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Avant-propos 
de la première édition

De nombreuses opérations de l’analyse chimique sont réalisées en solution, en
particulier en solution aqueuse. L’eau étant un solvant dissociant et ionisant, les
réactions chimiques en jeu sont en général des réactions ioniques. D’autre part,
l’expérience montre qu’elles doivent le plus souvent être réalisées jusqu’à leur
terme naturel – c’est-à-dire jusqu’à l’équilibre – pour que des conclusions analy-
tiques pertinentes puissent être tirées.

Un des grands attraits de la chimie analytique en solution aqueuse est qu’elle
peut être mise systématiquement en équations mathématiques avec formation de
systèmes en principe toujours solubles.

Parce qu’ils ne se révèlent pas toujours faciles à résoudre, ils incitent à utiliser
des moyens informatiques ou à élaborer des simplifications pertinentes. Sans
doute l’adoption de ces dernières est-elle la plus difficile à réaliser pour quicon-
que ne domine pas cette discipline. Il est judicieux, dans un premier temps,
d’écrire systématiquement les systèmes d’équations obligatoirement vérifiées.
Ceux-ci permettent, dans un deuxième temps, de guider le choix des simplifica-
tions raisonnables à réaliser. Leurs résultats peuvent être alors, dans un troisième
temps, confrontés à l’expérience.

En bref, c’est l’existence d’une judicieuse balance entre, d’une part, les
aspects théoriques liés à la pose des équations mathématiques obligatoirement
vérifiées et, d’autre part, les aspects purement expérimentaux qui fait le grand
intérêt académique de la chimie analytique des solutions. Elle en fait une disci-
pline dont la démarche intellectuelle est aussi proche du domaine de la physique
que de celui de la chimie. D’ailleurs, l’IUPAC n’affirme-t-elle pas que la chimie
analytique est une branche de la chimie physique ? C’est l’un des buts de cet
ouvrage d’en fournir une illustration.

La chimie analytique est l’étude des phénomènes physiques et chimiques
appliqués en analyse chimique. Les deux disciplines ne doivent donc pas être
confondues. Néanmoins, de nombreux exemples tirés du domaine de l’analyse
chimique sont donnés en application. Ils sont tirés des domaines des analyses
minérale, organique voire biochimique. Une large place enfin est réservée à
l’analyse des principes actifs médicamenteux.

Je tiens à remercier tout particulièrement monsieur Maurice Bernard,
doyen honoraire de la faculté des sciences de Caen, pour ses suggestions et
conseils précieux, nés du profond recul qu’il possède sur les sciences
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physico-chimiques. Je remercie également madame Gwenola Burgot, profes-
seur de chimie analytique à la faculté de pharmacie de l’université de
Rennes 1 et monsieur Gabriel Gorre, titulaire de la chaire supérieure de phy-
sique du lycée Joliot-Curie de Rennes, pour leur lecture du manuscrit. Enfin,
l’auteur tient à affirmer toute sa gratitude à Madame Annick Simon-Malard
pour la diligence, le zèle et le dévouement qu’elle a manifestés durant la pré-
paration de ce manuscrit.

Jean-Louis Burgot
Rennes-Avranches, août 2006
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Avant-propos 
de la deuxième édition

L’analyse chimique en solution ne se pratique pas uniquement en milieux
aqueux. De nombreux solvants sont également utilisés et nous sommes loin
d’avoir épuisé toutes les possibilités surtout si l’on tient compte de l’infinité de
mélanges possibles en proportions variables qu’il reste à tester. Certes, à l’heure
actuelle, le nombre de publications dans ce domaine semble réduit. Qu’à cela ne
tienne ! Je pense qu’il s’agit de la rançon du succès. Il suffit pour s’en convaincre
de considérer, par exemple, les diverses pharmacopées pour se rendre compte du
nombre d’applications auxquelles conduit déjà l’utilisation des milieux non
aqueux depuis plus de quarante ans. Les plus nombreuses consistent en des titra-
ges protométriques. C’est la raison pour laquelle nous n’envisageons que ces der-
niers dans cet ouvrage.

Les titrages protométriques en milieux non aqueux sont parfois difficiles à
rationaliser et à justifier d’un point de vue mathématique, s’ils le sont. Dans ce
cas, il faut faire appel là aussi à des équilibres ioniques et à d’autres types d’équi-
libres dont on ne tient pas compte usuellement dans l’eau. Eux aussi peuvent se
mettre en équations et les résultats des calculs traduisent aussi la réalité des titra-
ges.

