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VI

À Alexandre, Jade et Onja

Cet ouvrage est le fruit de plusieurs années d’enseignement, dans le secondaire et le
supérieur. Le programme en PASS et en L.AS est dense et délicat à aborder, surtout
pour les primants fraîchement émoulus du baccalauréat. Ce programme aborde en
effet de nombreuses notions nouvelles; mais même quand il s’agit d’utiliser des
concepts connus, c’est avec un angle de vue si différent que l’apprentissage n’en
est pas moins difficile. Il arrive d’ailleurs que les outils du secondaire soient «
rebaptisés », si bien que l’étudiant n’arrive pas à faire le lien avec ses acquis anté-
rieurs. Le temps disponible pour l’assimilation des connaissances est, de plus, trop
limité pour avoir le recul nécessaire.

C’est la raison pour laquelle ce livre essaie de ne pas s’appesantir sur les points qui ne
seraient pas directement utiles pour les épreuves du concours. Les rappels de cours
sont développés de façon à être réinvestis rapidement. Quand il en a eu la possibilité,
l’auteur s’est attaché à faire le lien entre l’approche du secondaire et celle du supé-
rieur, ce qui, nous l’espérons, fera gagner un temps précieux à l’étudiant. Dans le
même souci d’efficacité, les exercices proposés sont corrigés de manière extrême-
ment détaillée, afin que l’étudiant puisse se servir de ce livre en complète autonomie.
Certains de ces exercices, de niveaux variables, n’ont d’autre but que la compréhension
du cours, alors que d’autres sont rédigés dans l’esprit concours : il est souhaitable de
les aborder dans l’ordre proposé, mais chacun le fera en fonction de son profil. Enfin
chaque chapitre se termine par des extraits d’annales adaptés en fonction du thème
d’étude, ce qui permet d’avoir une vision exacte du niveau du concours, et de
décomposer les difficultés.

En espérant que ce livre jouera pleinement son rôle dans votre préparation au
concours, bon courage à vous.

Avant-propos
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� 1. Formules chimiques
Les formules utilisées en chimie peuvent représenter des espèces de natures différentes :

� les ions ;

� les composés ioniques ;

� les molécules ;

� les métaux.

� 1.1 Les ions

Ce sont des espèces chargées constituées d’un ou plusieurs atomes ; la charge est 

indiquée en exposant (en haut, à droite de la formule) : elle est du type  avec 

n entier relatif et e = 1,6 × 10 – 19 C, la charge élémentaire. Le numérateur q est la 
charge de l’ion en Coulomb. Les ions négatifs sont appelés anions et les ions positifs 
sont les cations.

1. Formules chimiques
2. Quantité de matière
3. Concentrations molaire et massique
4. Dilution 
5. Équation-bilan 
6. Réaction de combustion 
7. Température 
8. Les gaz 

Synthèse

QCM et exercices

Corrigés

• Savoir maîtriser les calculs 
de concentration et de dilution 

• Savoir utiliser une équation bilan
• Connaître le comportement des gaz 

parfaits

n
q

e---=

Notions de base 1
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Exemple 1
L’ion permanganate MnO4

– avec n = – 1. Donc, la charge de l’ion est :
q = n e = – e = – 1,6 × 10 – 19 C

Exemple 2
L’ion sulfate SO4

2 –, avec n = – 2. Donc la charge de l’ion est :
q = – 2 e = – 2 × 1,6 × 10 – 19 C

Pour les ions métalliques, quand il existe plusieurs charges possibles, on l’indique 
entre parenthèses avec des chiffres romains.

Exemple
Ion fer (II), soit Fe2 + ou ion fer (III) soit Fe3 +.

Tableau 1.1    Quelques ions courants.

� 1.2 Les composés ioniques

Ce sont des assemblages d’anions et de cations de telle sorte que l’ensemble soit 
neutre électriquement.

Formule Nom

Anions

Br –

Cl–

F–

HCO3
–

CO3
2 – 

Bromure

Chlorure

Fluorure

Hydrogenocarbonate

Carbonate

Cations

Na+

Pb2 +

Ag+

Mg2 +

Cu+

Cu2 +

Fe2 +

Fe3 +

Ca2 + 

Sodium

Plomb

Argent

Magnésium

Cuivreux

Cuivrique

Ferreux

Ferrique

Calcium
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La formule est une formule statistique, c’est-à-dire qu’elle indique la relation de 
proportionnalité existant entre les quantités d’anions et de cations. Prenons par 
exemple le chlorure de calcium qui contient donc des anions Cl– et des cations Ca2 +.

