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Le cours, concis et structuré, 
expose les notions importantes 
du programme.

3.1 H3O
+, OH–, et auto-ionisation de l’eau

3.2

3.3 Autoprotolyse de l’eau

3.4 Concept de pH

3.5 Force des acides et des bases dans l’eau

3.6 Prédominance et diagramme de distribution des espèces en fonction du 

pH

Acquérir les connaissances de base indispensables à la compréhension 

des phénomènes acido-basiques en solution aqueuse, en relation avec 

leur SENS PHYSIQUE.

Associer la description de l’eau à l’échelle microscopique au rôle que lui 

fait jouer le modèle de Brønsted-Lowry à l’échelle macroscopique.

acide/base, réactions acide-base, autoprotolyse.

Comprendre la validité et les limitations des formules simplifiées de pH, 

KA et pKA.

Percevoir la notion de force des acides et des bases en relation avec la loi 

de dilution d’Ostwald.

Comprendre l’intérêt pratique des diagrammes de distribution des 

espèces en fonction du pH.

Apprendre à comparer les ordres de grandeur des concentrations des 

Le mot base (du grec basis

duit à la fin du XVIIIe

la soude et la potasse. Elles étaient en effet, en raison de leur ré-

activité, situées à la base d’une hiérarchie établie selon l’altérabi-

lité. Au sommet se trouvaient l’or et le platine, inaltérables.

Acides et bases en 

solution aqueuse 

pH, KA et pKA3
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3.3 • Autoprotolyse de l’eau

61

3.3 AUTOPROTOLYSE DE L’EAUa) De l’auto-ionisation à l’autoprotolyse

Compte tenu de sa structure, la molécule d’eau H2O est une molécule 

amphotère :• un atome H d’une liaison O–H est potentiellement labile sous 

forme H+, son départ laisse la molécule sous forme OH– ;

• l’un des doublets libres de l’atome O est capable de fixer H+, ce qui 

donne H3O+.L’auto-ionisation de l’eau liquide (cf. § 3.1), interprétée à la 

lumière de la théorie de Brønsted, est le transfert d’un proton d’une 

molécule d’eau qui joue le rôle d’un acide à une autre molécule d’eau 

qui joue le rôle d’une base (sens 1 ci-dessous). Le transfert de proton 

inverse entre H3O+ et OH– ayant également lieu (sens 2), on écrit :

Les processus aller et retour se déroulant à la même vitesse, l’eau 

liquide est le siège de l’équilibre d’autoprotolyse :H2O + H2O  H3O+ + OH–

(3.4)

La double flèche ne donne aucune information quantitative. Or, il convient d’avoir 

fraction molaire de molécules d’eau subissant l’autoprotolyse est de 1,8·10–9. Sur 

une quantité de molécules d’eau égale au chiffre de la population mondiale ≈

parmi les isolants électriques (
).

2
2

3O+
– dont, par convention, l’utilisation est 

réservée à l’écriture de l’équation stœchiométrique est donc ici très ambigu et peut 

être mal interprété. Il peut conduire à considérer que l’eau n’est constituée que des ions 

H3O+ et OH– ce qui est un total contresens.b) Produit ionique de l’eau
Dans un litre d’eau pure à 25 °C, de masse 1 000 g, il y a

1 000/18 = 55,56 mol d’eau (M(H2O) = 18 g·mol−1), dont seulement 

1,8·10−9 × 55,56 = 10−7 molécules d’eau ionisées, soit 10−7 mol 

d’ions H3O+ et 10−7 mol d’ions OH–.

O
+

OH-   +   H3O+

1O

2

H
H

H
H

Dans l’eau pure à 25 °C, [H3O+] = [OH–] = 10−7 mol·L–1.

Exercices

19

Le coefficient de dissociation d’un électrolyte faible donné croît quand on

dilue la solution. À grande dilution, tout électrolyte faible se comporte

comme un électrolyte fort (loi de dilution d’Ostwald).

EXERCICES

1.1 Expressions de la composition des solutions

Les questions successives de cet exercice sont indépendantes.

Pour les questions a et d, il est recommandé de relire l’exemple 1.1.

a) Quel est le volume d’acide sulfurique à 98 % (d = 1,84) qui

contient 10 g de H2SO4 pur ?

b) Les résultats des analyses de sang d’une patiente indiquent :

glycémie (teneur en glucose C6H12O6 du plasma sanguin) : 180 mg.dL–1,

urée (CO(NH2)2) : 3
5 mg.dL–1.

