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PEFINITIOK DE LA CHIMIE — CORPS SIMPLES PS COMPOSÉS — MÉTALLOÏDES ET MÉTAUX
\i. Dé&nîtion delà Chimie. —Quand nous examinons
mense quantité de corps qui nous environnent,
B voyons qu'Us peuvent se convertir, dans des con-
3 déterminées, en substances nouvelles, présen-
t un ensemble de propriétés différentes de celles
i corps qui leur ont donné naissance. Le fer, aban-
iné à l'air humide, se transforme en une matière
(çvelle, la rouille, résultant de l'union du métal avec
. principes de l'air, l'oxygène; de même,
échauffé à l'air vers 340° absorbe l'oxygène
feconvertit en un corps rouge, l'oxyde de mercure.
B d'autre part, nous chaulTons cet oxyde de mercure
i 400", dans une petite cornue de verre, il déga-
B de l'oxygène et régénérera du mercure. Ce sont
tes phénomènes chimiques dans lesquels la matière
bit des changements de propriétés permanents et
ibles, par suite de l'union de différents gqïçs, tiM.
de leur décomposition en générateurs plus simples. La Chimie est la science qui s'occupe de cet ordre de phénomènes.
La matière peut subir un autre ordre de changements dans lesquels elle acquiert des propriétés passagères et non durables; ce sont des phénomènes physiques. Ainsi une barre de fer soumise à l'action d'un courant voltaïque s'aimante et garde cette propriété tant qu'elle est sous l'influence du courant; c'est la seule propriété que le fer ait acquise ; il n'a pas autrement changé, et, dès que le courant cesse, le fer perd sa vertu magnétique et redevient ce qu'il était auparavant. Au contraire, quand le fer se convertit en rouille, il augmente de poids par fixation d'oxygène ; il acquiert des propriétés nouvelles et durables; le fer et l'oxygène ont contracté une combinaison y et il s'est passé un phénomème chimique.
2. Il importe de bien distinguer la combinaison du simple mélange. Prenons l'exemple classique du soufre et du fer; quand on triture intimement de la fleur de soufre avec de la limaille de fer excessivement ténue, on obtient une poudre jaunâtre qui paraît homogène et dans laquelle on ne reconnaît à la vue ni le fer ni le soufre. Mais, à l'aide d'une loupe, on distingue l'un et l'autre de ces éléments; bien plus, on arrive à les séparer au moyen d'un aimant qui s'empare de la limaille de fer et laisse le soufre intact. Ni les propriétés du fer, ni celles du soufre ne sont modifiées ; il n'y avait là qu'un simple mélange.
Si nous chauflbns à fusion ce mélange, nous aurons une combinaison de soufre et de fer, dans laquelle l'examen microscopique ne fera découvrir qu'une sorte de matière. Celle-ci ne sera plus attirable à l'aimant; elle n'aura aucun des caractères de ses con-
nais elle préseDlera un easemble de profetés durables, qui lui appartiennent et la caraclérib comme une nouvelle individualité. C'est que, en ■ 1 le soufre et le ter, on a déterminé une coni- i )n.
même, l'air de l'atmosphère est 'oxygène et d'azote, tandis que l'acide azoti(|ue est I une combinaison de ces deux corps.
3. Corps simples, corps composée. — Nous a\ons dit fine le mercure chauffé vers S^itl" avec de l'air absorbe lie l'oxygène pour se transformer en un corps rouge, l'oxyde de mercure, et que si l'on chauffe celui-ci à 400^, on le dédouLlera en mercure et en oxygène. En pesant ces deux corps, on con_s^tate ([ue la somme de leurs poids est égale au poids de l'oxyde de mercure , qui a été décomposé. Cette permanence du poids âft J la matière dans les transformations chimiques ; établie par Lavoîsier, qui disait : n Rien ne se crée,'^"! ai dans les opérations de l'art ni dans celles de la ' nature, et l'on peut poser en principe que, dans toute , opération, il y a une égale quantité de matière avant et après l'opération; que la qualité et la quantité desi ' principes est la même, et qu'il n'y a que des changements de modification, a II s'ensuit que la matière esf \ indestructible; de là cette vérité fondamentale énoncée ; par les philosophes anciens, et élevée par Ijivoisier/ â la hauteur d'une loi : « Dans la nature, rien ne se ■ crée, rien ne se perd, s
L'oxyde rouge de mercure, pouvant se dédoubler en oxygène et en mercure, est évidemment un corps composé. Quant au mercure et à l'oxygène, que nous ne pouvons dédoubler par aucun agent, nous leur donnons le nom de corps simples; ils marquent la dernière limite de l'anaiyae; nous savons qu'ils sont indécom-
posables par les moyens dont dispose le chimiste, et il nous est difficile de donner une déifinition plus rigoureuse de ce qu'on entend par un corps simple. Longtemps on a défini les corps simples en disant qu'ils ne peuvent acquérir des propriétés nouvelles, permanentes et durables, qu'à condition de se fixer à un autre élément et d'augmenter de poids; mais cette définition ne tient pas compte des modifications par lesquelles les corps simples, comme le phosphore, l'oxygène, acquièrent des propriétés nouvelles et durables en se transformant en phosphore rouge et en ozone, sans augmenter de poids *.
