Chapitre TV Propriétés colligatives des solutions 20252030

IV.1. Les solutions

Définition : Une solution est un mélange homogéne (en une seule phase) composé de deux ou plusieurs constituants

chimiques. Ces composés ont la particularité de se dissoudre mutuellement afin de créer un composant homogéne

appelé solution, qui présentera des caractéristiques différentes des composés initiaux.

Le composant majoritaire est appelé solvant (en état liquide), tandis que les composés minoritaires sont
appelés solutés (en état solide).
Lorsque le solvant est de I'eau, la solution est appelée aqueuse. Si elle est constituée exclusivement de deux
substances (un solvant et un seul soluté), elle est appelée binaire.
Solution = Solvant (majoritaire) + Solutés (minoritaires)
Les solutés peuvent étre : solides, liquides ou gaz.

Dans le cas ou la solution est constituée de plusieurs phases, elle est dite hétérogene.

e Densité d’une Solution (d):

La densité d’une solution représente le rapport entre sa masse volumique et celle de I'eau, dans les mémes

lamasse volumique de la solution _ pg,ntion

conditions de température et de pression. Son expression est : d = -
la masse volumique de li'eau PEau

Avec : pEau = 1g/cm? = 1000 g/L = 1000 Kg/m?

IV.2. Les électrolytes (solutions électrolytiques)
Définition : Ce sont des solutions ioniques constituées des ions (cations et anions) résultant de la

dissociation des molécules (solutés) dans 1I’eau. On distingue :
1. Les électrolytes forts : ce sont les électrolytes qui se dissocient totalement dans I’eau.
Exemple: Les cristaux de NaCl dans 1’eau donnent les ions Na* et ClI” selon 1’équation de

dissociation suivante: NaCl eau Na'+CI

2. Les électrolytes faibles : la dissociation du soluté n’est pas totale (partielle), la solution contient des
molécules de soluté, des ions, et du solvant.
Exemple : I’acide acétique dans I’eau :

CH3COOH + H20 = CH3 COO™ + H30"

e Taux (ou Coefficient) de dissociation "a”

Certains solutés se dissocient dans le solvant et forment des électrolytes, qu'ils soient faibles ou forts. Ainsi,

une telle solution contient a la fois des molécules neutres et des ions.
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On définit alors le taux de dissociation @ comme la proportion de molécules dissociées du soluté dans la

solution :

le nombre de moles de molécules dissociées du soluté __mnp

le nombre de moles total initial de molécules du soluté présentes dans la solution - ng

(sans unité)

Si a = 0; pas de dissociation (dissociation nulle)
Selon la valeur de a on distingue trois cas : Si0 < a < 1; ladissociation est partielle
Sia = 1;la dissociation est totale

IV.3. Différents types de solutions

On distingue plusieurs types de solutions (ou mélanges) :

a. Gaz / Gaz : c’est un mélange d’une substance gazeuse avec d’autres substances gazeuse.

Exemple : ’air, le composé majoritaire est 1’azote (N2), les composés minoritaires sont la vapeur d’eau
(H20), ’oxygene (O2), dioxyde de carbone (CO»), les gaz rares ...etc.

b. Gaz / Liquide : ¢’est un mélange homogéne d’un liquide avec un gaz.

Exemple : les boissons gazeuses, le composé majoritaire est de I’eau, le compos¢ minoritaire est le gaz
dioxyde de carbone qui se dissous facilement dans 1’eau pour étre hydraté et formé I’acide carbonique
(H2C0:3).

c. Liquide / Liquide : c’est un mélange d’une substance liquide avec une autre substance liquide.

Exemple : Tous les jus sont composés d’eau, composé majoritaire, et d’autres substances liquides
minoritaires (orange, citron...).

d. Solide / Liquide : une eau salée est un mélange d’eau (liquide) et de sel de table (solide). Une eau sucrée
est un mélange d’eau et de sucre (solide).

On distingue aussi :

a. Les mélanges miscibles : si le mélange final forme une seule substance homogeéne, c’est-a-dire une seule
phase (liquide, solide ou gazeuse) les substances sont dites miscibles.

b. Les mélanges non miscibles : si les substances mélangées restent séparées, la substance la plus dense se
dépose au font du récipient. Les substances ne sont pas miscibles, on parle donc de suspension (mé¢lange
hétérogéne en deux phases ; phase dispersante contenant la phase dispersée).

Exemple : on doit bien mélanger la suspension médicamenteuse avant de la prendre comme traitement.