Autant de raisons qui justifient à mes yeux l’addition de la sixième et nouvelle
partie.

Par ailleurs, nous avons quelque peu modifié l’édition précédente en y intro-
duisant des appendices explicitant certains calculs.

Jean-Louis Burgot
Rennes, mars 2011
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1
Généralités sur les solvants – 
Expressions de la composition 

des solutions

De nombreuses opérations de l’analyse chimique sont effectuées en solution.
C’est la raison pour laquelle il est utile de mentionner quelques généralités les
concernant. Nous donnons notamment les différentes expressions des proportions
relatives de soluté et de solvant dans une solution, c’est-à-dire de sa composition.

1. Définitions
Une solution est une phase liquide contenant au moins deux substances diffé-

rentes. Nous ne nous intéressons ici qu’aux solutions liquides. L’un des consti-
tuants porte le nom de solvant, l’autre celui de soluté. L’attribution du qualificatif
de solvant ou de soluté à un constituant est arbitraire. Néanmoins, lorsque l’un
des composants est liquide, il est appelé usuellement solvant. Ainsi le solvant
apparaît-il comme le liquide utilisé pour dissoudre le ou les solutés. Le plus sou-
vent, le solvant est le composant majeur de la solution. Anticipons sur ce qui va
suivre en disant que la distinction entre solvant et soluté prend toute son impor-
tance lorsque l’on considère les activités des constituants en solutions diluées.

2. Les solvants moléculaires
Les solvants les plus utilisés en analyse chimique sont les solvants molé-

culaires qui se caractérisent par le fait qu’ils sont constitués de molécules plus
ou moins associées entre elles. Ils ne sont pratiquement pas conducteurs du cou-
rant électrique. Les solvants moléculaires peuvent être des composés organiques
ou minéraux. Parmi les composés organiques, citons par exemple les alcools, les
cétones, les acides carboxyliques, les amines. Parmi les composés minéraux,
citons les acides nitrique, sulfurique et l’ammoniac liquide. L’exemple phare est
l’eau.
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Les propriétés de solvant d’un liquide moléculaire sont reliées à certaines de
ses propriétés physiques telles que sa permittivité relative, son moment dipolaire
et son aptitude à donner des liaisons hydrogène (voir paragraphe 4).

3. Solvatation des substances dissoutes au sein 
d’un solvant moléculaire

La dissolution est le mélange de deux phases avec formation d’une seule, par
définition homogène, qui constitue la solution. Elle met en jeu des phénomènes
physico-chimiques qui dépendent à la fois de la substance à dissoudre et du sol-
vant. L’action du solvant est appelée solvolyse. La dissolution aboutit à une
insertion de la substance devenue soluté parmi les molécules de solvant. L’inser-
tion est la conséquence d’interactions soluté-solvant appelées phénomènes de
solvatation. Le soluté se trouve finalement dispersé parmi les molécules de sol-
vant à l’état de molécules solvatées ou d’ions solvatés. Les composés qui don-
nent naissance après dissolution à des ions solvatés sont les électrolytes. On
distingue parmi ceux-ci :

– les ionophores qui sont déjà constitués par des ions lorsqu’ils sont à l’état
pur (ex. : le chlorure de sodium) ;

– les électrolytes potentiels (appelés aussi ionogènes) qui, bien que moléculai-
res à l’état pur, donnent naissance à des ions lors de la solvolyse.

Signalons que, outre les interactions soluté-solvant, à l’origine de la dissolu-
tion du premier, il existe aussi en solution des interactions soluté-soluté qui sont
à l’origine de comportements particuliers des solutions, notamment de celui
ayant conduit à l’introduction du concept d’activité (voir chapitre 3).

La connaissance de l’état des ions en solution aqueuse a progressé bien qu’elle soit
loin d’être complète. Un modèle couramment admis est donné figure 1.

Les ions possèdent une première couche de solvatation constituée par des molécules
de solvant en interaction directe avec l’ion. Il s’agit d’interactions ion – dipole. C’est
la région A de la figure. Il existe, au-delà de la première, une deuxième couche de
solvatation (partie B de la figure 1). Les molécules de solvant n’y sont plus en contact
direct avec l’ion. Cependant, elles sont encore sous l’influence de son champ électri-
que. Dans la couche D, les molécules de solvant sont suffisamment éloignées de l’ion
pour qu’elles ne subissent plus son influence. La couche D est donc constituée par de

A C DB

Figure 1 � Modèle d’un ion en solution aqueuse.
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l’eau « normale ». Entre les couches B et D, il existe une zone C intermédiaire où les
molécules d’eau sont plus ou moins ordonnées. La couche C ne semble exister que
pour les solvants bien structurés par liaison hydrogène comme l’eau et les alcools.

