Chapitre 6.

La Solubilité

Aux futur professionnels de santé, Au coeur de votre pratique médicale future se cache un langage universel, celui
des équilibres chimiques. Ce chapitre vous révele comment ces principes fondamentaux gouvernent les processus
physiologiques et pathologiques que vous rencontrerez quotidiennement.

Pour le futur médecin, la compréhension des équilibres de solubilité éclaire la formation des lithiases rénales. Vous
apprendrez a décrypter la cristallogenése et maitriserez les stratégies de dissolution qui transforment ’approche théra-
peutique des calculs urinaires.%

Pour le futur pharmacien, ces concepts deviennent les outils d’optimisation de la formulation pharmaceutique. La
maitrise des parametres de solubilité et des équilibres acido-basiques vous permettra de concevoir des formulations
assurant une biodisponibilité maximale des principes actifs.

Pour le futur dentiste, les équilibres de précipitation-dissolution révelent les mécanismes intimes de la déminéralisation
dentaire.*? Cette connaissance fonde les approches préventives et les stratégies de reminéralisation de I’émail.

Pour le futur biologiste, la modélisation des équilibres ioniques dans les milieux biologiques ouvre la voie au diagnostic
précis et a la compréhension des désordres métaboliques.

Plus qu’un chapitre de chimie, ceci est votre future boite a outils clinique, le pont essentiel entre les sciences
fondamentales et votre pratique professionnelle. Chaque équilibre maitrisé devient un diagnostic affiné, chaque constante
comprise se transforme en stratégie thérapeutique optimisée.

De la constante d’équilibre au phénomene observable :

En chimie, la majorité des phénomeénes se déroulent dans l'invisible théatre moléculaire, & des échelles ou l'intuition
humaine peine a se projeter. Pourtant, la solubilité représente une exception remarquable : c’est le moment ou I'abstrait
devient tangible, ou les équations thermodynamiques se matérialisent en phénomenes observables. Lorsqu’un soluté
atteint ses limites de dissolution dans un solvant, 'invisible devient soudainement visible : un précipité cristallin apparait,
une solution se trouble, une pathologie émerge.
Le Point de Rupture Clinique :
Ce moment de précipitation n’est pas qu’une curiosité de laboratoire, c’est souvent le point de départ d’une cascade
pathologique :

— Un calcul rénal qui obstrue les voies urinaires

— Un médicament qui précipite dans les tissus

— Un dépbdt cristallin qui enflamme les articulations

— Un émail dentaire qui se dissout sous 'effet des acides
Pour vous, futurs professionnels de santé, comprendre la solubilité transcende ’exercice théorique. C’est 'acquisition
d’un langage diagnostique fondamental qui vous permettra d’interpréter des analyses biologiques, de comprendre les
mécanismes d’action des médicaments au niveau moléculaire, et d’identifier 'origine de pathologies liées aux déséquilibres
de dissolution.
Défis d’intégration des sciences fondamentales en clinique :
Le principal défi épistémologique pour I’étudiant en santé réside dans 1’établissement du pont conceptuel entre une
constante thermodynamique abstraite, le produit de solubilité K, et ses manifestations cliniques tangibles.

Tableau 6.1 Correspondance entre concepts de solubilité et manifestations cliniques

Concept Chimique Manifestation Clinique

Produit de solubilité Kg Seuil de formation des calculs rénaux

Solubilité molaire s Concentration maximale d’un médicament absorbable
Produit ionique Q Risque de précipitation pathologique

Effet d’ion commun Stratégie de prévention dentaire par fluoruration
Influence du pH Modulation de la biodisponibilité des médicaments

L’enjeu pédagogique est de démontrer que cette constante mathématique apparemment aride, K, régit des phénomenes
biologiques d’une complexité remarquable. Notre objectif est de rendre ce lien intuitif, en établissant que la maitrise des
principes de solubilité constitue 'un des piliers fondamentaux de ’exercice médical éclairé.

6.1. La Solubilité, Pilier de la Pharmacologie Moderne :

La solubilité constitue un parameétre physico-chimique déterminant dans le parcours dans ’organisme des principes actifs.
Cette propriété fondamentale conditionne la biodisponibilité des molécules thérapeutiques, olt un composé biologiquement
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actif mais insoluble ne peut atteindre ses sites d’action physiologiques. Les équilibres de solubilité gouvernent ainsi
I’absorption, la distribution et 'efficacité clinique des agents pharmacologiques.
La solubilité influence directement deux parameétres pharmacocinétiques cruciaux :

— La biodisponibilité : fraction de la dose administrée atteignant la circulation systémique

— La pharmacocinétique : profil temporel de concentration plasmatique
Un médicament a faible solubilité présente invariablement une absorption erratique, conduisant a une efficacité thérapeu-
tique sous-optimale et a un profil d’effets indésirables imprévisible. Parallelement, de nombreuses entités pathologiques
- calculs rénaux, goutte, cholélithiase - relévent essentiellement de troubles de la solubilité.

Cartographie des Applications Cliniques Fondamentales

Pour appréhender la portée systémique de ce concept, examinons les quatre domaines d’application clinique ou la solubilité
joue un réle déterminant :
a) Diagnostic Biomoléculaire

La solubilité constitue le fondement physico-chimique de nombreux tests biologiques. Le dosage des concen-
trations urinaires de calcium, d’oxalate, de phosphate ou d’acide urique fournit des indicateurs pronostiques
directs de la propension individuelle & former des calculs.*") Lorsque le produit ionique [Ca?t][C20427]
dans l'urine excede le produit de solubilité K, de l'oxalate de calcium, la nucléation cristalline devient
thermodynamiquement inévitable.

\ J

b) Ingénierie Pharmaceutique

La quasi-totalité des agents thérapeutiques sont administrés sous formes pharmaceutiques solides (com-
primés, gélules) ou liquides. La maitrise des paramétres de dissolution représente un enjeu technologique
majeur pour 'industrie pharmaceutique, visant a garantir une biodisponibilité reproductible et une poso-
logie optimale. Les techniques de réduction de taille (micronisation, microﬂuidisation),(43) de formation de
sels et I'utilisation de co-solvants visent spécifiquement & moduler la solubilité.

\ J

¢) Toxicologie Environnementale

La bioaccumulation des xénobiotiques représente un défi sanitaire mondial. Les polluants persistants, no-
tamment les métaux lourds (mercure, plomb, cadmium) et les polluants organiques persistants (POPs),
présentent une solubilité aqueuse minimale mais une affinité lipidique marquée. Cette dichotomie de solu-
bilité conduit & leur accumulation progressive le long des chaines trophiques, transformant un phénomeéne
moléculaire invisible en menace épidémiologique tangible.(*¥)

\. J

d) Imagerie Médicale Avancée

e Y

Les agents de contraste utilisés en imagerie médicale (scanner, radiographie, IRM) exploitent judicieuse-
ment les propriétés de solubilité. Certains produits doivent présenter une solubilité contrélée : suffisante
pour permettre I’administration, mais pas au point d’éliminer ’effet de contraste. En radiologie digestive,
les suspensions de sels de baryum illustrent bien cette logique : leur faible solubilité limite ’absorption
systémique tout en assurant une forte opacification des structures explorées.*®

\. J

Maitriser la solubilité ne se réduit pas a l’apprentissage d’équations thermodynamiques. C’est acquérir la clé de lec-
ture d’'un mécanisme fondamental régissant I’homéostasie biologique, la pharmacologie clinique et la physiopathologie
moléculaire. Votre compréhension de ces principes deviendra la base de décisions médicales éclairées.

La Rencontre de Deux Mondes : Solide et Solution

o Le dialogue silencieux des ions
D> Scénario 1 : La Dissolution (Processus de libération)
La dissolution représente le processus par lequel un solide ionique, tel que le chlorure de sodium (NaCl), libére
ses ions constitutifs dans ’eau. Sous l'action des molécules d’eau polaires, les ions sont arrachés de la structure
cristalline et s’entourent d’une spheére de solvatation. Ce processus peut étre représenté par 1’équation :

NaCl(s) dissolution Nazgq) +Cl(7dq)

L’énergie nécessaire pour briser le réseau cristallin est compensée par 1’énergie gagnée lors de la solvatation des
ions, rendant le processus global favorable dans de nombreux cas.

> Scénario 2 : La Précipitation (Processus de formation)
A Dinverse, la précipitation décrit le processus de formation d’un solide & partir d’ions en solution. Lorsque la
concentration des ions dépasse un certain seuil, appelé produit de solubilité, les ions se réassemblent pour former
un réseau cristallin stable. Ce phénomene s’exprime par :
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précipitation

+ _
Na<aq) —+ Cl(dq) NaCl(s)

La précipitation est favorisée lorsque le produit ionique dépasse la constante de solubilité K, indiquant que la
solution est sursaturée.
« L’Equilibre Dynamique : La Paix Négociée
D> Représentation mathématique de 1’équilibre
L’équilibre dynamique entre dissolution et précipitation est quantifié par le produit de solubilité K. Pour un
sel générique M, Xy, la relation d’équilibre s’écrit :

MaXb(e) == aMy + bX{z)
Ks — [Mb—}—}a . [Xa—}b
Cette constante représente, dans I'approximation usuelle des solutions diluées, le produit des concentrations
des ions a I’équilibre, chacune élevée a la puissance de son coefficient steechiométrique. Remarque : en rigueur
thermodynamique, 1’expression exacte utilise les activités a; ; en solution diluée, on assimile souvent a; =~ [i],
mais en milieux concentrés (milieux physiologiques) cette approximation peut devenir limitée. V)
> Analogie de la salle de concert

Imaginez une salle de concert avec des spectateurs entrant et sortant constamment. Bien que les individus
changent, le nombre total de personnes dans la salle reste constant. De méme, dans un systéme a 1’équilibre :

— Les ions quittent constamment le cristal (dissolution)

— D’autres ions se déposent simultanément (précipitation)

— Les vitesses des deux processus sont égales

— La concentration des espéces en solution reste inchangée
Cet équilibre n’est pas statique mais dynamique, avec un échange continuel entre la phase solide et la phase
aqueuse, maintenu par 1’égalité des vitesses de réaction opposées.

