10.3 En négligeant les effets dus aux variations de volume, pensez-vous que la force ionique
augmente, diminue ou reste pratiquement cnst. lors de 1 ’addition de NaOH & 1 solut. diluée de :
(a) chlorure de magnésium, [il se forme du Mg(OH),(s)] ?

(b) acide chlorhydrique ?

(c) acide acétique ?

Solution
(a) Ecrivons I’équation de la réaction équilibrée :
MgClsy(aq.) + 2NaOH = [Mg(OH)2(s)] + 2NaCl(aq.)

En solution aqueuse, le chlorure de magnésium se dissocie entiérement, la force ionique est :
Io = - ([Mg?H x 22 Cl] %22, ) = ~(C? 4+ 2CY 1) = x6C0 = 3CY
0= 5([ g=] = Zppge+ [ ] * Zcz—) = 5( Mgci, ¥4+ 20 000, * ) D) * 00 pger, = 2C mgets

Au cours de la réaction, chaque ion de magnésium réagit avec 2 hydroxydes pour former un

précipité dont le produit de solubilité est trés faible ( 7.1 * 10~'?). Donc la concentration en

hydroxyde libre diminue drastiquement ([OH~] = v/2 % 7.1 % 10-12). 1l en est de méme pour le
magnésium qui se trouve essentiellement dans le précipité. Seules restent en solution les ions de

sodium et de chlorure. La force ionique devient :

1 1 1
Iy = 5([Na+] * z]2\la+ +[Cl7] z?)H—) = E(ZCR/IgClz * 1+ 201?49012 * 1) = 9 * 4CngCl2 = 201?49012

La force ionique diminue donc pour autant que 1’on considére que 1’ajout de la soude se limite a
dans un rapport stoechiométrique de la réaction compléte sans excédent de réactifs. L’ajout de

plus d’une mole et demie de soude, rend la force ionique supérieure ou égale & la valeur initiale.

(b) Ecrivons 1’équation de la réaction équilibrée :
HCl(aq.) + NaOH = H>O0 + NaCl(aq.)

En solution aqueuse, I’acide chlorhydrique se dissocie entiérement, la force ionique est donc :

1 1 1
I, = 5([H+] * 2y + [CU] % 28, ) = E(C?{Cl * 14+ Cpo *1) = 2 ¥ 2Ckar = Chren

Au cours de la réaction, chaque proton est neutralisé par un hydroxyde. Seules restent en solution

les ions de sodium et de chlorure. La force ionique devient :

1 1
Iy = 5([Na+] * Zjgr T [CU ] % 25, ) = 5(021(11 * 1+ Chey *1) = Chiey

La force ionique reste donc const. pour autant que ’on considére que I’ajout de la soude se limite
a un rapport stoechiométrique de la réaction compléte sans excédent de réactifs. L’ajout de plus
d’1 mole de soude, rend la force ionique supérieure ou égale a la valeur initiale. Il faut remarquer
que ’on a pas tenu compte de la contribtion des ions hydromiums aux concentrations de protons
et donc de la force ionique. Avant la réaction celle-ci est trés négligeable devant la pression de
l’acide (Loi de Le Chatelier) 10~'%, pour 1 mole de HCI, mais 4 la neutralisation par la soude,
elle prend sa valeur dans de ’eau pure de 10~7, méme si cette contribution est trés faible , on

dira que la force ionique sera trés légérement supérieure si ’on veut étre trés précis.



(c) Ecrivons I’équation de la réaction équilibrée :
AcOH (aq.) + NaOH = AcONa + H>,0O

En solution aq., ’acide acétique se dissocie faiblement, K,. = 1.75.107°. la force ionique est
donc :

i 1 _
Io = J([H']z5 + [Ac07]2h0-) = 5 (VEae:Co % 1+ VKoe-Co % 1) = v/ Kae.Co “=M 0.004

Au cours de la réaction, chaque proton provenant de ’acide est neutralisé par un hydroxyde, il
reste une quantité de protons trés faible présents dans la solution neutralisée et formée par la
dissociation de I’eau. Seules restent donc en solution les ions de sodium et d’acétate en quantités

appréciables par la réaction compléte de neutralisation . La force ionique devient :

1 1 ajout équimol.
Iy = 5([AcO‘]*zicO_—i—[Na"']*z]zVaJr) = E(ACOHO*I—I—C]({JGOH*l) jout &quimol 2AcOH, > \/K,..Cy
En effet, si la quantité de soude ajouté égale a la quantité d’acide, la concentration d’acétate sera
supérieure a celle de I’acide en solution pure, puisque la soude se dissocie entiérement et force la
formation d’acétate (Loi de Le Chatelier), de plus s’ajoute dans la force ionique celle du sodium

pris ici au moins éqimolaire a ’acide. Donc la force ionique augmente de maniére importante.

10.4 En négligeant les effets dus aux variations de volume, pensez-vous que la force ionique
augmente, diminue ou reste pratiquement cnst. lors de 1 ’addition de chlorure de fer III a :

(a) HC1?

(b) NaOH ?

(c) AgNO3z?

Solution
(a) Ecrivons ’équation de la réaction équilibrée :
HCl + FeCls = HT + FeCl;

En solution aqueuse, le chlorure de magnésium se dissocie entiérement, la force ionique est :
To = ~([Mg?H] x 22 Cl] 22, ) = ~(C? 4+ 2CY 1) = * x 6C0 = 3C)
0= 5([ g- ] * Zppge+ T+ [ ] * Zcz—) = 5( Mgty ¥4+ 200, * ) D) * 00 g, = 2C Mmgots

Au cours de la réaction, chaque ion de magnésium réagit avec 2 hydroxydes pour former un
précipité dont le produit de solubilité est trés faible ( 7.1 * 10~'?). Donc la concentration en

hydroxyde libre diminue drastiquement ([OH ] = Vv/2 % 7.1 % 10-12), Il en est de méme pour le
magnésium qui se trouve essentiellement dans le précipité. Seules restent en solution les ions de

sodium et de chlorure. La force ionique devient :

1 1 1
_ + 2 - 2 _ 0 0 _ 0 _ 0
Iy = 5([Na | % 2xq+ + [CUT] % ZOH—) = E(ZCMgClz * 1+ 20 0, * 1) D) *4C o1, = 2C 401,
La force ionique diminue donc pour autant que 1’on considére que 1’ajout de la soude se limite a
dans un rapport stoechiométrique de la réaction compléte sans excédent de réactifs. L’ajout de

plus d’une mole et demie de soude, rend la force ionique supérieure ou égale a la valeur initiale.






