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Chapitre 1 : Généralités sur les Solutions

Introduction

La biophysique est un pont entre la physique, science de la matiére inerte et la biologie,
science du milieu vivant.

En physique, I’observation d’un phénoméne, induit un raisonnement, qui doit conduire &
établir la loi du phénomeéne a étudié.

Donc la biophysique est une science qui étudie des problemes biologiques en appliquant
les méthodes de la physique

Nous allons appliquer des observations des phénoménes physiques aux molécules
d’intérét biologiques.

Répartition de I'eau dans l'organisme

L’eau-a une importance primordiale 'en biologie. Les €tres-vivants contiennent en moyenne
70% d’eau. Chez un sujet jeune en bonne santé le corps-est constitué environ de 50 a 60%
d’eau. Ce pourcentage est reparti de fagon différente selon les tissus : élevé dans les muscles
et les os, faible dans le tissu adipeux. Ainsi, chez un sujet jeune pesant 70 kg, 1’eau totale
représente 40 / repartis entre les différents compartiments liquidiens, comme le montre la
figure suivante :

25L interstitiel Plasma
12L 3L
Les compartiments liquidiens
y
Y N~ .
Intracellulaire Extracellulaire
~ I

Eau total 41L
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Notion de solution

Une solution est un mélange homogene, résultat de la dissolution de plusieurs substances (ou
especes) appelées: Solutés, dans un liquide que 1’on appelle Solvant.

Solution = Solvant + solutés

(majoritaire) (minoritaire)

Exemple: boissons — médicaments — liquides organiques (sang, sérum,,,,

Remarque :

Dans le cas ou'le solvant est I’eau, la solution est appelée Selution aqueuse

LE MELANGE
1. Mélange hétérogéne

Des substances que I'on peut distinguer les unes des autres.
Exemple

L’huile et ’eau

huile
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2. Mélange homogéne

Des substances que I'on ne peut pas distinguer les unes des autres

Exemple
eau
et
vinaigre
Solubilité

Un morceau de sucre placé dans de 1’eau disparait dans celle-ci, on dit alors qu’il se dissout;
le sucre est donc soluble.

Toutefois si on met une grande quantité de sucre dans un petit volume d’eau, la totalité du
sucre ne se dissout pas: la solution de sucre est dite saturée.

Pour.qu’un solide.seit soluble dans un solvant, il faut qu’il existe.entre les particules du
solide et celles du solvant des farces d attraction. I’ eau est une molécule polaire, elle exerce
des forces d’attraction importantes sur les particules du solide, c’est pourquoi elle est un bon
solvant.

Types de solutés

Le soluté peut étre solide, liguide ou gazeux, la solution est dite moléculaire dans le cas d’un
soluté moléculaire (glucose), la solution est dite ionique dans le cas d’un soluté ionique (sel
de table ou Nacl)

1. Solutions électrolytiques
On appelle une solution électrolytique toute solution capable se dissocier en ions (cations

+ et anions -), ces solutions conduisent le courant électrique, les solutions qui ont des
molécules non dissociables, sont appelées solutions neutres,
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Exemple

Nacl, Hel: Solutions électrolytiques

Glucose : Solution neutre

Obtention des solutions aqueuses

1. Cas d’un solute solide

Un soluté solide est formé d’ions disposés dans 1’espace d’une maniere réguliére et
formant une structure solide appelée Cristal

Exemple:
Nacl Na® + cf

(solide) (aq) (ag)

2. Cas d’un soluté liquide
L’acide sulfurique H2 So4 donne des ions lors de leur mise en solution aqueuse.

H2 So4 2H' + S04

(liquide) (aq) (aq)

3. Cas d’un soluté gazeux
Le chlorure d’hydrogeéne Hcl est un gaze qui se dissout facilement dans 1’eau
Hel H" + ¢

(gaz) (aq)  (aq)

Paramétres de quantification des solutions : les concentrations
La notion de concentration permet de quantifier et caractériser les Solutions
1. Fraction molaire

La fraction molaire notée fi d’un soluté i est le nombre de mole de ce dernier sur le nombre
total de mole de solution

f' _ Ni — Nsolute’
i =

sans unité
Nt Nsolute’s"' Nsolvant
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Remarque :

- La somme des fractions molaires de tous les constituants d’une solution est égale a 1.