Point clé : L’équilibre de solubilité représente un compromis entre deux forces opposées la tendance a se dissoudre
et la tendance a précipiter qui s’annulent parfaitement & 1’échelle macroscopique tout en demeurant actives a 1’échelle
moléculaire.

6.2. Le Produit de solubilité " K," :

Le Produit de Solubilité (K;) (Votre Boussole dans l'invisible) représente la constante d’équilibre qui régit la dissolution
des composés peu solubles. Il nous permet de quantifier I'invisible et de prédire le comportement des sels en solution,
servant de guide précieux dans l'analyse des systémes hétérogenes.
e La Constante qui Révele les Secrets
> Définition formelle du Produit de Solubilité
Le Produit de Solubilité (K) est défini comme la constante d’équilibre associée & la dissolution d’un composé
ionique peu soluble dans l’eau.®” 11 représente le produit des concentrations molaires des ions en solution,
chacune élevée a la puissance de son coefficient stoechiométrique dans I’équation de dissolution, lorsque la solution
est saturée et en équilibre avec le solide.
Contrairement aux constantes d’équilibre classiques, le K ne fait pas apparaitre la concentration du solide,
celle-ci étant considérée comme constante dans I’expression de la constante d’équilibre.
> Expression mathématique générale
Pour un composé ionique générique de formule MqXp, oll a et b sont les coefficients stcechiométriques,®V) la
dissolution s’écrit :
Mo Xp(s) = a M""(aq) + bX* " (aq)
Remarque : en rigueur, le produit de solubilité s’exprime avec les activités a;. En solution diluée, on assimile
souvent a; = [i]. (ol a et b sont les coefficients stcechiométriques, choisis de fagon & respecter I’électroneutralité).
Expression générale :
Ko =a(M™)" a(X°7)" &~ [M"*]e (X7
Exemples concrets : Chlorure d’argent :(9)

AgCl(s) = Ag™(aq) + Cl (aq) K, =[AgT][CIT]=1,8x10""°

Sulfate de calcium® :

(CaS04(s) == Ca’T(aq) + 504> (aq) K, = [Ca’"][S04*" ] =24x 107"

Hydroxyde de fer(HI)(46) :

Fe(OH)3(s) = Fe*"(aq) + 30H (aq) K, = [Fe*T][OH7* =2,8 x 107°°
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> Ordres de grandeur (classification indicative)
> Sels trés solubles Dans ce cas, le solide se dissout pratiquement complétement : on ne travaille généralement
pas avec un produit de solubilité K, pour prédire une précipitation. On les traite comme des électrolytes
dissociés (exp . NaCl, KNOs, AgNOs3).
> Sels peu solubles (cas typique du K,) Le produit de solubilité K, est surtout utile pour les solides
peu solubles, car il sert de seuil de saturation/précipitation via la comparaison Q et K,. Attention : la
comparaison directe des valeurs de K, n’a de sens qu’a stcechiométrie comparable (MX et MX, etc...).
Exemples (4 T donnée) :
— AgCl: K, =18x 1071
— CaSO4 : K. =2,4x107°
— BaSO; : K, ~ 1,1 x 1071°
> Sels trés peu solubles (quasi insolubles) Ces solides ont des K, extrémement faibles : leur dissolution
est négligeable a 1’échelle macroscopique, mais mesurable et exploitable en chimie analytique.
Exemples (4 T donnée) :
— Fe(OH); : Ks =2,8 x 10737
— HgS: K, =4x107%
— AgS: K, =63x107%°
> Cas Concret : Le Mystére des Calculs Rénaux
> Etude de cas médical Les calculs rénaux (lithiases rénales) sont souvent composés d’oxalate de calcium
CaC304. Ce sel peu soluble peut précipiter dans les voies urinaires lorsque 1'urine devient sursaturée.
Données (ordre de grandeur) :
— K,(CaC204) = 2,3 x 1079 (valeur tabulée & 25°C; & 37°C, l'ordre de grandeur reste ~ 1079),
— Concentration libre de Ca’* urinaire : 2,5 x 10~* mol L*
— Concentration libre d’oxalate C204%™ : 5,0 x 10 mol L™t
> Application de Q a K
Pour prédire si la précipitation se produit, on calcule le produit ionique @ et on le compare a K :

Q = [Ca*T][C204* 7] = (2,5 x 107%) x (5,0 x 107°) = 1,25 x 10~ "

Analyse :

— Q=1,25x10""

— ke=2,3x107°

— @ > K : la solution est sursaturée, la précipitation est thermodynamiquement favorisée
Interprétation médicale : Le risque de formation de calculs rénaux est élevé dans ces conditions. Les stratégies
préventives incluent :

— Augmenter I’hydratation pour diluer les ions

— Réduire 'apport alimentaire en oxalate

— Controler la concentration de calcium

— Maintenir @ < K, pour éviter la précipitation
Ce cas illustre comment le K permet de comprendre et prévenir un probléme de santé concret.

En résumé : Le K est bien plus qu'une simple constante, c’est un outil prédictif puissant qui nous guide dans la
compréhension des phénomenes de dissolution et de précipitation, avec des applications allant de 'industrie chimique a
la médecine clinique.

Définition \

Différence fondamentale entre @ et K :
[Produit Ionique (Q)]

Valeur instantanée

[Produit de Solubilité (KS)J

Valeur a I’équilibre

Décrit un état quelconque du systéme
Peut prendre n’importe quelle valeur > 0
Variable dans le temps

Dépend des concentrations initiales
Outil de prédiction

Décrit ’état d’équilibre uniquement
Valeur constante a température donnée
Constante thermodynamique
Propriété intrinseque du composé
Référence de comparaison

Cas clinique

Arbre décisionnel clinique basé sur Q/ K :

— Q < 0,8Ks : Zone de sécurité - Aucun risque immédiat

— : Zone de vigilance - Surveillance nécessaire
— Q > K, : Zone de danger - Précipitation possible

— Q > 2K : Zone critique - Précipitation imminente




Tableau 6.2 Comparaison détaillée entre Q et K

Produit Ionique (Q) et Produit de Solubilité (K)

Produit Ionique Q ‘ Produit de Solubilité K,
Définition : Valeur instantanée du produit des | Définition : Valeur constante a I’équilibre de sa-
concentrations turation
Expression : Q = [M"F]2, - [X*7]b Expression : K, = [Mbﬂgq : [X”_]gq
Variabilité : Peut prendre n’importe quelle valeur | Variabilité : Constante a température donnée
>0
Utilité : Outil de prédiction et de diagnostic Utilité : Référence thermodynamique
Analogie : La température actuelle d’un patient | Analogie : La température normale du corps

(37°C)

m )

Note thermodynamique importante :
— En rigueur thermodynamique, le produit de solubilité s’exprime avec les activités :

Ks — a(Mb+)a . a(Xaf)b

ol a; = 7;[i] avec v; le coefficient d’activité.
— En solution diluée (y; = 1), on utilise souvent I’approximation :

K, ~ M) [x*7)°

— Dans les milieux biologiques (urine, plasma) souvent concentrés, cette approximation peut étre limitée.

6.3. La Solubilité Molaire :

6.3.1. Définition Méthodologie Expérimentale Avancée

Définition thermodynamique : La solubilité molaire (s) est la concentration & 1’équilibre d’un solide ionique dans sa
solution saturée, correspondant a ’état ou les vitesses de dissolution et de précipitation sont égales. Elle représente la
frontiere entre les domaines métastable et instable du systeme.
Meéthodes expérimentales : La détermination de la solubilité molaire s d’un solide ionique peut étre effectuée
a l'aide de diverses techniques instrumentales de haute précision. Chaque méthode permet d’accéder directement ou
indirectement a la concentration en ions dissous a ’équilibre de saturation.

— Conductimétrie de précision : Cette méthode repose sur la mesure de la conductivité de la solution saturée.

Pour un électrolyte faiblement soluble, la conductivité molaire A,, varie selon la loi de Kohlrausch :

Am =A% — AVe

L’extrapolation & la dilution infinie permet d’obtenir A%, puis la concentration en ions dissous ¢ = s. Ainsi, la
conductimétrie permet de déterminer indirectement la solubilité molaire a partir des propriétés électriques de la
solution.
— Spectrophotométrie UV-Visible : Si I’'un des ions issus de la dissolution absorbe dans 'UV ou le visible, la loi
de Beer-Lambert s’applique :
A=clc

oft A est l'absorbance, ¢ le coefficient d’extinction molaire et | I’épaisseur de la cuve. A partir d’une courbe
d’étalonnage (A = f(c)), on détermine la concentration & saturation, égale a la solubilité molaire s.