4. Affinité. — Nous avons vu que le soufre et le fer fondus ensemble entrent en combinaison ; il en est de même de l'oxygène et du mercure, quand on chauffe celui-ci à 340°. Pour traduire ce fait de la combinaison, on dit que le soufre et le fer, l'oxygène et le mercure ont de l'affinité l'un pour l'autre.
On a longtemps considéré l'affinité comme une force spéciale, présidant à la combinaison des corps, mais c'est là une hypothèse inutile et qui n'apporte aucune explication sérieuse du phénomène. Le mot affinité doit être seulement employé pour désigner la qualité que possèdent les corps de s'unir lorsqu'ils se rencontrent dans des circonstances favorables. Ainsi, en disant que l'affinité de l'oxygène et du mercure se manifeste à 340*» et est nulle à 400°, on exprime simplement le fait, sans supposer l'existence d'une force spéciale.
Les corps en s'unissant dégagent de la chaleur, dont
1. Cependant tous les corps que nous considérons comme simples présentent entre eux, au point de vue de la capacité pour la chaleur, des relations qu'ils n'ont pas avec les corps composés. — Voy. Chaleurs spécifiques, p. 112.
■^quantité varie suivant la nature des corps qui réala déterminafion de la quantité de chaleur Induite par le fait de la combinaison constitue la nno-chimie.
Wh. Métalloïdes, métaux. — Les corps simples aujourffad connus sont au nombre de soixante-cinq; ils ttit pas tous une importance égale, et il en est plujars dont nous passerons l'histoire sous silence; "bus nous contenterons d'indiquer leurs noms dans lafl liste générale des corps simples (lue nous donnons i la page 75.
On a divisé les corps simples en deux grandes classes, les métalloïdes et les métaux; cette division n'est pas absolue. Il est des corps qui participent tout à la fois des métaux et des métalloïdes et (ju'on a rangés ■■ dans l'une ou l'autre de ces classes suivant les analo- " gies principales iiue l'on a considérées. Comme cette distinction des métalloïdes et des métaux repose sur un ensemble de propriétés complexes, il est dîQcile de fixer dès à présent la valeur e.\acte de ces mots ; nous la saisirons mieux quand nous aurons fait l'iustoire des métalloïdes.
Les métalloïdes comprennent les corps suivanis ; | Hydrogène, — Chlore, — Brome, — Iode, — Fluor, , — Oxygène, — Soufre, — Sélénium, — Tellure, — Azote, — Phosphore, — Arsenic, — Antimoine, — Bismuth, — Bore, — Carbone, — Siliduiii.
En considérant les propriétés de ces corps , les chimistes ont vu qu'ils se groupent en diverses familles naturelles; ainsi le chlore, !e brome, l'iode, sont voisins les uns des autres; l'oxygène se he au soufre, au aélénium; l'azote, au phosphore, etc.
pD ne saurait trop taire ressortir ces ana.\Qg\es', te
sont elles qui indiquent l'ordre dans lequel doivent être étudiés les métalloïdes. Néanmoins, au début de ce livre, il me semble que la rigueur de l'exposition doit céder à l'exigence de l'enseignement élémentaire. Comme nous voulons que les connaissances théoriques, l'étude des poids moléculaires et des poids atomiques, l'établissement des symboles et des formules découlent des faits eux-mêmes, nous commencerons par étudier ïhydrogène^ V oxygène, et leur combinaison. Veau, Possédant l'histoire de l'eau, nous pourrons y rattacher les théories, les exposer d'une façon plus claire, les rendre plus palpables pour ainsi dire, et il nous sera permis de continuer l'étude des métalloïdes en reprenant Tordre logique, la classification en familles naturelles que nous aurons un instant sacrifiée.
