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Solutions aqueuses et leur conductivité électrique

Etats de la matiére et propriétés colligatives des solutions
Fondements de la thermodynamique

Phénomenes de diffusion

Electrophorése

1.

. Biophysique

Interface scientifique entre la biologie et la physique. Elle est basée sur les lois de la physique et leurs techniques
d’observations dont I’objectif d’étudier la structure de la matiére vivante ainsi que les fonctions des organismes

vivants, depuis le niveau moléculaire jusqu’a a celui de I’organisme entier.

Solutions aqueuses et leur conductivité électrique

1.1. Définition : une solution est un mélange contenant un ou plusieurs solutés dissous dans un solvant.

= Une solution = des solutés + un solvant.
- Solvant : un liquide en abondance (généralement 1’eau : H20)

- Solutés : substances solides, liquides ou gaz en faible quantité

1.2. Caractéristiques physico-chimiques de I’eau (H20)

LEC

Etre vivant : I’eau totale représente environ 60 a 70 % S Nty copte angun || LEC
du poids corporel ; elle est répartie dans deux grands " kat p o | glovu
compartiments liquidiens : i '( 3 ' o
Le Liquide IntraCellulaire (LIC): constitué de 7 ( 7 \
I'ensemble de I'eau libre contenue dans toutes les cellules [ A o ot O

LIC Yy Echanges ! LEC

Liquide interstitiel

de l'organisme.
Le Liquide ExtraCellulaire (LEC) : composé des compartiments liquidiens suivants : le plasma, la lymphe,
le liquide interstitiel et les liquides transcellulaires.
Température de fusion ou de congélation (solide <> liquide) : T, = 0 °C
Température d’ébullition (Liquide — gaz) : Ty = 100 °C
Pression de vapeur (Liquide — gaz) : Py = 1 atm
H>0 posséde un moment dipolaire électrique important ~ 1,84 Debye
Liaison chimique covalente entre H et O
H>O est caractérisee par une constante diélectrique relative élevée : &~ 80
= Forte polarité

= Dissociation des composés ioniques
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Exemple : en présence de 1’eau, le composé ionique NaCl se dissocié en Na* et CI.
p p q

+
. + s A , e . L
L-es Ions- Na" et Cl" attirent les dipdles de I’eau comme indiqué sur la ”.d 6L . 'Oy
figure ci-contre. 2 : ©
+ < or
e Masse volumique de I’eau : prz2o =1 Kg/L = 1 g/cm? fb Na _ : Cl {B
e Densité d’un liquide : despéce chimique = Pespéce chimique /szo AQ : b( .

Exemples : d2o =1 et d ¢thanol = 0,79  (Sans unité)
e [’cau est trés peu dissociée (H20 2 H* + OH"), donc est trés peu conductrice du courant électrique
1.3. Types des solutions aqueuses (selon la charge électrique) et calcul des concentrations
a) Solutions Neutres « SN »
e SN : Une solution contenant des molécules non dissociables ni partiellement ni totalement.
Exemples : Urée, Glucose, Saccharose = ce sont des particules neutres

e Lamole : est I'unité de la quantité de matiére « n » ; est utilisée pour spécifier un nombre d’Avogadro Na

d’entités élémentaires (généralement de méme type : atomes, molécules, cations, anions, ...)
e Na=6,023.10% mol™: est le nombre d’entités élémentaires qui se trouvent dans une mole de matiére
e Calcul des concentrations :
» Concentration pondérale (ou massique) : Co=m/V  (Kg/L)
» Concentration molaire (molarité) : C=n/V (mol/L)

m : masse du soluté dissous dans le solvant ; V : volume de la solution ; n : le nombre de moles du soluté.

> Relationentre CetCp: n = g = Cp = % = gM - Cp=C.M ; M : masse molaire du soluté.
. SN L n nombre de moles du soluté
» Concentration molale (molalité) : C,,, = = (mol/kg)
Msolv masse du solvant (eau)

Cm = C, si la concentration de la solution est faible = pour 1L (= 1Kg) de solution : Moy~ 1Kg
Cm # C, si la concentration de la solution est forte = pour 1L de solution : msov < 1Kg

> Fraction molaire : F; = —=

T 3w
ni: le nombre de moles du soluté (i) ; X n; : le nombre total des moles (= ny,p + Nsolutes)

Nsoluté

Si la solution est diluée : ny, o >> Ngolure = Fsoluts = -
H,0

» Fraction massique : F; = Zm—n; (s’appelle également le Titre de la solution)
L

mi : la masse du soluté (i) ; X m, : la masse totale de la solution (= my,o + Mseytes)

b) Solutions Electrolytiques « SE » (ou ioniques)

e SE : Une solution aqueuse contenant des molécules neutres et particules chargées (anions et cations)
résultant de la dissociation partielle ou totale des solutés dans le solvant.

e Les molécules neutres et particules chargées sont appelées unités cinétiques.

e L’osmole : c’est le nombre d’Avogadro Na des unités cinétiques
C-a-d., toute particule présente dans la solution ; neutre ou chargée

e Osmolarité : elle est définie par la relation : @ = %
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n : est le nombre d’osmoles dans la solution de volume V. L unité de w est : Osm /L

Nombre d'unités cinétiques obtenues __ Concentration osmolaire (w) —,

» Coefficient d’ionisation : i =

Nombre de molécules introduites  Concentration molaire ©

Nombre de molécules dissociées
Avec: 0 < <1

» Degré de dissociation : o =

Nombre de molécules introduites

Soit B le nombre total des ions crées (cations et anions) par la dissociation :

On peut démontrer que : i = [1+ a(B-1)] = o=i.C=[1+a(p-1)]C

e Pour SN (o« = 0) : Chagque molécule (urée ; glucose) = donne une seule particule neutre = g =0
a=0;i=1=2> w=C

e Pour SE (solution dissociable) : Chaque molécule = donne naissance a plusieurs particules =  # 0

Si a=1: la dissociation est totale (—) : I’électrolyte est classé fort

=1 = 1 == Nions = Nanions + Ncations

AB—> A +B" B=2;1=2=>0=2C
AB — 2A +B™ B=3;1=3=2>w0=3C
Si0<a<1:ladissociation est partielle (2) : I’électrolyte est classé faible
AB2 A +B” B=2;i=1l+ta = o=(1+a)C
AB 2 2A + B** B=3; i=1+20 > o = (1+20)C

» Concentration ionique Ci : C’est le nombre d’ions (B+ = Ncations €t B~ = Nanions) par unité de volume de la
solution da a la dissociation des molécules de solutés :
clt=c¢r+¢ =pr.a.C+p.a.C=B.a.C (Unité : mol/L)

» Concentration équivalente Ceq

L’équivalent gramme représente la quantité d’ions en grammes transportant un Faraday

1F=exNa = 1,6.101° x6,023.10%% = 96500 C.mol™*

__ Nombre diéquivalent grammes _ Nombre des charges életriques (Unité . Eq )
"L

C

eq — Volume de la solution - Volume de la solution

Cogt =Cl+Coq =XCTZF+XCTZ;

Avec : Z; est la valence de 1’ion considéré (cation ou anion).

