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Cet ouvrage s’inspire directement de l’enseignement de chimie destiné aux étudiants de 
1re et 2e années de l’Institut National des Sciences Appliquées de Toulouse (L1 et L2 
Ingénierie Chimique, Biochimique et Environnement) ainsi qu’aux stagiaires de forma-
tion continue préparant le Diplôme de Formation Supérieure Technologique Expert en 
Dépollution. Il pourra être utilisé avec profit par les étudiants du département Génie des 
Procédés, Eau, Énergie, Environnement de l’INSA, également par les élèves des classes 
préparatoires, les étudiants de licence (L1 et L2 Chimie et Sciences de la Vie), de méde-
cine, de pharmacie et les candidats aux CAPES et aux agrégations de sciences physiques.

Ce livre est avant tout un outil pédagogique. Pour cette raison, le premier chapitre est 
consacré à l’exposé des notions importantes pour la chimie des solutions. La plupart de 
ces notions sont abordées dans l’enseignement secondaire mais elles ne sont trop sou-
vent que survolées ou présentées dans des cas particuliers. Le premier chapitre permet 
d’introduire et de définir tous les termes utiles à la compréhension d’un problème de 
chimie des solutions. Sa résolution ne peut être réalisée sans une bonne maîtrise de ces 
concepts et sans une bonne méthode présentée à la fin de ce chapitre. Cette méthode, 
utilisée dans tous les chapitres, met l’accent sur la compréhension et la mise en équation 
du problème : il faut être en mesure d’identifier le nombre d’inconnues et d’écrire autant 
d’équations qu’il y a d’inconnues quel que soit le problème considéré. Ce n’est qu’une 
fois cette étape réalisée que la résolution mathématique intervient. C’est un exercice à 
part entière qui conduit souvent à une équation dont la résolution nécessite un solveur. 
Afin d’obtenir une résolution et donc des équations plus simples, il faudra émettre des 
hypothèses clairement expliquées et vérifiées.

Le deuxième chapitre est consacré à la compréhension et à la résolution des pro-
blèmes qui mettent en jeu des réactions acido-basiques. La première partie du chapitre 
présente les définitions et les concepts nécessaires à la compréhension des problèmes, en 
insistant sur la notion de domaines de prédominance. La deuxième partie est consacrée 
aux calculs de pH réalisés avec et sans hypothèse afin d’appréhender les différentes 
résolutions possibles.

Le troisième chapitre présente les équilibres de complexation ainsi que leurs influences 
sur les propriétés des solutés (solubilité, pouvoir oxydant ou réducteur, acido-basicité).

Le quatrième chapitre s’intéresse à la solubilité. Il comporte deux particularités par 
rapport à de nombreux ouvrages. Dans un premier temps, il présente à la fois la solubi-
lité des liquides, des solides (ioniques ou non) et celle des gaz. Dans un deuxième temps, 
il traite du système calco-carbonique et de la résolution des problèmes dans lequel il 
intervient. La compréhension de ce système est importante dans le domaine du traite-
ment de l’eau (décarbonatation des eaux, entartrage, dégazage, corrosion…).

Le cinquième chapitre aborde l’oxydoréduction et l’électrochimie avec une originalité 
pour que ce chapitre soit à la fois abordable par les étudiants de première année (L1) et 
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de deuxième année (L2). La première partie introduit les concepts et les définitions avec 
des notions thermodynamiques peu développées alors que le dernier paragraphe revient 
sur ces points avec un développement thermodynamique complet.

Pour que ce livre-outil soit utile, les résultats essentiels sont rassemblés en fin de 
chapitre dans une section « points clefs » ; de nombreux exercices avec des corrections 
détaillées sont proposés ; il contient aussi des tables de constantes ; un index développé ;  
de nombreux exemples et des exercices d’application sont présents dans la section  
« cours ».
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sions et les remarques enrichissantes ont toujours été fort nombreuses. Merci également 
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Foussard, dont le travail, les critiques et les conseils ont incontestablement permis 
d’améliorer ce manuscrit.