— Potentiométrie avancée : L’utilisation d’électrodes ioniques sélectives permet de mesurer le potentiel d’une
solution saturée en un ion donné. Le potentiel obéit a ’équation de Nernst :

E:Eo—i—%lnai

ou a; est I'activité de I'ion. La mesure de E conduit donc a la détermination de a;, puis de la concentration ionique,
c’est-a-dire la solubilité molaire s.

— ICP-MS (Spectrométrie de masse a plasma inductif) : Cette technique ultra-sensible permet de doser
les éléments & des niveaux de traces (jusqu’au ppb). La concentration mesurée du cation dissous correspond
directement & la solubilité molaire du solide a ’équilibre.

— Microcalorimétrie : La microcalorimétrie mesure la chaleur absorbée ou dégagée lors de la dissolution du solide.
Cette méthode permet d’obtenir directement I’enthalpie de dissolution A Hgissolution- Bien qu’elle ne donne pas s
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directement, elle permet d’étudier I'influence de la température sur la solubilité via I’équation de Van’t Hoff :

d(ln S) _ AHdissolution
dT~  RT?

6.4. Relations entre " K" "'s" :

> Principe Fondamental : La Symphonie Steechiométrique
La relation entre le produit de solubilité K et la solubilité molaire s repose sur un principe universel : la stoe-
chiométrie de la dissolution détermine la puissance mathématique qui les relie. Cette relation n’est pas
arbitraire mais émerge directement des coefficients de 1’équation chimique équilibrée.

> La Loi Générale : Une Equation Universelle
Pour tout composé ionique de formule M, X, se dissolvant selon :

MoXps) = be?:@ + QPX?J@
M"*] = (a-s) [X*]=(b-s)

Ks — [Mb+]a . [Xaf]b
= (a-9)"- (b 5)"

b b
=a® 5" b -s

— aa bb Sa+b
La relation fondamentale s’établit comme suit :
Produit de solubilité : K, = a®b’s**" (6.1)
K
lubilité molaire : s = “*/ — 2
Solubilité molaire : s T (6.2)

> Explication Conceptuelle : Pourquoi cette Forme ?
La présence des termes a® et b® dans la relation peut surprendre, mais elle s’explique par :
— L’élévation a la puissance : Chaque concentration ionique est élevée a la puissance de son coefficient
steechiométrique dans l'expression de K
— La multiplication : Les concentrations sont multipliées entre elles dans I’expression du produit de solubilité
— La combinaison : Ces deux opérations mathématiques conduisent naturellement aux a® et b°
> Approche Systématique de Résolution
a) Identifier la formule du composé et déterminer a et b
b) Ecrire I’équation de dissolution équilibrée
c¢) Etablir le lien entre concentrations ioniques et solubilité s
d) Substituer dans lexpression de K
e) Résoudre Iéquation pour s
> Validation par 1’Analyse Dimensionnelle
La cohérence dimensionnelle confirme la validité de la relation : Pour un sel A, B de solubilité s :

K. = (as)*(bs)® = a"b*s"T?

1

K K
atb _ s _ s Ya+b
s a*bd - 5= (aabb)

Analyse dimensionnelle :

[K.] = (mol - L™1)*+?
K‘S —1ya+b ayb . .
[aabb} = (mol - L") (car a”b’ sans dimension)
1
Ks Ya+b -1 . . .
bb =mol - L cohérent avec dimension de s
aa

> Cas des sels Type MX (a :b = 1 :1) appellé aussi équilibre Symétrique
MXs) B M’ + X(aq)

MT] =s X]=s

Ki=M"X |=sxs=5"=s=VEK,

Exemples cliniques détaillés :

210



— Le chlorure d’argent AgCl (avec K; = 1,77 x 107'%) : comme antisepsie et pansements. Le AgCl est un
composé insoluble utilisé pour ses propriétés antibactériennes dans les dispositifs médicaux. C’est une poudre
cristalline blanche, incorporée dans des pansements ou des pommades.*”

Le AgCl agit par libération controlée des ions d’Argent : qui sont libérés lentement en faible concentration &
la surface de la plaie, ainsi Ils perturbent les fonctions vitales des bactéries et champignons en assurant une
action antiseptique prolongée sans toxicité systémique.
AgCls) = Agag™ + Clg
[AgT] =s [Cl']=s

s=+/1,77x10-10=1,33 x 10"° mol - L™*
équivalent en concentration massique = 1,33 x 107° x 143,32 = 1,91 mg - L ™"

Cette concentration infinitésimale (moins de 2 mg/L) explique parfaitement pourquoi le AgCl est sans danger
tout en étant efficace comme antiseptique (je vous rapelle qu’un antiseptique est un "désinfectant adapté au
corps humain" assez puissant pour tuer les microbes, mais assez doux pour ne pas endommager les tissus

v
e

sains).
Insoluble e Stable e Efficace -
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Chlorure d’Argent | MECANISMES ANTIBACTERIENS MULTIPLES

AgCl Bt Y R

eyl Libérati trolé erturbe i
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des 1(Ens a;'gent Se lie aux cbomposants
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i 3 - ; [ e oo iy
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/ i |
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@ Interfére avec les enzymes @u (&
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@

Action antibactérienne
& antimicrobienne MULTIPLE

v’ PERTURBE LA MEMBRANE
v/ INTERFERE AVEC LES ENZYMES
v/ ENDOMMAGE I’ADN

v/ GENERE DES ESPECES
REACTIVES

Induit un stress oxydatif entrainant des dommage et mot cellulaire

. | Protection antimicrobienne sécurisée,
\v“jj stable et ciblée pour la cicatrisation des plaies

Figure 6.1 les multiples propriétés thérapeutiques des pansements a I’argent utilisés en cicatrisation de plaies

— Le sulfate de baryum BaSO4 avec (K; = 1,08 x 107'°) : Produit de contraste radiologique, Le BaSO4 est
un produit de contraste radio-opaque utilisé principalement en radiologie digestive. C’est une poudre blanche
insoluble mélangée a de 1’eau pour former une suspension liquide.*® Le BaSO, agit par sa forte densité
atomique : Il absorbe les rayons X bien mieux que les tissus mous environnants, Crée un contraste blanc sur
les radiographies, et Moule les parois digestives pour en révéler la morphologie.

BaSOy4) == Balt, + S04 (g
[Ba®] = s [S04* =5

s=1/1,08 x10-10 = 1,04 x 10™° mol - L™*

Cette extréme insolubilité est la clé de la sécurité, il est caractérisé par : Absence de toxicité systémique, le BaSO4
ne passe pratiquement pas dans le sang, son élimination totale & 100 % de la dose ingérée (éliminée dans les selles),
en plus de ¢a il n’a pas d’interactions médicamenteuses et inchangé dans l’organisme.
> Cas des sels 1 :2 (Type MX3) , Dissolution Asymétrique :
Analyse Stoechiométrique Avancée,
MXz(s) E M?;l) + 2 X(aq)
M*F] =5 X ]=2s

Ks = [M2+][X_]2 =s X (28)2 :483 = 8§ = i/%

D’une fagon générale : Pour un sel (voir '’equation : (6.1)) :

Mo X : Ks = (a®)(b")s* ™
MXp:a=1,b=2= K, =1".2%.4% = 46
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Exemples cliniques complets :

— Le fluorure de calcium CaF2 avec (K = 3,45 x 107'') : "Prévention carieuse” Le CaF2 est un dépét
insoluble qui se forme sur ’émail apres application de fluorures. Il constitue une réserve de fluor a libération
lente.4?

Le CaF; protege les dents par un double mécanisme : Il libére des ions F~ lors des attaques acides, Favorise
la reminéralisation de ’émail dentaire, et Inhibe le métabolisme des bactéries cariogenes.

CaFa(s) e Ca(aq) + 2 F(_aq)
[Ca®*t] =s [F7]=2s

= [Ca®T[F]? = s x (25)° =

11
s—f/K ?/345“0 —2,05x 10~% mol - L.~

[F7]=25s=4,10x 10" mol - L'
Concentration optimale : 0,7 — 1,2 ppm = (3,7 — 6,3) x 107° mol - L™*

Cette solubilité optimale permet au CaFs de jouer parfaitement son réle thérapeutique : Libération suffisante
de fluor pour reminéraliser ’émail, Stabilité dans la bouche entre les repas, Sécurité par absence d’absorption
systémique, et Effet prolongé réduisant la fréquence des applications. comme des exemple concret nous avons
les dentifrices flouré (Signal Caries protection, Parodentax fluor ou Elmex ...), les Vernis Fluoré avec une
application en cabinet dentaire, sans oublier les bain de bouche.

— Le chromate d’argent Ag>CrO4 avec (K, = 1,12 x 107'?) : Indicateur de fin de réaction. Ce
composé insoluble de couleur rouge brique est employé comme indicateur visuel dans les dosages par
précipitation. 46
Son mécanisme d’action repose sur sa précipitation sélective : Il forme un précipité rouge caractéristique
uniquement apres épuisement des ions a titrer, Marque ainsi clairement le point équivalent par apparition
de couleur, Et permet une détection fiable de la fin du dosage.