L’¢lectroneutralité impose : Y CF Z7 =X C7 Z; = Clot =2XCZf =2%C7 Z;
Exemple : Soit une solution de CaCl,; o =1; C =103 mol /L ; CaCl, — 1Ca?* + 2CI-
- Concentration ionique :

Ci(Ca?") =B".a.C = 1x1x10° (mol /L) =1 mmol / L

Ci (CI) =pB-.a.C =2x1x10° (mol /L) =2 mmol / L

clot=¢f + ¢ =p.a.C=3mmol /L

- Concentration équivalente :

Cdy = Pr.a.CZ+ => Ceq (Cat) =1x1x103x2 (Eq /L) =2mEq/L

Coq = B C.|Z| => Ceq (CI) =2x1x103x |-1| (Eq/L)=2mEq/L
Coqt=Cdy+Coy =4mEq/L

(3)



Exercice

Soit un litre d’une solution aqueuse de 11,70 g/l de NaCl (M = 58,5 g/mol) et 15 g/l d’urée (M = 60 g/mol).
- Calculer les différentes concentrations possibles.

- Calculer les fractions molaires des solutés et celle du solvant.

On donne la masse volumique de I’eau przo = 1 g/lcm®  (Remarque : psolution = PH20)

Corrige

Solution = Solutés + Solvant

Volume de la solution : V = 1L

Soluté (1) : NaCl Soluté (2) : Urée Solvant : H.0

C,=11.70 g/l C,=15 g/l

C=Cy/M=11.7/58.5 =0.2 mol/l C=Cy/M =15/60 =0.25 mol/l

Molarité : Solution = C=Cuucr + Cume = 0.2 +0.25 = 0.45 mol/l

p||jo=1 ga“-:m'"= 10° g.-'rl
puzo =m'V = m = puaoxV

n=CV n=CV n=m/M = (pmox V)M
=0.2x1 =0.25x1 =(10* g/l = 11)/(18 g/mol)
=0.2 mol =0.25 mol = 55.55 mol

Fracr = macy/ (| mvacrtiuesHnuzo) Furge = nuree/ (Mureetivacrtiige) | Froo = Ruso/(ureetinacrtitizo)

=0.2/(0.2+0.25+55.55) =0.25/(0.25+0.2+55.55) =100 - (0.36+0.45)
=0.36% =0.45% =99.19 %

Molalité : Solution = mgypum = lkg = C,=C

NaCl — LNa" + LCI

C 0 0 at=0
(1-a)C aC al at
a=1 = (l-a)C=0 a=0 =N=0=i=1

Ni=2 =i=[l+a(N;-1)] =2

@ =i.C=2.C=2x0.2=0.4 Osm/l w=C=0.250sm/l

Osmolarité : Solution = ® = onue + O = 0.4 +0.25 = 0,65 Osm/1

Ce=C.|Z| = N, aC|Z
Ceq (Na') = 1x1x0.2 = 0.2 Eq/l Ce (Urée)=0 Egll  (Z=0)
Cee (CI) = 1x1x0.2 = 0.2 Eq/l
Ceq (NaCl) = 0.4 Eq/1

Concentration égquivalente : Solution = Cey = Ceg (NaCl) + Cey (Urée) =04+ 0.0 = 0.4 Eqg/l
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1.4. Constante d’équilibre d’Ostwald (K) des solutions ioniques

K;
Supposons la réaction chimique suivante: AB 2 A~ + B™
K>
La vitesse de décomposition est : vi = K1. [AB]
La vitesse de formation est : v2 = Ko. [A][B]
e, _ K _ [47][BY]
Aléquilibre :vi=v, = K= =
Relation entre o et K :
- Pourunélectrolyte:AB = A + B
C 0 0 a t=0
2
(1-a)C oC  aoC a t#£0 = K="
Remarque : aC représente la concentration ionique de A ou B*
- Pourunélectrolyte: Ao.B = 2A" + B"
C 0 0 a t=0
(1-a)C 20C aC at£0
K = [A7]?[B**] _ (2aC)*(aC) 4a’C?
~ [4,B] (A -a)¢ 1-a
Remarque : 2aC => représente la concentration ionique totale de A’
[H*][0H]

- Pour l’eau : I’H>0 est tres peu dissociée = H.O0 2 H'+OH =K = 0]
2

("H20) (”"_9) ( 1000 9 )

Comme:[H20]=Z:zZ= M_— = 2185 = 229/ & 55,55 mol /L

[H*] [OH ] = K[H20] = Constante = Ke (produit ionique). A23 C°: [H*]=[OH]=10" = Ke=10"
1.5. Conductivité électrique des solutions ioniques

Il est connu que le courant électrique résulte du mouvement des porteurs de charges.

Les porteurs de charges sont :

(i) les électrons dans les métaux (par exemple : les fils en cuivre dans un circuit électrique...) ;
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(i) les ions dans les solutions électrolytiques (par exemple : les ions de cuivre Cu?* et sulfate (SO4) dans la

solution aqueuse de sulfate de cuivre CuSQOg). -+
— | I -— Conducteur
P . ER g metalligue
Prenons 2 électrodes plongeant dans une solution o) T 3
=]
électrolytique et appliquons une différence de potentiel L
. , , o, Cathode Anode
U = Les ions et électrons vont déplacer comme indiqué
(o=
sur la figure ci-dessous. -« (+) o dlactron
+ (&) ion positif
L’intensité du courant I est donné par la loi d’Hom : " © R,
: (=) ion négatif
Solutian
U=RI electrolytique

% et U = E.L ; avec E représente le champ électrique

D’autre part: R =p
La conductivité électrique est: o= = = — = — : en unité : Q1m?
p RS ES

(o3

e Conductivité équivalente (ceq) : Geq = —
eq

Ou : C,, est la concentration équivalente. L’unité de o, est : Q'm?Eq*

¢ Conductivite équivalente limite : 6,4,

-Pour un électrolyte faible : AxBy < xA + yB*
C 0 0 at=0
(1-o)C xaC yoC at£0
Le degré de dissociation o est donné par : o = :ﬂ
eqo

Geq - €St laconductivité équivalente limite extrapolée a dilution infini (c-a-d., Ceq — 0)

-Pour un électrolyte fort (o = 1) : AxBy — xA + yB"
C 0 0
0 xC yC

a=1 = OCeq= Ceqe
e Relation entre ¢ et mobilité électrique pe

La conductivité électrique (o) d’une solution électrolytique est donnée par la relation :
o= nqtud+ ) nlglIkz|
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—+

: le nombre des cations de charge g par unité de volume

n~ : le nombre des anions de charge q par unité de volume

® 4

uZ » mobilité cationique = v* /E ; et : u; : mobilité anionique = v~ /E

v : vitesse de I’ion (+ ou -) en régime permanent

Donc o peut s’écrire sous la forme suivante : o = F.C. (u} + uz)

Avec : C : représente la concentration de la solution ; F : est le Faraday = 96500 C.mol*
2. Etats de la matiére et propriétés colligatives des solutions

Selon les variables d’état « T, P, V, ...», la matiére présente trois états : solide, liquide ou gazeux. Les
constituants sont les mémes pour les 3 états et la différence entre eux dépend de la nature des interactions
entre les molécules (interactions intermoléculaires). L’existence d’un tel état est la conséquence d’une
compétition entre les forces répulsives qui tendent a éloigner les particules et celles attractives qui tendent a

les rapprocher.
2.1. Forces intermoléculaires

a) Forces attractives

e Force entre ions (anions et cations) : c’est une force décrite par la loi de Coulomb

F= Kf T ou q et q sont deux charges de signe opposé.