- Fraction molaire de 1’eau est 1-fsolutes

2. Concentration molaire

La concentration molaire Cn ou la molalité d’un soluté est le nombre de moles de
soluté par litre de solution.

Com—selute— (mpole/l)

Vsolution

3. Concentration massique ou pondérale

La concentration massique ou pondérale notée Cp est la masse de soluté par litre de
solution.

Cp A Msoluté (g/I)

Vsolution

Relationentre Cp et Cm

Ona:  Cpz-oiut ~- (1)
Cp :% """"""""" (2)

Divisons I’équation (1) par (2):

C_p _ Mgoluté M

Cm Nsotuté

Avec M la masse molaire de soluté : | €, = M.Cy,
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4. Concentration molale ou molalité

La molalité est le nombre de mole du soluté par unité de masse de solvant

Con, =018 (mol/kg)

Mgolyant

5. Concentration Osmolaire ou Osmolarité

1) Degré de dissociation:

Si un soluté dissous dans 1’cau, se dissocie partiellement ou totalement, la
solution aqueuse est dite ionique ou électrique. Le degré de dissociation noté o
est défini par :

nombre de molécules dissiciées

a = - — -
nombre de molécule initiales

- She= [ ‘alors une-dissociation tofale et 1’¢lectrolyte est fort

AB s LAY +\ B3

- Si  O<a< 1 alorsune dissociation partielle et I’électrolyte est farble

AB A" + B

- Sia =0 alors pas de dissociation et la solution est neutre
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2) Calcul de concentration Osmolaire

Meéthode 1

Considérons une solution électrolytique contenant un seul soluté avec une concentration
molaire Cm

Soit 3 nombre d’ions fournis par la dissociation d’une seule molécule de soluté ( R = nombre
d’ions positifs + nombre d’ions négatifs)

Soit a le degré de dissociation du soluté dans le solvant

On définit la concentration osmolaire Cyw ou W par :

Cw=W=Cy(1+a(B -1)) osmol/l

Exemple:

Nacl 1 Na®* + 1cl

Rla /1 v1=2

donc  R=2
Cacly 1Ca*? + 2cl
BR=1 + 2=3

donc R =3
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Meéthode 2

Considérons une solution de Nacl de concentration Cr, .

Nacl Na* + cI
- Concentration initiale : Cn 0 + 0
- Concentration finale: Cm (1-a) aCm +0aCnm

La concentration osmolaire est: Cw= Cm (1-a) + 0 Cm + o Cnm

Cw = Cm (1+a)

Si a=1 alors Cw=2Cn

Exemple d’application

Calculer la concentration osmolaire pour une solution de chlorure de calcium Cacl, de
concentration molaire Cn = 0.1 mol/l et de coefficient de dissociation a= 0.6

Solution
Meéthode 1
Cacl, Ca¥? + 2cl
Cw=Cnm (1+a(8 -1)) 13=3 et a=0.6
A.N: Cw=0.1(1+0.6(3-1)) = 0.22 osmol/I
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Meéthode 2
Cacl, Ca¥? + 2cl

Cm(1-a) oaCn + 2aCnm

Donc Cw=Cm(1l-a) + aCm + 20aCnm

CW= Cm(1+2a)
Cw=0.1(1+2x0.6) = 0.22 osmol/I

6. concentration équivalente : Normalité

La normalité ou concentration équivalente est le nombre d’équivalent gramme contenu dans
'unité de volume de solution.

Ceq - Ceq+ + Ceq-

Avec:

Ceq+ = Z+ Ci+

et

Cqq =|Z7|Cr

Ci* et Ci sont les ionarités ou concentrations ioniques des actions et des anions
respectivement.

