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Solutions ioniques

1.1 Solutions : définitions et constitution
1.2 Expressions de la composition d’une solution

1.3 Solutions réelles et solutions idéales, activité
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1.4 Phénomeénes régissant I'apparition d'ions en solution

1.5 Force d'un électrolyte

» Comprendre les phénoménes mis en jeu lors de la dissolution d'une
espece chimique dans un solvant, ainsi que les processus spécifiques a la
constitution des solutions ioniques.

» Savoir calculer la composition d'une solution et savoir convertir une unité
de composition en une autre.

» Percevoir les différences entre solutions réelles et solutions idéales.
Comprendre la nécessité d'introduire le concept d'activité.

OBJECTIFS

» Associer la notion de force d'un électrolyte au déplacement de I'équilibre
de dissociation de cet électrolyte en ses ions.

» Prendre conscience de I'importance de la loi de dilution d'Ostwald.

1.1 SOLUTIONS : DEFINITIONS ET CONSTITUTION
a) Définitions

Une solution est un mélange homogeéne de deux ou plusieurs
constituants. Le constituant majoritaire est appelé solvant. Le ou
les composé(s) minoritaire(s) sont appelés soluté(s). Le solvant
disperse les molécules ou les ions du soluté.