¢. Solution Saturée : si le soluté¢ ne peut plus se dissoudre dans le solvant, il se dépose au fond du
récipient, on dit que la solution est saturée. La solubilité du soluté dépend de sa nature chimique, de la nature

du solvant ainsi que de la température (elle augmente avec la température).

[Nom de la société]



Chapitre TV Propriétés colligatives des solutions 20252030

On appelle donc solubilité, la faculté d’une espece (soluté) de se dissoudre dans un solvant.

IV .4. Classifications des solutions
On peut classer les solutions selon différents criteres :
IV. 4.1. Selon la taille des particules dissoutes. On caractérise donc :

e Les solutions micromoléculaires (ou les cristalloides): ce sont des solutions contenant des solutés
dissoutes dans la solution de faible taille de I’ordre du micron. Ces solutions peuvent traverser la
membrane cellulaire et elles sont visibles au microscope électronique.

Exemple: solution d’urée, solution de glucose et la solution de NaCl.

e Les solutions macromoléculaires : ce sont des solutions contenant des solutés dont la masse
molaire est > 5000 g. mol™. Ces solutions ne peuvent pas traverser certaines membranes cellulaires
et elles sont visibles au microscope optique.

Exemple: Les protéines.

e Les solutions colloidales (ou les colloides): Les colloides sont des solutions macromoléculaires dont

les molécules du soluté restent en suspension dans la solution en raison de I’agitation thermique.
Exemple: le sang, les graisses (le beure) qui sont de grosses molécules lipidiques qui se trouvent dispersées
dans le lait.
IV. 4.2. Selon la charge des particules dissoutes (la charge du soluté) :

e Les solutions neutres : ce sont des solutions contenant des solutés neutres comme le glucose et
’urée.

e Les solutions ¢lectrolytiques : ce sont des solutions contenant des solutés chargés (ions) comme la
solution de (Na", CI").

IV. 4.3. Selon les interactions soluté-solvant :

e Les solutions idéales: Une solution est dite idéale si les interactions intermoléculaires
solvant-solvant, solvant- soluté et soluté-soluté sont du méme ordre de grandeur (identiques ou trés
proches). C’est-a- dire que la présence du soluté ne modifie pas les forces intermoléculaires du
solvant déja existantes.

Les solutions diluées dont la quantité du soluté est trés petite a celle du solvant peuvent étre considérer

comme des solutions idéales.

Les solutions concentrées (Cv > 10 M) ne peuvent pas étre considérées comme idéales, car les volumes

des molécules formés sont trés différents des volumes des atomes du solvant.
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e Les solutions réelles : les interactions intermoléculaires solvant-solvant, soluté- soluté et soluté -
solvant ne sont pas trés proches. La présence du soluté modifie les forces intermoléculaires du solvant
déja existantes prise en compte, les €énergies de liaison, 1’agitation thermique et les liaisons
intermoléculaires

IV.5. La concentration -Définition
La concentration d’un soluté dans une solution est la quantité de ce dernier présente dans la solution

considérée. Elle désigne la proportion du soluté dans la solution. La concentration du soluté est un

parametre intensif, c’est-a- dire qu’elle est indépendante de la quantité de la solution, alors que la quantité de

matiere ou de masse du soluté est une grandeur extensive.

On peut caractériser la matiére (solvant ou soluté) par sa masse notée (m), son volume noté (V), sa

masse volumique (p) ou son nombre de moles (n).

IV.5.1. Quantité de matiére

La quantité de mati¢re du solvant ou du soluté peut étre exprimée soit par son nombre de moles 7,

soit par sa fraction molaire f, ou soit par sa fraction massique % (m/m).

A. Nombre de moles ()
Le nombre de moles (n) représente le rapport entre la masse de 1’entité (solvant ou soluté) utilisée dans le

mélange et sa masse molaire (M). Il est donné par 1’équation :

Ngotuts = masse du solute (én g) = Tsoluté (op mole) : Pour le soluté
soluté masse molaire du soluté (en g.mole™1) Mgotuts '
n = Jnasseldi S0lYanti(en g) = Tsolvant (op mole) : Pour le solvant
solvant masse molaire du solvant (en gmole™1) Movant '

Le nombre de moles (1) est mesuré en mole et ses multiples dans le systéme international.
Une mole = 10° milimoles
Exemple : Calculer le nombre de moles d’urée ainsi que le nombre de moles d’eau, contenues dans une

solution composée de 15 g d’urée (CON:H4) diluée dans un litre d’eau pure. On donne Mur¢e = 60 g/mol,

Meau = 18 g/mol, la densité de I’eau est d = 1.