Comment se situent ces valeurs par rapport aux valeurs normales,

sachant que ces dernières sont : 

glycémie : 3,9 à 6,1 mmol.L–1,

urée : 3,0 à 7,1 mmol.L–1 ?

c) On dispose de pastilles de soude. Ces dernières sont humides et

contiennent 10 % en masse d’eau. Quelle masse doit-on en prélever

pour préparer 250 mL d’une solution aqueuse de soude à 0,2 mol·L−1 ?

d) Calculer la concentration molaire et la concentration molale en

HClO4 pur de l’acide perchlorique à 70 % (d = 1,664). Quel volume

doit-on en prélever pour constituer, par dilution, 200 mL d’une solu-

tion d’acide perchlorique à 1,5 mol·L–1 ?

e) Le lait entier a une densité de 1,031 et une teneur en matières

grasses de 3,5 % en volume. La densité des matières grasses est 0,9.

Sachant que le lait demi-écrémé contient 1,5 % de matières grasses,

en calculer la masse volumique.

Données : Masses molaires (en g·mol–1) : H : 1 ; C : 12 ; N : 14 ;

O : 16 ; Na : 23 ; Cl : 35,5.

1.2 Constituer une solution de composition donnée à partir d’un

composé commercial

La solubilité du cyanure de potassium KCN dans l’eau est de 69,9 g

pour 100 g d’eau à 20 °C. On souhaite constituer 250 g d’une solution

saturée aqueuse de KCN à 20 °C. On dispose d’un flacon de KCN

commercial dont le degré de pureté est 97 % et d’eau pure.

a) Quelle masse de KCN commercial et quelle masse d’eau pure doit-

on mélanger pour obtenir la solution souhaitée ?

b) Quelles sont les fractions massique et molaire de KCN dans cette

solution ?
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1 Solutions ioniques

1.1 SOLUTIONS : DÉFINITIONS ET CONSTITUTION

a) Définitions
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1.2 Expressions de la composition d’une solution

1.3 Solutions réelles et solutions idéales, activité

1.4 Phénomènes régissant l’apparition d’ions en solution

1.5 Force d’un électrolyte
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➤ Comprendre les phénomènes mis en jeu lors de la dissolution d’une 
espèce chimique dans un solvant, ainsi que les processus spécifiques à la 
constitution des solutions ioniques.

➤ Savoir calculer la composition d’une solution et savoir convertir une unité 
de composition en une autre.

➤ Percevoir les différences entre solutions réelles et solutions idéales. 
Comprendre la nécessité d’introduire le concept d’activité.

➤ Associer la notion de force d’un électrolyte au déplacement de l’équilibre 
de dissociation de cet électrolyte en ses ions.

➤ Prendre conscience de l’importance de la loi de dilution d’Ostwald.

Une solution est un mélange homogène de deux ou plusieurs
constituants. Le constituant majoritaire est appelé solvant. Le ou
les composé(s) minoritaire(s) sont appelés soluté(s). Le solvant
disperse les molécules ou les ions du soluté.
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On distingue les solutions liquides et les solutions solides
(alliages homogènes comme les cupronickels, par exemple). Seules
les solutions liquides seront considérées ici.

b) Solvatation
Lorsque la structure du solvant est perturbée au voisinage d’une
espèce dissoute, l’espèce est solvatée. La solvatation résulte de
l’organisation particulière d’un certain nombre de molécules de
solvant autour de cette espèce (ion ou molécule). Cette organisation
est due à des interactions attractives soluté/solvant. Une espèce X
solvatée est notée « Xsolv ».

La solvatation par des molécules d’eau s’appelle l’hydratation
(cf. § 2.2). Une espèce X hydratée est le plus souvent représentée par
« X (aq) » ou « Xaq ».