L’électroneutralité est respectée si la charge d’un Ca2 + est compensée par la charge 
de deux Cl–, ce qui correspond à la formule statistique CaCl2. Remarquons que 
dans le nom du composé ionique (chlorure de calcium), on donne le nom de l’anion 
avant celui du cation, alors que c’est le contraire pour la formule statistique.

En solution aqueuse, les composés ioniques se dissocient, et les ions séparés se 
retrouvent hydratés, c’est-à-dire qu’ils se retrouvent entourés de molécules d’eau, 
orientées différemment selon qu’il s’agisse de l’anion ou du cation.

Ainsi l’équation de dissolution de CaCl2 s’écrit :

CaCl2  Ca2 + + Cl–

� 1.3 Les molécules

Ce sont des assemblages d’atomes liés entre eux de telle sorte que l’ensemble soit 
neutre électriquement.

La formule d’une molécule représente une entité individuelle, ce n’est donc pas une 
formule statistique. Ainsi, la formule CH3CO2H représente un édifice à part entière, 
composé de 2 atomes de carbone C, de 4 atomes d’hydrogène H et de 2 atomes 
d’oxygène O.

� 1.4 Les métaux

Les métaux sont constitués d’atomes identiques liés entre eux grâce à une délocali-
sation des électrons, qui n’appartiennent donc pas à un atome en particulier, mais qui 
sont répartis sur l’ensemble de la matière. L’ensemble est neutre électriquement ; la 
formule des métaux est une formule statistique, identique à celle de l’atome consti-
tutif.

Exemple
Fe ou Cu pour le fer ou le cuivre.

� 2. Quantité de matière
Pour les chimistes, les quantités de matière s’expriment en moles (mol). Une mole 
représente autant d’entités élémentaires (atomes, ions, molécules…) qu’il y en a 
dans 12 g de carbone 12 (12C) ; comme il y a 6,02 × 1023 atomes dans ces 12 g de 
référence, on définit le nombre d’Avogadro par :

NA = 6,02 × 1023 mol– 1

Ainsi dans une mole, il y a NA objets et dans 2 moles, il y a 2 NA objets, etc.

H2O
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� 3. Concentrations molaire et massique

Une solution est constituée d’un solvant (constituant majoritaire) dans lequel on a 
dissous au moins un soluté (constituant minoritaire). Dans les solutions aqueuses, le 
solvant est l’eau.

On appelle concentration molaire d’une espèce donnée A, en solution, le nombre 
de moles de A rapporté au volume de la solution soit :

Dans le Système International (SI) la concentration molaire s’exprime en mol · m– 3,
avec Vsolution en m3, mais on utilise, de manière usuelle CA en mol · L– 1 avec Vsolution en L.

De manière similaire, on définit la concentration massique par :

avec mA, masse de l’espèce de considérée en kg, et Vsolution en m3, soit Cm en 
kg · m– 3. De manière usuelle, on exprime Cm en g · L– 1.

� 4. Dilution

On dilue y fois une solution aqueuse de volume V, si on multiplie ce volume par y, 
uniquement par ajout d’eau distillée. On ne modifie donc pas les quantités de 
matière des solutés, puisqu’on augmente uniquement la quantité de solvant. Pour un 
soluté donné, on peut donc écrire que les quantités de matière initiale (avant dilution) 
et finale (après dilution) sont égales, soit :

ni = nf

⇒ Ci · Vi = Cf · Vf

or : Vf = yVi

d’où : Ci · Vi = Cf ( yVi)

donc :

À noter 

On voit que diluer y fois la solution revient à diviser la concentration molaire du soluté 
par y.