I HYDROGÈNE. — OXYGÈNE
HÏDROGKNE
, L'hydrogène fut découvert en 1766 par Caven-i 8). Il n'a été trouvé, à l'état libre que dans les gai ï solfatares d'Islande et les fumerolles de la TosrJ
.. Combiné avec l'oxygène, il constitue l'eau; de U t nom : générateur de l'eau (uSwp, eau; ^ewai», igendre).
1 entre dans la composition de presque toutes lefM Itières organiques.
. Préparation. — On peut l'extraire de l'eau eig t celle-ci par un corps qui s'empare dal ; et met l'hydrogène en liberté. Tels sont Iw issium, le sodium, qui agissent à la température baire. On renverse sur ie mercure une petite éprour-'l e pleine d'eau, on y introduit un morceau de s5aiuui'€ t décapé, et l'on voit les bulles d'hydrogène f Bir à la partie supérieure de l'éprouvette. Ce pron'est pas applicable à la préparation d'une quanbotable d'hydrogène. Quand on veut le retirer d« %
, on décompose celle-ci par un métal qui n'a
I une haute température, le fer. On cliauffe du fer aaÉ
e dans un tube de porcelaine ou dans de gva.Ti4e&B
cornues de fonte, et l'on y fait arriver un courant de vapeur d'eau ; le fer s'empare de l'oxygène de l'eau, et l'hydrogène se dégage.
Gomme nous le verrons plus loin, l'eau est décomposée par la pile en oxygène, qui se rend au pôle positif, et en hydrogène, qui se rend au pôle négatif.
Dans les laboratoires, on prépare l'hydrogène en mettant à profit l'action du zinc sur l'acide sulfurique.
L'acide sulfurique est une combinaison qui renferme du soufre, de l'oxygène et de l'hydrogène. Quand ce corps est mis en contact avec le zinc, le métal déplace l'hydrogène qui se dégage. La réaction est représentée de la manière suivante :
Acide sulfurique . „- Sulfate de zinc . „ ,
• ^ ^ ^ , ""^ + Zinc = — - ->. i*. h Hydrog.
Souire,Oxygene,HydrogeDe. Soufre, Oxygène, Zinc.
On peut remplacer l'acide sulfurique par l'acide chlorhydrique :
Acide chlorhydrique . „. Chlorure de zinc . „ j
■ — / , , + Zinc = , ^ + Hydrogène
Chlore, Hydrogène. Chlore, Zinc.
Nous verrons plus tard comment on peut exprimer la réaction à l'aide de formules abrégées.
On emploie (fig. d) un flacon à deux tubulures dont l'une porte un tube de dégagement et l'autre un tube à entonnoir. On place dans le flacon des lames de zinc, puis on y verse de l'acide sulfurique étendu de huit fois son volume d'eau. On ajoute cette quantité d'eau pour dissoudre le sulfate de zinc au moment de sa formation : sans cela, comme il est solide, il empâterait le métal et empêcherait l'action de celui ci sur l'acide sulfurique. On recueille le gaz dans une éprouvette pleine d'eau et renversée sur l'eau.
Si l'on veut avoir de l'hydrogène sec, on le fait
feer dans des tubes pleins de chlorure de calcium q nrbe l'humidité, et on le recueille sur le mercurf
Fig. 1. — Prépirali,..! de l'hydi-ùKène.