Réponse
Le nombre de moles d’urée : nur¢e = Murée /Murge = 15/60 = nurée = 0,25 mol.

Le nombre de moles d’eau : neau= Meau /Meau = 1000 /18 = Neau = 55,55 mol.

OU : Meay = Peau X Vean = lg/em® x 1 L = 101-2 -x IL=1000 g. On rappelle que : lem®=103L =1 mL
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B. Fraction molaire (f)
La fraction molaire notée (f) représente le rapport du nombre de moles (n) de I’entité (solvant ou soluté)

utilisée dans le mélange par le nombre total de moles de la solution (7solution). Elle est définie par I’équation:

nbr de moles du soluté n 4 ,
Fsotute = — x 100% = —2€ x 100 % : Pour le soluté
nbr total de moles de la solution Ngolution
nbr de moles du solvant n
fsotwant = x 100% = —2ant 5 100 % : Pour le solvant

nbr total de moles de la solution Ngolution

On note ici que : Ngopution = Nsoluté + Ngowant

Pour une solution constituée de plusieurs solutés : 1,2, 3,.....,1,.....,N. Dans ce cas:
Nsotution = Msotuts 1 T Msotute 27t ** + Nsotueei + ** + Nsoruee N T Nsotvant
Remarque
1. La fraction molaire est sans unité, elle est exprimée en pourcentage (%).
2. La somme de toutes les fractions molaires y compris celle du solvant d’une solution est égale a

I’unité. Zifi =1.

Exemple: Calculer la fraction molaire de I'urée ainsi que celle de I’eau de 1’exemple précédent.

Solution
Nypeé Nypé Nyré 0.25
furee=—"——x%x100% = ——————— X 100% = ——=—X 100% = ———— %X 100%
Nsolution Nuréet Nsolvant Nuréet Neau 0.25+55.55
= furee = 0,44 %
Neqy Neqy Nequ 55.55
feau=—""—%X100% = ————— X 100% = ————— x 100% = ————%x 100%
Nsolution Nuréet Nsolvant Nuréet Neau 0.25+55.55

= feau =99.56 %
furée + feau=1

C. Pourcentage Massique ou fraction massique (% (m/m)) :
Le pourcentage massique noté % (m/m) d’un constituant est le rapport entre la masse de ce constituant et

la masse totale de la solution (le mélange). Il est défini comme suit:

masse du soluté m 6
0 — 0/ — soluté YA r
m/m 5 = X 100% = ——— X 100 % : Pour le soluté
% ( / )solute masse totale de la solution /o Mgolution %
masse du solvant m
% (Mm/M)gorvant = X 100% = —=2ant » 100 % : Pour le solvant

masse totale de la solution Mgoution

Remarque

1. La fraction massique est sans unité, elle est exprimée en pourcentage (%).
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2. La somme de toutes les fractions massiques y compris celle du solvant d’une solution est égale a

Punité. }; % (m/m); = 1.

Exemple : Calculer la fraction massique de 1’urée ainsi que celle de I’eau de 1’exemple précédent.

Réponse
P Muyrée Myrée 15
%(m/m)urée = T X 100% = e X 100% = 15 11000 X 100% = %(m/m)urée = 1,47 %
solution urée eau
eau eau 1000
%(m/m)eau = # X 100% = h X 100% = ——— X 100% = %(m/m)eau = 98,53 %

D. Pourcentage masse par volume (% (m / V))
Le pourcentage masse par volume d’un constituant dans un mélange est le rapport entre la masse du

constituant dans le mélange et le volume de la solution. Il est donné par 1’équation suivante:

masse du soluté

m .
0 , — X 0f — soluté % 0 : r
/O(m/v)solute volume total de la solution 100% Vsolution 100 % : Pour le soluté

masse du solvant m
%(M/V)sotvant = x 100% = —=2ant » 100 % : Pour le solvant

volume total de la solution Vsolution

Le pourcentage masse par volume est exprimé par des (g/millilitre).

Exemple: Un pharmacien ajoute 2 72/ d’eau distillée a 4 g d’un médicament en poudre (soluté). Le volume

final de la solution est de 3 7z/. Quel est le pourcentage en masse par volume (m/V) du soluté ?

Réponse

La masse du soluté (msoiut¢ =4 g), le volume de la solution est (Vsolution = 3 ml). Donc :

% (m/V)sotues = 724 x 100 % :% X 100 % = %(m/V)somee = 133 %

solution

Ce résultat signifie que, dans 100 ml de la solution, on trouve 133 g de soluté.