C
A

n
A

V
solution

-----------------=

C
m

m
A

V
solution

-----------------=

C
f

C
i

y
-----=
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� Remarques
1. On peut aussi écrire que les masses initiale et finale de soluté sont égales, ce qui 
conduit à la même conclusion pour les concentrations massiques.
2. Pour un volume donné de solution Vsolution, on peut dissoudre au plus une masse 
mmax de soluté : la solution est dite saturée. On définit alors la solubilité comme étant 
la concentration massique maximale de soluté, soit :

, avec mmax en kg et Vsolution en m3, soit s en kg · m– 3 dans le SI, mais, de 

manière usuelle, on exprime plutôt la solubilité en g · L– 1.

� 5. Équation-bilan 
On parle de transformation ou de réaction chimique, quand il disparaît une ou 
plusieurs espèces chimiques, dites réactives, et que, simultanément, il apparaît une 
ou plusieurs espèces initialement absentes du milieu réactionnel. Les composés 
synthétisés sont les produits de la réaction. On traduit celle-ci par une équation 
dans laquelle on indique les réactifs à gauche et les produits à droite.

Selon la nature de la réaction, on indique une transformation totale (voir chapitre 5) par 
une simple flèche, et une réaction équilibrée, par une double flèche ou le signe égal.

On peut préciser l’état physique des composés chimiques avec les notations :

Exemple

CH3COOH(aq) + H2O = CH3COO–
(aq) + H3O+

(aq)

On peut aussi indiquer les conditions expérimentales de la réaction, telles que la 
température, la pression, la présence d’un catalyseur, etc.

Exemple

CH3CH2OH  C2H4 + H2O

La réaction est catalysée (sa vitesse augmente) en présence de l’alumine Al2O3.

Toute équation bilan doit satisfaire à la loi de conservation de la matière de Lavoisier : 
« Rien ne se perd, rien ne se crée, tout se transforme. »

Donc, au cours d’une réaction chimique, les atomes et les charges électriques se 
conservent. On doit donc équilibrer les équations chimiques en ajustant les coeffi-
cients devant les formules des réactifs et des produits.

(g) pour gazeux, (l) pour liquide, 
(s) pour solide ou (aq) pour les espèces dissoutes.

s
m

max

V
solution

-----------------=

700 K, Al2O3
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Exemple 1

CH3COOH + 2 H2O = CH3COO– + H3O+

2 C, 8 H, 4 O 2 C, 6 H, 3 O

Charge globale nulle Charge globale nulle

On voit que la réaction n’est pas équilibrée.

Exemple 2

2 C4H10 + 13 O2 = 8 CO2 + 10 H2O

8 C,20 H,26 O 8 C,20 H,26 O

Charge globale nulle Charge globale nulle

On voit que la réaction est bien équilibrée.

Quand l’équation est correctement équilibrée, elle indique les relations de proportionna-
lité entre les quantités de matière (en mol) des réactifs et des produits. Ainsi dans 
l’exemple 2 qui précède, il faut initialement 2 mol de C4H10 pour réagir avec 13 mol 
de O2, ce qui produit finalement 8 mol de CO2 et 10 mol de H2O.

On peut donc écrire :

Pour la réaction générale du type :

a A + b B = c C + d D
on écrit donc :

Attention 

� 6. Réaction de combustion
La réaction de combustion complète d’un composé organique Cx HyOz se produit en 
présence d’un comburant : le dioxygène O2 (presque toujours !). Les produits de la 
réaction sont le dioxyde de carbone CO2 et l’eau H2O.

Quand le comburant est en quantité insuffisante, la réaction de combustion est alors 
incomplète : les produits sont alors, le monoxyde de carbone CO ou le carbone C.

Ces relations de proportionnalité existent uniquement entre les quantités de matière, 
pas entre les masses !

n
i
C

4
H

10
( )

2
-------------------------

n
i
O

2
( )
13

----------------
n
f
CO

2
( )
8

--------------------
n
f
H

2
O( )

10
---------------------= = =

n
i
A( )
a

-------------
n
i
B( )
b

-------------
n
f
C( )
c

-------------
n
f
D( )
d

--------------= = =
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■ 7. Température
La température est une mesure de l’agitation microscopique de la matière, ce qui
explique qu’elle puisse rester constante au cours du changement d’état d’un corps
pur liquide que l’on vaporise : les particules ont reçu de l’énergie thermique et ont
pu ainsi atteindre leur état d’agitation maximale. Le thermomètre indique alors la
température constante de vaporisation (pour une pression donnée). La chaleur que
l’on continue d’apporter au milieu permet aux molécules de passer à l’état gazeux.

