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1. /2  Le fluorure stanneux, qui intervient comme principe actif dans certaines pâtes dentifrice afin de prévenir l’apparition de 
caries, contient de l’étain (Sn) et du fluor. L’anlyse chimique d’un échantillon de 1,793g contient 1,358g d’étain. Calculer 
les pourcentages molaires de l’étain et du fluor et en déduire la formule chimique du fluorure stanneux 

on a 0,01144 mole de Sn, 0,02289 mole de F     % Sn = 33,3 mol% ;  le fluorure stanneux est SnF2 

masses molaires (g.mol-1) :    F : 19,0    Sn : 118,71 

2. 

3. 

4. 

5. 

6. 

7. 

8. 

/2  Le chlore possède deux isotopes 35Cl et 37Cl. 
- Quel est le numéro atomique de l’élément chlore?      Z = 17 
- Combien y a-t-il de neutrons et d’électrons dans ces 2 isotopes ? Même question pour l’ion chlorure associé à chaque 

isotope.      
        35Cl : 18 neutrons et 17 électrons                             37Cl : 20 neutrons et 17 électrons 
        ion  chlorure 35Cl : 18 neutrons et 18 électrons        37Cl : 20 neutrons et 18 électrons 

/4   Déterminer les nombres d’oxydation des éléments dans les composés suivants : 
KNO3 , CS2 , MgH2 , SiF4 , HClO4, Na2SO4 

Nommer ces composés. 

K+IN+VO-II
3 , nitrate de potassium        C+IVS-II

2, sulfure de carbone          Mg+IIH-I
2   hydrure de magnésium 

Si+VIF-I
4 ,tétrafluorure de silicium           H+ICl+VIIO-II

4 acide perchlorique,       Na+I
2S+VIO-II

4 sulfate de potassium 

/3  Citer l’élément de plus petite masse atomique pour lequel deux de ces électrons de valence peuvent être caractérisés par 
les jeux de nombres quantiques suivants : 

[ n = 3 ; l =1 ; m = 0 ; s =  ½]  et [n = 3 ; l = 1 ; m = 0 ; s = - ½ ] 
L’élément appartient à la 3ème période (n=3°), il possède au moins 4 électrons dans les orbitales p (l=1) : Soufre 
Quelle est la règle utilisée ici ?  
règle de Hund : on remplit le maximum d’orbitales de même énergie. Si l’on a deux électrons de spin opposés dans une 
même orbitale p (m=0), cela signifie que les 2 autres orbitales p contiennet au moins 1 électron  

/2  Prédire les nombres d’oxydation minimal et maximal du titane (Z=22) et du chlore. Donner la formule et le nom d’un 
composé chimique contenant uniquement ces deux éléments. 

Titane : nombre d’oxydation minimal : 0,  maximal + IV 
Chlore : nombre d’oxydation minimal : -I,  maximal + VII 
composé chimique : TiCl2 chlorure de titane II, TiCl4 chlorure de titane IV 

/2  Etablir - la configuration électronique complète de l’ion S2- :                 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 
                 - la configuration électronique réduite de l’étain (Z = 50) et cobalt (Z = 27) 
                         Sn (Z=50) [Kr] 4d10 5s2 5p2                Co (Z=27) [Ar] 3d7 4s2         

/2  Comment évolue l’électronégativité dans une famille ? Comparer alors le pouvoir oxydant des halogènes. 

L’électronégativité diminue dans une famille (quand on descend dans une colonne), parce que l’attraction des électrons 
externes par le noyau diminue du fait de l’augmentation de la taille de l’atome. Plus l’électronégativité est grande, plus 
l’élément est oxydant : F > Cl> Br > I 

/2 On peut facilement obtenir du dibrome en faisant barboter du dichlore dans une solution de bromure de sodium. La 
réaction est : 

2 NaBr(aq)+Cl2(g) → Br2(l) + 2 NaCl(aq) 
       Combien de grammes de dibrome obtiendra-t-on si 50,0g de NaBr et 25,0g de dichlore sont mis en présence. 

on a 0, =486 mole de NaBr et 0,352 mole de Cl2. NaBr est le réactif limitant ;  
on obtiendra 0,486/2 mole de Br2 soit 38,8g 

masses molaires (g.mol-1) :    Cl : 35,5    Na : 23,0      Br : 79,9 
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9. 

