températures de
fusion et d’ébullition.

Les graphes de la figure 1.3 donnent les évolutions des températures de fusion et
d’ébullition de quelques composés hydrogénés de type H2X.

Concentrations

Une solution est obtenue par dissolution d’une ou plusieurs espèces chimiques, ap-
pelées solutés, dans un solvant (généralement l’eau).

Le soluté peut être solide, liquide ou gazeux, moléculaire ou ionique.

1 Cours Généralités sur les solutions aqueuses
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Figure 1.3

� Concentration massique d’une espèce chimique

Elle représente la masse de soluté par litre de solution, soit

c =
m
V

(m en g, V en L et c en g. L−1)

(1)

� Concentration molaire d’une espèce chimique - molarité

Elle est numériquement égale à la quantité de matière de l’espèce chimique dissoute
par litre de solution, soit

C =
n
V

(n en mol, V en L et C en mol. L−1)

(2)

À noter

Si M représente la masse molaire moléculaire du soluté, alors :

c = C × M
(c : en g: L−1, C en mol: L−1 et M en g: mol−1)

(3)

� Concentration molale - molalité

Elle représente la quantité de matière de l’espèce chimique dissoute par unité de
masse de solvant. Elle s’exprime en mol. kg−1.

� Concentration pondérale

Elle représente la masse de l’espèce chimique dissoute par unité de masse de solvant.
Elle s’exprime en g. kg−1

Cours 1Généralités sur les solutions aqueuses
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1.2. Fraction molaire
Pour l’espèce chimique Ai dissoute dans un solvant, on définit sa fraction molaire fi
par :

fi =
ni∑

i
ni

( toutes les espèces chimiques présentes y compris le solvant)

(4)

1.3. Dissolution d’un gaz dans un liquide
Considérons un gaz et un liquide de natures différentes, en équilibre dans un vase
clos.
Une certaine quantité du gaz est dissoute dans le liquide ; de même, quelques molé-
cules du liquide passent à l’état vapeur.

On définit le coefficient de solubilité s par :

s =
c1
c2

c1 : concentration du gaz dans le liquide (masse du gaz dissoute dans l’unité de vo-
lume du liquide),
c2 : concentration de la phase gazeuse surmontant le liquide (masse de vapeur renfer-
mée dans l’unité de volume du gaz).

À l’équilibre, le volume v de gaz dissous dans les conditions standard est donné par :

v = sPiV
( Loi de Henry )

où Pi représente la pression partielle du gaz en atmosphères et V le volume du liquide
en litres.

1.4. Miscibilité des liquides
Un mélange de deux liquides miscibles (soluté avec solvant) sera caractérisé par le
titre de la solution obtenue et non par la concentration.
On définit le titre d’une solution par le rapport de la masse du soluté à la masse
totale de la solution, soit

τ = 100 × msoluté

msolution
, avec msolution = msoluté + msolvant (5)

Deux cas peuvent se présenter :

� Les liquides sont miscibles en toutes proportions.

Le titre τ peut prendre toutes les valeurs comprises entre 0 et 100 %.

Exemple de liquides miscibles en toutes proportions : l’eau et l’éthanol.

1 Cours Généralités sur les solutions aqueuses
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� Les liquides ne sont pas miscibles en toutes proportions.

Exemple : étude de la dissolution du phénol dans l’eau
Cette étude nous amène aux observations suivantes :

� lorsqu’on ajoute progressivement du phénol dans l’eau, on observe la dissolu-
tion du phénol et le mélange reste homogène jusqu’à un certain titre τ en phénol,

� lorsque le titre atteind une certaine valeur τm, il n’y a plus dissolution, mais
on observe l’apparition d’une seconde couche liquide qui, contrairement à la
première, renferme plus de phénol que d’eau : on dit qu’il y a saturation.

À noter

Le titre τm augmente avec la température et pour des températures supérieures à une
certaine valeur θ (température critique de miscibilité), les liquides deviennent miscibles
en toutes proportions.

2. Électrolytes

Un électrolyte est une solution qui permet le passage du courant électrique.
L’étude de telles solutions conduit Arrhénius (Svante), chimiste et physicien suédois,
en 1887 à postuler l’existence d’ions se déplaçant sous l’action d’un champ électrique−→
E qui règne entre deux électrodes. Il constata, par conséquent, qu’il y a transport de
matière dans la solution : les cations (ions positifs) se déplacent vers la cathode et les
anions (ions négatifs) se déplacent vers l’anode.

2.1. Conductivité d’un électrolyte

On rappelle les principaux résultats suivants.
Pour une solution contenant l’anion Ax− à la concentration C− et le cation Cy+ à la
concentration C+ et si S représente la surface des électrodes, on montre que l’inten-
sité du courant qui traverse un tel électrolyte est donnée par :

I =
dQ
dt
= (C−μ−z− +C+μ+z+)ESF (6)

� μ− et μ+ representent les mobilités des ions, μ− < 0 et μ+ > 0 ;

� z− et z+ représentent les valences des ions Ax− et Cy+ ;

� F = NAe, appelé le faraday, représente la quantité d’électricité d’une mole d’élec-
trons et vaut :

1F = NAe = 96 500 C. mol−1 (7)

Cours 1Généralités sur les solutions aqueuses
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Exemple

� Solution contenant des ions K+ et Cl− :

pour l’ion K+ : z+ = +1 et μ+ > 0,

pour l’ion Cl− : z− = −1 et μ− < 0

� Solution contenant des ions Na+ et S O2−
4 :

pour l’ion Na+ : z+ = +1 et μ+ > 0,

pour l’ion S O2−
4 : z− = −2 et μ− < 0

Si on désigne par
−→
j le vecteur densité de courant et par γ la conductivité électrique

de la solution, on montre que :