0n Ëiit fréquemment usage dans les laboratoirea Il appareil à production intermittente. Cet appareil'* L 2) est formé de deux flacons d'égal volume, munis BUT partie inférieure de tubulures réunies par un i tube de caoutchouc. Le flacon B est rempli de b disposé sur un lit de verre cassé, et son goulot est i par un bouchon à robinet auquel on adapte un b de dégagement. Le flacon A reçoit de l'acide sul- |ue étendu ou de l'acide chlorhydrique. Pour faire ptionDer cet appareil, on ouvre le robinet du flacon ■ussitût l'acide pénètre dans ce flaco"n7se trouve au tact du zinc, et de l'hydrogène se dégage. Si l'on be alors le robinet, le gaz continuant ;i prendre bance s'accumule dans le flacon B, et par sa len- I repousse le liquide acide dans le flacon A. Quand J î est descendu au-dessous du niveau du zino J pon s'arrête; si l'on ouvre de nouveau le robinet, loB j^agement de gaz recommence. Par la disçosvlvo'n â
!BIH1G INORGANIQUE ËLÉMENTAt cet appareil, on ne consomme de zinc et d'acide que lorsqu'on utilise l'iiydrogène produit par la réaction. L'hydrogène qu'on obtient ainsi n'est pas rigoureusement pur, car le zinc lui-même renferme des sub-
stances étrangères, carbone, soul're, pliospliore, arsenic, qui se combinent à l'hydrogène de manière à former des composés gazeux. Pour obtenir de l'hydrogène pur, on doit le faire passer dans une série de tubes absorbants et de flacons laveurs, renfermant d'abord de la potasse pour retenir l'acide entraîné mécaniquement, de l'acétate de plomb pour fixer l'hydrogène sulfuré, de l'azotate d'ai-gent pour l'hydrogène arsénié, du sublimé corrosif ou bichlorure de mercure pour l'hydrogène phosphore.
■ propriétés. — L'hydrogène est un gaz incolore lipide, inodore; c'est le plus Ii^ger de tous !. rdensité de l'air étant I, celle de l'hydrogène est (j 0,0693, c'est-à-dire qu'il est 14,44 fois plus léger < l'air. Un litre d'hydrogène pèse O'^jOSOS, tandis qu'a litre d'air pèse 1*',293. Le volume occupé par 1 gramcn d'hydrogèue est de 11 litres 17 : de li son emploi pouj gonfler les aérostats.
Wte grande dilTérence de densité de l'hydrogène atl fair permet de transvaser l'hydrogène d'une éproii»! 9 dans une autre. L'éprouvette pleine d'hydragènfl;! disposée l'ouverture en bas sur une éprouvette J 9 d'air, on retourne l'appareil, et on constate a B, de quelques instants que l'hydrogène a passé dans I touvette supérieure, qui d'abord renfermait de l'ait I
ftiydrogène a été considéré, jusqu'en 1878, comme J
z permanent, de même que l'oxygène et l'aKOte.l
6aouI Pictet a réussi à le liquéfier par un abaiase-ri
^t de température de 140^ au-dessous de zé
unej)ression de 650 atmosphères. L'hydrogène liquide B'est même solidifié par révaporation.
-JL I L'hydrogène est le seul gaz qui ait une conductibi-
Fig. 4. — Pouvoir refroidissant de l'hydrogène.
llité appréciable pour la chaleur; aussi son pouvoir refroidissant est-il plus considérable que celui des autres gaz. On le démontre au moyen de l'appareil cicontre (fig. 4). "^
Dans un tube de verre AB, fermé à chaque extrémité par un bouchon de liège, on introduit un fil de platine CD dont les deux extrémités peuvent être mises en communication avec une pile de dix à douze éléments Bunsen. De plus, chaque bouchon est traversé par deux petits tubes AE, BF au moyen desquels on peut faire passer un courant gazeux dans le tube AB. Quand le courant passe à travers le fil de platine, celui-ci s'échauffe et devient rouge, et si l'on fait circuler dans le tube AB de l'azote, de l'oxygène, de l'acide carbonique, on n'observe aucun phénomène, tandis qu'en y dirigeant un courant d'hydrogène on voit le fil de platine perdre sa couleur rouge. C'est que l'hydrogène est meilleur conducteur de la chaleur que les autres gaz, et qu'il refroidit le fil de platine au-dessous de la température rouge.
9. L'hydrogène possède la propriété de se fixer sur certains métaux; ainsi Graham a observé que le palladium chauffé à 90° dans une atmosphère d'hydrogène absorbe 643 fois son volume de ce gaz; à 245°, il en
pôrbe 526 vol. Dans le^yide, une partie de l'iiydro- :_, absorbé se dégage â 0°, mais la majeure parLii; mise en liberté que vers 200°; il y a donc là une ble combinaison.
prenant un fil de palladium pour électrode négal'électrolj-se de l'eau acidulée, Graham a le pu lui faii'e absorber 936 fois son volume d"hy- ;ène. Le palladium renferme alors 4,68 0/0 d'hyrène, et sa densité est réduite de -12,38 ii 11,70. .