L’ensemble des molécules de solvant en interaction avec l’espèce
dissoute s’appelle la cage de solvatation dont le modèle est le
suivant :
➤ à un instant donné, l’espèce dissoute est au contact d’un certain

nombre de molécules de solvant qui constituent la sphère
primaire de solvatation. La valeur moyenne du nombre de molé-
cules de solvant de la sphère primaire est le nombre (ou degré) de
solvatation primaire ;

➤ entre cette première couche et le solvant non perturbé, se trouve la
sphère secondaire de solvatation, dont les molécules de solvant
sont en interaction plus faible avec l’espèce dissoute ;

➤ les molécules de solvant impliquées dans ces sphères de solvata-
tion s’échangent en permanence ; le temps de résidence d’une
molécule de la sphère primaire dépend de la nature de l’espèce
dissoute, et peut aller de quelques picosecondes (10−12 s) à des
durées de l’ordre de l’année…
La force des interactions entre les molécules de solvant et l’espèce

dissoute dépend de la nature de l’interaction :
➤ interactions de type ion/dipôle, ou interactions de Van der Waals de

type dipôle/dipôle (permanent ou induit),
➤ liaisons hydrogène,

Une solution est dite infiniment diluée lorsque les concentrations
des solutés sont suffisamment faibles pour que la solution se
comporte comme si les interactions entre les ions ou les molécules
du soluté étaient négligeables.
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➤ éventuellement liaisons de coordination donnant lieu à un véritable
complexe de solvatation (figure 1.1).

1.2 EXPRESSIONS DE LA COMPOSITION D’UNE SOLUTION
La composition d’une solution peut être représentée par les diverses
grandeurs intensives1 caractéristiques de la composition d’un
mélange.

a) Fraction molaire, fraction massique, fraction 
volumique

Fraction molaire
Soit ni la quantité de matière de tout constituant i de la solution. La
fraction molaire xi de ce constituant s’exprime par le rapport de ni à
la quantité de matière totale n (nombre total de moles) :

avec 

Les quantités ni et n sont exprimées en mol et xi est sans dimension.

O

CH3 CH3

S

O

CH3 CH3

S

S O

H3C
H3C

(a) (b)

O

O O

O

O

O

SH3C

H3C

S

CH3H3C

S

CH3

S CH3

CH3

CH3S
H3C

H3C

S

H3C
CH3

Zn2+

Figure 1.1 (a) Formes limites et forme géométrique (pyramide aplatie) du
diméthylsulfoxyde (DMSO). (b) Solvatation de l’ion Zn2+ par le DMSO et
formation du complexe [Zn(DMSO)6]2+ 

1. Une grandeur intensive est une grandeur dont la valeur est indépendante de la
quantité de matière dans l’échantillon, par opposition à une grandeur extensive
dont la valeur dépend de cette quantité de matière. Toutes les grandeurs servant à
exprimer la composition d’une solution sont intensives parce qu’elles sont le
rapport de deux grandeurs extensives. 

xi
ni
n
----

ni

ni
i

-----------= = xi

i
 1=
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Dans le cas d’une solution infiniment diluée : xsoluté(s) → 0,
xsolvant → 1.

Fraction massique
Soit masse(i) la masse de tout constituant i de la solution. La fraction
massique wi de ce constituant s’exprime par le rapport de sa masse à
la masse totale m :

avec 

masse(i) et m sont exprimées dans la même unité de masse. wi est
sans dimension.

Fraction volumique
Soit Vi le volume occupé par le constituant i au sein de la solution. La
fraction volumique φi de ce constituant s’exprime par le rapport de
Vi et du volume total de la solution V :

avec 

Vi et V sont exprimées dans la même unité de volume et φi est sans
dimension.

b) Pourcentages (ou compositions centésimales)
Les quantités précédentes peuvent être rapportées respectivement
à 100 mol, 100 g ou 100 mL de mélange. On obtient alors :
➤ le % molaire : xi × 100
➤ le % en masse : wi × 100
➤ le % en volume (v/v) : φi × 100

Exemple 1.1. Les acides minéraux, tels l’acide sulfurique ou l’acide
perchlorique, sont commercialisés en solutions dites « concentrées ».
L’eau y est minoritaire, et malgré cela l’usage est de la traiter comme
le solvant.
La composition de ces solutions correspond aux azéotropes acide/
eau1 car les acides sont purifiés par distillation. Les teneurs sont indi-
quées en % en masse : acide sulfurique à 98 % (98 g de H2SO4 dans

1.  Mélanges acide – eau qui, possédant un point d’ébullition supérieur à celui de
l’acide pur, ou de l’eau pure, constituent le distillat.

wi
masse i( )
m

---------------------- masse i( )
masse i( )

i

-----------------------------= = wi

i
 1=

φi
Vi
V
-----

Vi

Vi
i

------------= = φi

i
 1=
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100 g de mélange, soit 98 g de H2SO4 pour 2 g d’eau) ; acide
perchlorique à 70 % (70 g de HClO4 dans 100 g de mélange, soit
70 g de HClO4 pour 30 g d’eau).

c) Concentrations molaire et massique, molalité

Concentration molaire

La concentration molaire ci d’un constituant i est la quantité de
matière de i par unité de volume de solution.