AgCrOss) == 2Aghy +  CrOs* g
[AgT] = 2s [CrO4* ] =5

K, = [AgT’[CrO4>7] = (25)° x 5 = 4s°

—12
s= 3 Iis - W% —6,54x 107" mol - L™*

[AgT] =25 =1,31 x 107" mol - L™"

La valeur calculée de la concentration en ions argent détermine le moment de précipitation : le chromate
d’argent n’apparait qu’apres précipitation compléte des halogénures, garantissant une indication précise
du point de fin de titrage.
> Cas des sels 2 :3 (Type M2X3 - Complexité Stoechiométrique)
Relations Polynomiales Complexes,

M2X35) = 2 M3+ @) + 3 X%e;q)
[M3+] =2s [X?7] =3s
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Equation fondamentale :

K
108

K, = [M*TPP[X27]% = (25)% x (35)° = 1085° = s = ¢

Généralisation mathématique :

K
a® - bb

5| K 5/ K
MoX3:s= ¢/ s = {] —
S U ERE 108
Exemples cliniques spécialisés :

— Sulfure de fer(IIT) Fe,S; (K, = 1 x 107%®) : Tmplications en pathologie métabolique. Ce composé d’une
insolubilité remarquable se forme lors de troubles du métabolisme du fer et du soufre, notamment dans

b
Pour My Xp : s = 7

certaines intoxications ou pathologies héréditaires.*?
Feo S3(S) S 2'Fe‘2’21:) + 3 S%;q)
[Fe3t] = 2s [$?7] =3s
Ks = (25)% x (35)® = 1085°
5/1 % 10788 —18 1
=4/ ———=1x10 1-L
s 108 X mo

Signification clinique : Cette insolubilité extréme empéche toute élimination rénale et favorise I'accumula-
tion tissulaire, pouvant entrainer des dépots insolubles dans les organes (foie, rate) et perturber les fonctions
cellulaires.

— Oxyde d’aluminium Al;Os (corindon) : Matériau de choix pour implants orthopédiques. La forme cris-
talline a-Al2O3 est privilégiée pour les prothéses en raison de sa bio-inertie exceptionnelle et de sa résistance

mécanique.®V

Al Oz = 2AIL) +  30fg
[A13T] = 2s [0*7 ] =3s

K. = (25)% x (35)® = 1085°
Ks~107%, s~10"" mol-L7!
Avantages biomédicaux : Cette stabilité thermodynamique confere au matériau une durée de vie illimitée

in vivo, une absence de relargage d’ions aluminium toxiques, et une excellente tolérance tissulaire, permettant
son utilisation dans les protheses de hanche et genou.

Tableau 6.3 Résumé des relations entre K, et solubilité s(30):(48)
’ Type de sel ‘ Equation de dissolution Relation K;-s ‘ Exemple clinique ‘

MX (1 :1) MX) == M?;q) + X(aq) K, =52 AgCl (antisepsie)

MX, (1 :2) MXy ) == M%;'q) +2X g K, = 4s° CaFs (prévention carieuse)
MyX (2 :1) MpX (o) = QM?;Q> + X%a_@ K, =4s3 AgsCrOy (indicateur)
MoXs (2 :3) | MoXs() == 2M{) +3X0, | K. =108 Fe,Ss (pathologie)
MsX; (3 :2) | MaXp) == 3M{r) +2X(5y | K. =108 Cagz(POy)s (calculs)

Formule générale : M, X ) == aMl(’;;) +b '(1;1)
K, = a®b’s*t?

6.4.1. Méthodologie Compléte de Résolution : Approche Systémique

> Etape 1 : Analyse Clinique et Traduction Chimique Pour les professionelle de santté il tres important
de suivre un certin protocole pour résoudre une problématique, quelque sois son genre. Dans notre cas, cet
exemple ou nous allons traité ou souligner la solubilité les étapes sont les suivantes : Processus décisionnel :
a) Identification du probléme clinique (lithiase, formulation, toxicité)
b) Recherche du composé impliqué et de sa formule chimique
c) Ecriture de ’équation de dissolution équilibrée
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d) Vérification des conditions expérimentales (T, pH, force ionique)

Exemple détaillé : "Calculs rénaux de phosphate de calcium Cag(PO4)2"
> Etape 2 : Etablissement des Relations Stoechiométriques Précises Construction du tableau
d’avancement rigoureux :

Equation de réaction | Cas(POi)2) == 3Call) + 2P0 (o

Etat initial (mol/L) excés 0 0
Eqilibre (mol/L) excés 3s 2s

> Etape 3 : Expression de K, en Fonction de s :

K, = [Ca®T P[P0
= (35)% x (25)°
=275% x 45”

= 108s°

> Etape 4 : Résolution Numérique et Validation Clinique Résolution compléte avec K; connu :

K. (Caz(POy4)2) = 2,07 x 107% = 108s°
2,07 x 10733

5 -35
= ——=1,92x1
=5 108 ,92 x 10

= s={/1,92 x 10~

=(1,92x107*)%2 = 1,14 x 107" mol - L™!

Interprétation clinique :
— Concentration tres faible explique la formation lente des calculs
— Seuil de précipitation trés bas justifie les mesures préventives
— Validité des recommandations d’hydratation

6.4.2. Le Produit ionique :
6.4.2.1. Définition Fondamentale du Produit lonique (Q)

Définition : Le produit ionique @ (quotient réactionnel) décrit I’état instantané d’un systéme pour une réaction de
dissolution.®") A Iéquilibre de saturation, on a Q = K.
Expression mathématique générale :

b+ a—
MaXo(e) == aMag) + bXiaq)

Q = (M7 [x7 )’
Signification physique profonde :
— Approche cinétique : Q détermine la direction nette de la réaction

— Approche thermodynamique : Q/K, indique le signe de AG
— Approche statistique : Q reflete la probabilité de nucléation

6.4.2.2. Les Trois Régles de Prédiction : Fondements Thermodynamiques

> Option 1 : Q < K, (Solution Non Saturée) - Domaine de Stabilité

_ Q
AG = RTln(Ks)
<

0

. Q

SiQ< K, = m(Ks
= A,G <0 = dissolution thermodynamiquement favorisée

A,G > 0 : la précipitation est thermodynamiquement favorisée, mais elle peut étre retardée par une barriére de
nucléation (cinétique).
Comportement du systéme :

— Dissolution nette du solide si présent

— Absence de précipitation méme en surfusion

— Stabilité cinétique garantie

214



— Possibilité d’ajouter plus de soluté
> Option 2 : Q = K, (Equilibre de Saturation) - Etat Limite

AG = RT'In (KQ) — RTIn(1) = 0 = Systéme A I'équilibre
S
Comportement dynamique :
— Vitesse de dissolution = Vitesse de précipitation
— Concentrations constantes a 1’échelle macroscopique
— Echange moléculaire continu a 1’échelle microscopique
— Etat métastable : toute perturbation brise 1’équilibre
Exemple clinique avancé :Urine saturée en CaC204

[Ca®T]=1,52x107* M [C204* ] =1,52x 107° mol - L™}
Q=(1,52x107")(1,52 x 107°) = 2,3 x 107?
Q=K;= Equilibre de saturation
Signification médicale : Seuil critique avant formation de calculs

> Option 3 : Q > K, (Sursaturation et Précipitation) - Domaine de Danger
Interprétation thermodynamique :

_ Q
AG_RTln(K

) > 0 = Précipitation spontanée

S
Meécanismes de précipitation :

a) Nucléation homogéne : Formation spontanée de germes critiques

b) Nucléation hétérogéne : Germination sur surfaces existantes

c¢) Croissance cristalline : Accrétion ionique sur les germes
Phénomeénes cliniques observés :

— Sursaturation métastable : Q > K sans précipitation immédiate

— Précipitation retardée : Effet de germe ou d’inhibiteur

— Croissance explosive : Une fois la nucléation initiée
Exemple clinique critique :

Urine pathologique :[Ca®T] =5 x 107® M, [C204°>7] =1 x 107® mol - L™!
Q=0(6x10*)1x10"?) =5x10""°
Ke=2,3x10"°

Q/Ks = M A 2174 = Risque élevé de lithiase*
T2 3%10-° due elev

Diagnostic : Q et K
a) Mesurer les concentrations ioniques [A%] et [X*7]
b) Calculer Q = [M*t]?[X* ]
¢) Comparer a K, connu pour le composé
d) Décision clinique :
— Si Q < 0,8K, : Stabilité garantie, pas d’action
— Si 0,8 K; < Q < K : Surveillance renforcée
— Si @ > K, : Intervention thérapeutique immédiate
— Si @ > 2K, : Urgence thérapeutique
e) Actions correctives :
— Dilution : Réduction de @ par augmentation du volume
— Complexation : Réduction des concentrations ioniques libres
— Modification du pH : Changement des espéces ioniques
— Elimination : Réduction des apports ou augmentation de 'excrétion
Dans la pratique clinique, plusieurs facteurs peuvent influencer la solubilité :
— La température du corps (37 °C au lieu de 25 °C) modifie légérement la solubilité
— Le pH peut transformer certains ions et changer leur solubilité
— D’autres substances dans le milieu peuvent "piéger" les ions et empécher la précipitation
— Les protéines présentes dans les fluides biologiques peuvent protéger contre la formation de cristaux

En résumé : Le calcul Q/K donne une excellente prédiction de base, mais le corps humain est un systéme complexe

ou d’autres facteurs entrent en jeu.
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6.4.2.3. Applications Cliniques Avancées de la Prédiction

> Prédiction des Calculs Rénaux : Approche Quantitative Parameétres biologiques mesurés :

[Ca2+}urine = 2, 5 X 10_3 mol - L_l

[C204% Jurine = 5,0 X 10~ mol - L™

[PO4* Jurine = 2,0 x 1072 mol - L™*
pH=6,2

Calculs des produits ioniques :

Q(CaC204) = (2,5 x 107)(5,0 x 107*) = 1,25 x 107°
Q(Caz(PO4)2) = (2,5 x 107%)3(2,0 x 1072)? = 6,25 x 107 *°
K.(CaC204) =2,3 % 1077
K.(Caz(POy4)2) =2,1 x 107

Analyse de risque :

— CaC204 : Q/Ks =1,25x107%/2,3 x 107° =~ 543 = Risque élevé

— Caz(PO4)2 : Q/K, =6,25x10719/2,1 x 107% ~ 3 x 10®® = Risque tres élevé™?
Recommandations thérapeutiques :*¥
a) Hydratation agressive pour diluer pour avoir un Q < K
b) Restriction alimentaire en oxalate
c¢) Alcalinisation urinaire pour les phosphates

d) Surveillance rapprochée Q/Ks < 1

> Formation des Calculs Biliaires : Mécanismes Multiples

216

Composants principaux :
— Cholestérol (80%) : Solubilité dépendante des sels biliaires
— Pigments biliaires (20%) : Bilirubinate de calcium
— Sels de calcium : Carbonate, phosphate, palmitate
Analyse thermodynamique compléte : Pour la bilirubine.