� Stéphane Mathé
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Chapitre

La compréhension d’un problème de chimie des solutions nécessite une bonne connais-
sance de la mise en solution des composés et des réactivités des solutés obtenus. Dans la 
première partie de ce chapitre nous allons définir les différentes réactivités observées en 
solution aqueuse. Cette étape est indispensable car elle permet l’identification de tous les 
solutés susceptibles d’être présents dans la solution étudiée. Dans un deuxième temps, 
pour résoudre le problème étudié, il faut être en mesure de le mettre en équation. Les trois 
types d’équations utilisées pour relier les concentrations des solutés sont décrites dans la 
deuxième partie du chapitre.

  Identifier   les différentes espèces susceptibles 
d’être présentes en solution.

  Écrire   des équations bilan traduisant 
la réactivité des espèces et utiliser 
l’avancement des réactions.

  Écrire   une constante d’équilibre.

  Établir   des bilans pour mettre en équation un 
problème de chimie des solutions.

1  L’eau et les solutions 
aqueuses

2  Les réactions chimiques

3  Réactions totales et réactions 
équilibrées

4  L’électroneutralité de la 
solution

5  Le bilan matière

6  La résolution d’un problème 
de chimie des solutions

1 L’eau et les solutions aqueuses 

1.1 Le corps pur
Le diagramme d’équilibre P - T de l’eau est représenté sur la figure 1.1. Ce diagramme 
indique les domaines de température et de pression pour lesquels l’eau est dans l’état 
solide, liquide ou vapeur. Il permet de constater que le domaine de stabilité de l’eau 
liquide est très étendu. Pour une pression d’une atmosphère (101 325 Pa), l’eau reste 
liquide entre 0 °C (273,15 K) et 100 °C (373,15 K). Pour une pression de 217,6 atmos-
phères, l’eau est liquide jusqu’à 374,15 °C. La température de solidification de l’eau 
liquide est toujours inférieure ou égale à 0,01 °C et elle varie très peu avec la pression. 
En revanche, la température d’ébullition de l’eau varie beaucoup avec la pression, elle 
est toujours comprise entre 0,01 °C et 374,15 °C.

Introduction

Plan

1 Notions 
fondamentales

Objectifs
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0 0,01 100 374,15 

Température 
 

 (°C) 

Pression (bar) 

Liquide 
Solide 

Vapeur 0,0061   

220,64   

1,01325   

Figure 1.1 – Diagramme d’équilibre P – T de l’eau.

La température d’ébullition élevée de l’eau s’explique par la structure de la molécule 
qui est représentée sur la figure 1.2. Les doublets non liants sur l’atome d’oxygène et la 
répartition électronique sont à l’origine de la forte polarité de la molécule et de l’exis-
tence des liaisons hydrogènes entre les molécules.

'

O
H H

δ+

δ −

δ+

Longueur de la liaison HO : 0,09584 nm  
Angle HOH  :  104°45’       
Électronégativité (Pauling) O : 3,44     H : 2,20 
Moment dipolaire : 1,8546 debye 

Figure 1.2 – La molécule d’eau.

Il faut noter que la structure de l’eau liquide dépend aussi de la température, cela se 
traduit par la variation de sa masse volumique avec la température comme l’indiquent 
les valeurs du tableau 1.1.

DÉFINITION
La masse volumique d’un liquide (ou d’un solide ou d’un gaz) est le rapport de la 
masse au volume qu’occupe cette masse.

 ρ =
m
V

 (1.1)

• r : masse volumique en kilogramme par mètre cube (kg ⋅ m-3) ;
• m : masse en kilogramme (kg) ;
• V : volume en mètre cube (m3).

Remarque Pour les solutions aqueuses la masse volumique est souvent exprimée en 
kg ⋅ L-1, en g ⋅ L-1 ou en g ⋅ mL-1. 1 kg ⋅ L-1 correspond à 103 g ⋅ L-1 ou 1 g ⋅ mL-1 ou 
1 g ⋅ cm-3 ou 103 kg ⋅ m-3.