Les propriétés de l'hydrogène allié au palladium J sont celles d'un métal que Graham a appelé hydrogà- I nium. L'alliage de palladium et d'hydrogène a uneJ lénacité considérable; Graham avait môme cru qu'il! est magnétique, propriété que ne possèdent ni le pal-| ladiuQi ni l'hydrogène; mais des observations dues â 1 Wiedemann ont montré que cet alliage préparé avec J du palladium pur n'est pas magnétique; et si Graham j aûbservé cette propriété, c'est qu'il avait employé un J palladium renfermant un peu d'oxyde de fer; ce der->J nier, en se désoxydant, donnait du fer magnétique par 1 l'action de l'hydrogène.
Cette conductibilité de l'hydrogène pour la chaleur, cette propriété de s'allier aux métaux, ainsi que l'ensemble de ses caractères chimiques, le rapprochent des métaux. Aussi est-ce un élément ii part, et l'on peut dire que la famille de l'hydrogène est composée de l'hydrogène lui-même.
10, On sait que les gaz ont la propriété de se diffuser, c'est-à-dire de passer à travers les parois poreuses, les J membranes végétales ou animales. La vitesse de ditîu- I sion étant en raison inverse de la racine carrée des 1 densités, on conçoit que l'hydrogène se dilîuse beau- 1 coup plus rapidement que tous les autres gaz. On peut"! mesurer cette dilTusibilité à l'aide d'un lube do verre 1
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plein de gaz hydrogène, placé sur la cuve à mercure et fenné à sa partie supérieure par une plaque de graphite. On voit peu à peu le niveau du mercure s'élever dans le tube, parce que l'hydrogène passe rapidement
Fig. 5. — DiffuaibUIté de rhydrogène.
à travers les pores du morceau de graphite, tandis que l'air qui le remplace pénètre beaucoup plus lentement dans le tube. Quand le mercure a cessé de monter, on constate que l'hydrogène s'est diffusé environ 4 fois plus vite que l'air. On peut aussi mettre en évidence cette diffusibilité
HYDROGENE
de l'hydrogène à l'aide de l'expérience suivante (lig. 5). Un vase de terre poreuse fermé par un bouchon est mis en communication à t'aide d'un tube avec un llacon à deux tubulures renfermant de l'eau colorée par de ia cochenille; la seconde tubulure porte un long Inbe de verre. Si l'on recouvre le vase poreux avec une cloche pleine de gaz hydrogène, celui-ci pénètre immédiatement dans le vase poreux et amène h. l'intérieur de l'appareil une augmentation subite de pression (jui chasse le liquide coloré et le fait monter dans le tube de verre.
H. L'hydrogène est impropre â la respiration et à la combustion. Lorsqu'on plonge une allumette dans uaeéprouvette pleine d'hydrogène, elle s'éteint; mais l'hydrogène est lui-même combustible.
Un jet (le gaz hydrogène brûle avec une flamme pâle en se combinant avec l'oxygène. Le produit de cette combustion est de l'eau, comme on peut s'en assurer en faisant brûler de l'hydrogène desséché sur de la ponce sulfurique, et recouvrant le jet de gan enllammé rt'une cloche de verre desséchée avec soin (fig. (i). On voit la cloche se recouvrir d'une buée, et bientiit des gouttelettes d'eau viennent ruisseler sur ses irarois.
La tlamme de l'hydrogène développe une grande ({uantitê de chaleur, surtout lorsque la combustion a lieu dans une atmosphère d'oxygène pur; noua reviendrons sur ce l'ait et son application en traitant de la combustion.
On peut aussi déterminer la combustion de l'hydrogène au moyen du platine. Lorsqu'on prend du platine réduit en éponge, c'est-à-dire à l'état d'une masse poreuse et légère, et qu'on y dirige un courant de gaz hydrogène, celui-ci, se condensant dans les pores du platine, se trouve porté à une températui'e assez élevée
peut allumer une lampe amenée dans un , d'hydrogène enilammé. Ce briquet fonctionne i lièrement, et l'usage ne s'en est pas conservé.
■12. L'hydrogène est incapable d'entretenir la respira tion, mais il n'est pas délétère. M. Regnault a fait vivi des animaux dans des atmosphères artificielles renferJ mant 76 d'hydrogène et 24 d'oxygène.