BiloCa(s) == 2 Bil(,q) + Ca?jq)
K~ 107"
Bile normale :Q = [Bil")?[Ca®T] ~ 107" < K,
Bile lithogéne :Q ~ 107% > K

Cas Concret : Le Mystere des Calculs Rénaux

Cas clinique
\

Cas patient : Homme de 45 ans, colique néphrétique
Données urinaires :

— [Ca**] =2,5 x 10" 3mol - L1

— [C204%7] = 5,0 x 10~ *mol - L™*

— pH =6,2
Analyse :

Q=(2,5%x10"%)(5,0 x 107*) = 1,25 x 107°
K.=2,3x10"°= Q/K, ~ 543

Risque : Trés élevé (précipitation inévitable)
Traitement : Hydratation + restriction oxalate + citrate de potassium

Facteurs favorisants :
a) Sursaturation (Q > K;) : Hypersécrétion de cholestérol
b) Nucléation accélérée : Mucine comme germe hétérogéne
c¢) Deficit d’inhibiteurs : Apolipoproteines Al et A2
d) Stase biliaire : Concentration par résorption d’eau
Approches préventives :
— Acide ursodésoxycholique : Réduction de la sécrétion cholestérol
— Cholagogue : Evacuation biliaire réguliére
— Controéle nutritionnel : Réduction des graisses saturées
— Surveillance : Echographie et dosage Q/Ks



6.4.3. Les Facteurs qui Contrdlent la Solubilité :

Analogie (1 phrase) : En solution, les ions « choisissent » entre rester solvates ou s’organiser en réseau cristallin.
Deux facteurs majeurs modulent la solubilité des sels peu solubles : I’effet d’ion commun et le pH (via la spéciation
acido-basique).

6.4.3.1. L’Effet d’lon Commun : Quand la Chimie Protége notre Santé

Principe On parle d’effet d’ion commun lorsqu’on ajoute & une solution en équilibre avec un solide un ion déja
présent dans I’équation de dissolution.*!) L’augmentation de la concentration (ou activité) de cet ion augmente le produit
ionique @ et déplace 1’équilibre dans le sens qui le rameéne vers K, ce qui diminue la solubilité du solide (principe de Le
Chatelier).

Exemple (classique) : chlorure d’argent
AgCl(s) == Ag" (aq) + CI" (aq)

Si on ajoute C1~ (par exemple via NaCl(aq)), alors @ = [Ag™][C1™] augmente. Le systéme évolue vers la gauche : AgCl
(s) précipite et la concentration de Ag™ diminue.

Lien avec (Q et K, L’addition d’un ion commun augmente généralement Q ; si Q > Kj, la précipitation est thermo-
dynamiquement favorisée (mais peut étre retardée par une barriére de nucléation, donc par la cinétique).

Pour mieux comprendre, voici une vision quantitative : cas du fluorure de calcium.

L’émail dentaire subit des attaques acides répétées; le fluor peut limiter la déminéralisation via 'effet d’ion commun.

Avant ‘ CaFay) Ca?;;) +  2Fq)
50 250
Source de F~ | NaF) <= Na(+aq) + Faq)
Aprés CaFa) = Ca?;q) + 2F (g
s 2s +

Solubilité en eau pure :

K, =[Ca®T|[FT]? =5(25)° =45 = so=14 [Zs =21x10"* molL™"
Aprés ajout de NaF & concentration C = 0.01 molL7! :
[Ca®T] = s, [FTl=C+2s~C (C>2s)

Ky =[Ca®T[F > ~sC® = s g; =3.9x107" molL™"

%0 ~ 538
S

Signification physique et implications cliniques : L’ajout de fluorure impose une concentration élevée en F~
en solution, ce qui diminue fortement la solubilité du CaF3 par effet d’ion commun. Dans les conditions du calcul
(C = 0.01 mol . ™), 1a solubilité est réduite d’un facteur ~ 5 x 10%, ce qui favorise la formation/maintien d’un réservoir
superficiel de fluor (dépots de type CaFs) et limite la perte de minéral lors des épisodes acides. A plus long terme, le
fluor peut aussi favoriser une minéralisation moins soluble (fluoroapatite), augmentant la résistance globale de 1’émail
aux attaques acides.

Application dentaire : role protecteur du fluor et démonstration quantitative L’émail dentaire, véritable armure
biologique, est composé principalement d’hydroxyapatite Calo(PO4)6(OH)2.(42) Soumis en permanence aux attaques
acides de lalimentation et des bactéries, il tend & se déminéraliser. Le fluorure (F ) agit alors comme un bouclier
chimique, via deux idées complémentaires : (i) des équilibres de dissolution/précipitation (effet d’ion commun, dépots de
type CaF3) et (ii) une substitution OH™ /F~ pouvant conduire & une apatite moins soluble.

a) Substitution ionique : Les ions fluorure remplacent partiellement les ions hydroxyde (OH ) dans le réseau

cristallin de I’hydroxyapatite.
b) Formation de fluorapatite :

Calo(PO4)6(OH)2 + QF_ ;\ Calo(PO4)6F2 + 2 OH_

¢) Résultat : une phase minérale globalement plus stable et moins sensible aux attaques acides.
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Données comparatives de solubilité (ordre de grandeur) :(42

Hydroxyapatite (HA) : Ky~ 1077
Fluorapatite (FA) : Kg~10712
Rapport : ~10* (FA plus stable thermodynamiquement)
Démonstration (cadre simplifié) Equilibre de dissolution de I'hydroxyapatite Ca10(PO4)s(OH)2 :
Ca10(PO4)s(OH)z(s) == 10Ca’t + 6P0,*” +20H"

K (HA) = [Ca®"]"°[PO,*7]°[OH™]* (écriture en concentrations ; rigoureusement en activités).

Substitution OH™ /F~  Le fluorure compétitionne avec les ions hydroxyde selon :
Calo(PO4)6(OH)2 +2F — Ca10(PO4)6F2 +20H"

Sous des hypothéses simplificatrices (mémes activités effectives de Ca?* et P04~ dans les deux équilibres), on peut
relier 'ordre de grandeur de la constante d’équilibre d’échange au rapport des produits de solubilité :

[OH ] K. (HA)

TR AN

Keg ~

Influence du pH sur la solubilité Objectif (modéle simplifi¢). En milieu acide (pH = 4.5), on illustre l'effet du
pH via I'ion OH™ et on compare qualitativement I’hydroxyapatite (HA) et la fluorapatite (FA). Attention : le systéme
réel « émail-salive » est plus complexe (activités, spéciation des phosphates, complexation), donc le calcul ci-dessous
donne surtout un ordre de grandeur.
A pH =4.5:

[OH™] = 10~ (14=4.5) _ (=95
Pour I’hydroxyapatite :
[OH™]? [PO4™7]°

1/10
[032+]HA ~ ( K. (HA) )

Pour la fluorapatite :

, N K (FA) 1/10
[Ca®t]pa ~ (W}

En supposant, pour comparer, que [PO437} est constant et en prenant une valeur indicative de fluorure salivaire [F~] =
10~* mol.L~!, on obtient :

[Calua  (K.(HA) ~ [F7J2 )"
[Ca’t]ps  \ Ks(FA) = [OH ]2

—47\2 1/10
~ (104 x ((11007%) = (10" x 10") """ = 10" ~ 32

Interprétation (prudente) Dans ce cadre simplifié, la présence de fluorure et la moindre solubilité intrinséque de la
FA conduisent & une libération de Ca* plus faible qu’avec la HA en milieu acide (ordre de grandeur ~ 10').

Concentrations usuelles de fluor (repéres)

— Eau potable fluorée (valeur cible) : ~ 0.7mg.L™'.

— Dentifrices « standards » : typiquement =~ 1000-1500 ppm de fluor.

— Vernis fluoré professionnel : 22600 ppm (5% NaF, ~ 2.26% fluor).
Conclusion (formulation corrigée). La fluorapatite est thermodynamiquement plus stable que I’hydroxyapatite (via
K plus faible) et, en milieu acide, ’émail enrichi en fluor est globalement plus résistant & la déminéralisation ; les facteurs
quantitatifs exacts dépendent du pH, de la spéciation phosphate et des activités en salive.