9782100854455_CH1.indd   2 5/9/23   6:29 PM
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Solutions

Exercice 1.1 Calcul de concentrations

r représente la masse d’un litre de solution d’acide nitrique.
r ⋅ x représente la masse d’acide nitrique par litre de solution d’acide nitrique.
La concentration molaire volumique en acide nitrique est donc :

ρ= ⋅C x
MHNO

HNO3
3

L’acide nitrique n’existe pas dans l’eau puisque c’est un électrolyte fort. Pour cette raison 
il ne faut pas utiliser la notation HNO3(aq)  pour exprimer la concentration de la solution 
d’acide nitrique mais plutôt CHNO3

. Cette concentration représente la quantité de matière 
d’acide nitrique solubilisée par litre de solution.

==
×
×

⋅−
−C

1 115 0 20
63,013 10

3 54 mol LHNO 3
1

3

, ,
,

La mise en solution de l’acide nitrique est traduite par l’équation bilan ci-dessous (du type 
(1.15)). La dissolution d’une mole d’acide nitrique donnera une mole de soluté NO3(aq)

−  et une 
mole de soluté H O3 (aq)

+ .

+ → +− +HNO H O NO H O3(l) 2 3(aq) 3 (aq)

Compte tenu de la stœchiométrie de la réaction de dissolution de l’acide nitrique,  la 
concentration molaire volumique des ions nitrate est :

[ ] =− CNO3(aq) HNO3

soit NO 3,54 mol L3(aq)
1  = ⋅− −  ou 3,54 10 mol m3 3× ⋅ −

et la concentration massique est :
ρ[ ] ⋅ ⋅ ⋅−

− − −C xNO M
M

MNO 3(aq) NO
HNO

NO3 3
3

3
= =

D’où
, ,

, ,C
1 115 0 20
63,013 10

62 005 219 g L soit 0 219 g cmNO 3
1 3

3
=

×
×

= ⋅ ⋅−
− −

−

Exercice 1.2 Couples Forme Oxydée/Forme Réduite et  
Forme Acide/Forme Basique

Si l’équation bilan qui traduit la relation entre les deux formes du couple est équilibrée en 
utilisant des électrons alors il s’agit d’un couple FO/FR (équation bilan (1.18)).
Si l’équation bilan qui traduit la relation entre les deux formes du couple est équilibrée sans 
utiliser d’électron alors il s’agit d’un couple FA/FB. Dans ce cas, l’équation bilan traduit la 
protonation de l’eau (équation bilan (1.11)) ou sa déprotonation (équation bilan (1.12))
Pour les calculs des nombres d’oxydation : n.o.(O) = -II et n.o.(H) = +I
a) − +MnO /Mn4(aq) (aq)

2  est un couple FO/FR ce qui est traduit par la demi-équation électronique :

+ + →← +− + − +MnO 8 H O 5 e Mn 12 H O4(aq) 3 (aq)
2

2
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 1   L’eau et les solutions aqueuses

Tableau 1.1 Masse volumique de l’eau en fonction de la température (P = 1 atm).

p (çC) 0 1 2 4 20 100

q (p) (kg · L-1) 0,99978 0,99985 0,99990 0,99995 0,99819 0,95839

L’eau pure est aussi caractérisée par une permittivité relative (ou constante diélec-
trique : er = 78,4 à 25 °C) très élevée comparée à celle d’autres solvants.

L’eau pure possède aussi une très faible conductivité (0,055 mS ⋅ cm-1 à 25 °C sous 
la pression de vapeur saturante) qui est due à la présence d’ions oxonium H O3 (aq)

+  (ou 
hydronium ou hydroxonium) et hydroxyde −HO(aq) en très faible quantité (10-7 mol ⋅ L-1 
à 25 °C).

1.2 Les solutions aqueuses
Compte tenu de sa structure, la molécule d’eau peut interagir avec de nombreux compo-
sés qu’ils soient électriquement neutres ou chargés. Ces interactions peuvent conduire à 
la solubilisation du composé. Le terme électrolyte est aussi utilisé à la place de composé 
si sa solubilisation donne une solution aqueuse contenant des ions.

DÉFINITION
Une solution aqueuse est constituée d’eau qui joue le rôle de solvant et de molé-
cules ou d’ions solubilisés appelés solutés.

En solution aqueuse les solutés sont liés à un certain nombre de molécules d’eau : 
c’est l’hydratation. Le nombre de molécules liées au soluté et la nature de la liaison 
dépend entre autre de la taille du soluté et de sa charge électrique. Pour indiquer qu’un 
composé est un soluté, c’est-à-dire qu’il est hydraté l’indice « aq » est utilisé.