OXYGÈNE
13. L'oxygène fut découvert en 1774 par ï Très répandu dans la nature, il forme environ le cin^ quième de l'air atmosphérique, où il existe à l'état c i combinaison avec l'hydrogène constitui
OXTGÈNE
'eau. En outre, presque toutes les roches, tous les ruilux le contiennent au nombre de leurs élémenla. Préparation. — On peut obtenir l'oxygène par ptocédéa.
d'eux, qui n'a plus qu'un intérêt historique chapitre Air), consiste à chauffer dans un petit ballon un corps rouge, connu sous le nom d'oxyde de mercure, et qui par l'action rie la chaleur se dédouble en mercure et en oxygène. Le mercure se condense ' ilansles parties froides de l'appareil, et l'oxygène est! recueilli dans une éprouvette renversée sur la cuve h ' eau.
Le procédé habituel consiste à décomposer par la chaleur un sel formé de chlore, de potassium et d'oxygène, appelé chlorate de potassium. Chauffé aune . ( température voisine du rouge, le chlorate de potas- 1 ' dum entre en fusion, puis se décompose en perdant I son oxygène, tandis qu'il reste dans la cornue une com- 1 binaison de chlore et de potassium, le chlorure de po- I tasgium. La décomposition du chlorate de potassium 1 CbanlTé seul se fait en deux phases; d'abord une partie i de l'oxygène formé se porte sur une portion du chlo- J tate non décomposé pour former un sel plus oxygéné, | le perchlorate, qui se décompose à son tour à une tem- I pérature plus élevée (voy. l'équation, ^ 56). Mais on I empoche la formation de perchlorate et on obtient un 1 dégagement régulier d'oxygène en mélangeant le chlorate de potasse avec l'oxyde de manganèse ou l'oxyde (le cuivre. Pour obtenir facilement de l'oxygène, on , chauffe, dans une cornue, du chlorate de potassium mélangé du huitième de son poids de bioxyde de man- ; ganèse ; la décomposition du chlorate de potassium el la mise en liberté de l'oxygène ont lieu vers 200° aeuleinent (fig. 1). J^^H
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Pour préparer de grandes quantités d'oxygène, i a emplu\tf des Lornues en grès ou en fer, ] arrive rjue le-- tubes avant ete obitrués, les appareils!
oiit éclaté et ont donné lieu h de graves accidenta. M. Salleron a imaginé un appareil qui remédie à cet inconvénients; c'est une cornue en fonle à panse larga,; en ibnle, formé de deu\ parties, l'une inférieure, qui reçoit le mélange de chlorate de potasse et d'oxyd© de manganèse; l'autre, supérieure, est un chapiteau nmni d'un large tube de dégagement et qui s'ajuste ft la partie inférieure au moyen d'une rainure que l'on scelle avec du plâtre : si par hasard le tube de dégag&ment venait à s'obstruer, le chapiteau se séparerait dâ la partie inférieure, par rupture du plâtre, et il n*; aurait pas d'expiosirjn.
Dans celte réaction, le chlorate seul se décompose, et l'oxyde de manganèse se retrouve intact, mélan|^ avec le chlorure de potassium. L'oxyde île manganèse semble donc n'exercer qu'une action dL* présence, et l'on a formulé celte idée en supposant l'existence d'une
force de présence ou catalytique. C'est là une création inutile et qui n'apporte aucune explication satisfaisante du fait. Dans la plupart des cas oii l'on a invoqué penilant longtemps la prétendue force catalytique, on est atrivé depuis à se rendre compte du phénomène par un axaraen plus attentif des diverses phases de la réaction; les corps qui semLlent n'agir que par leur présence prennent part à des réactions intermédiaires, après lesquelles ils sont régénérés.
Dans la circonstance actuelle, le chlorate de potassium aliandonne son oxygène au bioxyde de mangaûéseen donnant un nouveau composé oxygéné de mangaoése plus riche en oxygène que le bioxyde. Mais ce QOUveau composé est facilement décomposalile par la chaleur, et se dédouble en abandonnant l'oxygène qu'il avîûl reçu du chlorate et régénérant l'oxyde primitif. Ce dernier a, pour ainsi dire, servi de moyen de transtiort à l'oxygène du chlorate.
On a aussi employé pour la préparation de l'oxygène le procédé dû à Scheele et qui consiste à chauffer au rouge le bioxyde de manganèse. La décomposition se Eail dans une cornue de terre, le bioxyde de manganèse perd une partie de son oxygène, et il reste comme résidu un nouvel oxyde de manganèse, moins riche en oxygène.
Uo procédé industrie! d'obtention de l'oxygène, dû h li> Tessié du Motay, est fondé sur la décomposition du pennanganate de sodium. Nous l'indiquerons en traitant du manganèse.