2

) L K N e 1el,
e Force entre molécules neutres : est décrite par Van Der Waals (F « r—7) ; elle est dle a I’inégalité de

répartition des charges électriques a I’intérieur de la molécule, celle-ci, se comporte comme un dipdle

électrique qui produit un champ électrique capable d’attirer d’autres dipdles.

P, attraction P1

A

v

r : distance entre P1 et P;

e Force entre ion et dipdle moléculaire (ou entre une charge et un
dipdle) : dans ce cas les ions chargés attirent la partie du dipble qui
porte une charge opposée a la leur.
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b) Forces répulsives
e Force intermoléculaire (F E) : elle n’intervient que lorsque les molécules sont trés rapprochées ; cette

force est due a I’'impossibilité de deux nuages électroniques de méme signe de s’interpénétrer : c’est la
régle d’exclusion de Pauli.

e Agitation thermique (T > 0) : ce sont des forces de collision entre particules dont le mouvement est
aléatoire (mouvement Brownien); elles sont les principales causes d’éloignent entre les molécules. Toute
particule (atome, molécule, ion ,...) est spontanément soumise a une agitation désordonnée , dont
I’intensité augmente avec la température.

2.2. Transitions des phases : une transition de phase est le passage d’un état de matiére a un autre. Elle a

lieu lorsque P, T, V, ... changent. La figure ci-dessous montrent les transitions des phases de 1’eau.

Etat gazeux

Sublimatio ondensation

Condensation Fusion Vaporisation

v

Etat solide . Etat liquide
Solidrrication

Fusion : transition de 1’état solide a I’état liquide ;

Congélation (ou solidification) : transition de 1’état liquide a 1’état solide ;

Ebullition : phénomene brutal et rapide durant lequel coexiste le liquide, et a I’intérieur de celui-ci des
bulles de vapeur ;

2.3. Diagramme des phases des solutions et leurs propriétés colligatives

Solution = Solvant (eau) + Solutés Pt
. o _ \
- Température de fusion d’H.0 : \ ~H0
To =0 °C (ou temp. de congélation) .; \ Liquide N
- Température d’Ebullition d’H20 : Po-latm = 'Si\ \
T, =100 °C Ps 1 AN
Sodide | i
- Pression de vapeur du solvant H20 : N\
Po =1 atm N e ' v
A .o
l L d 1 5 T{CE)
Ty T I Ty

= La présence des molécules de solutés dans la solution va limiter le degre de liberté de déplacement des
molécules du solvant, et par conséquent, engendre des changements des propriétes de la solution. Certaines
de ces propriétés ne dépendent que de 1’osmolarité de la solution. Par rapport au solvant pur on observe les

phénomenes suivants (ou propriétés colligatives des solutions) :
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a) La cryoscopie = une diminution de la température de congélation de la solution.
AT=Ts-To=-Kco <0;avec: Ts<To=>AT<0
To : temp. de congelation du solvant pur: Ts: temp. de congeélation de la solution
K : constante cryoscopique du solvant = 1,86 °C.L.Osm™ pour I’H,0

AT : Abaissement cryoscopique ; et o : osmolarité

Remarques :

e o du plasmanormal =300 mOsm=0,30sm =  ATpiasma = -0,56 °C
e Cpnormale uréique sanguine est de 0,25 a 0,3 g/L ; Conormale du glucose dans le sang est ~ 1g/L
e 1atm=1,013.10° Pa =76 cmHg = 10°cmH;0
b) Ebullioscopie = Elévation de la température d’ébullition de la solution (ou diminution de la pression de

vapeur de la solution) => AT’=T’s— T 0 =Ke®w >0 ;avec: T’s>T’o=> AT’ >0
T’s : température d’ébullition de la solution ; T’ : température d’ébullition du solvant ;
Ke : constante d’ébullioscopie du solvant = Ke (H20) =~ 0,51 °C.L.Osm*

c) Tonométrie = Abaissement de la pression de vapeur de la solution

AP =Ps—Po=—PoFs;avec:Ps<Py = AP<O
Po : pression de vapeur du solvant pur ; Ps : pression de vapeur de la solution
Fs: fraction molaire du soluté (S) ; Fsoluté (s) + Fsovant = 1 ; Po (H20) =1 atm
d) Pression osmotique (voir la 4°™ partie du cours)

Exercice : Calculer 1’abaissement cryoscopique des solutions déci-molaires de glucose, de saccharose, de

chlorure de sodium, de phosphate trisodique et de chlorure de calcium (a = 0,6), respectivement.
Réponse: AT=-Kcw<0; K:=1,86°C.L.Osm?

Glucose (SN; 0 =0)=C=0,IM= ©=0,10SM = AT =-0,186 °C

Saccharose (SN; a=0) = C=0,IM= ®=0,1 OSM = AT =-0,186 °C

NaCl (SE ; o =1) = (2 ions : 1.Na* et 1.CI') = C=0,IM = o =0,2 OSM = AT=-0,372 °C
PO4Nas (SE; . =1) = (4 ions : 3.Na"et 1.POs3)= C =0,1M = ® =0,4 OSM = AT=-0,74 °C

CaCl; (SE;a=0,6) =3ions=C=01M; ©=0,220sm = AT= -0,409°C

CaCl. = Ca** + 2CI
(1-o)C aC 20C = o=(1+20)C
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3. Fondements de la Thermodynamique

3.1. Généralités

Thermo = chaleur (Q) ; Dynamique = mouvement = travail (W)
= La thermodynamique étudiée les transformations de 1’énergie (ou échanges) entre un tel systeme

physique et I’extérieur (I’espace entourant le systéme).

Milieu ext.

aT =0K,; les particules constituant le systeme sont figées.
T(K) =T(°C) +273; Avec: 0K =-273°C Systeme

Systéme thermodynamique :
Une partie de matiére, de masse donnée (m), entourée par le milieu extérieur

Types des systemes thermodynamiques :

Systeme | Echange de matiére | Echange d’énergie Exemple

Isolé Non Non Calorimétre
Fermé Non Oui Pile électrique
Ouvert Oui Oui Etre vivant

e Un calorimetre : par exemple, une bouteille thermos (un thermos) peut garder le café chaud pour une
longue durée de temps.

e Les grandeurs qui définissent 1’état d’un systéme thermodynamique sont : Température (T en °K) ;
Pression (P en Pa) ; Volume (V en m®) ; I’énergie interne (U en J) ; I’enthalpie (H en J) ; I’entropie (S en
JIK) ; le travail (W en J) ; et la quantité de chaleur (Q en Calorie).

e Sous I’effet d’un échange énergétique (transfert) entre le systéme et le milieu extérieur, le systéme évolue
et les variables d’état « P ; T ; V » du systéme sont modifiées. On dit que le systeme se transforme en

passant d’un état d’équilibre (1) a un autre état d’équilibre (2).