La concentration ci est en mol·L–1, ni est en mol et V en L. Lorsque
la dissolution du constituant i génère plusieurs espèces X dans la
solution, les concentrations molaires des espèces sont notées [X].

Exemple 1.2. La dissolution de l’acide éthanoïque CH3COOH dans
l’eau conduit à l’équilibre :

CH3COOH + H2O  CH3COO– + H3O+

La concentration d’acide éthanoïque introduit dans la solution est
écrite cCH3COOH alors que les concentrations des espèces présentes en
solution sont notées : [CH3COOH], [CH3COO–] et [H3O+].

La concentration molaire a été longtemps désignée par le terme molarité, qui ne
devrait plus être utilisé. Le symbole correspondant « M », pour l’unité « mol·L–1 » n’a pas
été approuvé par la Conférence générale des poids et mesures, et il est fortement
recommandé d’écrire « mol·L–1 » en toutes lettres. Cependant, la commodité du
symbole « M » fait qu’il est resté en usage, et sera utilisé dans cet ouvrage à simple fin
d’alléger l’écriture dans des corrigés d’exercices.

Concentration massique

La concentration massique ti d’un constituant i est la masse de i par
unité de volume de solution.

ti est en g·L–1 si masse(i) est en g et V en L.

Pour constituer une solution de concentration molaire ou massique donnée, il faut
une balance pour peser le soluté i, et un récipient volumétrique pour mesurer le
volume de la solution. Les volumes dépendant de la température, les concentra-
tions molaires et massiques en dépendent également.

ci = ni

V

ti = masse(i )

V
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Concentration molale
La concentration molale mi (anciennement molalité) d’un constituant i
est la quantité de matière de i par kilogramme de solvant.

mi est en mol·kg–1 si ni est en mol et masse (solvant) en kg.

Pour constituer une solution de concentration molale donnée, il suffit d’une
balance. La concentration molale ne dépend pas de la température, car ni la quan-
tité de matière, ni la masse, n’en dépendent.

Remarquons qu’un litre de solution aqueuse très diluée a une masse voisine d’un kilo-
gramme. À grande dilution, la concentration molaire et la concentration molale sont
pratiquement égales : ci ≈ mi.

1.3 SOLUTIONS RÉELLES ET SOLUTIONS IDÉALES, ACTIVITÉ

a) Solutions réelles

L’une des conséquences de la constitution d’une solution réelle est
relative au volume V de la solution. Ce dernier n’est pas égal à la
somme des volumes Vi

0 occupés par chaque constituant pur avant le
mélange :

ce qui se traduit par le fait que :

On peut observer soit une dilatation : , soit une

contraction : , par rapport à la somme des volumes des

constituants purs.

mi = ni

masse(solvant)masse

Lors du mélange de plusieurs constituants i purs liquides, les inter-
actions intermoléculaires et l’organisation des molécules existant
au sein des liquides purs sont généralement modifiées. La solution
obtenue est appelée solution réelle.

V Vi
0

i
≠

Lors de la constitution d’une solution réelle, les volumes des
constituants ne sont pas additifs.

V Vi
0

i
>

V Vi
0

i
<
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Le volume total peut s’écrire , où Vi représente le

volume occupé par chaque constituant i au sein de la solution

. C’est Vi qui intervient dans l’expression de la fraction
volumique de i (cf. § 1.2.a).

Exemple 1.3. Effet de contraction lors de la constitution d’une solution
d’éthanol dans l’eau.