On prépare aussi l'oxygène par la décomposition au rouge de l'acide sulfurique, qui se détruit en donnant ilu gaz sulfureux, de l'oxygène et de l'eau (voyez Acide mlfuriqiie, g 104).
j'ûijM-iVtài. — L'iixygèneest un gax incolore, sans
saveur, plus dense que Tair, d'une densité de 4,10c Un litre d'oxygène à 0° et sous la pression de 0,76 p
Lorsqu'on soumet l'oxygène à une pression de atmosphères et à un froid de — 29°, il conserve Y* gazeux; mais, si on le détend subitement, on apparaître un brouillard intense dû à la formai d'oxygène liquide (Cailletet). M. Raoul Pictet a liqu directement l'oxygène sous une pression de 320 ati sphères et à une température de — 140\
16. Combustion. — Lorsque le bois, le charbon houille, le gaz d'éclairage, l'huile de nos lampes 1: lent au contact de l'air, c'est que leurs éléments combinent avec l'oxygène de l'atmosphère, et c'ei cette combinaison qu'on a donné le nom de a bustion.
Quelques substances se combinent avec l'oxygèr la température ordinaire et prennent feu quand e sont au contact de l'air : tels sont le phosphore, le très divisé, le zinc-éthyle; mais ce sont là des exe tions. Pour la plupart des corps, nous sommes obli de les allumer, c'est-à-dire que la combinaison de combustibles avec l'oxygène n'a lieu qu'à une tempi ture plus ou moins élevée, et qu'il nous faut les po d'abord à cette température pour déterminer la C' bustion. Une fois qu'elle est commencée, le corps brûlant dégage de la chaleur et se trouve à une teir rature suffisante pour continuer à brûler.
Comme l'oxygène, dans l'air, est mélangé à qu; fois environ son volume d'un gaz inerte, l'azote, il évident que les combustions sont bien plus vives d l'oxygène pur que dans l'air.
En effet, un morceau de bois ne présentant \ qu'un point en ignition se rallume instantanén
quand on le plonge dans l'oxygène. Le charbon, le phosphore, le soufre brûlent avec un bien plus grand (Jclal. et sont bien plus rapidement consumés dans l'oxygène que dans l'air.
Certains mélaux dont l'oxydation est lenle dans l'air, même à la terapéralure rouge, s'enllaminent et brûlent dins une atmosphère d'oxygène. Prenons une mince spirale de fer à laquelle nous avons fixc5 un petit morceau d'amadou allumé, et plongeons le tout dans un flacon plein d'oxygène : nous voyons bientdt la combustion de l'amadou se propager au fer, qui s'enflamme. l£ métal se combine à l'oxygène en projetant de tous côtés des étincelles formées d'oxyde de fer porté à la température rouge, et la combustion continue tant que le fer trouve de l'oxygène pour s'y combiner.
Le magnésium, déjà si éblouissant quand il est enllarainé à l'air libre, brûle dans l'oxygène pur avec un tel éclat que l'œil ne peut le supporter.
Toutes ces combinaisons de l'oxygène où nous voyons se produire de la chaleur et de la lumière sont des phénomènes de combustion dans le sens ordinaire de ce mot. Ce sont elles que nous utilisons dans nos appareils de chauffage et d'éclairage, suivant que nous voulons avoir de la chaleur ou de la lumière. Nos combuslîbles, nos substances éclairantes brûlent, parce que leurs éléments, charbon et hydrogène, se combinent à l'oxygène pour fournir de nouveaux produits,- et que cea réaclions donnent lieu à des phénomènes calorifiqaes et lumineux.
Notons bien que l'intensité de la chaleur et celle de
ta lumière ae sont pas forcément en corrélation l'une
avec l'autre : ainsi la llamme de l'hydrogène, pâle, peu
Ëdairante, est cependant très chaude.
Quand on utilise les phénomènes de la combiaVwTi,
on se propose d'obtenir soit de la lumière, soit de la .chaleur.
Pour augmenter la production de chaleur, il sufQt d'activer la rapidité de la combustion en fournissant au combustible une grande quantité d'oxygène. C'est à quoi l'on arrive dans nos foyers, dans les forges, par l'usage du souffTet à l'aide duquel on envoie à chaque
, instant de nouvelles portions d'air, c'est-à-dire d'un
' mélange renfermant de l'oxygène.