10. 

/5   Equilibrer les réactions suivantes : 
- CaCO3(s) + 2 HCl(aq) →Ca2+(aq) + 2 Cl-(aq) + CO2(g) + H2O              réaction acide-base 
- 2 H2S-II(g) + S+IVO2(g) 3 S → °C300 0(g) + H2O(g)                                réaction redox 
                                    ( H2S → S + 2 e- + 2H+ ) 
               ( SO2 + 4H+ + 4 e- → S  + 2 H2O ) 
- 2 Cr3+(aq) + 3 H2O2(aq)  + 10 OH- → 2 CrO4

2-(aq) + 8 H2O   (milieu basique)  réaction redox 

                                          ( Cr3+ + 8 OH- → CrO4
2- + 3 e- + 4 H2O ) 

                                          ( H2O2 + 2 e- → 2 OH- ) 

Préciser le type de réaction. Dans le cas des réactions redox, on aura soin d’écrire les demi-réactions associées à chaque 
couple. 

/7  Acidimétrie 
1°) Au cours d’un exercice physique violent, il se forme dans les muscles de l’acide lactique CH3-CHOH-CO2H qui peut être 
éliminé par un tampon du sang, le couple H2CO3/HCO3

-. 
On effectue deux prélèvements de 100mL, l’un de sang normal, l’autre de sang où s’est formé 3.10-4 mole d’acide lactique. 

a) Définir en quelques mots le rôle d’une solution tampon. 
une solution tampon limite les variations de pH lors de l’ajout d’un acide ou d’une base. 
b) Ecrire la réaction acide-base correspondant à l’élimination de l’acide lactique dans le sang. Calculer sa constante 

d’équilibre. La réaction est-elle totale ? 

CH3-CHOH-CO2H + HCO3
- → CH3-CHOH-CO2

- + H2CO3            134710
)carboniqueacide(K

)lactiqueacide(KK 54,2

a

a >>===  

la réaction est totale 
c) Calculer le pH des 2 prélèvements sachant que la composition du sang normal est : 

[H2CO3
-] = 0,0014M  et   [HCO3

-] = 0,027M 

sang normal :                         69,7
0014,0
027,0log4,6

]COH[
]HCO[logpK

32

3
a =+=+=

−

pH  

sang avec acide lactique :                               CH3-CHOH-CO2H + HCO3
- → CH3-CHOH-CO2

- + H2CO3 

                                                au départ :                  3.10-3                       0,027                      0                0,0014 
                                                à l’équilibre                  0                   0,024                  3.10-3                    0,0044 

                                                14,7
0044,0
024,0log4,6

]COH[
]HCO[logpKpH

32

3
a =+=+=

−

 

      Conclusion ? la variation de pH est limitée ( -0,55) ; on a bien une solution tampn 

2°) Le DLM de l’acide lactique a été tracé pour une concentration de 3.10-4 mole d’acide dans 100mL. 
a) Identifier les courbes du DLM 
b) Calculer le pH d’une solution contenant 3.10-4 mole d’acide lactique dans 100mL d’eau 

 
DLM acide lactique       pKa = 3,86

0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14

0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14
pH

lo
g(

C
)

H3O
+ OH-

HA

          équations caractéristiques de la solution   :  
          C.M.  [HA] + [A-]  = C     
          E.N     [A-] + [OH-] = [H3O+] 
          d’après le DLM  [A-] >>[OH-] 
          d’où    [A-] = [H3O+]         pH = 3,2 

données : constante d’acidité :  
acide lactique pKa = 3,86            
couple H2CO3/HCO3

-. = : pKa = 6,4 
A- 
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11. /7  Construction d’une pile 
On considère les demi-réactions suivantes : 