Z est la valence

¢t =a.n*.Cp ion.g/|

et

G =a.n.Cp ion.g/l
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Avec :
a . Degré de dissociation

+

ni* et ni: Nombre des cations et les anions

Cn: Concentration molaire

Donc : Ceqg= Z'ni'Chna+ |Z7|niCna

Ceq= (Z'ni* + |Z7|N) Cma eq.g/l

Exemple d’application

Considérons une solution de Na>Sos obtenue d’apres dissolution d’une masse m= 14.2 g
de cristaux Na2So4 dans un litre d’eau. Calculer la concentration équivalente de la solution ?

M(NazSo4 ) = 142 g/mol

Corrigé :
On cherche C,
n m
Cm— ; et M= ;
m 14.2
Cm— V_M — Cm— 15142 —d 0.1 mOI/I

Na; So4 —oy 2Na" + So,?
Ceq= (Z'ni* + |Z7|M)) Cn
Z'=1 (c’estlavalence de Na®)
Z= -2 (c’estlavalence de Sos?)
n*=2 (nombre de mole de Na*)
n=1 (nombre de mole de So4?)
a=1 dissociation totale
Ceq = (1x2 + |—2|x1 )x0.1x1
Ceq =0.4 eq.g/l
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Remarque @

La concentration équivalente anionique égale a la concentration éguivalente cationique

Ceq+= Ceq-

Loi ae dilution

1. Coefficient d’ionisation

Le coefficient d’ionisation est défini par :

. _osmolarité _ Cy, .,
= = — sans unite
normalité Cn

2. Constante d’équilibre

Pour un électrolyte binaire faible de type AB de degré de dissociation «,
I’équilibre chimique s’écrit :
AB > A + B

(1-a) Cm oCnm oCm

La constante d’équilibre K'est donné par :

K= [ATIBT] _ o G

[AB] 1-a

Remarque

- Cette loi de dilution est valable uniquement pour les électrolytes faibles
- La constante d’équilibre K dépend du soluté, la nature du solvant et la température.
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Force ionique

La force ionique est définit par la relation suivante :

U= % C; 27 mol/I

Exercice d’application

On consideére la concentration de 1'urée dans une solution est 24 g/l.
- Quelle est la concentration molaire

- Calculer osmolarité et la concentration équivalente

Corrigé :

Co= 2 = 2—‘; = 0.4 mol/l

L’urée ne dissocie pas, donca=0 alors Cy=Cp

Concentration équivalente Ceq = 0 eq.g/1 (a=0)

Chapitre 1 Généralité sur les solutions

12



Université de Blida 1 -
Faculté des Sciences de la Nature et de la vie &
Tronc commun L2- module Biophysique

Responsable de module : Mahraz Kabache 2020/2021

Chapitre 2 : Conductivité

1. Introduction
La conductivité est la capacité d’une solution, d'un métal ou d'un gaz a faire passer un
courant électrique. Dans une solution, ce sont les anions et les cations qui transportent le
courant alors que dans un solide (métal) ce sont les électrons.

La conductivité dépend de :
- Laconcentration ;
- Lamobilité des ions ;
- Lavalence des ions ;
- Latempérature ;

2. Domaine d’application
La mesure de la conductivité est une méthode tres utilisée, en particulier dans les
applications de contrdle de qualité :

- Le contrdle de pureté des eaux

- Contr6le des eaux potables et des eaux utilisées dans la fabrication des produits

- Estimation de nombres total d’ions dans une solution ou mesure directe des
composants.

- Etude et contréle de la salinité du sol (concentration des sels solubles dans'le sol) ;

- _ Contrdle de la salinite des eaux utilisées dans I’irrigation.

