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1

1GÉNÉRALITÉS

Ce chapitre résume les connaissances minimales que tout étudiant doit connaître pour aborder les
équilibres en solution : notions de quantité et de concentration des solutions avec les unités
usuelles, calcul de la force ionique et du coefficient d'activité, précision des résultats…

1.1 EXPRESSION DES QUANTITÉS

1.1.1 Expressions se rapportant à la molécule (ou à l'ion)

Mole

Une mole d'une substance correspond à un nombre de gramme égal à la masse molaire de
celle-ci.

Exemple
Calculer la quantité (Q) de substance, exprimée en g, correspondant à :

a) 0,250 mole d’atomes d’hydrogène (M = 1,00 g/atome).

b) 0,700 mole de molécules d’hydrogène.

Corrigé

a) 1 mole d'atomes d'hydrogène étant égale à la masse atomique :

b) 1 mole de molécules d'hydrogène étant égale à la masse moléculaire et la molécule
d’hydrogène étant diatomique (M = 2,00 g/mol) :

Quantité de substance correspondant à la molécule-gramme ou à l'ion-gramme (6,022.1023 enti-
tés élémentaires). 

L’ESSENTIEL DU COURS

QH = 1,00 × 0,250 = 0,250 g

QH2
 = 2,00 × 0,700 = 1,40 g
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Équivalent (eq)

• Réactions acide-base : le proton étant l'élément actif, l'équivalent correspond à la masse de
substance (exprimée en gramme) susceptible de céder ou de capter 1,008 gramme de protons.

• Réactions d'oxydo-réduction : l'électron étant l'élément actif, l'équivalent correspond à la
masse de substance (exprimée en gramme) susceptible de céder ou de capter un électron-
gramme, c'est-à-dire une mole d'électrons.

Remarque
Ces notations peuvent mettre en jeu des sous-multiples : millimole (mmol) ou milliéquivalent
(meq).

Exemple
Donner la valeur de l'équivalent (eq), exprimée en g, relative aux équilibres mentionnés ci-
dessous pour les composés entrant dans les réactions suivantes :

a) Acide chlorhydrique (M = 36,5 g/mol) : HCl + H2O → H3O+ + Cl–

b) Acide sulfurique (M = 98,0 g/mol) : H2SO4 + 2 H2O → 2 H3O+ + SO4
2–

c) Dichromate de potassium (M = 294,0 g/mol) : Cr2O7
2– + 14 H+ + 6 e–  2 Cr3+ + 7 H2O

d) Hydroxyde de calcium (M = 74,0 g/mol) : Ca(OH)2 + H2O → Ca2+ + 2 OH– + H2O 

Corrigé

a) 1 mole de HCl met en jeu 1 proton, soit 1 eq :

b) 1 mole de H2SO4 met en jeu 2 protons, soit 2 eq : 

c) 1 mole de K2Cr2O7 met en jeu 6 électrons, soit 6 eq : 

d) 1 mole de Ca(OH)2 met en jeu 2 OH− correspondant à 2 protons, soit 2 eq :

C'est une notion relative se rapportant à une réaction donnée. L’équivalent dépend du type de
réaction mise en jeu (acide-base, oxydo-réduction…). 

→←

eq = MHCl = 36,5 = 36,5 g

eq =  =  = 49,0 g
MH2SO4

2
-------------------- 98,0

2
-------------

eq =  =  = 49,0 g
MK2Cr2O7

6
------------------------- 294,0

6
-----------------

eq =  =  = 37,0 g
MCa OH( )2

2
------------------------- 74,0

2
-------------
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1.1.2 Expressions se rapportant à l'unité de masse

On utilise la notation en gramme (g), milligramme (mg), microgramme (µg), nanogramme (ng)…

1.2 EXPRESSION DES CONCENTRATIONS

1.2.1 Expressions se fondant sur un rapport masse/volume (m/v)

Le volume des liquides variant avec la température, les concentrations ainsi définies dépendent
de la température.

Molarité (M)

Normalité (N)

NB : ce mode d’expression obsolète est mentionné pour mémoire.

Avec cette notation, les solutions de même normalité se correspondent volume à volume
(voir § 1.1). Ce mode d’expression utilisé dans les anciennes Pharmacopées n’est actuellement
plus employé.

Exemple
Calculer, en tenant compte des équilibres décrits pour l’exemple n° 2 du § 1.1 ci-dessus,
la quantité (Q) de soluté, exprimée en g, nécessaire à la préparation de :

a) 2,00 L d'acide chlorhydrique 0,500 M.

b) 150 cm3 d'acide sulfurique 1,00 N.

c) 50,0 cm3 de dichromate de potassium 0,0500 N.

d) 2,00 L d’hydroxyde de calcium 0,0100 M.