Croe

’ LS
Recus  cédés
v | . Transformation
[ P1, V1, T1 — [ P2, V2, T2 }
J
Etat (1) Etat (2)

e Equation d’état d’un systeme thermodynamique : c’est la relation mathématique entre les variables
d’état : f (P, V, T) = 0. Pour les gaz parfaits : PV=nRT

e Remarque : généralement la variable d’état n (ou masse m) est constante
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3.2. Principes de la thermodynamique

a) Le premier principe : est un principe de conservation de 1’énergie; il permet aussi de faire un bilan

énergétique entre le systeme et le milieu extérieur.

AU = Ut —Ui = AW +AQ (1 Calorie = 4,18 J)

H=U-PV (U : La somme totale des énergies cinétiques et potentielles)
- Pour la matiére vivante (en biophysique), souvent T et P des constantes et V variable

- On distingue deux types de travail : W = W1+W, = -PAV + 1.An

W1 =-P.AV : travail effectué par le systéme et résulte d’un changement de volume AV

W, = 1.An : travail résultant d’un changement de matiére An.

(u : potentiel chimique ; n : nombre de moles)

b) Le deuxiéme principe : Le deuxieme principe précise le sens de transfert de 1’énergie (le 1*" principe ne
précise pas le sens de 1’échange) et introduit la notion d’irréversibilité de la transformation thermodynamique.

Cette irréversibilité est définie par I’entropie (S en J/K) :

AS=5—S, = % = TAS >AQ = Le désordre augmente spontanément.

3.3. Energie en thermodynamique : ce sont les indicateurs des réactions spontanées

e Energie libre de Helmholtz: F=U-TS
e Energie librede Gibbs: G=H-TS = Si: AG<0 = ondit que le processus est spontané.

3.4. Mouvement Brownien : Il décrit le déplacement aléatoire d’une particule dans un fluide ; il est attribué
aux forces de collision (résultant de I’agitation thermique : T > 0) qu’exercent toutes les molécules du fluide
sur la particule considérée. Exemple : pour I’eau a T = 20 °C, le nombre de collisions sur une molécule
H,O dépasse 10*/seconde.

3.5. Théorie cinétique : elle permet de calculer 1’énergie cinétique moyenne du systéme considéré (un gaz)

-1 -1
<E.> =§KBT; Ou:TenK; Ky =~ =2322JK Mol _ 4381023 k-1

Ny 6.1023 mol—1
Avec : K5 : constante de Boltzmann ; R : constante des gaz parfaits

e Pour une solution diluée, la concentration des particules des solutés est trés faible = interaction entre les

particules est faible = la solution se comporte comme un gaz parfait
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e Lathéorie cinétique permet aussi de calculer la pression (P en Pa) exercée par des particules identiques
en fonction de leur concentration (C) = P = §<Ec>% = K5 TC

Avec N : le nombre de molécules ; V : volume (en m®) occupé par N molécules.

e On ne peut jamais connaitre d’avance la direction du mouvement Brownien (il est aléatoire), mais on peut

KpT
ik
Ou : f est le coefficient de friction moléculaire soluté/solvant ; test le temps

calculer le carré de la distance moyenne parcourue :  <x2?> =2 t

3.6. Potentiel chimique (u) : c’est I’énergie libre molaire partielle, c.-a-d., la contribution de chaque mole

de soluté a I’énergie libre de Gibbs du systéme : p = (a—G)
on/rp
- En thermodynamique, le transfert d’énergie et de matiére est décrit par 1’équation de Gibbs-Duhem :

AG = pAn + VAP — SAT (%)

Ou : pAn représente le transfert de matiere ; VAP représente le transfert d’énergie sous forme de travail ; et

SAT représente le transfert d’énergie sous forme de chaleur.
- Si:PetT des constantes = AG = pAn ()

Calculons le gradient de I’équation (*) par rapport a dn :

0AG B d(uAn) N d(VAP) 0(SAT)
on on on on

_0(AG) d(VAP) _ 9(SAT)

., _9G _ 0Guan) stk s
Comme.y—an:Au_ o = Au= o T o ™ o ()
% = Ap® = C’est la variation de p dépendant de la concentration C
9(vaP) (a_V) AP = VAP, Avec : V est le volume moléculaire moyen

on on
Donc I’équation (***) s’écrit: Ay = Au® + V AP — %

A : le potentiel chimique total (transfert total de matiere et énergie)

Equilibre thermodynamique : Il se réalise quand il n’y a pas de transfert ni de matiére (sous forme de

particules) ni d’énergie = Ay = 0

Exemple : le systeme thermodynamique isolé est en équilibre thermodynamique
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4. Phénomenes de diffusion

4.1. Définition

e La diffusion est un phénomene de déplacement de particules neutres ou chargées d’un milieu a un autre
sous I’effet d’un gradient de concentration ; un gradient de pression ; ou un gradient de potentiel électrique.

¢ En biophysique des solutions on s’intéresse a la diffusion des solutés neutres ou chargés et du solvant (H20)

a travers une membrane biologique (interface) séparant deux phases aqueuses.

e En fonction des constituants de la solution, on distingue trois types de diffusion :
a) diffusion des solutés neutres (diffusion passive)
b) diffusion des molécules du solvant (diffusion inverse ou osmose)

c) diffusion des solutés chargés (diffusion ionique)
4.2. Types des membranes

a) Membrane dialysante : elle laisse passer les particules plus petites que les pores de la membrane.

b) Membrane semi-perméable parfaite : elle ne laisse passer que de I’eau pure.

c) Membrane semi- perméable imparfaite (ou hémiperméable) : elle est sélective, perméable a 1’cau et a

d’autres particules (ions et molécules)
4.3. Forces responsables de la diffusion

a) Force thermodynamique : elle représente la force de déplacement des particules (neutres ou chargées)
sous I’effet d’un gradient de concentration a condition : T > 0 K.

Suivant une direction de déplacement (x), cette force est donnée par la relation suivante :

Fip, = —KgT dc
th — B Cdx
Kp : Cte de Boltzmann ; T : température ; dC /dx : gradient de concentration.

Remarque : cette force intervient dans les trois types de diffusion.
b) Force électrostatique : Pour les particules chargées, il faut ajouter au Fy;,, une force électrostatique
F,; résultante d’un effet de gradient de potentiel €lectrique :
Fo = QE = ZqE
Avec : Z : valence de I’ion ; Q = Zq : charge totale de I’ion ; E : champ électrique ; |q| = 1,6.10719 ;
charge élémentaire.
c) Force de friction : Dés qu’il y a un déplacement suivant une direction (x), il existe une force de frottement
F en sens opposé exercee sur les particules neutres ou chargées de solutés (ou du solvant H20) :
Fr=fv
Avec : f est le coefficient de friction moléculaire soluté/solvant,

Vv représente la vitesse de la particule.
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4.4. Diffusion des solutés neutres (ou diffusion passive)

4.4.1. Lois de Fick o) P @
—
Soient deux compartiments (1) et (2) de volumes égaux, pris a la P
méme température T, de concentrations pondérales respectives . .
Cl((;) et Cz((;)) a I’instant t = 0, et séparés par une membrane poreuse 'r o 4; >
, : —
Ax

d’épaisseur h = Ax.