Précisons les échelles usuelles de température. L’échelle Celsius est établie à partir des
caractéristiques de l’eau, et on parle de degrés Celsius (°C). Elle est reliée à l’échelle
absolue, dans laquelle les températures s’expriment en Kelvins (K), par :

■ 8. Les gaz
Ils satisfont à la loi d’Avogadro Ampère : « À température et à pression données, des
volumes égaux de gaz (ou mélange de gaz) contiennent le même nombre de moles. »

Ainsi, par exemple, à P = 1 013 hPa et à t = 20 °C, un volume de 24 L contient une
mole de gaz, quelle que soit la nature du gaz. Ce volume est donc appelé volume
molaire et on le note Vm.

Dans les CNTP (conditions normales de température et de pression), c’est-à-dire
à P = 1 013 hPa et à t = 0 °C, on a Vm = 22,4 L · mol– 1.

De même, le comportement des gaz est bien décrit (dans le cadre de ce programme)
par l’équation d’état des gaz parfaits :

Si le milieu étudié contient un mélange de gaz, il est utile de définir les pressions exer-
cées par chaque gaz individuellement : on parle alors de pressions partielles. Supposons
un mélange de deux gaz A et B, dont les pressions partielles sont notées respective-
ment Pa et Pb. Ces pressions s’expriment, à partir de l’équation d’état des gaz parfaits :

et

T (K) = t (°C) + 273,15

P V = n R T
Avec :
R : constante de proportionnalité des gaz parfaits égale à 8,31 Pa · m3 · mol– 1 · K– 1.
P : pression du gaz considéré en Pascal (Pa).
V : volume du gaz considéré en m3.
T : température absolue en Kelvins (K).
n : quantité de matière en mol.

Pa
naRT
V tot

-------------= Pb
nbRT
V tot

-------------=
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Bien sûr, la somme des pressions partielles doit être égale à la pression totale du 
milieu :

⇒ 

⇒ 

⇒ Pa + Pb = Ptot

On montre aussi que les pressions partielles peuvent s’exprimer, en fonction de la 
pression totale du milieu :

⇒ 

⇒ 

⇒ 

Le rapport  est appelé fraction molaire relative au gaz A.

Je sais définir
• Ions
• Composés ioniques
• Molécules
• Concentration molaire
• Concentation massique

Je connais
• Le nombre d’Avogadro
• L’équation des gaz parfaits

Je sais
• Calculer une dilution.
• Écrire une équation-bilan.
• Passer de l’échelle de température Celsius à l’échelle Kelvin.

P
a

P
b

+
n
a
RT

V
tot

------------
n
b
RT

V
tot

-------------+=

P
a

P
b

+
n
a

n
b

+( )RT
V
tot

-----------------------------=

P
a

P
b

+
n
tot

( )RT
V
tot

--------------------=

P
a

n
a
RT

V
tot

------------=

P
a

n
a
n
tot

( )RT
n
tot

( )V
tot

-------------------------=

P
a

n
a

n
tot

-------
n
tot

( )RT
V
tot

--------------------×=

P
a

n
a

n
tot

------- P
tot

×=

n
a

n
tot

-------
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Soit une solution aqueuse de volume v1 = 0, 40 L contenant une masse m1 = 4,5 g de nitrate 
de cuivre (II). Une deuxième solution de volume v2 = 0,50 L contient une masse 
m2 = 5,5 g de sulfate d’aluminium.
On obtient une troisième solution en mélangeant v′1 = 60 mL de la solution 1 avec 
v′2 = 120 cm3 de la solution 2.
Calculer les concentrations molaires et massiques des espèces chimiques dissoutes dans les 
solutions 1, 2 et 3.

Données : M (Cu) = 63,5 g · mol– 1 M (Al) = 27 g · mol– 1

M (O) = 16 g · mol– 1 M (S) = 32 g · mol– 1

M (N) = 14 g · mol– 1

� a. C1(Cu2+) = 0,06 mol.L–1 = 3,81 g.L–1.
� b. C1(NO3

–) = 0,012 mol.L–1 = 14,12 g.L–1.
� c. C2(Al3+) = 0,052 mol.L–1 ; C2(SO4

2–) = 0,075 mol.L–1 = 7,22 g.L–1.
� d. C3(NO3

–) = 0,012 mol.L–1 = 3,5 g.L–1 ; C3(Al3+) = 0,012 mol.L–1.
� e. Aucune réponse exacte.