En mélangeant 0,5 mL et 0,5 mL, on constitue une
solution où xeau = 0,764 et xéthanol = 0,236. Il s’avère que :

➤ le volume de la solution est V = 0,965 mL (et non 1 mL) ;
➤ dans la solution, Veau = 0,488 mL et Véthanol = 0,477 mL (et non
0,5 mL),

➤ les fractions volumiques des constituants valent donc respective-
ment φeau = 0,488/0,965 = 0,506 et φéthanol = 0,477/0,965 = 0,494
(et non 0,5/1 = 0,5).

b) Solutions idéales et solutions infiniment diluées

Lors de la constitution d’une solution idéale, le volume occupé par
les constituants purs n’est pas modifié par le mélange : Vi = Vi

0.

L’additivité des volumes est observée : .

De même, lorsque les solutions tendent vers la dilution infinie, les
perturbations associées à la constitution du mélange sont très faibles.
Les solutions infiniment diluées se comportent comme des solu-
tions idéales.

c) Activité
Le potentiel chimique μi  (en J·mol–1) d’une espèce i dans une phase
est une grandeur thermodynamique dont la valeur reflète l’aptitude de
l’espèce i à se transformer chimiquement ou à migrer d’une phase
dans l’autre. Lorsque les transformations chimiques, ou les échanges
de matière entre phases, évoluent naturellement1, ils ont toujours lieu

V Vi
i
=

( )0
i iV V≠

Veau
0 = Véthanol

0 =

Exceptionnellement, si les liquides purs mélangés sont de nature
chimique proche (alcanes par exemple), les interactions intermolé-
culaires et l’organisation structurale ne sont pas affectées par le
mélange. La solution est alors appelée solution idéale.

1. C’est-à-dire sans apport d’énergie venant de l’extérieur.

V Vi
0

i
=
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dans le sens d’une diminution du potentiel chimique (voir cours de
thermodynamique).

Dans une solution, le potentiel chimique μi de tout constituant i
dépend de la température et de la composition1. Pour le solvant, la
composition est exprimée en fraction molaire xi. Pour un soluté, il est
avantageux d’exprimer la composition en concentration molaire ci.

Au sein d’une solution idéale, μi s’exprime selon :

Pour les solutés, c0 est introduite de façon à « normaliser » ci : ci /c0

est ainsi une grandeur sans dimension dont il est possible de prendre
le logarithme, et dont la valeur numérique est identique à celle de ci.

Du traitement différent adopté entre solvant et soluté(s) dans l’expression du
potentiel chimique résulte une définition du mot « solution » : mélange dont un
des constituants, le « solvant », est traité différemment des autres substances,
appelées « solutés ».

Au sein d’une solution réelle, il est possible d’exprimer le poten-
tiel chimique de façon analogue aux relations (1.1) et (1.2), à condi-
tion de substituer respectivement xi ou ci/c0 par l’activité ai. Les
relations les plus couramment utilisées sont :

1. Le potentiel chimique dépend également de la pression. Cependant, en phase
condensée, la variation du potentiel chimique avec la pression peut être négligée.

Solvant Soluté

μi = μi
* + RT ln xi (1.1) μi = μi

0 + RT ln   (1.2)

μi
* est le potentiel chimique
du solvant pur i (xi = 1)

μi
0 : potentiel chimique standard de i, soit potentiel 

chimique de i à la concentration standard c0 = 1 mol·L–1

R est la constante des gaz parfaits, et T la température en K.

ci

c0-----

Solvant Soluté

μi = μi
* + RT ln ai (1.3) μi = μi

0 + RT ln ai  (1.4)

L’activité, grandeur sans dimension, est en quelque sorte une concentration thermodyna-
mique effective. En effet, l’activité prend en compte les déviations par rapport à l’idéalité
par l’intermédiaire du coefficient d’activité fi ou γi.

ai = fi xi (1.3.a)

μi = [μi
* + RT ln xi] + RT ln fi (1.3.b)

ai = γi  (1.4.a)

μi = [μi
0 + RT ln ] + RT ln γi (1.4.b)

ci

c0-----

ci

c0-----
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Les expressions (1.3.b) et (1.4.b) du potentiel chimique dans une
solution réelle montrent que celui-ci diffère des expressions (1.1)
et (1.2) au sein d’une solution idéale par le terme RT ln fi ou RT ln γi.