(0)

at=0: C;[(,Op) > Cz(,op) =y > ngl) 1H20 < n;(,)glzo

1,solutés 2,so0lutés et n

Donc:at>0:

> Le solute diffuse de (1) vers (2) jusqu'a égalité des concentrations de part et d’autre de la membrane
> Le solvant diffuse de (2) vers (1)

o

dm
d dx

Le débit massique du soluté diffusant de (1) vers (2) est donné par la 1*" loi de Fick : ( t) = —-D.S.

Dans le systéme des unités « cgs » :

(‘Z—T) : débit massique en g/s; D : coefficient de diffusion en cm?/s

S : surface utile de la membrane en cm?

g/c

ac : . , 3
a—;’ . gradient de concentration pondérale en C—nT = g/cm*

dm.
. . -~ : " = ac
Le flux massique est égal au débit massique par unité de surface : @,, = (‘é—t) =-D a_:

i cO_c©
Le débit massique initial (At=0et x =h) est: (E) = —D. S%
0

La perméabilité membranaire (Pm en m/s) est : B,, = % ou h: est I’épaisseur de la membrane.

Expression molaire: m = M.n = dm = Mdn et ¢, =M.C = an =M.0C

Donc le débit molaire est : (Z—Z) = _D'S'Z_Z

ac

(d—’Z) : débit molaire en mol/s; C : molarité en mol/cm?; (ax) : gradient de concentration molaire en mol/cm#*

0)_.(0)
Le débit molaire initial est : (d—”) =-D.S. G —G
dt 0 h

Le flux molaire est : @ = —D.Z—z = Cette équation représente une autre forme de la 1° loi de Fick
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Le coefficient de diffusion D est donné par la relation d’Einstein : D = % = ;'Tf
A-

e Si la particule diffusante est sphérique et de diametre nettement supérieur a celui du solvant :

__ KgT _ RT
- é6nnr - 6mnrN 4

Avec : f = énnr (coefficient de Stokes)

. \ . .. _ 1
e Pour les macromolécules a température ordinaire : D = 3,21.107° T
M : masse moléculaire de la substance diffusante.

e Si la particule diffusante a un diamétre du méme ordre de grandeur que celui du solvant : D = Cte —

VM
Exemples de coefficients de diffusion en milieu aqueux:
M.M. D x10% [em?s™)
H, 2 5.2
0, 32 2.0
NacCl 58.5 1.4
Lactose 342 0.5
La 2°™ ]oi de Fick s’obtient a partir de la 1° loi de Fick et I’équation de continuité : Z—i =— %
2 .
p=-D% = L_pLL — Cestla2™Iloi de Fick.
ax at x2
: : : . Clxt)
C’est une équation aux dérivés partielles de second ordre. Sa résolution permet
de connaitre les profils de concentration C (t, X) en fonction de t et x. Co t=0
t = infini

Le soluté diffuse du milieu le plus concentré vers le milieu le moins concentré, = =

jusqu’a égalité des concentrations de part et d’autre de la membrane.

Les courbes ci-contre représentent le gradient de concentration en fonction de x a
divers instants t. Le gradient de concentration (dC/dx), d’abord localisé¢ en x = 0,

est représenté par une famille de courbes quasi gaussiennes, qui s’aplatissent

progressivement jusqu’a atteindre zéro lorsque la densité est uniforme.

+X

Remarque importante : Variation de la concentration a I’intérieur de la membrane.

L’épaisseur de la membrane (e) est tres petite % aux dimensions des compartiments, donc il possible de
2
considérer que la concentration C (x, t) est indépendante du temps. C-a-d : Z—i =0=> D.% =0

2
% =0=>C(x,t) = C(x) = ax + b => ¢’est I’état stationnaire

Avec : a et b des constants a déterminer a partir des conditions initiales
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4.4.2. Applications de la diffusion

a) Epuration extrarénale: le role d’un rein est I’échange des
molécules solubles avec I’extérieur : certains ions sont réabsorbés tels

que Na" et d’autres molécules comme 1’urée, la créatinine sont

¢liminées. Lors d’insuffisance rénale grave, cette fonction devient

insuffisante et il faut la remplacer par un rein artificiel. L’une des Pt ., Dby _
vasculaws Diaysar rateur

techniques d’épuration sanguine, c-a-d., élimination des substances

toxiques, est la dialyse. Celle-ci est basée sur la diffusion du sang a

travers une membrane vers un liquide extérieur. La diffusion ne peut

avoir lieu que si la concentration interne des déchets a éliminer (urée)
est superieure a la concentration externe du dialysat ou liquide de
substitution. Une telle séance de dialyse est assurée par un appareil de
dialyse (voir la figure ci-dessous). Le moniteur-générateur
d’hémodialyse a des fonctions multiples : il produit de fagon continue
le liquide de substitution (dialysat) ; il assure la circulation sanguine
extracorporelle ; et il controle le bon déroulement de la séance de
dialyse.

La performance d’un hémodialyseur est mesurée par le volume

théorique complétement épuré en une seconde et appelé clairance K :

Remarque : I’unité le plus utilisée de K est : ml/min <) Moniteur-Générateur
d'hémodialyse

K (m®/s) = masse de la substance éliminée par unité de temps (kg/s) / sa concentration dans le sang (kg/m?)
Discussion : En épuration extrarénale, le soluté étudié est 1’urée de concentration Cy dans le sang
» alintérieur des pores de la membrane dialysante :

Entre x = 0 et x = h (I’épaisseur h de la membrane), I’écoulement des particules est quasiment en régime

stationnaire. Dans ce cas C(x) est une fonction linéaire, passant de C(0) = C; a C(h) = C,:

C(0)=C,=>b=C,; et:C(h)=C, :>a:Cz;C1

P Membrane

> ) =(Z2)x+ciet xeo, A cy

e sl o oa o e e 3

e e
-

(16)



» De part et d’autre de la membrane dialysante :

D’un c6té, le sang du patient a une concentration uréigue C; = C,, , et de I’autre part, de I’ecau exempte d’urée

(ou le dialysat) : C, = 0.

Le gradient de concentration uréique étant uniforme sur 1’épaisseur h de la membrane :

aC(x) C,—Cq —-C —(b
== — Et: n, =C,.V,
ax h h h u L

Ona:(C(x) = (%)x+€1 =>
n,: est le nombre de moles d’urée présents dans le volume d’eau totale Ve du patient

Ve est supposé constant lors de 1’opération de dialyse

D’aprés la 19 loi de Fick : &2 = —p§ 2% => $u — _p &u. o _p g ¢ pglu
dt dx dt dt ox h
DS
D’ou : % = —%Cu => par intégration => C,(t) = C,(0). e_(m)'t
e

= (C’est la concentration d’urée dans le sang du patient en fonction du temps t

. : o 1_ DS
= La constante d’épuration est définie par : B
e

b) Dialyse péritonéale

L’abdomen d’un &tre vivant est constitu¢ d une cavité péritonéale ;"\ |
tapissée d’une fine membrane, le peéritoine. Cette membrane
recouvre aussi les intestins et d’autres organes internes. En dialyse
péritonéale, on fait pénétrer en permanence un dialysat dans la
cavité péritonéale. L’excés d’eau et les déchets passent du sang au
le dialysat a travers le péritoine. Le dialysat est ensuite drainé hors

de I’organisme pour étre jeté.