La combustion complète de 645 mg d’un alcane, de formule générale Cy H2y + 2, dégage 
1 080 mL de dioxyde de carbone.
En déduire la formule de l’alcane, sachant que dans les conditions de l’expérience, le 
volume molaire est Vm = 24 L · mol– 1.
Données : M (C) = 12 g · mol– 1 ; M (H) = 1 g · mol– 1

� a. C4H8.
� b. C9H18.
� c. C6H14.
� d. C3H6.
� e. Aucune réponse exacte.

On réalise la combustion complète d’un mélange gazeux contenant 30 mL d’alcane
(formule générale Cy H2 y + 2) et 300 mL de dioxygène.
Après réaction et refroidissement, il reste 210 mL de gaz, dont 150 mL de dioxyde 
de carbone, et un excès de dioxygène. Déterminer la formule de l’alcane.
� a. C5H12.
� b. C10H20.
� c. C10H22.
� d. C8H20.
� e. Aucune réponse exacte.

Le moteur d’une automobile brûle 7 L d’octane C8H18.
Calculer le volume d’air nécessaire à cette combustion complète, ainsi que les masses 
des produits formés.

1

2

3

4
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Données : M (C) = 12 g · mol– 1 V(O2) = (1 / 5) Vair

M (H) = 1 g · mol– 1 Vm = 24 L · mol– 1

M (O) = 16 g · mol– 1

Masse volumique : ρ (C8H18) = 0,8.

� a. V= 53,5 m3 ; m = 27,25 kg ; m′ = 17,94 kg.
� b. V= 73,5 m3 ; m = 17,25 kg ; m′ = 7,94 kg.
� c. V= 35 m3 ; m = 7,5 kg ; m′ = 23 kg.
� d. V= 51 m3 ; m = 25 kg ; m′ = 9,4 kg.
� e. Aucune réponse exacte.

En présence du dioxygène de l’air, le fer rouille : il se transforme en oxyde de fer (III).
Calculer le volume d’air nécessaire à l’oxydation de 45 g de fer, ainsi que la masse de 
produit formé.

Données : M (Fe) = 56 g · mol– 1 Vm = 24 L · mol– 1

M (O) = 16 g · mol– 1 V (O2) = 20 % Vair

� a. V = 23 L ; m = 35 g.
� b. V = 33 L ; m = 58 g.
� c. V = 55 L ; m = 15 g.
� d. V = 72 L ; m = 64 g.
� e. Aucune réponse exacte.

Équilibrer les équations suivantes :
C6H12O6 → C2H6O + CO2

KClO3 → KCl + O2

Zn + H3O+ → Zn2 + + H2 + H2O

On assimile les atomes à des sphères de 10 – 10 m de diamètre. En les alignant les uns 
contre les autres, combien en faut-il pour atteindre une longueur d’un mètre ?
Convertir cette quantité en moles.
Donnée :    NA = 6,02 × 1023 mol– 1

� a. 1,0.1011 atomes ; 2,3.10–15 mol.
� b. 1,0.1010 atomes ; 1,66.10–14 mol.
� c. 2,0.1010 atomes ; 3.10–15 mol.
� d. 1,5.1012 atomes ; 2.10–13 mol.
� e. Aucune réponse exacte.
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Calculer le nombre de molécules de gaz contenues dans une éprouvette de 25 cm3.
Données : Vm = 24 L · mol– 1 ; NA = 6,02 × 1023 mol– 1

� a. 4,5.1022.
� b. 3,5.1021.
� c. 2,5.1022.
� d. 1,5.1020.
� e. Aucune réponse exacte.