Compte tenu de la permittivité élevée de l’eau les forces électriques d’attraction entre 
les cations (ions de charge positive) et les anions (ions de charges négatives) sont faibles. 
Pour cette raison il est souvent considéré que les solutés ioniques sont séparés les uns 
des autres.

Remarque L’attraction électrique entre cation et anion est plus forte pour les ions 
polychargés. Dans ces conditions, il arrive que le cation et l’anion restent en interaction 
dans la solution et c’est l’ensemble des deux, appelé paire d’ions, qui est hydraté.

La composition d’une solution peut être donnée à l’aide de différentes variables, la 
concentration est la variable la plus utilisée.

9782100854455_CH1.indd   3 5/9/23   6:29 PM
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Entraînez-vous
Exercice 1.1 Calcul de concentrations

À 25 °C, à partir de la masse volumique r  d’une solution d’acide nitrique et de son pourcentage 
massique x, calculer sa concentration molaire volumique. Calculer la concentration des ions 
nitrate. Exprimer le résultat en mol ⋅ L-1, mol ⋅ m-3, g ⋅ L-1, g ⋅ cm-3.
Données :
L’acide nitrique HNO3 est un acide fort dans l’eau.
À 25 °C : r = 1,115 g ⋅ cm-3

x = 
masse de HNO

masse de solution d’acide nitrique
3 , x = 20,00 %

Masses molaires : MHNO3
 = 63,013 g ⋅ mol-1 ; −MNO3

 = 62,005 g ⋅ mol-1

Exercice 1.2 Couples Forme Oxydée/Forme Réduite et  
Forme Acide/Forme Basique

Indiquer si les couples ci-dessous sont des couples Forme Oxydée/Forme Réduite ou des 
couples Forme Acide/Forme Basique. Justifier votre réponse en écrivant l’équation bilan qui 
traduit la relation entre les deux formes du couple. Pour les couples FO/FR identifier la FO et 
la FR en calculant les nombres d’oxydation.

a) − +MnO /Mn4(aq) (aq)
2   b) CrO /Cr O4(aq)

2
2 7(aq)

2− −

c) Fe(H O) /Fe(H O)2 6(aq)
3

2 6(aq)
2+ +  d) + +Fe(H O) /Fe(H O) (HO)2 6(aq)

3
2 5 (aq)

2

e) CH CH OH /CH CHO3 2 (aq) 3 (aq)  f) CH CH OH /CO3 2 (aq) 2(aq)

Exercice 1.3 Mise en solution, écriture des constantes d’équilibre

a)  Écrire les équations bilan traduisant les réactions qui se déroulent lors de la solubilisation 
des solides ioniques ci-dessous.

 a.1) CaCl2(s)  a.2) CH3CO2Na(s) a.3) NH4NO3(s)

 a.4) Ag2SO4(s) a.5) Fe2(SO4)3(s) a.6) K4[Fe(CN)6](s)

b)  Écrire les constantes d’équilibre des réactions acido-basiques dont les équations bilan ont 
été écrites lors de la réponse à la question « a »

c)  Les solutions de sulfate d’argent (« a.4 ») et de sulfate de fer (« a.5 ») sont saturées, écrire 
la constante d’équilibre qui traduit cette saturation.

d) Écrire la constante de dissociation du ferrocyanure.
Données :
Les ions sulfate SO4(aq)

2− , acétate −CH CO3 2(aq) et cyanure CN(aq)
−  sont des bases faibles.

L’ammonium NH4(aq)
+  est un acide faible.

Le ferrocyanure Fe(CN)6(aq)
4−  est un ion complexe.

Les coefficients d’activité des solutés sont égaux à 1.

9782100854455_CH1.indd   36 5/9/23   6:31 PM
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L’essentiel

1   Masse volumique :

 ρ = m
V

 ⋅ =

 


−kg m

kg
m

3
3

 (1.1)

2   Une solution aqueuse est constituée 
d’eau qui joue le rôle de solvant et de 
molécules ou d’ions solubilisés appelés 
solutés.