Discussion :

Sang Dialysat

Volume corporel : Vide la concentration initiale d’urée : Cio = 0 I

Dialysat de volume V. injecté dans la cavité péritonéale de I
Cjp urée#£0 Cegurée=0

Péritoine

concentration initiale d’urée : Ceo=0

alinstant t =0 : Cijgp > Ceo => 'urée diffuse de Vi vers Ve

at=0:N moles d’urée ont traversé le péritoine => Les concentrations de I’urée C; et Ce changent au cours

du temps :

Dans lesang: C;(t) = Cjp — (ﬂ) = Cjp — C(t)

Vi
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Dans le dialysat :  C,(t) = () (ﬂ)

Ve
C(t) : est la concentration d’urée diffusée du sang au dialysat.
Remarque : Ce>CecarVe<V; ; mais : Ci > Ce

La quantité molaire d’urée dans le sang égale a : ny = Ci.Vi

dny, _ dCiV; dc; d dac dn dac
T Sl =y S = Y2 (G - €) = Vi u _

@i *
dt dt Ldt dt ‘dt>0 (%)

= Attention le signe (-) : car C < Cio
= Vi reste constant car seule I’urée qui diffuse
AC  Ci—Co (CiO‘C)‘(C“:—i) CiO"C(‘/l%:e)

Le gradient de concentration uréique : — = = = >0
Ax Ax Ax Ax

VitVe
9 A_C — CiO_C( Ve )
Ax Ax

>0 ...(*
Pendant une variation de temps dt :

On remplace (*) et (**) dans la 1% loi de Fick (2—2 = —D.S.g—i), on trouve :

dc DS
Va=P5— ? al  naet
Ona: [——dx = —=Ln(1 —ax) ; Ol : a=Cte
1-ax a
c DSt
> fO Clo—C(Vi;eVe) dc Vidx fo dt
Vi+Ve
> _Y |n <Cio—C( Ve )) DS
VitVe Cio Vi.dx
DSt (Vi+Ve
- i AL _ —at DS (VitV,
D’ou : La concentration d’urée diffusée = C(t) = ( 07y ) (1—e ), et:a= e (_Ve )

La concentration d’urée dans le sang =» C;(t) = C;o — C = C;p — (CLO T ) (1—e %t

)@ —e)

La concentration d’urée dans le dialysat = C.(t) = C. %= (CLO
Ve VitVe

at=oo (étatdéquilibe) D Cr=Co=(Cogoe) =€ e ()
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> at=0:C; = C => La quantité d’urée dans le sang est : C;oV;

> at=w:C; = Cp =Cte =>La quantité d’urée conservée est : C¢(V; + ;)

at= o1 EQ. (%) 2> CoVi = G (Vi + Vo) D G = Coo - f (urée)
> Par analogie : Cio
1% séance de dialyse 2 C; = Cyq V‘:‘V \\C\'( )
i e ‘\‘»\
“X——
gme o4 ; Vi Vi 2 e ___;_;_,
2°™ séance de dialyse ¥ C; = Gy —— = Cjo (V'W) T
" all
o " Ce(t)
Pour un nombre des séances infini = C,, = C; ( % )
Vi+Ve 0 > t

Exercice

Un sujet a une défaillance rénale présente une urémie initiale CISO) = 1,2g/l est soumis & une séance de dialyse
péritonéale qui consiste a injecter dans la cavité péritonéale un volume V, = 31 d’une solution dépourvue

d’urée et isotonique au plasma.

1) Quelle serait I’urémie 650(15) aprés la quinziéme dialyse, lorsqu’un équilibre s’établit entre le sang circulant

dans les vaisseaux péritonéaux et le liquide injecté dans la cavité péritonéale, sachant que le volume aqueux

de I’organisme du sujet est V; = 421.

2) La durée de chaque cycle est fixée a 20 min. Si I’équilibre de diffusion est atteint au bout de cette durée,

calculer la clairance K de ’urée en ml/min.

Réponse
1) CZus) = € (L)ls =1,2 (i)15 = 0,429/l

Vit+Ve 42+3

2) La clairance est le volume total épuré par unité de temps :

_rO _ 0 _ @ (po_ Vi Y (Ve
AC, =Cc¥ - ¢ =} —(c >_c ( )

P VitV P+
AC, = A% =>Am = AC, X V;  (lamasse d’urée éliminée % au volume du patient Vi)
© (_Ve Ve \ .
Camgne 7 () } s ()} - 2 )ﬁ
™ c a At i+ v/ At

3 42 .
K = (T%)% = 140 ml/min
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4.5. Osmose (diffusion inverse ou diffusion du solvant)

Considérons deux compartiment (1) et (2) pris a la méme

température T, de volumes égaux et contenant respectivement

(1) = (2)

des solutions de concentrations C; et C».

Avec: C? > ¢l = ni‘}),zo < ng)z)qzo

Les 2 compartiments sont séparés par une membrane semi-perméable parfaite (ne laisse passer que H20) :

L’eau diffuse du milieu le moins concentré (2) vers le plus concentré (1) = C’est le phénoméne d’osmose.

Le compartiment (2) exerce une pression hydrostatique sur le compartiment (1) ; et a I’équilibre la résultante
de toutes les pressions exercées sur la membrane étant nulle ; on dit que le compartiment (1) exerce sur le

compartiment (2) une pression osmotique (ou contre pression hydrostatique).

La pression osmotique d’une solution opposée a son solvant par I’intermédiaire d’'une membrane semi-
perméable parfaite est mesurée par la pression mécanique qu’il faut exercer sur cette solution pour empécher

la diffusion du solvant.
Pour une solution diluée (= gaz parfait), Pfeffer a établi la loi empirique suivante : m = RTw
Ou = : pression osmotique en Pa; o : osmolarité en Osm/m*; R = 8,31 J.Osm®.K?; T :en Kelvin (K)

Mise en évidence expérimentale : Osmomeétre de Dutrochet

Quand on met des solutés en contact avec 1’eau pure (solvant), on observe
expérimentalement une montée du solvant dans le capillaire jusqu’a un niveau donné

ou un équilibre s’établit. A I’équilibre, la pression hydrostatique équilibrant la

diffusion de 1’eau vers la solution est appelée Pression Osmotique. | Sohté f———

1L J—
eanl pure

A I’équilibre, on écrit :m = pgh = RTw

4.5.1. Pression oncotique, tonicité et résistance globulaire

a) Pression oncotique : c’est la pression créée uniquement par des protéines (macromolécules). Elle est

définie comme suit : @ = RTCp
Avec : Cp : est la concentration en protéines (en mol/m?®)
b) Tonicité : Elle est basée sur le comportement d’une cellule, lorsqu’elle est immergee dans une solution.

Iso-tonicité : Deux solutions A et B sont isotoniques si par rapport a une membrane quelconque et opposees

a un solvant pur elles ont méme pression osmotique. Au niveau cellulaire, pas de modification du volume de
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la cellule : milieux intracellulaire et extracellulaire. Sinon hypertoniques (concentration en soluté plus forte

=> 1 forte) ou hypotoniques (concentration en soluté plus faible => r faible).