Le nombre des molécules d’eau dans les couches A et B est encore mal connu et sa
détermination constitue encore un « challenge ». De nombreuses méthodes d’estima-
tion des nombres de solvatation sont utilisées. Parmi elles, citons la spectroscopie
RMN et les mesures de propriétés de transport telles que les conductivités ioniques,
mobilités, viscosité. Une des difficultés majeures de cette détermination est le temps
de résidence extrêmement faible de la molécule de solvant à la surface de l’ion. Il
peut être suivant le cas bien inférieur à 10–4 s qui est le temps nécessaire pour qu’en
RMN un noyau apparaisse dans un environnement donné sous la forme d’un pic dif-
férent de celui donné par un autre noyau.

Il semble que le nombre de solvatation primaire le plus couramment rencontré dans
l’eau soit 6. Dans le bloc des éléments sp, c’est le cas de Mg2+, Zn2+, Al3+, Ga3+, In3+,
Sc3+. Seul Be2+ présenterait le nombre de 4. Parmi les ions de transition V2+, Mn2+,
Fe2+, Co2+, Ni2+, Ti3+, V3+, Cr3+, Fe3+ présenteraient le nombre de 6 tandis que pour
Pd2+ et Pt2+ le nombre serait 2. Pour le thorium (actinide), le nombre serait 9.

4. L’eau solvant
L’eau est un solvant d’une importance exceptionnelle. Elle peut être considé-

rée sans l’ombre d’un doute comme le solvant le plus important et ceci à de mul-
tiples points de vue. Aussi n’est-il pas étonnant que la chimie en solution aqueuse
soit la chimie en solution dont l’étude est la plus approfondie.

Sans décrire toutes ses propriétés physico-chimiques, rappelons seulement que
l’eau liquide est constituée d’amas de molécules liées par des liaisons hydrogène
en équilibre avec des molécules d’eau libres (théorie des amas oscillants). On
s’accorde pour attribuer ses propriétés solvantes :

– à son aptitude à donner des liaisons hydrogène ;
– à la valeur élevée de son moment dipolaire ;
– à son pouvoir dissociant lié à sa permittivité relative élevée.

4.1. Aptitude à donner des liaisons hydrogène

L’aptitude que possède l’eau à donner des liaisons hydrogène lui permet de
dissoudre des composés covalents possédant des groupements hydroxyle, amino,
c’est-à-dire des groupes possédant des atomes électronégatifs de faibles volumes.

4.2. Valeur élevée du moment dipolaire

Le moment dipolaire μ de l’eau est élevé : μ = 1,87 D (D : debye)
(1 D = 3,336 10–30 C.m). Dans la molécule d’eau l’atome d’oxygène occupe
sensiblement le centre d’un tétraèdre avec les deux liaisons OH dirigées vers
deux sommets (angle voisin de 108˚). L’oxygène est également porteur de deux
doublets électroniques dont les orbitales pointent vers les deux autres sommets.
Étant donné les électronégativités respectives de l’oxygène et de l’hydrogène,
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les centres de gravité des charges électriques négatives et positives ne coïnci-
dent pas (figure 2).

Quelquefois, les molécules d’eau sont représentées par un simple vecteur, qui
est le vecteur dipôle.

Du point de vue électrique, la molécule d’eau est donc assimilable à un dipole
électrique. 

Un meilleur modèle de la molécule d’eau est celui d’un quadrupôle électrique
avec deux charges électriques négatives proches de l’oxygène et deux charges
positives proches des deux hydrogènes (figure 3).