E. Pourcentage volume par volume (% (V /V))
Le pourcentage volume par volume d’un constituant est le rapport entre le volume de ce constituant et le

volume total de la solution, il est donné par 1’équation suivante:

%V /V)sotuts = V[,s"ﬂ x 100 % : Pour le soluté

solution

%V /V)sotwant = :S"’ﬂ X 100 % : Pour le solvant

solution

Le pourcentage volume par volume est exprimé en %.

[Nom de la société] _



Chapitre TV Propriétés colligatives des solutions 20252030

Exemple : Un pharmacien mélange 30 mL d’éthanol (soluté) avec 100 mL d’eau (solvant). Quel est le

pourcentage volume par volume (% (V/V)) de cette solution ?

Réponse
Le volume du soluté est : V sone = 30 mL

Celui de la solution est : V solution = V solut¢ T V solvant = 130 mL

% (V/ V)solure = 284 % 100 % = —= x 100% = % (V/ V)soluté = 23%

solution

F- La dilution

La dilution est un procédé utilisé pour diminuer la concentration d’une solution. Sachant que le

nombre de moles de soluté ne varie pas lorsque I’on ajoute du solvant, I’équation de base de la dilution
est donnée par : n=n; = C;xXVi=CeX Vg
Avec : C; et V; sont la concentration molaire et le volume initiaux de la solution ;

Cc et Vf sont la concentration molaire et le volume finaux de la solution.

IV.5.2. Différentes concentrations d’une solution
La concentration d’une solution peut étre exprimée de différentes manicres. Selon les paramétres choisis
pour représenter les quantités de soluté ou d'ions issus de sa dissociation par rapport au solvant, on distingue

plusieurs types de concentration:

A. Concentration molaire ou Molarité (Cm):

La concentration molaire, ou molarité notée Cm, est définie comme le rapport du nombre de moles

de soluté par unité de volume de la solution. Son unité est la mole par litre (mol/l).

nbre de moles de soluté n 4
Cm= = Cm =2 (mol/l)

Volume de la solution en litre Vsotution

Donc une solution molaire est une solution dont la concentration molaire (Cm) est égale a 1mol/L.

Exemple : Calculer la concentration molaire de la solution de I’exemple 1. En supposant que la masse de
I’urée est négligeable devant celle de I’eau.

Réponse

Nsoluté _ 0.25

Cm= =0.25mol/lou 0.25M avec (M = 1mol/l)

Vsotution 1

B. Concentration pondérale ou Massique (Cp)
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La concentration pondérale, notée Cp, appelée aussi concentration massique, est définie comme le rapport de

la masse du soluté par unité de volume de la solution. Elle est donnée par :

masse du soluté en gramme Myopute
"~ Volume de la solution en litre  Vpytion

Cp (g/b

L’unité de la concentration pondérale est le gramme par litre (g/1).

Exemple : Calculer la concentration pondérale de la solution de I’exemple 1. En supposant que la masse de
I’urée est négligeable devant celle de 1’eau.

Réponse
Cp = soluté _ 1_15= 15 g/1

Vsotution
Remarque

On peut déduire une relation entre la concentration molaire et la concentration pondérale :

M= Cp=MxCy

Cm

C. Concentration molale ou Molalité (Cm):

La concentration molale appelée aussi la molalité notée Cm, représente le rapport du nombre de moles

de soluté par masse de solvant. Elle est définie par I’équation suivante:

nbre de mole du soluté Ngolute
~ Masse du solvant en kilogramme — Mggpant

Cn (mol/Kg)

L’unité de la molalité est la mole par kilogramme (mol/Kg).

e Relation entre la molarité (Cm) et la molalité (Cm)
1. Cas des solutions diluées : Dans le cas des solutions diluées, la masse et le volume du soluté sont

négligés devant la masse et le volume du solvant. On peut donc écrire:

~

{ Vsolution = Vsolvant + Vsoluté = Vsolution = Vsowant c€ar Vsoluté ~ 0
Mgoiution = Msolvant + Mgoiute = Msotution = Msolvant CAY Mgopyte = 0

C _ Msoluté _ Msoluté
D N m Mgolyant Mgolution CMm __ Mgoution
onc : Nsoluté = .V = Psolution
C = — m solution
M v ]
Solution

On déduit que : Cyy = Psotution X Cm  Pour une solution diluée

Exemple : Calculer la molalit¢ de la solution de ’exemple 1. En supposant que la masse de 1’urée est

négligeable devant celle de I’eau.