3   Concentration d’un soluté i :

 [ ] = n
V

i i  ( )⋅ =−mol L
mol
L

1  (1.2)

 [ ] = m
V

i i  ⋅ =

 


−kg L

kg
L

1  (1.3) 

 Activité d’un soluté i :

 γ( )
[ ]=i
i

Ci
i,Ref

 (sans unité) (1.19)

• Ci,Ref =  1 mol ⋅ L-1 Concentration de 
référence

• [ i ] Concentration du soluté i (mol ⋅ L-1)
• g i coefficient d’activité du soluté i (sans 

unité)
4   La variation de composition d’un système 

fermé siège d’une réaction chimique est 
traduite par une équation bilan :

   ν ν ν ν+ + = + +A A A A1 1 2 2 a a b b... ...  (1.4)

 Les proportions des réactifs Achiffre et des 
produits Alettre mises en jeu ne sont pas 
quelconques. Les coefficients nchiffre et 
nlettre, nombres positifs par définition, qui 
précisent ces proportions molaires sont 
appelés coefficients stœchiométriques. Ils 
traduisent la conservation des éléments 
et celle de la charge électrique.

5   Un constituant qui ne réagit pas, c’est-à-
dire dont l’état est le même que le sys-
tème soit dans son état initial ou final est 
appelé constituant spectateur (souvent 
omis dans l’écriture de l’équation bilan).

6   Une réaction est totale si l’un des réactifs, 
le réactif déficitaire, disparaît complète-
ment. Dans l’équation bilan le signe égal 
est parfois remplacé par une simple flèche 
(→).

7   Une réaction est équilibrée si le réactif 
déficitaire ne disparaît pas complète-

ment. Dans l’équation bilan le signe égal 
est parfois remplacé par une double 
flèche ().

8   Dans un système chimique fermé, siège 
d’une seule réaction chimique, les varia-
tions des quantités de matière ni des 
constituants non spectateurs Ai ne sont 
pas indépendantes car les composés réa-
gissent dans les proportions liées aux 
coefficients stœchiométriques (algé-
briques) :

 ξ
ν

=
−n n ,i 0 i

i
  (1.6)  ;  ξ ν= nd d /i i (1.7) 

 pour une réaction chimique élémentaire.

• x (ksi) : avancement de la réaction (mol)
• n0,i  : quantité de matière initiale du 

constituant i (mol)
• ni : quantité de matière du constituant i 

à un instant donné (mol)
9   L’avancement de la réaction  x  est une 

variable qui s’exprime en mole. Sa valeur 
initiale, donc avant réaction, est nulle. Sa 
valeur maximale xd, dans le cas d’une 
réaction totale, est imposée par la quan-
tité de matière initiale n0,d du réactif Ad en 
défaut :

, ,0 mol /d 0 d d d d 0 d dν ξ ξ ν⇒ −n n n= + = = 

 , ,0 mol /d 0 d d d d 0 d dν ξ ξ ν⇒ −n n n= + = =  (1.8)

10   L’avancement x permet d’exprimer la 
quantité de matière ni du constituant Ai 
dans le système à un instant donné :

 ν ξ= +n ni 0 i i,  (1.9)

11   Le taux de conversion ti du réactif Ai est 
la fraction de ce dernier qui a réagi. On 
l’exprime généralement en pourcentage :

 τ ν ξ− −
=

n n

n
=

n
,

, ,
i

0 i i

0 i

i

0 i
 (1.10)

12   Le rendement r par rapport à un produit 
Ai est le rapport entre la quantité de 
matière de Ai formée et celle que l’on 
aurait obtenu si la réaction avait été totale.

13   Mise en solution sans hydrolyse : lors de 
ces réactions le constituant i considéré 
change de phase et l’eau n’intervient que 
pour son hydratation.

Les points clefs du chapitre
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Chapitre

La compréhension d’un problème de chimie des solutions nécessite une bonne connais-
sance de la mise en solution des composés et des réactivités des solutés obtenus. Dans la 
première partie de ce chapitre nous allons définir les différentes réactivités observées en 
solution aqueuse. Cette étape est indispensable car elle permet l’identification de tous les 
solutés susceptibles d’être présents dans la solution étudiée. Dans un deuxième temps, 
pour résoudre le problème étudié, il faut être en mesure de le mettre en équation. Les trois 
types d’équations utilisées pour relier les concentrations des solutés sont décrites dans la 
deuxième partie du chapitre.