La propriété de dipole électrique (et a fortiori de quadrupôle) est intéressante
d’un triple point de vue :

– lorsque la substance à dissoudre est un électrolyte ionophore, le dipole
exerce une attraction électrostatique sur les liaisons de l’électrolyte entraînant sa
dissolution. Le processus peut se schématiser comme il est représenté dans la
figure 4 dans le cas du chlorure de sodium :

Le bilan peut se symboliser par l’équation : 

A+B–
(s) + (p + q) H2O → A+, p H2O + B–, q H2O

où p et q sont les nombres de molécules d’eau solvatant les ions A+ et B–. Les
nombres p et q ne sont pas connus avec certitude car les ions sont entourés par
plusieurs couches d’hydratation dont les propriétés et la composition diffèrent
suivant la proximité de l’ion ;

– la propriété de dipole électrique de l’eau lui permet de solvater des molécu-
les covalentes par établissement de forces du type Van der Waals, Keesom,
Debye, London. La solvatation de ces espèces neutres par l’eau est donc, comme

équivalent à ou

H

O

H+
–

+

–

Figure 2 � Moment dipolaire de la molécule d’eau et représentations simplifiées.
+ centre de gravité des charges positives
– centre de gravité des charges négatives

H H
+ q + q

– q – qO

équivalent à + +

=

Figure 3 � La molécule d’eau quadrupôle électrique.

Burgot.book  Page 6  Mardi, 26. avril 2011  11:20 11



Généralités sur les solvants – Expressions de la composition des solutions 7
©

 L
av

oi
si

er
 –

 L
a 

ph
ot

oc
op

ie
 n

on
 a

ut
or

is
ée

 e
st

 u
n 

dé
lit

le phénomène précédent, d’origine purement électrostatique. C’est un phéno-
mène physique ;

– par son moment dipolaire et aussi par son caractère ampholyte (voir
chapitre 4), l’eau provoque l’ionisation de certains composés moléculaires révé-
lant ainsi leur caractère d’électrolyte potentiel. Cet effet de solvolyse par l’eau
est un processus chimique puisqu’il y a rupture d’une liaison covalente mais il
est favorisé par le caractère dipolaire de l’eau.

Le modèle quadrupolaire de l’eau est d’une grande importance théorique car il justifie
certains procédés d’extrapolation qui ont permis d’accéder à plusieurs propriétés indi-
viduelles des ions en solution aqueuse. Il faut en effet savoir qu’un ion ne peut être
introduit seul en solution. Il est toujours accompagné d’un ion de charge opposée
pour respecter l’électroneutralité de la solution. En conséquence, dans le cadre de la
thermodynamique classique, seules les propriétés de l’ensemble de l’électrolyte sont
accessibles et non pas celles des ions seuls.

4.3. Pouvoir dissociant

L’eau possède une permittivité relative εr (constante diélectrique) élevée. Rap-
pelons que lorsqu’il y a formation de deux ions de charges opposées en solution,
ceux-ci s’attirent en vertu de la force dont l’intensité f est donnée par la loi de
Coulomb :

où z1e et z2e sont les charges des deux ions (e : charge élémentaire :
1,60218·10–19C, z1 et z2 leurs nombres de charge), d la distance qui les sépare
et εr la permittivité relative du milieu. Dans l’eau dont la permittivité relative
εr est élevée (≅ 80 à 25 °C), la force d’attraction entre ions est faible. Les ions
formés ne restent pas associés sous forme de paires d’ions1. L’agitation ther-

1. Sauf lorsqu’il s’agit d’ions polychargés en concentrations élevées. Dans ce cas, la formation de
paires d’ions n’est plus négligeable.

+ –

+

+
–

+
– +

–

– +

+ –

+ –+
–

+–

+
–

+
–

–

– +

+
–

Na+

Na+

Na+

Cl–

Cl-

Cl–

Na+ Cl–

Figure 4 � Attraction électrostatique entre les ions de l’ionophore et le dipôle de l’eau :
exemple du chlorure de sodium (les flèches entourant les ions représentent les molécules
d’eau les solvatant – voir figure 2).

f
�

f
z z e
d
1 2

2

2
r
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ε
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mique suffit, dans ces conditions, à séparer les ions. Une paire d’ions peut être
définie comme une entité dans laquelle les deux ions restent en regard l’un de
l’autre et ne sont animés que par un seul mouvement aléatoire qui leur est
commun au sein de la solution, alors que les ions isolés possèdent chacun un
mouvement aléatoire propre.

5. L’expression de la composition des solutions
La composition d’une solution exprime la proportion relative du soluté et du

solvant dans la solution. Autrefois, elle était appelée concentration du soluté.
Cette appellation n’est plus correcte car le mot concentration possède un sens
plus restreint (voir paragraphe 7). 