3. Mesure dela conductivité

3.1. Principe de fonctionnement

Courant électrique, |

= ®

Electrodes
e—— Tension, vV — é@
Solution
— - |__|__| —— électrolytique
. '\l -
Li—* - r:_ +:;
—_ (-)— ) +
—| ~ @ +
IxE:l +
-_—

Montage de mesure de la conductivité
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Le conductimétre est un appareil permet de mesurer les propriétés électriques d’un électrolyte.

La conductivité se mesure en appliquant un courant alternatif 7 a deux électrodes (appelés
cellule conductimétriques). Ces électrodes sont immergées dans une solution et en mesurant
la tension électrique qui en résulte.

Dans cette expérience, les cations migrent en direction de 1’électrode négatif (cathode), les
anions se dirigent vers 1’électrodes positif (anode).

Le déplacement de ces ions permet la conduction du courant électrique et la solution se
comporte comme un conducteur électrique.

3.2. La résistance

La résistance est la capacité d’une solution a ralentir le passage du courant.

La résistance d’une portion de solution noté Rse calcule par la Los d’ohm.

unitée 0

~|<

Avec: U : Tension électrique en volt (V).
| : Courant électrique en Ampere (A).

R Résistances de la solution en ohm (£2)

3.3. La conaductance

La conductance mesure la capacité qui a une solution a laisser passer le courant.
Elle est I’inverse de la résistance.

G = unité Siemens (S) ou (2)

|-

Si on remplace R par sa valeur dans la loi d’ohm

S~
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Remarque :

De cette derniére expression de G, on peut calculer la conductance sans passer par
le calcul de la résistance

3.4. La Conductivité

La conductivité dépend de la cellule conductimétrique utilisées : elle dépend de la
surface S immergée des électrodes et de la distance L qui la séparent.

S
la conductance est proportionnelle au rapport 1 -

On peut donc écrire :

Q
|
Q
=~

Ou le facteur de la proportionnalité o est appelé Conductivité

en S/m ou 2+m?

)
1]
D
U~

Avec : G: Conductance en Siemens
S Surface des électrodes en n?

L : distance séparant les deux électrodes en m

. L
Dans la formule de la conductivité, on remplace 5 par K, donc

g=GK

K : est la constance de la cellule en nr*

Chapitre 1 Généralité sur les solutions 3



Remarques

1. La conductivité dépend de :

- La concentration des ions ;
- La nature de la solution ionique ;
- La température de la solution.

2. La conductance dépend de :
- Conductivité de la solution ;

- Les parametres de la cellule conductimétrique (L et S).

Conductivité et concentration :

Pour une solution peu concentrée, la conductivité o de la solution est proportionnelle a la
concentration. Le rapport de proportionnalité est appelé conductivité molaire noté i

g = )\«Cm

ou = —5

A ! ‘conductivité molaire du solution en S.n¥/mol

O . conductivité en S/m

Cn : Concentration molaire en mol/n?

Conductivité molaire ionique :

Certains ions sont plus mobiles que d’autres en solution aqueuse, ils assurent mieux le passage
du courant, donc la conductivité depend de la nature des ions et de leurs concentrations.

De la relation précédente, on peut écrire :

0':20'1' ou 0'i=/1iCi

Avec : @; : la conductivité pour un ion i
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Donc : o= ) 4;C;

AVec :

Ai : conductivité molaire ionique de I’ion i en S.n¥/mol

C, : Concentration molaire de I’ion i en mol/n?

FExercice d’application :
Déterminer la conductivité de la solution Nacl de concentration 2.20 < mol/l

Oondonne: Ana™= 5.10°Sné/mol,; A= 7.6 10° S.n¥/mol

Corrigé :
Nacl Na® + cl
[Na*] = [cI]= [Nacl]= 2107 mol/l
o= ) A;C;

0 =Ana""Cha® + Ae.Col

o=([Ana + Aef)Cm

o = 2x10°2 x10° x (5+ 7.6) X103

o =025 5m
Résistivité :

La résistivité d’une solution représente sa capacité a s’opposer a la circulation du courant
électrique. Elle est I’inverse de la conductivité.

unité Q2m

=
Il
Qe

Remarque :

Dans les mesure sur des eaux pures ou la valeur de la conductivité est trés faible,
on préfére d’utiliser la résistivité.
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Champ électrique :

Le champ électrique dans une solution est une force d’attraction des ions par les électrodes.
Il est donné par la relation suivante :

E = Unité Vm

u
l

La mobilité électrique :

La mobilité d’un ion /notée u; est donnée en fonction de sa vitesse en présence d’un champ
électrique E.