  Identifier   les différentes espèces susceptibles 
d’être présentes en solution.

  Écrire   des équations bilan traduisant 
la réactivité des espèces et utiliser 
l’avancement des réactions.

  Écrire   une constante d’équilibre.

  Établir   des bilans pour mettre en équation un 
problème de chimie des solutions.

1 	 L’eau et les solutions 
aqueuses

2 	 Les réactions chimiques

3 	 Réactions totales et réactions 
équilibrées

4 	 L’électroneutralité de la 
solution

5 	 Le bilan matière

6 	 La résolution d’un problème 
de chimie des solutions

1	 L’eau et les solutions aqueuses 

1.1	 Le corps pur
Le diagramme d’équilibre P - T de l’eau est représenté sur la figure 1.1. Ce diagramme 
indique les domaines de température et de pression pour lesquels l’eau est dans l’état 
solide, liquide ou vapeur. Il permet de constater que le domaine de stabilité de l’eau 
liquide est très étendu. Pour une pression d’une atmosphère (101 325 Pa), l’eau reste 
liquide entre 0 °C (273,15 K) et 100 °C (373,15 K). Pour une pression de 217,6 atmos-
phères, l’eau est liquide jusqu’à 374,15 °C. La température de solidification de l’eau 
liquide est toujours inférieure ou égale à 0,01 °C et elle varie très peu avec la pression. 
En revanche, la température d’ébullition de l’eau varie beaucoup avec la pression, elle 
est toujours comprise entre 0,01 °C et 374,15 °C.

Introduction

Plan

1 Notions 
fondamentales

Objectifs
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0 0,01 100 374,15 

Température 
 

 (°C) 

Pression (bar) 

Liquide 
Solide 

Vapeur 0,0061   

220,64   

1,01325   

Figure 1.1 – Diagramme d’équilibre P – T de l’eau.

La température d’ébullition élevée de l’eau s’explique par la structure de la molécule 
qui est représentée sur la figure 1.2. Les doublets non liants sur l’atome d’oxygène et la 
répartition électronique sont à l’origine de la forte polarité de la molécule et de l’exis-
tence des liaisons hydrogènes entre les molécules.

'

O
H H

δ+

δ −

δ+

Longueur de la liaison HO : 0,09584 nm  
Angle HOH  :  104°45’       
Électronégativité (Pauling) O : 3,44     H : 2,20 
Moment dipolaire : 1,8546 debye 

Figure 1.2 – La molécule d’eau.

Il faut noter que la structure de l’eau liquide dépend aussi de la température, cela se 
traduit par la variation de sa masse volumique avec la température comme l’indiquent 
les valeurs du tableau 1.1.

DÉFINITION
La masse volumique d’un liquide (ou d’un solide ou d’un gaz) est le rapport de la 
masse au volume qu’occupe cette masse.

	 ρ =
m
V

� (1.1)

•  r : masse volumique en kilogramme par mètre cube (kg ⋅ m-3) ;
•  m : masse en kilogramme (kg) ;
•  V : volume en mètre cube (m3).

Remarque  Pour les solutions aqueuses la masse volumique est souvent exprimée en 
kg ⋅ L-1, en g ⋅ L-1 ou en g ⋅ mL-1. 1 kg ⋅ L-1 correspond à 103 g ⋅ L-1 ou 1 g ⋅ mL-1 ou 
1 g ⋅ cm-3 ou 103 kg ⋅ m-3.
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 1   L’eau et les solutions aqueuses

Tableau 1.1  Masse volumique de l’eau en fonction de la température (P = 1 atm).

p (çC) 0 1 2 4 20 100

q (p) (kg · L-1) 0,99978 0,99985 0,99990 0,99995 0,99819 0,95839

L’eau pure est aussi caractérisée par une permittivité relative (ou constante diélec-
trique : er = 78,4 à 25 °C) très élevée comparée à celle d’autres solvants.