[Nom de la société] _



Chapitre TV Propriétés colligatives des solutions 20252030

Réponse : Cpp =20ttt % = 0.25mol/Kg

Mgolvant

2. Cas des solutions non diluées : dans le cas des solutions non diluées, la masse et le volume du soluté
ne sont pas négligeables devant ceux du solvant. La concentration molaire est reli¢ée donc a la
concentration molale par la relation suivante:

Cy estla molarité de la solution;
C,, est la molalité de lasolution;

PSolution est lamasse volumique de la solution;
M estla masse molaire du soluté.

PSsolution
Cy= C,, X—— Avec
M m> gt oM

Exemple : Calculer la molalité¢ de la solution de I’exemple 1. On donne (p solution = 1080 gr/l), la masse

molaire de I’urée est de (M = 60 gr/mole).

Réponse
PSolution 1
Cuy=CpX7—7——3C, = Cy Xx— = 0.23 mol/Kg
1+CpM PSolution—-M x Cy
Remarque

Dans le cas des solutions aqueuses diluées, la molarité et la molalité peuvent étre considérées comme égales,
car la densité de 1'eau est proche de ’unité (=1 g/mL). Tandis que dans le plasma, la molalité est différente
de la molarité en raison de la présence des lipides et des protéines qui occupent un volume non négligeable.

En effet dans un litre de plasma, on trouve 0, 93 litre d'eau.

D. Concentration Osmolaire ou Osmolarité (Cosm)
D.1. Définition de I’osmole

En physique, I’osmole est I’unité de mesure du nombre d’osmoles d’une solution qui est le nombre total

de particules (molécules et ions) actives dans une solution appelées : entités cinétiques.

e Pour une solution ou le soluté est non dissociable (solution neutre), le nbre d’osmoles de la solution

égal au nbre de moles du soluté

e Pour une solution électrolytique (formée d’un soluté dissociable), le nbre d’osmoles de la solution

égal au nbre de moles de molécules du soluté et d’ions actifs dans la solution.

Exemples :
1. Dans une solution ou le soluté est I’'urée (non dissociable), une osmole d’urée est égale a une mole
d’urée. Nous avons donc une seule entité cinétique ou une seule particule active dans la solution

qui est ’urée lui-méme.
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2. Dans une solution de chlorure de sodium NaCl (¢lectrolyte fort = dissociation totale), chaque
molécule de NaCl donne naissance a deux ions actifs Na“ et CI". Donc le nombre d’osmoles est égal

a deux fois le nombre de moles de molécules de NaCl présentes dans la solution.

6 moles d'urée — pas de dissociation 6 NaCl -6 Na* + 6 Cl-
1l existe donc, 6 moles d'entités cinétiques actives dans tmoles de NaCl hbérent 6 moles de Na™ et 6moles de
la solution. Cl dans la solution.
Le nbre d'osmoles =le nbre de moles d'urée = 6 osmoles il existe donc 12 entités cinétiques actives dansla
solufion.

MNa,50, a 2Na® + 504_2 ; .
Le nbre d'osmoles = Y des entités cinétiques

1 mole de Na;50y libére 2 moles de Na™ et une mole de

= 121 osmoles

%0472 dansla solution.

Il existe donc, 3 entités cinétigues actives dans la

solution.

Lenbre d’osmoles = 3 osmoles

Pour 6 moles de Na;50, lenbre dosmoles=6x 3 =

18 osmaoles.

D.2. Nombre d’osmoles d’une solution - Généralisation
Le nombre d’osmoles d’une solution (entités cinétiques présentes dans la solution) est égal a la somme de

toutes les entités présentes dans la solution a 1’équilibre.

Soit un soluté AB qui se dissocie dans la solution en formant deux ions A* et B™. Le tableau

d’avancement permet de suivre 1’évolution des quantités de matiére du soluté dissous, de 1’état initial jusqu’a

I’équilibre.
Tableau d’avancement  de la réaction
AB = AT + B
t=0 no 0 0
t=teq=1tr no-np np n;
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On donne les notations suivantes :

no : est le nombre de moles initiales du soluté dans la solution.

a =np/no : Coefficient de dissociation.

np = o x ng : Le nombre de moles dissociées de soluté a 1’équilibre.
Nions = N1 + N2 : Le nombre total de moles d’ions dans la solution.

TNnon dissoc = Ho— Np = o — (0. % ng) : Le nombre de moles non dissociées de soluté.

