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Avant-propos

Une des particularités de l'enseignement de la Chimie dans les Classes Préparatoires aux
Grandes Écoles réside dans la répartition du programme sur les deux années dans la classe de
Mathématiques Supérieures le programme est unique, mais, en Mathématiques Spéciales,
l'existence des options MM' d'une part, PP' d'autre part, conduit à des programmes de Chimie
sensiblement différents, tant dans leur esprit que dans leur volume.
Cet ouvrage est destiné aux étudiants de la classe de Mathématiques Supérieures; nous
pensons qu'il peut aussi être utile aux élèves des classes de Spéciales qui veulent revoir leurs
connaissances, reprendre des points importants voire combler quelque lacune.
Les instructions officielles privilégient une démarche qui, à partir de la connaissance de faits et
de données expérimentales, propose l'élaboration progressive de modèles explicatifs qui
peuvent, le cas échéant, être repris et approfondis dans les années ultérieures. Ceci n'impose
pas, en général, de développements mathématiques exagérés. Nous avons donc pris le parti,
conformément à l'esprit et à la lettre du programme, d'adapter une présentation qui réponde
autant que possible à ces exigences.
Par ailleurs, un effort a été fait pour se conformer aux recommandations de l'Union
Internationale de Chimie Pure et Appliquée (U.I.C.P.A.) en ce qui concerne la notation des
symboles, et le respect des conventions.
Pour que la lecture de ce livre soit profitable, nous recommandons vivement au lecteur de
suivre le texte minutieusement, en refaisant les calculs et en procédant, si besoin est, à des
retours en arrière. C'est seulement quand on a bien assimilé les concepts qu'on peut
raisonnablement envisager de passer à la résolution d'exercices et de problèmes.
Enfin, nous exprimons notre gratitude à Messieurs M. BERNARD et Y. NOËL, Professeurs à
l'Université de Caen, qui ont accepté de relire notre manuscrit, et dont les remarques et
propositions, toujours fort judicieuses, nous ont grandement aidés.
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Ce cours de chimie, destiné tout particulièrement aux élèves des classes préparatoires aux
grandes écoles, sera aussi utile aux étudiants de 1er cycle universitaire scientifique.
Conformément à l'esprit des nouveaux programmes, ce manuel s'appuie sur des faits concrets
et sur l'expérience pour émettre des hypothèses puis élaborer des modèles explicatifs ; à cet
effet il donne le principe d'un grand nombre de manipulations.
Cet ouvrage traite essentiellement de la thermodynamique chimique, de la chimie minérale des
solutions aqueuses, de la cinétique chimique et des éléments de chimie organique. La liaison
chimique est traitée de façon plus succincte; on n'y développe que les notions nécessaires à la
compréhension des autres parties du programme.
Un effort tout particulier a été fait pour que le raisonnement qualitatif précède. Chaque fois que
cela est possible, le développement des calculs, ce qui permet de garder à l'esprit les points
essentiels de la question traitée.
Ce cours et le recueil d'exercices rédigé par les mêmes auteurs, constituent un ensemble
pédagogique complet et sans équivalent.
Cette nouvelle édition entièrement revue et corrigée est conforme aux programmes de 1988.