L’eau pure possède aussi une très faible conductivité (0,055 mS ⋅ cm-1 à 25 °C sous 
la pression de vapeur saturante) qui est due à la présence d’ions oxonium H O3 (aq)

+  (ou 
hydronium ou hydroxonium) et hydroxyde −HO(aq) en très faible quantité (10-7 mol ⋅ L-1 
à 25 °C).

1.2	 Les solutions aqueuses
Compte tenu de sa structure, la molécule d’eau peut interagir avec de nombreux compo-
sés qu’ils soient électriquement neutres ou chargés. Ces interactions peuvent conduire à 
la solubilisation du composé. Le terme électrolyte est aussi utilisé à la place de composé 
si sa solubilisation donne une solution aqueuse contenant des ions.

DÉFINITION
Une solution aqueuse est constituée d’eau qui joue le rôle de solvant et de molé-
cules ou d’ions solubilisés appelés solutés.

En solution aqueuse les solutés sont liés à un certain nombre de molécules d’eau : 
c’est l’hydratation. Le nombre de molécules liées au soluté et la nature de la liaison 
dépend entre autre de la taille du soluté et de sa charge électrique. Pour indiquer qu’un 
composé est un soluté, c’est-à-dire qu’il est hydraté l’indice « aq » est utilisé.

Compte tenu de la permittivité élevée de l’eau les forces électriques d’attraction entre 
les cations (ions de charge positive) et les anions (ions de charges négatives) sont faibles. 
Pour cette raison il est souvent considéré que les solutés ioniques sont séparés les uns 
des autres.

Remarque  L’attraction électrique entre cation et anion est plus forte pour les ions 
polychargés. Dans ces conditions, il arrive que le cation et l’anion restent en interaction 
dans la solution et c’est l’ensemble des deux, appelé paire d’ions, qui est hydraté.

La composition d’une solution peut être donnée à l’aide de différentes variables, la 
concentration est la variable la plus utilisée.
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DÉFINITION
La concentration d’un soluté i est le rapport de la quantité de soluté au volume de 
solution contenant cette quantité.

	 i i[ ] =
n
V

� (1.2)

•  [i] : concentration molaire volumique (mol ⋅ L-1) ;
•  ni : quantité de matière de i en mole (mol) ;
•  V : volume en litre (L).

Ou

	 i i[ ] =
m
V

� (1.3)

•  [i] : concentration massique (kg ⋅ L-1) ;
•  mi : masse de i en kilogramme (kg) ;
•  V : volume en litre (L).

Remarque  Dans le système international l’unité de la concentration molaire 
volumique est la mole par mètre cube.

La notation Ci est aussi utilisée pour la concentration du soluté i. Le terme titre est 
synonyme de concentration. Si le composé i n’existe pas en solution il ne faut pas écrire 
[i] mais Ci (par exemple, pour une solution de chlorure de sodium à 1 mole par litre : 
CNaCl = 1 mol ⋅ L-1 car NaCl n’existe pas dans l’eau).

D’autres variables sont utilisées pour décrire une solution comme : la molalité, le 
titre hydrotimétrique (notion de dureté), le titre alcalin (notion d’alcalinité), la normalité 
(notion d’équivalent), la densité, le pH…

Il faut noter que les températures de changement d’état de l’eau sont modifiées si l’eau 
n’est pas pure, c’est-à-dire s’il s’agit d’une solution aqueuse. Toutefois, ces variations 
de température restent faibles si les concentrations des espèces en solution sont petites 
(tableau 1.2).

Tableau 1.2  Température de changement d’état de l’eau pour une solution de chlorure 
de sodium en fonction de la concentration (P = 1 atm).

CNaCl (g ¥ L-1 à 25 çC) 0 2 5 10 20 50

pébullition (çC) 100,00 100,04 100,09 100,18 100,35 100,87

psolidification (çC) 0,00 -0,13 -0,32 -0,64 -1,28 -3,20

Plusieurs propriétés et caractéristiques de l’eau dépendent de la température, il en est 
de même pour les solutés. Pour certains solutés la pression a aussi une influence non 
négligeable sur leurs propriétés. Pour ces raisons il faut toujours préciser les conditions 
de température et de pression lors de l’étude d’un problème de chimie des solutions.