Il a été vu ci-dessus que les solutions infiniment diluées corres-
pondent à cette situation limite. Dans de telles solutions le solvant
tend vers l’état de constituant pur (xsolvant → 1), et tout soluté i tend
vers l’état de constituant infiniment dilué (ci → 0). Ces états seront
donc les états de référence couramment adoptés pour le solvant, et
pour les solutés, respectivement.

fi et γi diffèrent d’autant plus de 1 que la solution s’écarte de l’idéa-
lité.

En ce qui concerne le potentiel chimique du soluté (relation 1.4),
une difficulté survient quant au terme µi

0 qui, mathématiquement,
doit être le potentiel chimique du soluté dans l’état d’activité 1, tout
en étant son potentiel chimique standard à c0 = 1 mol·L–1

(relation 1.2). Les états ne peuvent être les mêmes que si γi est égal à
1, c’est-à-dire en l’absence d’interactions. Pour un soluté ionique, γi
tend vers 1 dans une solution infiniment diluée, ce qui est en contra-
diction avec la concentration de 1 mol·L–1. L’état standard du soluté
n’est donc pas physiquement réalisable, c’est un état hypothétique.

Certaines façons de formuler ou de définir l’état standard du soluté peuvent être
déconcertantes, par exemple : « à l’état standard, le soluté est infiniment dilué, à la
concentration c0 = 1 mol·L–1 ».

1.4 PHÉNOMÈNES RÉGISSANT L’APPARITION D’IONS
EN SOLUTION

Considérons la situation où la dissolution d’une espèce chimique au
sein d’un solvant moléculaire, et donc non conducteur du courant
électrique (liquide diélectrique), engendre la dispersion d’ions libres
et rend la solution conductrice du courant.

Sous le terme « ions libres » sont désignés des ions, solvatés ou
non, libres de migrer lorsqu’un champ électrique est imposé à la solu-
tion. Les ions libres s’opposent aux paires d’ions.

Pour que la dissolution engendre des ions libres, le solvant et la
substance dissoute doivent satisfaire à certains critères.

On appelle état de référence l’état pour lequel le coefficient
d’activité tend vers 1 ; alors ln fi → 0 ou ln γi → 0. Il s’agit par
conséquent de l’état pour lequel la solution réelle tend à se
comporter de façon idéale.
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Un solvant est en effet d’autant plus adapté à générer des solutions
ioniques qu’il est polaire et qu’il possède une constante diélectrique
élevée. Les alcools, les amides, l’ammoniac liquide, et bien sûr l’eau
(cf. chapitre 2), répondent à cette exigence.

Qu’en est-il des substances dissoutes ?

a) Substances susceptibles de se dissoudre 
sous forme d’ions

Cette propriété est indissociable de la nature du solvant car elle
résulte des interactions soluté/solvant. Les électrolytes sont :
➤ soit des substances moléculaires qui subissent une solvolyse ou

coupure par le solvant (« lyse » vient du grec lusos : action de
délier). Par exemple la dissolution de HCl (g) ou CH3COOH (l)
dans l’eau aboutit à la rupture des liaisons covalentes H–Cl ou
–O–H, et à la formation d’ions.

➤ soit des cristaux ioniques au sein desquels les ions préexistent à la
dissolution ; le solvant, par le processus de solvatation, affaiblit
jusqu’à les annihiler les forces électrostatiques responsables de la
cohésion du cristal solide. La structure de l’état cristallin est alors
détruite et les ions solvatés dispersés dans la solution.

Un électrolyte de formule CmAn susceptible de générer en solutions m cations et
n anions, est appelé électrolyte m-n. par exemple NaCl est un électrolyte 1-1,
Na2SO4 un électrolyte 2-1.

b) Solvolyse et ionisation

La solvolyse intervient lorsque l’espèce dissoute possède une liaison
covalente fortement polarisée +δA – B–δ, et lorsque le solvant est
polaire. Le moment dipolaire moyen1 μ  des molécules de solvant au
sein de la phase liquide est le paramètre décisif du processus de
solvolyse.

Une substance dont la dissolution dans un solvant donné génère
des ions libres est appelée « électrolyte ». Les substances qui se
dissolvent sous forme de molécules ou de paires d’ions sont des
« non-électrolytes ».

1. Le moment dipolaire moyen des molécules de solvant résulte de leur moment
dipolaire permanent μP et du moment dipolaire induit par leurs interactions
mutuelles au sein de la phase liquide.