Donc : Nosm = ), entités cinétiques actives dans la solution

Nosm = Nions + Nnon dissoc = (nl +n2) + [n() —(a X 1’10)]

On pose : m+n2=v X np avec v est le nombre d’ions par molécule dissociée.
Soit enfin : Nosm = ng X[1+a (v-1) | =ne X i
Ou: i=14+a(v—1) estappelé coefficient d’ionisation de Van't Hoff

D.3. Concentration osmolaire
La concentration osmolaire ou 1I’osmolarité d’une solution, notée Cosm, est le rapport du nombre d’osmoles

du soluté par volume de solution. Elle est donnée par 1I’expression :

n ny X[1+a (v—-1 n . .
Cosvi = osm_ = BoXIra oDl (M gy Cuxi
Volume de la solution (en litre) Vsotution Vsolution
Soit: Cosm = Cwm X i (Osmol/l)

Exemple : Calculer la concentration osmolaire de 14,2 g de cristaux de sulfate de sodium Nax(SO)4 dissoute
dans 0,5 I d’eau pure. On donne la masse molaire M (Nax(SO)4) = 142 g/mole et a = 1. On suppose que la

solution est diluée.

Réponse

- Calcul du nombre de moles initial : no =m /M = 14.2/142 - no = 0.1mol

- Calcul du nombre d’osmoles : La dissociation des cristaux de sulfate de sodium est totale (¢lectrolyte fort) :
Nax(SO)s 2 Na* + (SO)*s  (a=1,v=23)

nosm = noXi=ngX[1+a(v—1)]=01x[14+1((3—-1)] - nosm= 0.3 Osmol

Donc I’osmolarité de la solution est: Cog = —2m— = 0—'§ - Cosm = 0.6 Osmol/l

Solution 0

E. Concentration Osmolale ou Osmolalité (Cosm)
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La concentration osmolale ou 1’osmolalité d’une solution notée Cosm est le rapport du nombre d’osmoles de

soluté par masse de solvant. Elle est définie par I’équation suivante:

nbre d'osmoles du soluté T aeinaiies
Masse du solvant en kilogramme  Mgy1,ant

Cosm = (osmol/Kg)

Cosm = Cp X1
Exemple : Calculer la concentration osmolale de 1’exemple précédent.

4 . r n 0.3
Réponse : La concentration osmolale est donnée par : Cpgn = m"L"l"’s =55 = 0.6 0smol/Kg
solvant .

F. Concentration ionique ou Ionarité (Cion)
1. Un ion gramme —Définition : Un ion gramme est une unité de mesure qui correspond a la masse

d’une mole d’ions qui contient un nombre d'Avogadro d'ions, soit environ 6.023%X 1023 jons.

Une mole d’ions est constituée de N ,,,4ions = 6.023X 10%3ions

Un ion gramme = Mg 023%1023ions

2. L’ionarité: La concentration ionique, dite aussi ionarité et notée Cion, représente le nombre d’ions par unité

de volume de la solution. Elle est exprimée par 1’équation suivante :

nbre d'ions présents dans la solution

iz = Volume de la solution

Nions

Cion = (ions grammes/l) ou (mole d'ions/1)

VSolution

e Relation entre le nombre d’ions n;,,;dans la solution et le nombre de molécules (soluté)

Ngorute dans la solution

*Cas _d’un_¢lectrolyte fort (dissociation totale du soluté) : Dans le cas d’un é¢lectrolyte fort, la

dissociation du soluté est totale, on aura donc pour chaque molécule de soluté dissociée, un nombre (v)

d’1ions formés dans la solution.
Exemple : NaCl - Na* + CI- et CaCl, > Ca?* +2CI

Une mole de molécule de NaCl donne naissance 3 un ion de Na' et un ion de CI". Donc, dans la
solution on trouve deux ions (v = 2). Tandis que, une mole de molécule de CaCl, donne un ion de Ca** et
deux ions de Cl" (v = 3). On peut donc généraliser la relation entre le nombre de molécules du soluté

introduites dans la solution ng et celui des ions formés dans la solution n;y,s. Soit : Njps = V X N

n; v Xn n
2 Ciop=5——= > =VX( ; )=VXCM
Vsolution Vsotution Vsotution
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Cion = V X Cy (ions grammes / litre) ou (ions g/L)

*Cas d’un électrolyte faible (dissociation partielle du soluté) : Dans le cas d’un électrolyte faible, la