Corrigé
Cet exemple combine les notions acquises précédemment : en premier lieu il est nécessaire
d’exprimer le volume en L puisque les titres sont exprimés en Molarité (TM).
Si le titre est exprimé en Molarité il faut utiliser la masse molaire : Q (en g) = M × TM × V.
Si le titre est exprimé en Normalité il faut utiliser l’Équivalent : Q (en mg) = eq × TN × V.

Une solution Molaire (M) contient une mole par litre (mol.L–1) (ou une millimole par cm3). 

Une solution Normale (N) contient un équivalent par litre (eq.L–1) (ou un milliéquivalent
par cm3).
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a) HCl 0,500 M : Q = 36,5 × 0,500 × 2,00

b) H2SO4 1,00 N : Q = 

c) K2Cr2O7 0,0500 N : Q = 

d) Ca(OH)2 0,0100 M : Q = 74,0 × 0,0100 × 2,00

Autres expressions usuelles

Notation en gramme par litre (g.L–1) ou en gramme pour cent (g/100 cm3 (m/v)).

1.2.2 Expressions se fondant sur un rapport masse/masse (m/m)

Les titres ainsi définis ne dépendent pas de la température.

Partie par million (ppm)

Partie par billion (ppb)

Le billion anglo-saxon correspond au milliard français.

Molalité (mol.kg-1)

Elle n’est utilisée que dans des cas particuliers (par exemple lors d'études faisant appel à des
mesures conductimétriques).

1.3 IONISATION : COEFFICIENT D'IONISATION (α),
FORCE IONIQUE (I), ACTIVITÉ (a)

1.3.1 Coefficient d’ionisation (α)

Une partie par million (ppm) correspond à 1 mg par kg ou 1 µg par g (0,0001 %) (m/m).

Une partie par billion (ppb) correspond à 1 µg par kg ou 1 nanogramme par g
(1 ppb = 10–3 ppm).

C’est le rapport du nombre de molécules ionisées au nombre de molécules introduites dans la
solution (α ne peut varier que de 0 à 1).

Q = 36,5 g

49,0 1,00× 150×
1000

-------------------------------------------------- Q = 7,35 g

49,0 0,0500× 50,0×
1000

------------------------------------------------------------ Q ≈ 0,123 g

Q = 1,48 g
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Soit AB une molécule susceptible de s’ioniser selon :

AB  A– + B+

Le coefficient d’ionisation α est défini par l’équation suivante :

Si C est la concentration initiale en AB (avant ionisation) :

C = |A–| + |AB| = |B+| + |AB|

Donc  |A–| = |B+| = αC  et  |AB| = (1 – α)C

La constante K qui régit l’équilibre de dissociation :

peut être définie par rapport à α et à C selon :

(1.1)

Il en résulte que dans le cas des électrolytes faiblement ionisés l’ionisation augmente avec la
dilution (diminution de la concentration) et devient pratiquement totale à dilution infinie (loi de
van’t Hoff).

Ce comportement général se retrouvera dans le cas des acides et des bases faibles (§ 2.3.4), des
complexes (§ 6.4.2)

1.3.2 Force ionique (I)

Elle permet d'apprécier l'encombrement ionique d'une solution : elle correspond à la demi-somme
de la concentration de chacun des ions (Ci exprimée en Molarité) multipliée par la charge (zi) de
cet ion à la puissance 2.

 (1.2)

Remarque
Il est évident que les substances non ionisables (glucose, saccharose…) ne modifient pas la force
ionique.

→←

α A
–

A
–

AB+
--------------------------- B

+

B
+

AB+
---------------------------= =

K A
–

B
+

AB
--------------------=

K α2
C

2

1 α–( )C
---------------------- α2

C
1 α–( )

-----------------= =

I = ½ (Ca za
2 + Cb zb

2 + ... + Cn zn
2) = ½ Σ(Ci zi

2)

α
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Exemple
Calculer la force ionique (I) d’une solution de chlorure de magnésium 0,00500 M.

Corrigé
Calculer la concentration de chacun des ions en fonction de la formule chimique du sel (MgCl2)
et appliquer la formule (1.2).
- Concentration molaire de Cl– (en mol.L–1) : |Cl–| = 0,00500 × 2 = 0,0100 M.

- Concentration molaire de Mg2+ (en mol.L–1) : |Mg2+| = 0,00500 × 1 = 0,00500 M.

On applique la formule (1.2) en tenant compte de la valence de chacun des ions :

I = ½ [(|Mg2+| × 22) + (|Cl–| × 12)] = ½ [(0,00500 × 4) + (0,0100 × 1)] = 0,01500 M.

1.3.3 Activité (a) (voir § 3.3.4)

Lorsque la force ionique n'est pas négligeable, dans l’expression des constantes d’équilibre, la
concentration ionique doit être remplacée par l’activité (a) en raison des interactions entre les ions.

En effet, a est inférieure à C sauf à dilution infinie où a = C (dans des cas très particuliers de
solutions très concentrées, a peut être supérieure à C).