Avec :
Unité de U; est métre carré par volts seconde ! n¥/V.s

Conductivité et mobilité

La conductivité d’une solution électrolytique augmente en fonction de la mobilité des
ions.

o= yntqtut + Yn g u en Sim
Avec:
n* et m™ 1 concentration des cations et des anions telque ;
nt =aNa.Co.n* et N~ =aNa.Cn.0i
a -degré de dissociation
Na : nombre d’Avogadro, Na = 6.02 x 10%° mol*
Cn . concentration molaire de la solution
ni* et nj . nombre de cations et des anions.
g’ et q : charge électrique en coulomb des ions positifs et négatifs

g =Z.e e g =/z/e e=1610" coulomb

ut et u™ : mobilité des cations et des anions.
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Conductivité équivalente .

La conductivité équivalente notée Aeg d’une solution est donnée par la relation suivante :

2 o
eq = ..

Avec :
O : conductivité en S/m

C.q - concentration équivalente en eq/n?

Aeq ! conductivité équivalente en S.n¥/eq

Conductivité équivalente limite :

La conductivité¢ équivalente limite notée A. est la conductivité équivalente qui a une
dissociation totale dans une solution électrolytique. Le degré de dissociation dans ce cas est
donné par :

__Aeq

e

La densité du courant :

La densité du.courant notée J est I’intensité de courant / par-unité-de surface S.

Unité Amn¥

|~

Nombre de transport des ions :

Soit I le courant transporté par les ions positifs et I le courant de transporté par les ions
négatifs.

Le courant total est : /7 =1+ I

I :
On définit le nombre de transport d’un ion i par : li :I_l
T
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Comme I; est en fonction des mobilités u; des ions, on obtient :

u - —_
fE—_— et t=——
uT+u utT+u

ut et u™ : mobilités des ions positifs et négatifs.

t" ett": nombre de transport des cations et des anions.

th + t=1

$
SAHLAMAHLA é
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Chapitre 3 : Diffusion et Osmose

1. Introduction

La diffusion est 'un des moyen d’échange des molécules de soluté d’un
compartiment a un autre a travers une membrane.

La diffusion permet d’uniformiser la distribution des molécules par le
déplacement d’une région de forte concentration a une région de faible
concentration.

2. Type de déplacement

On distingue 3 modes de deplacements des ions ou molécules dans une
solution

1. Migration
2. Convection
3. Diffusion

1. La migration

Un déplacement des ions ou molécules suite a une force appliquée de direction
et de sens bien défini

Exemple : Migration électrique des ions dans une solutions (conductimétrie)

2. La convection

Le deplacement est di a une force appliquée a la molécule de direction et de
sens bien défini

Exemple : (Différence de pression entre deux points)

La pression hydrostatique est la cause de la circulation du sang dans les
vaisseaux.
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3. Diffusion

Le déplacement est di au différence de concentration en deux points.

Le phénomene de diffusion peut étre en phase gazeuse ou en phase liquide
(solution) :

1. Diffusion en phase gazeuse

Les molécules de soluté peuvent se déplacer dans un milieu gazeux.

Exemple : parfum.

2. Déplacement en phase liquide

Les molécules d’un soluté peuvent se déplacer dans une solution.