−→
j = ρ−

−→
v− + ρ+

−→
v+ =

∑
i
ρi
−→vi

(cas de plusieurs ions)

(8)

Dans le cas de plusieurs ions, si on note par zi la valence de l’espèce Ai, par Ci sa
concentration et par μi sa mobilité, alors :

−→
j =
∑
i
ρi
−→vi = γ−→E avec γ = (

∑
i

ziCiμi)F =∑
i
|zi|CiΛi, μi et zi de même signe

(Λi=|μi |F représente la conductivité molaire de l’ion "i")

(9)

On peut aussi écrire :
γ =
∑
i
γi =
∑
i
|zi|CiΛi

(la conductivité totale est égale à la somme des contributions de tous les ions)

(10)

Dans le système S.I. : γ s’exprime en S.m−1, Ci en mol. m−3 , μi en m2. V−1. s−1 et
Λi en S. m2. mol−1.

Exemple numérique
Des mesures conductimétriques donnent, pour l’eau pure, à 25 ◦C :
γ = 5,5.10−6 S. m−1.
L’eau pure contient, en plus du solvant, des ions H3O+(aq) et HO−(aq) en quantités
égales. La présence des ions résulte de l’ionisation partielle de l’eau, ce qui se
traduit par l’équation :

2H2O� H3O+(aq) + HO−(aq)

On donne les conductivités molaires ioniques :
ΛH3O+ = 350.10−4 S. m2. mol−1 et ΛHO− = 198.10−4 S. m2. mol−1.
1. Quelles sont, à cette température, les concentrations en ions H3O+(aq) et HO−(aq) ?
2. Quelle est la valeur de la constante d’équilibre K associée à l’autoprotolyse de
l’eau ?

1 Cours Généralités sur les solutions aqueuses
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Réponse

1. La conductivité γ est donnée par :

γ =
∑
i
γi =
∑
i
|zi|CiΛi

Comme zH3O+ = +1, zHO− = −1 et
[
H3O+

]
eq =
[
HO−

]
eq, alors :

γ = |+1|× [H3O+
]
eq×ΛH3O+ + |−1|× [HO−

]
eq×ΛHO− =

[
H3O+

]
eq× (ΛH3O+ +ΛHO−)

soit : [
H3O+

]
eq =
[
HO−

]
eq =

γ

ΛH3O+ + ΛHO−

Numériquement :

[
H3O+

]
eq=
[
HO−

]
eq=

5,5.10−6

350.10−4+198.10−4
=1,00.10−4 mol. m−3,

soit 1,00.10−7 mol.L−1

2. La constante d’équilibre K associée à l’autoprotolyse de l’eau est :

K =
[
H3O+

]
eq ×
[
HO−

]
eq = 1,00.10−14, à 25◦C

2.2. Électrolytes forts

Définition
On appellera électrolyte fort, tout électrolyte qui se dissocie totalement dans
l’eau.

Exemple

� La dissolution de NaCl(s) entraîne une dissociation totale des cristaux solides
NaCl(s) et on écrit :

NaCl(s) −→
(eau)

Na+(aq) +Cl−(aq)

� Demême la dissolution de la soude (NaOH) , de la potasse(KOH) et du chlorure
d’hydrogène gazeux (HCl) entraîne une réaction totale :

NaOH(s) −→
(eau)

Na+(aq) + OH−(aq),

KOH(s) −→
(eau)

K+(aq) + OH−(aq),

et
HCl(g) −→

(eau)
H+(aq) +Cl−(aq)

Cours 1Généralités sur les solutions aqueuses
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À noter

Conclusion : dans un électrolyte fort, on ne trouve que des ions majoritaires (apportés
par la dissolution du cristal ou de la molécule) et les molécules du solvant.

2.3. Électrolytes faibles

Taux de dissociation α

Dans ce cas, l’ionisation du soluté, ou la dissociation, n’est pas totale, on dit qu’elle
est partielle. La solution contient donc les ions (apportés par l’ionisation du soluté),
des molécules du soluté et celles du solvant.

Exemple
Si on ajoute de l’acide acétique CH3COOH dans l’eau, il s’ensuit une ionisation
partielle et l’on peut écrire :

CH3COOH + H2O = CH3COO−(aq) + H3O+(aq)

Il s’agit d’un équilibre chimique auquel on peut associer la constante d’équilibre,
ou constante d’acidité,

K =

[
CH3COO−(aq)

] [
H3O+(aq)

]

[CH3COOH]

On définit le taux de dissociation α de l’électrolyte faible, par :

α =
nombre de molécules dissociées

nombre total initial de molécules introduites dans le solvant
(11)

Ainsi, pour l’équilibre précédent, on peut écrire :

CH3COOH + H2O = CH3COO−(aq) + H3O+(aq)
État initial C

État final C(1 − α) excès Cα Cα

et par suite,

K =

[
CH3COO−(aq)

] [
H3O+(aq)

]

[CH3COOH]
= C

α2

1 − α
D’une façon générale, pour un soluté AB dissous dans l’eau, on peut écrire :

AB + H2O = A−(aq)+ B+(aq)
État initial C

État final C(1 − α) Cα Cα

, K =

[
A−(aq)
] [

B+(aq)
]

[AB]
= C

α2

1 − α (12)

⎧⎪⎪⎪⎪⎨⎪⎪⎪⎪⎩

• α = 0 : la dissociation est nulle
• 0 < α < 1 : la dissociation est partielle et on note AB = A−(aq) + B+(aq)
• α = 1 : la dissociation est totale et on note AB −→ A−(aq) + B+(aq)

1 Cours Généralités sur les solutions aqueuses
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