6. La quantité de substance
La quantité de substance est le nombre de moles de substance contenues dans un

échantillon. Son symbole est : n. L’unité SI (système international) est : mol. Ainsi
une quantité de dichlore dans un échantillon s’écrit : n(Cl2) mol (ou nCl2

 mol).

7. Les différentes expressions de la composition
Nous ne citons ici que les plus usuelles.

7.1. La composition en quantité de substance : composition molaire
La composition en quantité de substance est le nombre de moles de soluté

(quantité de substance) contenues dans un volume donné de la solution. Soit ni la
quantité de substance i contenue dans le volume V de solution. La concentration
de i est :

Le symbole est c. En unité SI, elle s’exprime en mol·m–3. Pour des raisons
pratiques, on utilise plutôt en analyse les mol.dm–3 ou mol.l–1, ces deux unités
étant identiques2. Une solution à 1 mol·l–1 est souvent appelée solution molaire,
dénotée solution 1 M. Ainsi le mot molarité est-il souvent utilisé à la place du
mot concentration. Le symbole [i] est très fréquemment rencontré à la place de ci.

2. Depuis la conférence générale des poids et mesures de 1964, le litre est identique au décimètre
cube. Le terme litre n’est donc maintenant qu’un nom spécial du décimètre cube. Originelle-
ment, le litre était le volume occupé par 1 kg d’eau à 4 °C, c’est-à-dire 1 litre était égal à
1,000028 dm3.

Ci = n
V

i
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Soulignons le fait que V est le volume de la solution, c’est-à-dire de l’ensem-
ble soluté-solvant une fois la solution à l’équilibre et non pas celui du solvant pur
utilisé pour réaliser la solution. En d’autres termes, V est la somme des volumes
occupés par le solvant et le soluté au sein de la solution, soit la somme de leurs
volumes molaires partiels (voir chapitre 2).

7.2. La molalité
La molalité est le nombre de moles de soluté par kilogramme de solvant pur.

Son symbole est m. Dans le système SI, elle s’exprime en mol·kg–1. Soit la quan-
tité ni de soluté i dissoute dans la masse mo de solvant3. La molalité mi de i est : 

La molalité est peu utilisée en chimie analytique mais l’est beaucoup plus en chi-
mie physique. Le grand avantage qu’elle présente sur la concentration réside dans le
fait qu’elle est indépendante de la température. Pour des solutions aqueuses diluées,
la molalité d’un soluté diffère peu de sa molarité. Ceci est d’autant plus vrai que les
solutions sont plus diluées. Dans l’exemple ci-dessus, on calcule qu’à 25 °C

mKNO3
 = 2,004 mol·kg–1 (1,906 mol·l–1)

Les valeurs numériques sont proches bien que la solution prise en exemple ne
puisse pas être considérée comme diluée.

7.3. La fraction molaire
La fraction molaire est le rapport du nombre de moles de soluté et du nombre

total de moles de la solution. Le symbole est x. C’est un nombre sans dimension.
Soit une solution binaire. Si ni est le nombre de moles de i et no celui du solvant,
les fractions molaires du soluté et du solvant sont :

et  

Exercice
On dissout 192,6 g de nitrate de potassium dans l’eau jusqu’à obtention d’un litre de
solution. Calculer la concentration de la solution. (La masse molaire du nitrate de potas-
sium est 101·10–3 kg·mol–1).
CKNO3

 = 192,6/101 mol·l–1

CKNO3
 = 1,906 mol·l–1

3. Malheureusement, m a ici deux significations : celle d’une masse pour le solvant (mo) et celle
d’une molalité pour le soluté mi. Le contexte permet aisément de lever l’ambiguïté.

m
n

m
mol·kgi

i

o

–1=

xi =
+
n

n n
i

i o

xo =
+
n

n n
o

i o
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Dans l’exemple ci-dessus, on calcule

xKNO3
 = 0,0348 et xH2O = 0,9652

La valeur numérique xKNO3
 diffère considérablement de celles de CKNO3

 et
mKNO3

Il existe d’autres expressions de la composition. Citons la normalité qui reste
encore très utilisée bien que son usage ne soit pas recommandé par l’IUPAC4. La
normalité est inséparable de la notion d’équivalent en analyse titrimétrique. Elle
sera introduite dans le chapitre consacré aux généralités sur les titrages. 

