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Résumé du programme (plan et présentations disponibles à l’URL : http://www.enpc.fr/cereve/HomePages/thevenot/enseignement.html )

1. Thermochimie : D. Thévenot (environ 3 h de cours et travaux dirigés)
· Rappels élémentaires du premier (E, H) et du second principe (S)

· Energie de Gibbs G et condition d’équilibre

· Potentiel chimique µi
· Activité (i), coefficient d’activité γi, états standards et états de référence
· Equilibres chimiques (loi d’action de masse)

· Equilibres chimiques : effet de la température T et de la pression P
· Potentiels chimiques pour les solutions d’électrolyte, théorie de Debye-Hückel

2. Equilibres chimiques : D. Thévenot (environ 18 h de cours et travaux dirigés)
2.1. Acide base
· Définition et forces (rappels)

· Calcul du pH de solutions simples (rappels)

· Calcul complet du pH : utilisation des graphiques de logarithme des concentrations vs pH

· Acides et bases naturels

· Titres ou capacités acides ou basiques

· Pouvoir tampon acide base
2.2. Dissolution des gaz : cas du gaz carbonique

· Equilibres gaz-eau (rappels)
· Dissolution du gaz carbonique : réactions

· Dissolution du gaz carbonique en milieu fermé
· Dissolution du gaz carbonique en milieu ouvert

· Dissolution d’autres gaz

· Composés organiques volatils

2.3. Dissolution et précipitation
· Equilibres entre solides et solutions (rappels)

· Oxydes et hydroxydes métalliques

· Carbonates en milieu fermé

· Carbonates en milieu ouvert

· Application aux fleuves

· Effet de la force ionique

2.4. Complexation, chélation

· Equilibres de complexation (rappels)

· Principaux ligands naturels

· Spéciation des ions métalliques et toxicité : modèle de l’ion libre

· Complexation dans les eaux naturelles
· Détermination des métaux biodisponibles : DGT

2.5. Echange ionique et d’adsorption : sorption
· Equilibres de sorption (rappels)

· Mécanismes de sorption : effet du pH

· Modèle de Langmuir

· Modèle de Freundlich

· Modèle du coefficient de distribution

· Caractérisation des sites de sorption
2.6. Oxydo-réduction
· Equilibre redox et activité des électrons

· Potentiel d’électrode et équation de Nernst

· Cas des eaux naturelles

· Couplage redox et pH : rH

· Mesure et exploitation du potentiel des eaux naturelles et usées
2.7. Equilibres multiples (multi-espèces, multi-phases, multi-réactions)
· Introduction : intérêt de la spéciation chimique (rappels)
· Equations d’équilibre : lois d’action de masse 
· Equations de bilan matière : construction systématique

· Méthodes de résolution et exemple de logiciel (MINEQL)
· Intérêt et limites des résolutions d’équilibres multiples
2.8. Equilibres : Conclusion
3. Cinétique chimique : B. Aumont (9 h de cours et travaux dirigés)
· Vitesses de réaction

· Réactions élémentaires, réactions globales

· Etat quasi-stationnaire

· Effet de la température sur la vitesse des réactions, énergie d’activation

· Interprétation « qualitative » des vitesses de réaction (théorie des collisions, état de transition)

· Catalyse homogène

Compétences visées
Il s’agit d’une UE optionnelle, destinée aux étudiants dont le parcours présente des lacunes en chimie. Les compétences visées concernent l’acquisition des notions fondamentales relatives aux équilibres thermodynamiques (équilibres de phases et équilibres chimiques) et à la cinétique chimique, notions indispensables pour l’étude de nombreux processus environnementaux. 

Nombre de crédits : 3 ECTS 
environ 19,5 h cours + 10,5 h travaux dirigés = 30 h
Modalités de contrôle des connaissances : Examen terminal

Références
· Laurent de Windt, Jan van der Lee & Jean-Michel Schmitt, Modélisation en géochimie des eaux, Techniques de l’Ingénieur, 2005, AF 6 530, 1-18
· Laura Sigg, Werner Stumm & Philippe Behra, Chimie des milieux aquatiques, Masson, pp 391.
· Werner Stumm & James J. Morgan, Aquatic Chemistry, Environmental Science & Technology, Wiley, pp 1022.
· Ian Mills et al., Quantities, Units and Symbols in Physical Chemistry, IUPAC, Blackwell Science, pp. 166