. .o , . . ., . n; axXvxXn
dissociation du soluté est partielle. L’expression précédente devient : C;pp = ——— = 2
Vsolution Vsotution

= Cion = A XV X Cpy (ions grammes / litre)
Exemple: Soit un solut¢ de type (AB2) qui se dissocie partiellement dans la solution par un taux de
dissociation (@), selon la réaction suivante :

AB:=2 A +2 B

Tableau d’avancement  de la réaction
AB» = A" + 2B
t=0 no 0 0
t=teq=1tr ng-np = Ng-a no ni=ano n2=2ano

Le nombre d’ions dans la solution est v = 3. A 1’équilibre, la concentration ionique des ions A" est :
Cion (a2+) =@ % Cm, celle des ions B est : Ciop (g-) =2 x @ X Cm

La concentration ionique de la solution est donc : Cion (solution) = C;,, 42+) +Cion (8-)

=3XaxXxCy=vxaxCy
Plus généralement:

Cion (solution) = C;yy, (ion*) + Cipy (ion™)
=v* (@ Cy) v~ (aCy)
=(v" + v ) XxaxCy
=vXaXCy

Avec: v (solution) =v* + v~
G. Concentration équivalente ou normalité (Céq ou N)

La concentration équivalente est une caractéristique des solutions électrolytiques (solutions ionisées
uniquement). Elle permet de connaitre la quantité de charges électriques dite nombre d’équivalents
présents dans la solution. Cette concentration dépend de la valence (Z) de I’ion X *2. La concentration

équivalente est mesurée en unité équivalents par litre notée (éq / L).

L’équivalent noté (¢q) est la quantité de charges électriques transportées par une mole de charges
¢lectriques ¢lémentaires (-¢) dans la solution. Sa valeur vaut :

leq =Navo X |e 56,023 102 x 1,6 107" = 1 eq =96500 Coulomb.
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1. Cas d’un_électrolyte fort (dissociation totale du soluté, o = 1): Dans ce cas, le nombre

d’équivalents égal au nombre de valence Z de I’ion formé apres dissociation.

Exemple:

* 1 mole de sodium Na donne 1 mole de Na* (Z = 1), donc 1 mole de Na™ transporte dans la solution
une charge ¢électrique de 1éq (Q = 96500 C) ;
* 1 mole de calcium Ca donne 1 mole de Ca** (Z = 2), donc 1 mole de Ca’" transporte dans la solution

une charge ¢lectrique de 2éq (Q =2% 96500 C) ;

En général, une mole d’ions X*Z, donne Z équivalents dans la solution. Donc, n_moles de X*%, donne
neq(ions) : neg (ion) = Z X n (éq)
Donc la charge transportée est : Q =Z X n X 96500 C

2. Cas d’un électrolyte faible (dissociation partielle du soluté, 0 < a < 1) : I’équation précédente

devient : ngg(ion)=Z xnxa(éq) > Q=Z X nX a x 96500 C

Définition : La concentration équivalente d’un ion donné dans une solution, notée Cgéq, est le nombre

d’équivalents de I’ion présents dans la solution par unité de volume. Elle est donnée par 1’expression :

. nbre d'équivalents drion ngg (ion)
Ceq (ion) = c! = A
Vsotution Vsolution
ZXnxXa VionX N
="X% —Zxax( )=Z X a x (HenXTo
Vsotution Solution Vsoution

n,
= Zxaxvi,mx(m)=z><[axv,-onxCM]

Céq (ion) = Z X Cy(ion) (éq/L)

Avec : Cy(ion) = a X vj,, X Cy : est la concentration molaire de 1’ion considéré (cation ou anion) dans la

solution qui égale ici a sa concentration ionique C;on(ionT). €y est la concentration molaire du soluté (ou

de la solution) et ng est le nombre initial de moles du soluté dans la solution.

Cas particulier : Pour un électrolyte fort (o = 1), Ceq (ion) = Z X Cy(ion)(éq/L)

Avec : Cy(ion) = vy, X Cyy et Cu: est la concentration molaire du soluté dans la solution

Généralisation : Pour une solution contenant N ions (cations (*) et anions (°)) de valences différentes ( Z;;,),

la concentration équivalente de cette solution sera égale a:
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Ceq (Solution) = Y\L, Z;,,Cy(ion) + Xy Z;,,C y(ion)