Dans certaines conditions, le cuivre réagit avec le chlorate de potassium KCLO3. La réac-
tion produit de l’oxyde de cuivre (II) et du chlorure de potassium.
Données : M en g · mol– 1

O : 16 K : 39,1
H : 1 Cu : 63,5
K : 1 Cl : 35,5

A. Quelle masse de KCLO3 doit on ajouter à 95,25 g de cuivre pour que les réactifs 
soient totalement consommés ?
En déduire les masses des produits formés.
� a. mKClO3 = 61,3 g ; mCuO = 119,25 g ; mKCl = 37,3 g.
� b. mKClO3 = 1,3 g ; mCuO = 11,5 g ; mKCl = 57,35 g.
� c. mKClO3 = 81,7 g ; mCuO = 200,25 g ; mKCl = 107,3 g.
� d. mKClO3 = 88,45 g ; mCuO = 123,5 g ; mKCl = 78,3 g.
� e. Aucune réponse exacte.

B. Quelle masse de KCLO3 doit on ajouter à 50,8 g de cuivre pour qu’il reste 30 g de 
chlorate de potassium en excès, à la fin de la réaction ?
En déduire les masses des produits formés.
� a. mKClO3 = 91,3 g ; mCuO = 132 g ; mKCl = 7,3 g.
� b. mKClO3 = 13 g ; mCuO = 41,5 g ; mKCl = 7,5 g.
� c. mKClO3 = 67,7 g ; mCuO = 120,5 g ; mKCl = 87,3 g.
� d. mKClO3 = 63,1 g ; mCuO = 63,6 g ; mKCl = 20,1 g.
� e. Aucune réponse exacte.

On considère une solution mère d’acide sulfurique (H2SO4) concentré, de densité 
d = 1,84, et de titre massique t = 0,96 (96 g d’acide pour 100 g de solution).
a. On souhaite préparer, au laboratoire, 1 L de solution, de telle sorte que C (SO4

2 –) 
= 0,5 mol · L– 1. Expliquer.
b. On souhaite préparer, au laboratoire, 1 L de solution, de telle sorte que pH = 1,52. 
Expliquer.
Données : (en g · mol– 1). MH = 1 ; MS = 32 ; MO = 16
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Soit une enceinte de volume constant V = 4,00 L, contenant n moles de dioxygène.

A. La pression du gaz est égale à 1,5 × 105 Pa et la température vaut 37,85 °C. Calculer 
la quantité de matière, puis le nombre de molécules de dioxygène.
� a. n = 1,78 mol ; N = 3,2.1021 molécules.
� b. n = 0,505 mol ; N = 4,55.1025 molécules.
� c. n = 0,232 mol ; N = 1,39.1023 molécules.
� d. n = 2,56 mol ; N = 2,78.1023 molécules.
� e. Aucune réponse exacte.

B. Quel volume serait occupé par ce gaz dans les CNTP ?
� a. 3,5 L.
� b. 5,2 L.
� c. 4,3 L.
� d. 6,1 L.
� e. Aucune réponse exacte.

C. Une fuite a permis qu’une partie du dioxygène s’échappe : la pression a été divisée 
par 3, et la température n’a pas changé. Calculer la quantité de gaz restant.
� a. 0,445 mol.
� b. 0,077 mol.
� c. 0,211 mol.
� d. 0,855 mol.
� e. Aucune réponse exacte.

D. Toujours après la fuite, on comprime le gaz, à l’aide d’un piston, de telle sorte que le 
volume soit divisé par 2 : déterminer la pression finale.
� a. 1.105 Pa.
� b. 2.105 Pa.
� c. 3.105 Pa.
� d. 4.105 Pa.
� e. Aucune réponse exacte.

On réalise la combustion complète de 174 g de butane, dans le dioxygène de l’air 
(V(O2) = 0,2Vair). Dans les CNTP, est-il vrai que :
� a. Les coefficients de l’équation bilan sont (2 ; 13 ; 8 ; 10) ?
� b. La masse de dioxyde de carbone produit est 840 g ?
� c. Le volume d’air nécessaire est 3,5 m3 ?
� d. Le volume de dioxygène consommé vaut 436,8 L ?

La densité d’un gaz CxHz est d = 1,517. La composition massique des molécules est 
81,8 % de carbone. Est-il vrai que :
� a. x = 3 ?
� b. z /x = 3,66 ?
� c. z = 8 ?
� d. La masse moléculaire du gaz est M = 46 g · mol– 1 ?
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