Ce4+ (aq) + e-    Ce←
→

3+ (aq)       E° = +1,61 V 

Cu2+ (aq) + 2e- ←→  Cu(s)            E° = +0,34 V 

Sn2+ (aq) + 2e-  Sn(s)            E° = -0,14 V ←
→

Ni2+ (aq) + 2e-  Ni(s)             E° = -0,25 V ←
→

Al3+ (aq) + 3e-  Al(s)             E° = -1,66 V ←
→

a) A partir de la liste ci-dessus, identifier 
- l’agent oxydant le plus puissant,  
c’est l’oxydant du couple dont le potentiel standard est le plus élevé : ion Ce4+ 
- l’agent réducteur le plus puissant, 
c’est le réducteur du couple dont le potentiel standard est le plus faible : aluminium 
- le (ou les) ion(s) métallique(s) qui peuvent être réduits par l’étain. 
l’étain peut être oxydé par l’oxydant d’un couple donc le potentiel standard E° > -0,14V. Cu2+, Ce4+ 

b) On construit une pile électrochimique avec des électrodes d’aluminium et de nickel dans leurs solutions ioniques 
respectives. On mesure une différence de potentiel de 1,385 V. 
- Calculer la fem standard de cette pile. Ecrire l’équation de fonctionnement de la pile. Quand la pile va-t-elle s’arrêter 
de débiter? 

La fem standard vaut E°(Ni/Ni2+) – E°(Al/Al3+) = -0,25+1,66      E°fe m = 1,41 V. 
L’équation de fonctionnement est : 3 Ni2+ + 2 Al →3 Ni + 2 Al3+  ( il y a 6 e- échangés).  

Si les métaux sont en excès, la pile débitera jusqu’à ce qu’il n’y ait plus d’ions Ni2+ dans la solution. 
- Déterminer la concentration des ions aluminium si celle des ions nickel vaut 0,02 M. 

                Efem = E(Ni/Ni2+) – E(Al/Al3+)=1,50V  avec E(Ni/Ni2+) = E°(Ni/Ni2+) + ]Nilog[
2
06,0 2+ = -0,30V 

                Le potentiel de l’électrode d’aluminium est E(Al/Al3+) =E°(Al/Al3+) + ]Allog[
3
06,0 3+ =-1,685V ;[Al3+] = 0,05M 

 
 

Tableau périodique et table d’électronégativité 
 

H 
2.1 

                He 

Li 
1.0 

Be 
1.5 

          B 
1.9 

C 
2.5 

N 
3.0 

O 
3.5 

F 
4.0 

Ne 

Na 
0.9 

Mg 
1.2 

          Al
1.5 

Si
1.8 

P 
2.1 

S 
2.5 

Cl
3.0 

Ar 

K 
0.8 

Ca 
1.0 

Sc 
1.3 

Ti 
1.5 

V 
1.6 

Cr 
1.6 

Mn 
1.5 

Fe
1.8 

Co
1.8 

Ni
1.8 

Cu
1.9 

Zn
1.5 

Ga
1.6 

Ge 
1.8 

As 
2.0 

Se 
2.4 

Br
2.8 

Kr 

Rb 
0.8 

Sr 
1.0 

Y 
1.2 

Zr 
1.4 

Nb 
1.6 

Mo 
1.8 

Tc 
1.9 

Ru
2.2 

Rh
2.2 

Pd
2.2 

Ag
1.7 

Cd
1.4 

In
1.7 

Sn 
1.8 

Sb 
1.9 

Te 
2.1 

I 
2.5 

Xe 

Cs 
0.7 

Ba 
0.9 

Ln 
1.1-
1.2 

Hf 
1.3 

Ta 
1.5 

W 
1.7 

Re 
1.9 

Os
2.2 

Ir
2.2 

Pt
2.2 

Au
2.4 

Hg
1.9 

Tl
1.8 

Pb 
1.8 

Bi 
1.8 

Po 
2.0 

At
2.2 

Rn 

Fr 
0.7 

Ra 
0.9 

Ac 
1.1 

Th 
1.3 

Pa 
1.5 

U 
1.7 

Np-
Lr 
1.3 
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