Exemple : Sel dans un verre d’eau - 1’eau sera salé

Il existe deux type de diffusion dans une solution :

1. Diffusion libre en absence de membrane
2. Diffusion a travers une membrane.

La membraneée

La membrane est une barriere de quelque centaine de nanometre a quelque
millimétres d’épaisseur. Sélective qui sans 1’effet d’une force, va permettre ou
interdire le passage de certains composants entre deux milieux qu’elle sépare.

Type de membrane

On distingue 3 types de membranes

1. Membrane dialysante

Elle est perméable aux particules de dimension inferieur a celle de leurs pores.

Exemple : membrane capillaire : petit vaisseaux
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2. Membrane semi perméable
Qui ne laisse passer que de 1’eau

Exemple : Paroi cellulaire
3. Membrane sélective

Perméable a I’eau et certaines molécules de soluté
Etude de diffusion libre a travers une membrane: lof de Fick

Considérons deux milieu 1 et 2 contiennent deux solutions non chargée de
méme soluté avec concentration pondérale différentes Cpl et Cp2 (Cpl> Cp2)

Cpl>Cp2 Cpl=Cp2
Rm: Région B Région A .WB

020° 3 e 0 e 000 L
05 00ess® ®e L0 O
0 L ® 3 L

ege0 000 ° e - e
Siovesee o o 0% e
H IO B so 0 0, 00
‘..3.‘..::... e °© '... ® e ...
0P %ee ® o o ®e®e oo e e

Etat initial a I"instant t X état final a I’mnstantt'+ to

La loi de Fick exprime le débit massique ou debit molaire qui passe du milieu 1
cers le milieu 2 par la relation suivante :

_tm_ _p o Ao
JIm = At D.5 Ax (1)

Avec :

AA—T - debit massique de soluté qui passe pendant la duree At suivant la direction x.

Unité : g/s
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D : coefficient de diffusion en m?%/s
S : surface de diffusion en m?
Cp : concentration pondérale en g/m®*  ACp = Cp2 — Cp1

Ax : épaisseur de la membrane en m

Débita molaire

Dans la relation 1, en remplace m par : M.n on obtient :

_in_ ) g ACm
Jn_At = —D.S Ax 2)

AvVec :
A Ly - . , .,
A—': : débit molaire de soluté unité : mol/s

Cm : concentration pondérale en mol/m®  ACm = Cm2 — Cm1
An :quantité de matiére.en mol

Le flux

Le flux-est le débit par unité-de surface

g=10= 2 _pXm 3)

Unité : mol/m2.s
Coefficient ade diffusion

Le Coefficient de diffusion est donneé par :

D= — (4)
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AvVec :

K : constante de Boltzmann ; K=1.38 . 102 J/k
ou K=2
N
Avec : R : constante des gaz rares R= 8.314 J/k.mol

N : nombre d’Avogadro ; N =6.023 . 10% mol*

f : coefficient de friction en kg/s

L’osmose
Définition

Le phénomene de 1’osmose est caractéris€¢ par le passage de molécule de
solvant a travers une membrane semi-perméable, dont la concentration en soluté
est différente.

Le passage de solvant se fait de la solution la moins concentrée vers la solution
la plus concentrée.

Pression esmotigue

Pour expliquer le ‘phénomene de la pression osmotique, on realisé
I’expérience suiyante.

T eau + saccharose

' L. membrane
\ | ’ / hemipermeable
7| _?_ | _he

v

Fe Fs ‘\%- eau pure
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On constate qu’il y a le passage de 1’eau pur a travers la membrane vers le tube,
donnant une dénivellation h.

Pour rétablir 1’équilibre, on exerce sur la solution une pression hydrostatique
suffisante de valeur :

AP = p.g.h

Donc la pression osmotique est la pression hydrostatique qu’il faut exercer sur la
solution pour empécher le solvant de traverser la membrane.

La pression osmotique noté m est donnée par :

mT=Cm.R.T en Pa

Avec :

7 . pression-esmotique en Pa

Cm : concentration moelaire en mol/m3
T : température en kelvin (k)

R : constante de gaz parfait ; R=8.314 J/k.mol
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