8. Le passage des fractions molaires aux molalités 
et aux molarités

Le passage d’une unité à l’autre n’est pas immédiat. Il fait intervenir la densité
de la solution. Le calcul permettant de réaliser les conversions souligne bien le
fait que dans la molarité d’un soluté intervient le volume total de la solution alors
que, dans sa molalité, c’est la masse de solvant pur qui entre en ligne de compte.

Soit une solution contenant no moles de solvant, nA nB, etc. moles de solutés
A, B, etc. Intéressons-nous au soluté A :

• La fraction molaire de A est par définition :

avec Σni = nO + nA + nB + ... (1)

• La concentration de A est par définition :

(2)

où V est le volume de la solution. Cherchons à exprimer CA en fonction de xA.
La masse de la solution ΣniMi (grammes) est : 

ΣniMi = nOMO + nAMA + nBMB + ...

où MO, MA, MB, etc. sont les masses molaires (g·mol–1) du solvant, des solutés
A, B, … Le volume V de la solution est :

(3)

où ρ est la masse volumique de la solution (g·cm–3). Le facteur 1000 permet
d’exprimer le volume V en litres. On déduit immédiatement de (1) (2) et (3) :

(4)

4. IUPAC : Union internationale pour la chimie pure et appliquée.

xA =
∑
n

n
A

i

CA = n
V

A

V = ∑ n M
1000

i i

ρ

C nA A=
∑
1000
n Mi i

ρ
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(5)

Il est évident qu’en toute rigueur il n’y a pas proportionnalité entre CA et xA
puisque Σn et ΣnM varient avec xA. Cependant, elle apparaît lorsque la solution
est suffisamment diluée. En effet, dans ces conditions :

Σni ≅ nO

et ΣniMi ≅ nOMO

d’où (6)

où ρ est alors la masse volumique du solvant pur puisque la solution est diluée.
En particulier pour l’eau à température usuelle :

ρ ≅ 1

(7) (eau – température usuelle)

• La molalité de A est par définition :

(8)

Le facteur 1000 est introduit puisque MO est exprimée en grammes et puisque mA
s’exprime en nombre de moles par kilogramme de solvant. En reportant (1) dans (8) :

(9)

Là encore, il n’y a pas proportionnalité entre mA et xA. Cependant, elle appa-
raît en solution diluée puisqu’alors :

Σni = nO

d’où (10)

Les relations (5) et (9) permettent de convertir les fractions molaires en con-
centrations et en molalités. La relation entre la molalité et la concentration
molaire s’obtient en éliminant xA entre les expressions (5) et (9). Il vient : 

(11)

La relation (11) montre clairement que puisqu’en solution aqueuse diluée :
ρ → 1         et         ΣniMi → nOMO

mA ≅ CA

En bref, ce n’est qu’en solution suffisamment diluée aqueuse que les valeurs
numériques de la molalité et de la molarité d’un soluté sont égales et qu’elles
sont proportionnelles à la fraction molaire.

C xA A= ∑
∑

1000 n
n M

i

i i

ρ

CA = 1000
M

x
O

A

ρ

CA = 1000
M

x
O

A

mA = n 1000
n M
A

O O

mA = ∑ n 1000
n M

xi

O O
A

mA = 1000
M

x
O

A

m
C

n M
n M

A

A

i i

O O

= ∑
ρ
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2
Rappels de thermodynamique 

chimique

Les raisonnements de la chimie analytique générale font souvent appel au con-
cept de l’état d’équilibre d’un système. Par exemple, de nombreuses réactions chi-
miques sont mises en œuvre à des fins analytiques. Les conclusions qui sont tirées
de ces expériences ne peuvent l’être aisément que lorsque les réactions ont atteint
leur terme naturel, c’est-à-dire l’état d’équilibre. Le concept d’équilibre est indis-
sociable de celui d’enthalpie libre d’un système et de sa variation au cours du pro-
cessus mis en œuvre. À son tour, le concept d’enthalpie libre découle « en ligne
droite » du deuxième principe de la thermodynamique, dont il constitue une forme
particulièrement aisée à mettre en application par le chimiste, tout au moins dans
certaines conditions bien précises. C’est la raison pour laquelle il nous paraît inté-
ressant de rappeler ici quelques conclusions générales issues de la thermodynami-
que. Le lien entre thermodynamique et chimie analytique n’apparaît probablement
nulle part ailleurs aussi nettement que dans l’interprétation du fonctionnement des
cellules électrochimiques avec pour conséquence la justification de l’équation de
Nernst. Nous nous attardons quelque peu sur celles-ci étant donné leur importance
lors de l’interprétation des phénomènes redox.