1.4 CHIFFRES SIGNIFICATIFS ET ARRONDIS

Dans tous les exercices, les résultats doivent être rendus avec une précision de l’ordre de celle qui
apparaît dans l’énoncé de l’exercice ou dans les tables.

Exemple
Dans les tables les pKa sont donnés avec un chiffre après la virgule : les pH calculés d'après ces
données sont rendus avec un chiffre après la virgule.

Cette rubrique donne des précisions sur l’utilisation pratique de quelques notions de base
développées dans ce chapitre.

Pourquoi définir la molarité (ou la normalité) des solutions ?
En analyse, les réactions correspondent à des échanges d’ions (proton, ion métallique) ou de
particules (électron), c'est pourquoi les concentrations exprimées en molarité (ou en normalité)
facilitent les calculs, car ces derniers n'ont alors pas à faire intervenir les masses molaires.

Pourquoi utiliser les notions de ppm ou de ppb ?
En chimie fine, il est souvent nécessaire de quantifier des traces (par exemple des impuretés). Les
modes d’expression en mole (ou sous-multiples) sont alors souvent mal adaptés (ordre de

QUESTIONS DE RÉFLEXION

1

2
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grandeur) et une habitude répandue est d’exprimer les résultats en ppm (dans les pharmacopées,
pour quantifier les impuretés contenues dans une substance active ou un excipient) ou en ppb
(toxicologie).

Quand doit-on tenir compte de la force ionique (et du coefficient d’activité) ?
Lorsque les solutions sont relativement concentrées, il faut prendre en compte les interactions
entre les ions (attraction et répulsion électrostatiques) qui peuvent devenir importantes, ce qui a
pour effet de retentir sur l’ionisation des composants. Pour que les calculs soient précis il faudra
alors remplacer les concentrations par les activités.

Par exemple, une solution d’acide chlorhydrique 0,100 M a un pH voisin de 1,1 si l’on tient
compte de la force ionique, alors que le calcul habituel donne un pH de 1,0.

Avant de passer aux exercices ou de passer au chapitre 2, il est vivement recommandé de
répondre aux questions suivantes pour vérifier vos connaissances et la bonne compréhension
des notions développées dans ce chapitre.

Vrai/Faux

L’équivalent est défini par rapport au type de réaction chimique mise en œuvre.

Deux solutions de même molarité se correspondent toujours volume à volume.

Les titres se fondant sur un rapport masse/volume sont dépendants de la température.

1 mg équivaut à 1 000 ppb.

Le coefficient d’ionisation (α) peut prendre toutes les valeurs possibles.

Dans une solution contenant un acide, la constante d’acidité Ka peut être exprimée en fonction
du coefficient d’ionisation (α) et de la concentration initiale C de cet acide.

L’addition de chlorure de sodium à une solution modifie la force ionique (I) de celle-ci.

Aux concentrations analytiques (comprises entre 10–1 et 10–3 M), l’activité (a) d’un analyte
est supérieure à la concentration de celui-ci.

Le nombre de chiffres significatifs dans un résultat ne doit pas être inférieur au nombre de
chiffres significatifs de la donnée la moins précise.

3

CONTRÔLE RAPIDE DES CONNAISSANCES
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Conseils pratiques

Avant de procéder à la résolution des exercices numériques, il faut rappeler les remarques
générales suivantes :

•les solutions sont toujours électriquement neutres c'est-à-dire que dans un volume donné le
nombre de charges positives est égal au nombre de charges négatives

•si nécessaire, écrire la réaction chimique ou l’équilibre ionique et la liste des ions présents à
l’équilibre

•écrire la (ou les) formule(s) utilisée(s) en y faisant figurer les données numériques. Effectuer
les simplifications et approximations évidentes (en fonction des grandeurs des différentes
valeurs) et seulement à ce moment effectuer la résolution numérique

•se rappeler que le résultat doit être d’une précision comparable à celles de données numé-
riques introduites

•toujours rester attentif à respecter l’homogénéité dans les unités utilisées.

Les principales constantes nécessaires à la résolution des exercices sont rassemblées dans les
tableaux figurant à la fin de l’ouvrage.

Exercices se rapportant aux paragraphes 1 et 2

Exercice 1

Exprimer successivement : a) en mol, b) en mmol, c) en mg, la quantité (Q) de chlorure de sodium
contenue dans 50,0 cm3 d'une solution 0,125 M de ce sel.

Exercice 2

Calculer la concentration (C), exprimée en g.L–1, d’une solution d’acide acétique 1,00 M.

Exercice 3

Quel volume (V) de solution concentrée d'acide sulfurique (92,1 % (m/m), de masse
volumique = 1,83), exprimé en cm3, faut-il prélever pour préparer un litre d'acide sulfurique
0,500 M ?

Exercice 4

Quel volume (VH2SO4
) de solution d’acide sulfurique 3,00 M et quel volume d’eau (VH2O),

exprimés en litre, faut-il mélanger pour obtenir 1,00 L de solution 0,500 M ?

ÉNONCÉS DES EXERCICES