Les globules rouges (GR) d’osmolarité wgg Vvoisine a 310 mOsm/L ont une membrane supposée semi-

perméable parfaite. Soient : @, ¢ le flux osmotique d’eau entrée, et @1 le flux osmotique d’cau sortie.

D

sortie

on observe : _
ISOtonique entrée

a. Sl: w= WGR - (Dentrée = (Dsortie

Si les GR sont plongés dans une solution aqueuse d’osmolarité w,

=> milieu isotonique => aucune modification du GR. sortie

i . HYPERtonique é
b. Si:w> WgGR - @entrée < Q)sortie o wemme

=> milieu hypertonique => Le GR perd de 1’eau et est crénelé cortic
. Si: ; : ;
c. S a) < Wgr Q)e-ntree > Dsortie HYPOtonique Cﬁ entrée
=> milieu hypotonique => Le GR gagne de I’eau et est gonflé

En réalité, la membrane du GR est perméable a I’eau et a I’urée, elle est dite sélective. Donc, on doit corriger

I’osmolarité de la solution w, ce qui introduit la notion d’osmolarité efficace :
We = W — Wyrée

Remarque : L’urée diffusent librement a travers les membranes biologiques, donc on ne tiendra pas compte

de la contribution de cette substance pour toute mesure ou calcul de la pression osmotique.
4.5.2. Travail osmotique

Par définition : dW = —ndV

Avec : 7 = RTw = %RT © n:le nombre d’osmoles ; V : volume ; T : température

W= — [ *nRT%. = nRTLn> = nRTLn™> = nRTLn“ = nRTLn (T = Cte)
|4 V2 Tl wl AT1

4.5.3. Applications de I’osmose
a) Travail Rénal
Lorsque le rein épure 1’organisme de diverses substances dans les urines d’osmolarité w,,.

Le travail rénal est donné par la formule suivante :

wu
W =nRTILn—
wS

Avec : n est le nombre d’osmoles d’urée a éliminer ; wy : est ’osmolarité du sang
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b) Ultrafiltration des solutions

Si on exerce une pression mécanique externe au moyen d’un piston Ultrafiltration

sur la solution ; le solvant ne passe pas a travers la membrane (car Piston
. - . . o | l l l l
la pression externe appliquée va récompenser la pression o . L
O
. O 1 Oo._ Solvant
osmotique). o "': . Soluté
o—l—o
- . o o . o 0e)
Si la pression mécanique externe appliquée dépasse la pression o O Membrane
. : . o b Semi-perméable
osmotique on deébarrasse la solution du solvant =» c’est parfaite

I’Ultrafiltration

Les applications de I’osmose inverse concernent surtout le traitement des eaux et la concentration des

solutions a savoir :

(1) Dessalement des eaux saumatres pour produire de I’eau potable
(i1) Préparation d’eau ultrapure pour 1’¢lectronique et la pharmacie
(iii) Concentrations de jus de fruits, antibiotiques, etc.

Exercice : Soit deux compartiments A et B séparés par une membrane de 200 cm? de surface et dont
I'épaisseur est de 10-3 cm. On verse dans le compartiment "A", 250 ml d'une solution aqueuse "A" qui
renferme du Saccharose a la concentration de 2.10-2 mol/l et de l'urée a la concentration de 6.10° mol/l. On
verse en méme temps dans le compartiment "B", 250 ml d'une solution aqueuse "B" qui renferme du
Saccharose a la concentration de 2.10-3 mol/l et de I'urée a la concentration de 3.10-3 mol/l. La membrane
utilisée ne laisse passer que les molécules d'eau et d’urée ; elle est imperméable aux molécules de

Saccharose. Noter que le saccharose et I'urée ne se sont pas dissociés en solution.

1. Calculer le débit molaire (mol/s) initial de I'urée a travers cette membrane sachant que le coefficient de
diffusion de l'urée a travers cette membrane est égal a 105 cm?/s.

2. a) Calculer la pression osmotique qu'exerce la solution "A" sur la membrane.

b) Calculer la pression osmotique qu'exerce la solution "B" sur la membrane.

3. Calculer les concentrations en mol/l de saccharose et de I'urée dans chaque compartiment et ceci a
I'équilibre de diffusion.
On donne : R =8,32 J/°K/osmole ; T =20 °C
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Corrige
On a deux compartiments A et B séparés par une membrane : S=200cm?; h=Ax=103cm

Le coefficient de diffusion de I’urée Dy = 107 cm?/s

A B
Va =250ml Vg = 250ml
Cua = 6.10° mol/l = 6.10°® mol/cm? Cus = 3.10° mol/I= 3.10¢ mol/cm?
Csia = 2.10° mol/l = 2.10°% mol/cm? Cyg = 2.10° mol/l = 2.10-% mol/cm?3

1. Débit molaire initial de I’urée a travers cette membrane (en mol/s)

D’aprés la 1 loi de Fick (expression molaire) on a : (An/At)o = —D-S.(AC/AX)

ACy = Cyg" — Cyar = -3:107° mol/cm?3

(An/At)y = —107°-200-(-3-107%/107%) = 6x10~° mol/s

2. Calcul des pressions osmotiques sur la membrane : ona T =20 °C =273 +20 =293 K

L’urée diffuse librement a travers la membrane et sa concentration n’entre donc pas dans le calcul de la

pression osmotique : 1 =R-T-®

a) Pression osmotique de la solution « A » ma :

a=R-T-0a=RT-0ya et wya =2.10° mol/l = 2 mol/m? = 2 osmol/m®
na = 8,32:293-2 = 4875,52 Pa (ou N/m?)

b) Pression osmotique de la solution « B » g :
8 =R T-wg=R-T-0ys et  oys =2.10° mol/l = 2 mol/m® = 2 osmol/m3
ng = 8,32:293-2 = 4875,52 Pa (ou N/m?)

na = B = Il s’exerce sur cette membrane la méme pression osmotique; il n’y aura donc pas de modification

de volume dans les deux compartiments.

3. Concentrations du saccharose et de I’urée dans chaque compartiment a I’équilibre de diffusion

a) Saccharose : Le saccharose ne diffuse pas a travers la membrane utilisée ; et les volumes des
compartiments A et B ne changent pas.
La concentration du saccharose dans chaque compartiment restera inchangée soit :
Csia = Cya = 2x10~3 mol/l
b) Urée : I’Urée diffuse librement a travers la membrane utilisée et a I’équilibre de diffusion 1urée se

répartit de fagon homogéne dans les 2 compartiments, on obtient alors :
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Quantité totale d’Urée : Ny/rot = Nwa + NuB

C=nV->n=C-V et V =250ml = 0,25L

Nurot = (6-1072 % 0,25) + (3-107% x 0,25) = 2,25 x10~3 mol

Cette quantité d’urée se répartira dans les 500 ml des compartiments A et B :

C=nlV et V =500ml = 0,51 => Cuwa = Cus = (2,25 x1073)/0,5 = 4,5-107 mol/I

4.6. Diffusion ionique

a) Le flux total résultant de la diffusion des particules chargées est: @ =@ + @

a : . .9
®=-D a—i = Effet d’un gradient de concentration : i
ZF 9V A , . o . av
Op =-D_—C P (Flux électrique) = Effet d’un gradient de potentiel électrique : P

Z : valence ; V : potentiel électrique ; R : constante des gaz parfaits ; T : température.
F:estle Faraday ; F = 9,652.10* C.mol™1; représente la charge portée par une mole.

b) Equation de Nernst : elle permet elle permet de calculer la différence de potentiel (d.d.p) entre les deux

faces d’une membrane dialysante séparant deux solutions ioniques.