1. Le potentiel chimique

� Le potentiel chimique µi de toute substance s’exprime en fonction de son
activité ai par la relation : 

μi = μi°  + RT ln ai   (1)

μi°  est le potentiel chimique de la substance dans l’état standard (en abrégé, le
potentiel chimique standard). La définition d’un état standard est donnée plus loin.
C’est une constante caractéristique de la substance à une température donnée
(pour les solutions, elle dépend aussi, mais très peu, de la pression du système).
R est la constante des gaz parfaits, T la température absolue de la substance, ai son
activité dans les conditions expérimentales (l’état thermodynamique) où elle se
situe. Dans ces rappels, il suffit de savoir que l’activité est une sorte de concentra-
tion effective et, qu’en solution, la valeur numérique de l’activité d’un soluté tend
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vers celle de sa concentration lorsque celle-ci devient de plus en plus faible. La
différence entre activité et concentration est beaucoup plus marquée pour les ions
que pour les composés non chargés. L’activité est un nombre sans dimension. On
note que lorsque l’activité est égale à l’unité le potentiel chimique de la substance
est égal à son potentiel chimique standard (voir chapitre 3 les compléments sur la
notion d’activité).

� Le potentiel chimique est une grandeur molaire. C’est une grandeur intensive. Sa
valeur ne dépend pas de la masse de substance dans l’échantillon, puisque par défi-
nition une grandeur molaire se rapporte à une mole. Le potentiel chimique μi
s’appelle aussi l’enthalpie libre molaire partielle  de l’espèce i dans le milieu soit :

μi = 

� Concernant la signification physique profonde du potentiel chimique, il peut être
qualifié comme l’a fait G. N. Lewis1 de « escaping tendancy » : tendance de la
substance à quitter son état thermodynamique présent par un processus physique
ou chimique. Un exemple simple, pris dans le domaine des processus purement
physiques, est fourni par le partage d’un soluté i entre deux phases α et β non mis-
cibles. À l’instant initial, supposons que l’ensemble du soluté soit présent dans la
seule phase α. Il y possède le potentiel chimique μiα tandis que μiβ = 0, soit :

μiα ≠ μiβ

et μiα >  μiβ  instant initial

En agitant les deux phases (ce qui a pour effet d’augmenter la vitesse des
échanges), une partie du soluté passe spontanément dans la phase β. Il arrive un
moment où la concentration du soluté i dans chacune des phases ne varie plus.
On dit que l’équilibre est atteint. D’une façon très générale, la condition d’équi-
libre peut être formalisée en termes de potentiels chimiques. Dans le cas présent,
les potentiels chimiques de i dans chacune des deux phases se sont modifiés
depuis l’instant initial du fait du passage du soluté de l’une à l’autre. Les poten-
tiels chimiques sont devenus tels que l’on ait à l’équilibre :

μiα =  μiβ

Le partage s’est produit spontanément parce qu’initialement il y avait inégalité
des potentiels chimiques. Une différence de potentiel chimique est tout à fait ana-
logue à une différence de potentiel électrique. Les électrons circulent entre deux
points d’un circuit parce qu’il règne entre eux une différence de potentiel électri-
que. De même, il y a réaction chimique lorsqu’une combinaison linéaire bien
définie des potentiels chimiques des réactifs et produits d’une réaction chimique
est différente de zéro (voir paragraphe 3).

� Pour une solution contenant n constituants (dont le solvant) l’enthalpie libre de
l’ensemble du système chimique (solutés plus solvant) est donnée par la
relation :

Gsyst = n1μ1 + n2μ2 + … niμi + … nnμn (2)

ou Gsyst = 

1. Gilbert Newton Lewis : physicien et chimiste américain (1875-1946) surtout connu pour ses tra-
vaux sur la covalence et pour sa définition des acides et des bases.

Gi

Gi

ni
i

i∑ μ
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où les ni sont les nombres de moles des différents constituants. Dans une solution
binaire où il n’y a que le soluté et le solvant, l’enthalpie libre du système (la
solution) s’écrit :

Gsyst = n0μ0 + n1μ1

où l’indice zéro se réfère souvent dans la littérature au solvant. Au contraire
des potentiels chimiques, l’enthalpie libre d’un système Gsyst est une grandeur
extensive. Elle dépend à l’évidence du nombre de moles des différents consti-
tuants.