Cas particulier : Pour une solution électriquement neutre (c’est-a-dire : la charge électrique totale de la

solution est nulle), Onaura: Y4 Z7,,Cy(ion) = X)L, Z;,,,C y(ion)
Ou brievement :  };; C gq,- =2jCeqj c’est’équation de neutralité électrique de la solution
Soit donc :
Ceq (Solution) = 2\, Z},,Cy(ion) = 2 %), Z;,,C y(ion)
Exemple. Calculer la concentration équivalente de 14,2 g de cristaux de sulfate de sodium (Nax(SO)4)
dissous dans 0,5 L d’eau. On donne @ =1 et la masse molaire M = 142 g/mol.
Réponse
La sulfate de sodium se dissout dans I’eau selon la réaction suivante:
1 Naz(SO)4 — 2 Na™ + SO4*~ (Dissociation totale, @ = 1)

D’apres la réaction de dissociation précédente, nous avons :

1 mole de Nay(SO) 4 donne en dissoctant 2 moles de Na* + 1 mole de SO4*~

a- Calculons le nombre de moles initiales g des cristaux de Nax(SO)4 (le soluté) dans la solution :

m 14.2
Ng = Ngoputs — M = m = 0.1mol

b -Calculons la molarité¢ Cy; de la solution: Cy= VnO = % =0.2mol/L
Sol .
Tableau d’avancement de la réaction
Nax(SO)4 —+  2Na' + SO4*
t=0 0.2 mol /L 0 0
t=teq=1tr 0 mol /L 2x 0.2mol/L  1X0.2mol/L

-La concentration équivalente de I’ion Na" est donc : Ceq(Na™) = Zy,+ X Cy(Na™) =1x 0.4 = 0.4 éq/L
-La concentration équivalente de I’ion SO4>" est : Céq(5042_) = Zgp2- X Cy(S027) =2%x0.2=0.4éq/L
On remarque que la neutralité électrique de la solution est vérifiée : );; € f{qi =2jCeqj = 0.4 ¢éq/L
-La concentration équivalente de la solution est : Ceq (Solution) = C4q(Na™) + Cyq (S 042_)
ou 2C¢,(50,°7) = 2C¢y(Na*) = 0.8 éq/L
H. La constante d’équilibre (Kc)
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Définition : La constante d’équilibre d’une réaction chimique notée Kc définit un état ou la réaction ne peut

plus évoluer spontanément, dit état d’équilibre. Elle est définie par le rapport suivant :

[Produits] o
K¢ = TReactirsy  (S2ms unité)

Soit la réaction chimique quelconque suivante : A + B = C+D
Ou A et B sont les réactifs initiaux présents a t = 0, C et D sont les produits finaux obtenus a 1’équilibre

(t = teq). La constante d’équilibre de la réaction précédente est :

Le numérateur du rapport porte le produit des concentrations molaires des produits a (t = t4,) alors que le

dénominateur porte le produit des concentrations molaires des réactifs de la réaction chimique a (t = 0).

Cas particulier : Dans le cas ou les produits et les réactifs sont multipliés par des coefficients

steechiométriques comme a, 3, y et 6: adA+pB—>yC+8D
yy e , . . [€]Yx[D]®
La constante d’équilibre prendra I’expression suivante : Ko = X [BF

Exemple. Calculer la constante d’équilibre de la dissolution du chlorure de calcium CaCl, dans 1’eau sachant

que sa molarité est 0,1 mole/l.

Réponse
Tableau d’avancement de la réaction
Dissociation totale CaCh — Ca** +  2CrI
t=0 0.1 mol/L 0 0
t=teq =1tr Omol /L 0.1mol/L  2X0.1 mol /L

_ [ea®*]"x[c1 2 _ (0)x(0:2)% _ s
Kc [Cacl,]1 o1y R

F. La force ionique d’une solution ()
Définition : La force ionique d’une solution notée p mesure I’activité des ions présents dans une solution
électrolytique. Elle est définie par I’équation suivante :

Z; estlavalence de l'ion i

=1y 72 Y )
h=3X 2iZ; X (Cion)i  (mol/L) Ou {(Ci,m)i est la concentrationionique de 'ion i

Exemple. Calculer la force ionique d’une solution de NaCl de concentration pondérale (Cp =9 g/L), sachant

que M nac1 = 58,5 g/moleta=1.
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Réponse

C
Cy(NaCl) = MP

9
—ﬁ—0.154M

ZNa")=1etZ (Cl)=|-1=1

Tableau d’avancement de la réaction
Dissociation totale Na ClI — Na” + Cr
t=0 0.154 mol / L 0 0
t=teq=1r 0 mol /L 0.154 mol/L  x0.154 mol /L
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