Application dentaire(5?)

Cas clinique
\

Cas patient : Enfant de 8 ans, caries multiples

Examen : DMS = 4,0 (élevé), fluorure salivaire bas

Stratégie : Application de vernis fluoré (22 600 ppm)

Mécanisme : Augmentation locale de F~ (réservoir de fluor, reminéralisation) et possible formation d’une apatite
moins soluble

Résultat : DMS réduit a 1,5 apres 6 mois

Suivi : Contréle trimestriel du pH buccal
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6.4.3.2. Le contrdle du pH : acide—base et solubilité

Principe : Le pH influence la solubilité de nombreux solides ioniques dés qu’un de leurs ions appartient & un couple
acide—base. Selon le principe de Le Chatelier, la consommation d’un ion produit par la dissolution (par protonation ou
déprotonation) déplace I’équilibre de dissolution dans le sens qui favorise la dissolution; inversement, augmenter la
forme déprotonée peut favoriser la précipitation.(®"

Exemple : dépots calciques et pH urinaire Le carbonate de calcium (CaCO3) est peu soluble; son comportement
dépend fortement des équilibres carbonatés. 49
CaCOs(s) == Caly) + COs* gy K. = [Ca’"][CO3%]

L’ion carbonate est basique et est protoné en bicarbonate :
CO5”° (aq) + H3O sy == HCO3™ (aq) + H20

Lien physiopathologique (idée générale). Lorsqu’une infection urinaire par des bactéries productrices d’uréase alca-
linise l'urine, la précipitation de certains sels (notamment phosphates/ammonium-magnésium et apatites carbonatées)
est favorisée.

(Remarque pédagogique) L’exemple clinique “infection = urine alcaline = calculs” est robuste, mais I’espéce majo-
ritaire n’est pas forcément CaCQOgs pur; on observe surtout des matrices de type struvite et carbonate-apatite.

Vision quantitative (modéle simplifié) : effet du pH sur la solubilité apparente Hypothéses : solution idéale
(activités &~ concentrations), seule la protonation CO3?>~ — HCOj3 ™ est considérée, et 1’on néglige CO2,H2COs3.

A 25°C, on prend un ordre de grandeur K, ~ 3.3 x 107°.

Solubilité de référence en eau pure (sans acide—base). Si [Ca?t] = [CO3%7] = so, alors :

so=vVKs =1/33x10"9 ~ [5.7 %x 107° mol .L’lj

Couplage acido—basique (pH imposé)
Démonstration 1 : Avec la constante d’acidité K,
1. Les équilibres en jeu : Acido-basique (sens déprotonation) :

_ [COs*T][HY]

HCO3™ == 0032* + HT LK, = [HCO 7} _ lo—pKaz _ 10710,33
3

2. Bilan de matiére :
La solubilité s représente tout le calcium dissous, donc [Ca®"] = s.
Tout le carbonate issu du solide se répartit entre CO3%~ et HCO3 ™ :

s =[C03%*7 ]+ [HCO3™]

3. Expression de [HCO;] en fonction de [CO3?7] :
De l’expression de K, on tire :
_ CO3%7][H*
[HCO, ] = €0 1IHT] ‘*Ka” )

4. Substitution dans le bilan de matiére :

s=1[C0Os*7 ]+ w — [COs2] (1 n [I;I(j)

a a

D’ou : s
COs* = —
o= T
K,
5. Utilisation du produit de solubilité :
Ky = [Ca2+][C0327] =s X [00327}
En remplacant [CO3%7] :
2
s S
Ks=sx =
° + [H+]
TN

6. Expression finale de la solubilité :
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1] 10-r# -
s\/Ks <” ) =B (1 fotoss ) = VES (L 10050

Démonstration 2 : Avec la constante de protonation K
1. Les équilibres en jeu :
Dissolution (identique) :

CaCOs3(s) = Ca’t + 003%™ ; Ks = [Ca2+][C0327}
Acido-basique (sens protonation) :
_ _ HCOs7] K 10,33
CO3*” + Hz0" == HCO H0 K= €0 ] jgercas _ g0
3” + Hs 3 + Ho [COSQ_][H30+]

2. Bilan de matiere :
nous avons : [Ca’t] = s et s = [CO327] 4 [HCO3 ]

3. Expression de [HCO37] en fonction de [CO3%7] :
De l'expression de K, on tire directement :

[HCO3™] = K[CO3>"|[H30™)
4. Substitution dans le bilan de matiére :

5 =[COs*7] + K[COs* ][Hs0™] = [CO3*7] (1 + K[H307))

D’ou : R
COs* = ————
(O] = 7 K[H;0%]
5. Utilisation du produit de solubilité :
K, = [Ca?T][CO3%7] = 5 x [CO3%7]
En remplacant [CO3%7] :
K. —s s 52

X =
1+ K[H30"] 1+ K[H30%]

6. Expression finale de la solubilité :

s =K, (1+ K[H;0"))

5= \/Ks (1+ K[Hs07])) = /K. (1+ K x 10-PH) = /K, (1 + 1010:33—pH)

1
Remarque : Les deux expressions sont équivalentes car K = — = 10P¥a2 et [H;01] = [H] = 10777,

K,
 Attention |

La Difference entre constante d’acidité K, et constante de protonation K

11 est essentiel de bien comprendre que les constantes K, et K décrivent le méme équilibre chimique mais dans
des sens opposés. Elles sont tout simplement inverses 'une de l'autre :

1 K
K=—=10"¢
K

a

Pour le couple HCO3™ /0032_ : Avec K, (constante d’acidité)

HCO;~ = CO3*~ +H"'

[COs*7][H]
[HCO3™]

— 10~ PKaz _ 1(—10,33

Ko =

K, caractérise la force de I'acide HCO3~ & céder un proton.
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Avec K (constante de protonation)

COs*™ + HY == HCOs~
_ [HCO37]
 [COs>T][HY]

_ 1QPKa2 — 1(10:33
K caractérise la force de la base CO3%~ & capter un proton.
Relation mathématique Les deux constantes sont rigoureusement inverses :

1 1
K=— Ko = —
K, K

K = 107" =10'"% ~ 2,1 x 10"°
Ko =10"P%e = 107193 x4 7 x 1071

Ce qu’il faut retenir
— Une constante peut étre trés petite (K, = 10773 <« 1) ou trés grande (K = 10'%3® >> 1) selon le sens dans
lequel on écrit la réaction, mais elles décrivent exactement la méme réalité chimique.
— Dans les calculs de solubilité du CaCOs, les deux formulations sont parfaitement équivalentes :

s=4|Ks (1 + [E]) = /K. (1+ K[HY]) = /K, (1+ K - 10-7H)

— Le choix de 'une ou l'autre est une question de commodité :
— K, est la convention universelle en acidité (tables de données)
— K est parfois plus pratique quand on travaille du point de vue de la protonation d’une base, comme
dans I’étude de la dissolution en milieu acide

Astuce mémoire

Si pK, est grand (base conjuguée forte), alors K = 107"« est grand : la base capte trés facilement les protons.
C’est exactement ce qui se passe ici avec CO3%~ (pK, = 10,33 = K ~ 2 x 10'%), ce qui explique pourquoi la
solubilité du CaCO3 augmente tant en milieu acide : les ions CO3?~ sont immédiatement protonés en HCO3 ™, ce
qui déplace ’équilibre de dissolution vers la droite.

En résumé : Ne soyez pas déroutés par ces deux notations! Que vous utilisiez K, ou K, vous faites les mémes
calculs et vous obtenez les mémes résultats. C’est comme regarder une colline depuis deux c6tés opposés : la pente
n’a pas la méme raideur selon le sens ou on la gravit, mais c’est bien la méme colline!

Cas N°1 : urine normale (pH = 6,0)(*)

[Hs0T]=10"%° = 1,0 x 107% mol - L™!

s6 =/ Ks (1+ K 10-6) = /(3,3 x 10-9) (1 4 2,0 x 10%) ~ [8,1 % 1072 mol - L’l]

s¢  8,1x1073
o2 142
so  5,7x 105

Signification : A pH = 6, la protonation de CO32~ en HCO3~ consomme fortement CO32~, ce qui diminue [Cngf]nbre
et favorise la dissolution du solide (déplacement d’équilibre).

Cas N°2 : pH physiologique (pH = 7,0)(%?

[HsOT]=10""°=1,0x 107" mol - L™*

s7=/Ks (1+K10-7) = /(3,3 x 10-9) (1 + 2000) ~ [2,57 x 10~ mol - L’IJ

T 45,1
S0
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Signification : A pH = 7, la solubilité reste largement supérieure & so, mais inférieure au cas pH = 6, car [H30%] est
dix fois plus faible.

Cas N°3 : urine alcaline (pH = 8,0)

[Hs0T]=10"*°=1,0x 107® mol - L™}

ss = \/Ks (1+ K10-8) = /(3,3 x 10-9) (1 + 200) ~ [8,14 x 10™* mol - L’l]

%8 14,3
S0

Signification : A pH = 8, l'effet de protonation est beaucoup plus faible : moins de H3O% sont disponibles, donc la
consommation de CO32~ diminue et la solubilité baisse.