� Les potentiels chimiques ou enthalpies libres molaires partielles sont définies
par l’expression :

(3)

Le potentiel chimique est la dérivée partielle de l’enthalpie libre de l’ensemble
du système par rapport au nombre de moles de l’espèce i, les autres variables,
température, pression et nombre de moles des autres espèces, étant constantes. Il
est la variation de l’enthalpie libre de l’ensemble du système lorsque l’on fait
varier d’une quantité infime le nombre de moles de l’espèce i, les autres variables
définissant l’état thermodynamique du système chimique, T, P et nj étant
constantes. Le plus souvent, les grandeurs molaires partielles (dont les potentiels
chimiques) varient avec la composition du système. Un exemple familier analo-
gue est fourni par le volume d’un mélange méthanol/eau. Le volume total Vsyst
de la solution est donné par la relation :

où et sont les volumes molaires partiels (analogues aux enthalpies
molaires partielles ). Ils sont définis par les relations :

Il est bien connu que et varient avec la composition du mélange. Ainsi,
lorsque le pourcentage en masses du méthanol est de 40 %, = 39,0 cm3·mol–1

et = 17,5 cm3·mol–1. Pour un titre de 60 %, = 39,8 cm3·mol–1 et =
16,8 cm3·mol–1 (volumes molaires des constituants purs = 40 cm3·mol–1 et

= 18 cm3·mol–1 ; T = 298,15 K et P = 1 bar).

Dans certains cas qui constituent plutôt des exceptions, les grandeurs molaires
partielles sont indépendantes de la composition du système. Elles sont alors pure-
ment et simplement égales aux grandeurs molaires du composé pur.

� Les valeurs absolues de certaines grandeurs partielles sont accessibles expéri-
mentalement. C’est le cas des volumes. D’autres ne le sont pas. C’est le cas des
enthalpies, entropies et enthalpies libres molaires partielles. Par contre, leurs
variations le sont (voir paragraphe 2).
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16 Chimie analytique et équilibres ioniques
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2. Variation d’enthalpie libre d’un système ΔGsyst 
accompagnant un processus et travail fourni 
par celui-ci

Soit un système où se déroule le processus étudié et soit aussi son environ-
nement (extérieur). Seul est envisagé ici un système clos. Il n’échange avec
l’extérieur que du travail et de la chaleur mais pas de matière. Lorsque les trois
conditions expérimentales suivantes sont vérifiées :

1) à la fin du processus la température du système Tf est la même que sa tem-
pérature initiale Ti et est de surcroît égale à la température Text de l’envi-
ronnement maintenue constante au cours de la transformation, soit :

Ti = Tf = Text

2) mis à part le système étudié, le seul autre système à avoir subi un change-
ment de volume à la fin du processus est l’extérieur dont la pression Pext a
été maintenue constante (par exemple : pression d’un fluide tel que
l’atmosphère) ;

3) au début et à la fin de la transformation, la pression P du système est égale
à Pext, 

les propriétés de la fonction enthalpie libre ont pour conséquence que le travail
utile maximal W’ que peut fournir le système au cours du processus est égal à sa
diminution d’enthalpie libre ΔGsyst : 

W’max = ΔGsyst (réversibilité)

avec :

ΔGsyst = Gsyst.f – Gsyst i

On note que puisqu’il s’agit d’une diminution : ΔGsyst < 0

Le travail fourni par le système est bien négatif en accord avec les conventions
des thermochimistes. Une autre façon d’énoncer ce résultat, strictement équiva-
lente à la précédente, est de dire que, lors d’un processus spontané, il y a dimi-
nution d’enthalpie libre du système et que seuls les processus spontanés peuvent
fournir du travail.

Le travail utile est maximal lorsque le processus qui lui donne naissance est
réversible sinon :

(irréversibilité)

Le travail utile peut être n’importe quel type de travail fourni par le système
autre que le mécanique (le travail mécanique fait varier le volume de l’extérieur
et est égal à (– Pext ΔVsyst au cours du processus). Un exemple important de travail
utile est le travail électrique que l’on peut récupérer à l’aide d’une pile (voir para-
graphe 8). 

Les conditions de réversibilité, quant à elles, sont approchées lorsque le pro-
cessus se déroule extrêmement lentement. Là encore, une cellule électrochimique
est un dispositif très intéressant car elle permet de s’approcher aisément de la
réversibilité.

W Gsyst’ < Δ
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