1¢r¢ partie : Constitution de la matiére Solvants et solutés

Fiche 4 : Les composés ioniques

1. Les solides ioniques

Un solide ionique est une espéce chimique constituée d’ions (donc d’entités chimiques chargées a
I’échelle microscopique) mais pourtant électriquement neutre a I’échelle macroscopique.

Pour respecter I’électroneutralité, ces solides ioniques sont constitués d’ions : cations et anions.

Exemple : Quel solide ionique pouvons-nous former avec I'ion chlorure CI- et I'ion calcium Na+ ?
e L’ion chlorure Cl- possede 1 charge qui est négative (c’est I’anion).
e L’ion calcium Na+ possede 1 charge qui est positive (c’est le cation).

Ces deux ions ont le méme nombre de charge mais de signe opposé.

Pour respecter I'électroneutralité :

1 ion chlorure (charge (-)) s’associe avec 1 ion sodium (charge (+)) : 1(-) + 1(+) = 0.

Cela forme le solide ionique : NaCl(s) nommé chlorure de sodium (sel de table).
Les deux ions de signes opposés n’ont pas toujours le méme nombre de charge.

Exemple : Quel solide ionique pouvons-nous former avec 'ion chlorure Cl- et Iion calcium Ca2+ ?
e L’ion chlorure Cl- possede 1 charge qui est négative (c’est I’anion).
e L’ion calcium Ca2+ posséde 2 charges qui sont positives (c’est le cation).

Ces deux ions n’ont le méme nombre de charge mais sont bien de signe opposé.

Pour respecter I'électroneutralité :

2 ions chlorure (2 charges (-)) s’associent avec 1 ion sodium (1 charge 2(+)) : 2X1(-) + 1x2(+) = 0.

Cela forme le solide ionique : CaCl2(s) nommé chlorure de calcium (sel utilisé pour le salage des routes
en hiver).

Pour écrire la formule d’un solide ou d’une solution ionique, on commence toujours par écrire la
formule du cation puis celle de I’anion. En revanche, c’est I'inverse pour le nom.

Exemple : formule et nom du solide ionique formé par les ions ci-dessous :

L'ion argent Ag* (aq) et I'ion nitrate NO3 (aq) : Nitrate d’argent : AgNOs(s).

Lion chlorure Cl~(aq) et I'ion baryum Ba?*(aq) : Chlorure de baryum : BaCla(s).

L’ion thiosulfate S,037(aq) et I'ion sodium Na* (aq) : Thiosulfate de sodium : Na,S,0s(s).
L’ion fer (Ill) Fe3* (aq) et I'ion sulfate SO%~ (aq) : Sulfate de fer (Il) : FeSOa(s).




2. Dissolution des solides ioniques

La dissolution d’un composé ionique nécessite un solvant polaire (eau, éthanol, acétone) afin que des
interactions électriques puissent se faire entre le soluté et le solvant

La dissociation d’'un composé ionique se décompose en 3 étapes, étudions la dissociation du chlorure de
sodium dans l'eau :

e Ladissociation

Quand on ajoute du chlorure de sodium dans |'eau, les molécules
d'eau grace a leur caractere polaire, entrent en interaction avec
les ions Na* et CI" affaiblissant, puis rompant totalement les
liaisons ioniques qui assuraient la cohésion du systéme cristallin ;
celui-ci se disloque.

La solvatation

.
Q Par attraction électrostatique, les ions passés en solution s'entourent d'un
5+ G ) "bouclier" de molécules d'eau, qui les empéchent alors de se rapprocher les
ot uns des autres pour former des liaisons entre eux.
@ C'est le phénomene de solvatation ; on le nomme également hydratation dans

le cas ou le solvant est I'eau.
Le nombre de molécules d’eau autour de I'ion et leur disposition dépendent de la charge de I'ion et de
sa taille
Les ions hydratés sont notés avec le qualificatif (aq). Ainsi Na*(aq) symbolise un ion sodium entourés de

molécules d'eau : NaClis) > Na*(ag) + Cl(aq)

e Ladispersion

Sous I'effet de I'agitation thermique, les ions hydratés s’éloignent peu a peu : ils se dispersent dans
I'eau.



3. Equation de dissolution

Tous les ions du composé ionique ou toutes les molécules d’un composé moléculaire dissous se
retrouvent dans le solvant : La conservation des éléments et des charges lors de la dissolution d’un
soluté dans un solvant est traduite par I’équation de dissolution.

Exemple :

Remarque :
(1) L’équation de dissolution d'un composé moléculaire X dans I'’eau s’écrit : X(s) = X(aq)
(2) Le solvant ne figure pas dans I’équation de dissolution.

Exemple :

4. Concentration massique en soluté apporté

La concentration massique en soluté apporté d’une solution est égale au quotient de la masse de
m

soluté

V.

solution

soluté introduit par le volume de la solution: C_ =

Avec : Cn (g-L'l) ; Msoluté (g) 3 Vsolution (L)

5. Concentration molaire en soluté apporté

La concentration molaire en soluté apporté d’une solution est égale au quotient de la quantité de

nsoluté

matiére de soluté introduit par le volume de la solution : C =

solution

AveC H C (m0|.|.'1) ; Nsoluté (m0|) ; Vsolution (L)

Exemple :
C _ nsoluté _ 0’050 _
V 0,1

solution




6. Concentration effective des ions en solution

Exemple :

- eau
= ARG +- N7 _
( Cl‘@ ' ' v (\C' 3
’ ’ -

La concentration en soluté apporté se référe a ce qui a été introduit dans le solvant et non pas a ce qui
est effectivement présent en solution.

Exemple :

La concentration des especes en solution peut étre différente de la solution en soluté apporté.

La concentration molaire effective d'une espéce X présente en solution est égale au quotient de la
n

oy 7 . N . o s X
quantité de matiére de cette espéce dans la solution par le volume de la solution : [X] = OB 2

solution

Avec : [X] (mol.L'}; n (mol); V(L)

Exemple :
C _ nsoluté _ 0’025 _
V 0,2

solution




_0,025

n 3+
[FeS*] —_Fe =0,125 mol.L"!
Vsolution 0’2
n..
[CI‘] _ Mo 0075 =0,375 mol. L
V 0,2

solution

On remarque que [CI] = 3 x [Fe3*]

Remarque :
Dans le cas de la concentration effective d’une espece chimique en solution, il faut donc faire attention
aux coefficients stoechiométriques de I’équation de dissolution pour calculer les quantités de matieres

des différentes especes présentes en solution.

7. La dilution

Lors d’une dilution, la quantité de matiére en soluté apporté ne change pas, on ne fait que rajouter du
solvant.

Exemple : Lors de la dilution d’un sirop de menthe, la quantité de sucre absorbée est la méme avant et
apres dilution ; mais apres dilution, cette quantité de sucre est dans un volume d’eau plus grand

Au cours d’une dilution, la quantité de matiére en soluté apporté ne varie pas :
Njnitial = Nfinal

Cinitiale X Vinitial = Cfinale X Vfinal

Remargques :
(1) Les concentrations doivent avoir les mémes unités, les volumes doivent avoir les mémes unités.

(2) Lors d’une dilution, on a aussi la relation Cyinitiale) X Vinitial = Cm(finale) X Vfinal
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