Résumé comparatif :

pH ‘ Solubilité (mol - L) ‘ Rapport s/so ‘ Tendance
Théorique (eau pure) 5,7x107° 1 Référence
pH =6 8,1 x 1073 142 Forte augmentation
pH=7 2,57 x 1073 45,1 Augmentation marquée
pH =8 8,14 x 1074 14,3 Augmentation modérée

Conclusion : Dans ce modéle (couple CO3?~ /HCO3~ uniquement), la solubilité décroit lorsque le pH augmente
sur lintervalle 6-8, elle est donc maximale & pH = 6 (le plus acide étudié). Cette dépendance provient du terme
K 107" plus le milieu est acide, plus la protonation de CO32~ est efficace, et plus la dissolution de CaCOs est
favorisée.

Signification clinique et implications thérapeutiques

1. Prévention des calculs rénaux
— pH et type de calcul : un pH urinaire élevé favorise les calculs de phosphate de calcium (p.ex. carbonate
apatite, brushite), en particulier au-dela de ~ 6,8 pour certains cristaux. (49
— Objectif pratique : éviter une alcalinisation prolongée chez les patients formateurs de Ca-phosphate; la cible
exacte du pH se discute selon I’étiologie et le bilan métabolique.
— Mesures non médicamenteuses : hydratation suffisante et suivi des paramétres urinaires (pH, volume urinaire,
calciurie, citraturie) chez les patients a risque.

2. Gestion des infections urinaires (lithiases d’infection)
— Orientation diagnostique : un pH urinaire > 7 est suspect d’infection/lithiase d’infection et doit faire rechercher
des germes uréase+ (en particulier Proteus; d’autres germes peuvent étre impliqués).
— Message clinique central : prise en charge de I'infection (antibiothérapie adaptée) et, en cas de calcul de struvite,
traitement urologique approprié; le pH est un marqueur et un levier secondaire.
— Prévention : éviter I'alcalinisation persistante chez les patients & lithiases d’infection, car elle favorise la précipi-
tation de sels peu solubles.

3. Prise en charge des désordres acido-basiques
— Acidose métabolique chronique : peut étre associée a une altération du métabolisme osseux et & une augmen-
tation du risque lithiasique selon le contexte (notamment certaines acidoses tubulaires).
— Alcalinisation excessive : peut augmenter le risque de précipitation de phosphates calciques chez les patients
prédisposés.
— Compensation rénale : le rein module I'excrétion acide et la composition urinaire, ce qui relie directement
équilibre acido-basique et risque de cristallisation.

4. Implications thérapeutiques concrétes

— Alcalinisation (calculs d’acide urique) : le traitement par alcalinisants (ex. citrate de potassium) vise typi-
quement un pH urinaire autour de 6,0-6,5 (prévention) et plutoét 6,5-7,0 dans certaines stratégies de dissolution,
en évitant un pH trop élevé.

— Ca-phosphate : prudence avec 'alcalinisation prolongée ; le pH élevé est un facteur de risque reconnu.

— Hydratation : mesure universelle, car elle diminue la sursaturation en abaissant les concentrations ioniques
urinaires.

— Surveillance : pH par bandelettes et suivi spécialisé selon le profil (bilan métabolique, imagerie si indiqué).
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5. Stratégies préventives
— Patients a risque : antécédents de lithiase, récidives, suspicion d’acidose tubulaire rénale, infections urinaires
répétées, etc.
— Education : autosurveillance du pH (utile surtout lors de traitements d’alcalinisation/acIDification) avec objectifs
individualisés.
— Suivi : adapter la stratégie a ’analyse du calcul et au bilan métabolique.

Tableau synthétique des stratégies

Type de calcul urinaire pH recommandé Stratégie principale ‘ Exemples de traitement
Calculs de phosphate de Eviter pH trop élevé Ne pas alcaliniser trop Réduire le pH si nécessaire
calcium longtemps (cas précis)
Calculs d’acide urique pH a augmenter Alcaliniser de fagon Citrate de potassium
controlée (parfois avec bicarbonate)
Calculs infectieux pH souvent > 7 Traiter I'infection + prise Antibiotiques adaptés,
(struvite) en charge urologique ablation des calculs
Suspicion d’acidose pH inadapté (souvent élevé) | Diagnostiquer la cause + Alcalinisation controlée
tubulaire rénale corriger (avis spécialisé)

Conclusion clinique La compréhension des relations pH-spéciation—sursaturation permet de relier un modéle chimique
simple & des décisions pratiques. L’objectif n’est pas d’atteindre un « pH idéal » unique, mais d’individualiser la cible
de pH en fonction du type de calcul, du bilan métabolique et du contexte infectieux.

Conclusion générale La modélisation pH-solubilité illustre le role du pH sur la spéciation du systéme carbonate et
sur la dissolution/précipitation de sels calciques.

Synthése des mécanismes
— Le pH contrdle la spéciation HCOg_/CO32_ (via pK,2) et influence indirectement la dissolution du CaCOs.
— Dans le modéle simplifié utilisé ici, la solubilité augmente quand le pH diminue sur 6-8 (maximum au pH le
plus acide étudié).
— L’écart théorie/expérience rappelle que les milieux biologiques sont non idéaux (activités, complexation, cinétique,
ete.).

Portée clinique
— La prévention des lithiases repose sur 'adaptation du pH urinaire au type de calcul (acide urique, Ca-phosphate
et infection).
— Les stratégies thérapeutiques modifient la sursaturation urinaire (pH, volume urinaire, citrate, etc.) plutét que la
« solubilité » seule.

Perspective intégrative « De ’équation chimique & la décision thérapeutique, la compréhension du pH urinaire relie
la spéciation ionique, la sursaturation et le risque de cristallisation. »

 Attention \
Le constat
— Calcul théorique (idéal) : s§* = 5,7 x 107> mol - L™! (issue de vK)

— Mesure expérimentale (réelle) : s;”” = 2,4 x 107° mol - L™ !
th
— Rapport : % ~ 24 (la théorie surestime d’un facteur 24 )
s

Explications de 1501 divergence
1. Conditions expérimentales réelles (non-idéalité)
— Activités : en milieu ionique concentré, le coefficient d’activité v # 1. Attention, Papproximation [i] = a;
(concentration = activité) n’est plus valable.
— Cinétique : dissolution/précipitation peuvent étre lentes; 1’équilibre peut ne pas étre atteint lors de la
mesure.
— Spéciation : une partie des espéces peut ne pas étre sous forme libre (formation de paires d’ions CaHCO3%,
CaCOs...); or K, ne porte que sur les espéces libres.
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Définition .

La spéciation est I’étude de la distribution d’un élément chimique entre les différentes formes chimiques
(especes) qu’il peut adopter dans un milieu donné.
Pourquoi est-ce important ?
— Parce que les propriétés (toxicité, biodisponibilité, réactivité) dépendent de la forme chimique, pas seule-
ment de la quantité totale.
— Parce que les constantes d’équilibre (K, K,, etc.) ne s’appliquent qu’aux espéces libres, pas aux espéces
complexées ou associées.

Analogie pédagogique :

Une salle de classe Une solution chimique

30 personnes (total) Cr = 0,1 mol/L (total)

15 éleves, 10 parents, 5 profs C03?~, HCO3~, H2CO3, CaHCO3™
Seuls les éleves peuvent sortir en récré | Seuls les ions libres participent a K

Application a votre probléme : Lorsqu’on mesure la solubilité expérimentale du CaCOs, on obtient Seqzp =
[Caltotal. Mais dans K, seule compte [Ca®T Jjibre. La différence entre ces deux valeurs, c’est la spéciation .

En résumé :

2+ + 0
[Caliotar = [Ca™ iibre +[CaHCO;™"] + [CaCO3"] + - -
—— ——
ce qu’on mesure seul & intervenir dans K formes complexées (spéciation)

La spéciation explique pourquoi la solubilité mesurée differe de la solubilité idéale (calculée par Kj).

2. Polymorphisme cristallin
— Calcite / aragonite / vatérite : ces trois polymorphes de CaCOgs ont des solubilités différentes; un
échantillon réel peut étre un mélange ou évoluer (vieillissement, recristallisation). La calcite (forme la plus
stable) a le K le plus faible.
3. Effets biologiques et chimiques

— Inhibiteurs/ligands (citrate, Mg®", pyrophosphate, etc.) : peuvent modifier la nucléation, la croissance
cristalline et la solubilité apparente.

— Matiére organique : adsorption de protéines, interactions de surface, hétérogénéité du milieu biologique
(urine, eaux naturelles...).

Interprétation : « Le modéle théorique n’est pas faux : il est idéalisé. »
— Le calcul suppose : eau pure, activités =~ concentrations, équilibre atteint, absence d’interactions parasites.
— La mesure reflete : milieu complexe, spéciation, non-idéalité, cinétiques et effets biologiques.
— Le point essentiel & retenir est la tendance (plus le milieu est acide, plus CaCO3 se dissout), méme si les
valeurs absolues différent.

Conclusion finale La valeur 2,4 x 107% mol - L™! correspond & une solubilité apparente en conditions réelles,
tandis que 5,7 x 107° mol - L' correspond & une solubilité idéale issue du seul K. Les deux approches sont
complémentaires : I'une pour la pratique (médecine, géochimie), 'autre pour la compréhension fondamentale des
équilibres.

m )

La chimie des solutions n’est pas qu’une abstraction : elle conditionne la cristallisation et la prévention des lithiases.