Considérons deux compartiments (1) et (2) séparés par une membrane (1) (2)
dialysante : (1) contient une solution ionique seulement, et (2) contientde | cf Na" |=I::>
1
I . La diffusi fait donc de (1 2). =
eau pure. La diffusion se fait donc de (1) vers (2) - Cl =F>
} 1
L’équilibre électrochimique se réalise quand le flux total (passif et or N E Eau
électrique) estnul: @ =@+ @ = 0. 1
- 1
Na~  cCf @
= _p% _pZEoov _ :
®T_O_> Dax DRTCOx_O .
= (2 gy = BT (&24¢ Ni Cci
_>fV1 av = ZFJC1 ¢ Aa_ E
RT C1 5 5 . + Cl 1 Vﬂ+
SAV=V,-V,=——1Ln (—) « c¢’est I’équation de Nernst » Na !
ZF Ca I N
_ 1 \
=> |’équation de Nernst indique que ’effet de la ddp (AV) compense |[ClI ' or
I’effet de la concentration (AC). !
. aa S - ; ; . . Equilibre : AC=0et AV=0
C-a-d., a I’état I’équilibre de diffusion des ions diffusibles :

- Les ions sont repartis de part et d’autre de la membrane de fagon homogeéne => C2,=C1=>AC =0

- L’équation de Nernst =>V, —V, = — %Ln(l) =0=>V,=V,=>AV=0

Ln(x)
Ln(10)

En pratique : Log,o(x) = = Ln(x) = 2,3Log1(x)
. _ (RT _ RT
Onpose: B = (?) Ln(10) = 2,3 (?)

(24)



AT=20°C=293K = B=x58mV; AT=37°C=310K = B=x615mV

AV =V -V, =— (g) logio (E—:) = AV (en mV) = est le Potentiel membranaire

c) Effet de Donnan - (;)34_ : - @ T

Considérons I’exemple de diffusion ionique suivant : Cl <A Na ®'2

(1) : contient une solution ionique « 4.NaCl — 4.Na" + 4.CI" » N Cl_:ib(q' it

(2) : contient une solution ionique « 2.NaCl — 2.Na" + 2.Cl" », et une ) ! . ' _é

protéine totalement dissociée (2.PNaz — 2.P2 + 4.Na"). Cl Na ! N8 ® Na

Les sens de diffusion des ions diffusibles (Na* et CI") sont : Na of ! Na  CI
Na*: (2) > (1); CI': (1) - (2) "

La protéine chargée ne traverse pas la membrane a cause de sa grande taille. Cet ion non diffusible a alors

tendance a retenir les ions de signes opposés créant ainsi des inégalités des concentrations ioniques entre les

deux compartiments : AC #0. Il en résulte un équilibre caractérisé par une différence de potentiel membranaire
non nulle : AV # 0 (potentiel de Donnan) => C’est 1’effet Donnan.

Equilibre de Donnan : A 1’équilibre électrochimique, la différence de potentiel d.d.p (AV # 0 de Donnan)

compense exactement tous les mouvements de diffusion passive di aux différences des concentrations (AC #
0) des ions diffusibles («, 8, ...,v) :

AV = _RT al,)
V = V2 V1 _ZaF Tlﬁ
it N AR 1\
ZoF AL | (el _ (1LY bl \%
”:‘<[a]2> <[ﬁ]z> ([yh)
AT
ZyF y]lJ

Caractéristiques de 1’effet Donnan :

+«+ La membrane doit étre dialysante

+¢ Les petits ions en présence sont soumis a un transport passif

+ Chacun des petits ions en présence vérifie 1’équilibre de Donnan a travers son potentiel : pour les ions
diffusibles les plus courants tels que : K" (Z = +1) ; Na* (Z=+1) ; CI'(Z =-1) ; Ca™" (Z = +2), I’équilibre

[K*]y _ [Nat]; _ e _ [Catt]y
[Kt];  [Nat], [ClI7]y [Catt],

de Donnan s’écrit :

Remargue : pour la diffusion ionique, les 2 principes suivants doivent étre respectés et vérifiés (voir TD) :

v’ Electroneutralité de chague compartiment en tenant compte tous les ions en présence : Y. C;* Z;" = Y. C; Z;

v’ Conservation de matiere pour chaque ion avant et aprés diffusion : njpitiq1 = Nrinar

C-a-d : pour chaque ion (X) : ([X]1. Vi + [X]2. V) mitiar = ([X]1- V1 + [X]2- V2D initiar

(25)



5. Electrophorese

AV
. . R . =l | |+
a) Electrophoreése : est un phénomene de déplacement de 5|
macromolécules chargées en solution sous I’effet d’un cathode +— Anode
champ ¢électrique (ou d.d.p électrique). L’¢électrophorese est (- —>
. . . : . -—(+)
utilisee en biologie et en sciences medicales comme @ (F): ion positf
technique d’analyse et de séparation. . o (= ion négatif
1
5 . . . . . s Solution
L’anaphorese : C’est la migration des ions vers 1’anode glectrolytique

La cataphoreése : C’est la migration des ions vers la cathode

b) Mobilité électrique : Une solution électrolytique est une solution contenant des ions, et sous 1’effet d’une

d.d.p, les ions entre en mouvement et générent un courant électrique.

La charge totale d’un ion chargé est : Q = Zq (q : est la charge élémentaire de 1’électron). A 1’équilibre : la

force électrostatique F, = QE est égale a la force de fortement F; = fv.

- — fy=>Y 2
Donc: QE —fv—>E— 7
Ce rapport représente la mobilité électrique de 1’ion chargé (de forme sphérique) : u, = % = Zf—q = ;flr

¢) Relation entre mobilité u, et coefficient de diffusion D

: — KT -y KsT
On a: D == = D=pe =
R RT
KB—E = D—ﬂe NAZq
RT ZF
F =qNA = D=ueE = Ue = ﬁ

Unités : R = 8,314 JK~'mol™;q=1,6.10"1° C; N, = 6,023.10**mol™ ! ; F = 9,652.10* C.mol™?;

D: m?s~1;TenK;Z:valence de 'ion ; g : m2 V-1.s71

d) Electrophorése en phase liquide : Elle est basée sur le déplacement des macromolécules chargés en phase
liquide sous ’effet d’un champ électrique. Cette technique permet de mesurer les mobilités des differents
constituants en présence, séparation des substances (plus lentes, plus rapides), et identification et
détermination des concentrations des substances. A noter pour cette technigque que le phénomene de diffusion

est inévitable et I’électrophorese ne peut étre applicable que pour des grosses molécules.

e) Electrophorese sur support : Pour éliminer le phénomene de diffusion observé dans 1’électrophorése libre,
on utilise 1’électrophorése sur support soit sur papier, sur lame, ou sur gel. Ces supports vont permettre une

bonne observation des substances séparées.
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