\ J

Exemple N° 2 " L’équilibre osseux" : Le carbonate de calcium (CaCO3) joue un rdle essentiel dans la minérali-
sation osseuse et dans la régulation du pH sanguin. Dans les tissus biologiques, il coexiste avec I’hydroxyapatite et
participe & 1’équilibre ionique du calcium.

CaC03(s) S Ca?;l) =+ CO327(aq)

Cet équilibre est contrdlé par le pH sanguin (& 7.4) et les systémes tampons du sang (H2CO3,HCO3 ). Lorsque le milieu
devient acide (acidose), les protons réagissent avec ion carbonate :

CO3% (aq) + Hiaq) " == HCO3" (aq)

Ainsi, une baisse du pH sanguin entraine la dissolution partielle du carbonate de calcium osseux, libérant du

2 . 4 . . e , . . . . o1s
Ca’®" pour tamponner les ions HT. Ce mécanisme contribue au maintien de I’équilibre acido-basique mais fragilise la
structure osseuse a long terme.
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Vision Quantitative : Influence du pH sur la solubilité du CaCOg
CaCOs(s) == Calyyy + C0s* (o) avec: K, =33x10""
Dans un plasma normal (pH = 7.4), on a :
[HT]=10""* = 4.0 x 10”® mol/L

La réaction d’acidification :
CO3*” + HY == HCO3~ avec: K =10'3

Equilibre osseux | CaCO3zy == Ca’* + CO3%

S S
En acidose COs2~ + H = HCOs3"
[H]

Nouvel équilibre | CaCOsys) E CaZt + C0O32

s’ s’ -x

Les deux équations fondamentales sont :
K, =[Ca*M][COs*7 ] = §'(s' — z)

[HCOg_] _ x
[COs*7][H] (s —)[H']

K=

En combinant et en résolvant, on obtient :

[s/ ~ 9.8 x 10*5m01/L] et = ~17

Signification biologique et clinique :

Une acidose légeére (pH ~ 7.2) augmente la solubilité du carbonate de calcium d’environ 70%, entrainant une libération
accrue d’ions Ca®* dans le plasma.(®® Ce phénoméne permet une compensation temporaire du pH sanguin, mais
au détriment de la densité minérale osseuse. Chez les patients souffrant d’acidose chronique (ex. insuffisance rénale,
troubles respiratoires), cela contribue a la déminéralisation osseuse et a la fragilité des os.

Ainsi, le carbonate de calcium agit comme un tampon physiologique, mais sa dissolution excessive devient un indica-
teur de déséquilibre métabolique.

Exemple N° 3 : L’Absorption des Médicaments dans notre Organisme Le pH joue un role crucial dans la
solubilité et I’absorption des médicaments dans notre corps. L’estomac (pH ~ 1.5-3.5) et U'intestin (pH~s 6-7.5) présentent
des environnements tres différents qui affectent la dissolution des principes actifs.

Cas de l’aspirine (acide acétylsalicylique) : L’aspirine (CoHgO4) est un acide faible (pKa = 3.5) dont la solubilité
varie considérablement avec le pH(?’:’) :

CoHgO4(s) == CoH7O0y (aq) + Hz;q)
Démonstration Mathématique de I'Influence du pH Considérons un acide faible HA en équilibre dans ’eau selon
la réaction :

HA = H" + A~

Etape 1 : le pH On commence par la constante d’acidité :

HT[AT]

_ [HA]
Ko = 4]

é[H"'}:KG-m:& pH:pKa—&—log(M) ’

Etape 2 : Application a I'Aspirine L’acide acétylsalicylique (aspirine) a : pK, = 3.5. La fraction ionisée (Coeflicient
de dissociation) du médicament est donnée par :

A 1 1

AT+ [HA] |, [HA] ~  [H;0']
A L+

1+
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Avec [H301] = 107PH et K, = 107PFe

. 1 . 1
@= 10~PH 1+ 10pKa—pPH
T

Dans l’estomac (pH=2) :

1 1 1
= = = = 0.031
a=7 + 10352 141015 14+ 31.6

Soit 3 % d’aspirine ionisée, donc majoritairement liposoluble (soluble dans les graisses).
Dans l’intestin (pH=T7) :

1 1 1
T 1510957 141095 140000316 2T

Pres de 100 % ionisée : solubilité forte, mais perméabilité membranaire faible.

Etape 3 : Interprétation
— Quand le pH < pKa, le médicament est sous forme non ionisée (HA), lipophile, bien absorbée dans ’estomac.
— Quand le pH > pKa, il devient ionisé (A~ ), hydrophile, mieux dissous dans l'intestin.

Conclusion Ce calcul montre quantitativement comment le pH module la distribution des espéces chimiques d’un
médicament, et explique les stratégies galéniques comme les formes entérosolubles : mathématiquement, c’est le rapport
logarithmique issu de la loi d’action de masse qui traduit la physiologie de ’absorption.
Implications pharmacologiques :(*%

— Les médicaments acides sont mieux absorbés dans I'estomac (forme non ionisée plus liposoluble)

— Les médicaments basiques sont mieux absorbés dans l'intestin

— Les formulations pharmaceutiques tiennent compte de ces variations pour optimiser I’absorption
Exemple quantitatif : Influence du pH sur la biodisponibilité
Pour un médicament avec une dose de 500 mg et une solubilité de base de 1 mg/mL & pH neutre :

‘ pH ‘ Forme ionisée (%) ‘ Solubilité (mg/mL) ‘ Temps de dissolution (min) ‘

2.0 5 1.05 476
4.5 50 2.00 250
6.0 90 10.00 50
7.4 99 100.00 5

Cette variation spectaculaire explique pourquoi certains médicaments sont enrobés (entérosolubles) pour résister a 1'aci-
dité gastrique et se libérer dans I'intestin ou leur solubilité est optimale.

 Attention | \

On trouve des fois une autre méthode :
Dans I’estomac (pH = 2) :

- [CoH7O; ]

Ratio m = 10PHPKa — 102735 — 1071° = 0.032 < 3%ionisée

l 1 : sz
“71 + 10rKa—PH =1 + 10352 = 0.031 < 3%ionisée

La question est :

IOpH—pKa ‘:? 1
1+ 10pKa—pH

La réponse est NON, pour mieux comprendre on prend le cas de (pH = 7) :

1 o Bl
e o 0.9997 < 99.9 %ionisée
: [C9H7OZ] 7-3.5 3.5
Ratio ————= =10"""" = 10" = 3162
[CgHgO4]

Cela signifie que pour 1 molécule d’aspirine sous forme non-ionisée (CoHgOy4), il y a 3162 molécules sous forme
ionisée (CoH7Oy ).

[CoHO7] 3162 3162 o
= = = —— ~0.9997 & 99.9
a [Col70-] + [CoMsOs] ~ 316241 ~ 3163 Y%ionisée
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Donc il faut faire attention :

1

pH-pKa
10 7 15 1opKa—pi

Pieges fréquents et comment les éviter

Les 5 piéges les plus courants en solubilité :
a) Confondre solubilité s et K,
— K est une constante thermodynamique (ne change qu’avec la température)
— s (solubilité molaire) dépend des conditions (pH, ions communs, température)
— Exemple : Pour AgCl, K, est constant mais s diminue si on ajoute NaCl
b) Oublier les coefficients steechiométriques
— Pour CaFs : [F7] = 2s, pas s
— Pour Ag2CrOy : [AgJ“] = 2s
— Vérification : L’électroneutralité doit étre respectée
c) Négliger l’effet d’ion commun dans les calculs
— Toujours vérifier si un ion présent vient d’une autre source
— Exemple : Calculer la solubilité de AgCl dans NaCl 0,1 M
— K. = [Ag*](0,1+[C1]) & [Ag*] x 0,1
d) Oublier I’influence du pH
— Méme pour les sels non acido-basiques, le pH peut affecter la spéciation
— Exemple : Mg(OH), est beaucoup plus soluble en milieu acide
— Toujours vérifier les pKa des ions en solution
e) Comparer directement des K, de stoechiométries différentes
— Ks(AgCl) = 1,8 x 10719 et K(AgoCrO4) = 1,1 x 10712
— On ne peut pas dire que AgaCrOy4 est "moins soluble" sans calculer s
— Solution : Toujours calculer s pour comparer

6.5. Conclusion :

La solubilité est un équilibre hétérogene quantifiable entre une phase solide et des espeéces dissoutes, caractérisé par
le produit de solubilité K. La comparaison @ / K, fournit le critére central pour prévoir dissolution, saturation ou
précipitation, et relier les calculs chimiques & des situations biomédicales (lithiases, déminéralisation, formulation).
Sur le plan pratique, deux leviers dominent le controle de la solubilité des sels peu solubles : D'effet d’ion commun et
'influence du pH via la spéciation acido-basique.®?) Enfin, les écarts observés en milieux réels (activités, spéciation,
cinétique, polymorphisme, interactions biologiques) ne contredisent pas le modéle : ils en précisent le domaine de validité
et guident son utilisation.

(31)

Le chapitre Solibilité a permis d’établir le lien entre la structure électronique et les propriétés chimiques (sta-
bilité, valence, tendance a perdre/gagner des électrons). Cette lecture devient indispensable lorsque la transfor-
mation chimique implique un transfert d’électrons : on parle alors de réaction d’oxydoréduction. Le chapitre
Les équilibres d’oxydoréduction introduit les nombres d’oxydation, I’identification oxydant/réducteur et les
méthodes d’équilibrage en milieu acide ou basique.
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