,' Cependant il ne faut pas fournir au combustible une trop grande quantité d'air, car cet air, étant froid, peut abaisser suffisamment la température du corps pour empêcher sa combustion. Ainsi une bougie, qui brûle plus activement dans un faible courant d'air, s'éteint quand on la souffle vigoureusement. C'est pour une raison analogue qu'on injecte de l'air chaud dans les hauts fourneaux, afm d'activer la combustion sans abaisser la température.
Si l'on veut obtenir des températures excessivement élevées, on se sert alors d'oxygène pur et on choisit un combustible pur qui se combine intégralement à l'oxygène; ce combustible est l'hydrogène, et l'on règle l'arrivée des deux gaz de manière à n'employer que les quantités nécessaires à leur combustion complète. Ces conditions de combustion sont réalisées dans le chalumeau à gaz oxy -hydrique.
Sans entrer dans la description détaillée de cet appareil, il suffît de dire qu'il est formé par un ajutage auquel viennent se joindre deux tubes munis de robinets et communiquant l'un avec un réservoir d'iiydrogène, l'autre avec un réservoir d'oxygène. On commence par dégager un courant d'hydrogène , de manière à chasser l'air que renferme l'ajutage commun auquel se rendent les deux tubes, puis on ouvre le
robinet ilu tube b oxygène. Ce dernier vient se mêlapH & l'hydrogène ; on allume ce mélange, et la combustion i a lieu it l'oiilice de l'jijulage. La température produite par cette combustion est excessivement élevée; une aiguille à tricoter, placée dans la flamme, brûle rapidement eu lançant de tous côtés de brillantes étincelles d'oxyde de fer. L'emploi du chalumeau à gaz oxy-hydrique a permis à MM. Deville et Du^bray de tondre facilement le platine et l'iridium, qui n'enlrent en fiKioii qu'au-dessus de 2000'.
il. Les flammes sont produites par la combustion des gaz. Pour qu'une ilamme ait de l'éclat, il faut qu'elle tienne en suspension des particules solides qui s'échaullent et sont portées à l'incandescence; la imme de l'hydrogène, qui produit cependant une si élévation de température, est peu éclairante. le gaz d'éclairage, dans un bec ordinaire, nous le une flamme éclairante, c'est qu'il renferme de 'hydrogène et du carbone. Ce gaz hydrocarboné se décompose en partie à l'intérieur de la flamme, en donnant des particules de charbon qui deviennent incandescentes et sont ensuite entraînées à la partie extérieure, où elles se coraburent au contact de l'air. Quand une lampe fume, c'est que le charbon rais en liberté par la décomposition de l'huile au centre de la Jlamme n'est pas entièrement brûlé à l'extérieur. Mais d'un autre c<5té, si la combustion des éléments du combustible est immédiate, la flamme est sans éclat; on observe ce fait eu soufflant de l'air dans une lampe d'éraailleur. Tous les éléments du gaz étant instantanément brûlés, sans qu'il y ait de particules de charbon mises en liberté, le jet gazeux devient moins lumineux, 11 suflit donc, pour rendre une flamme lumineuse, si e3e est suffisamment chaude, de lui fournir un corps
solide qu'elle pourra échauffer et porter à l'incandescence.
Ainsi une flamme de lampe d'émailleur où l'on dirige un courant d'air devient très éclairante, si l'on place sur son trajet un petit treillis de fils de platine.
Les corps solides non combustibles, la chaux, la ^ magnésie, se comportent comme les fils de platine; ' quand on dirige sur un morceau de magnésie la . flamme peu éclairante, mais très chaude du chalumeau oxy-hydrique, cette magnésie est portée au rouge blanc et rend la flamme très lumineuse.
18. Toutes ces combustions sont dites combustions vives, parce qu'elles ont lieu avec chaleur et lumière; 3 ce sont des oxydations. Il est aussi des phénomènes d'oxydation dans lesquels la chaleur et la lumière ne sont pas toujours appréciables. On les désigne sous le nom de combustions lentes.
Telle est l'oxydation du fer qui, dans un air humide, se transforme peu à peu en rouille. Si, au contraire, on projette à l'air du fer dans un grand état de division, il y a combustion vive et passage immédiat du fer à l'état d'oxyde. La quantité de chaleur développée est donc, comme nous l'avons vu plus haut, en rapport avec l'énergie de l'oxydation.
La respiration elle-même n'est qu'une combustion lente, dans laquelle il est facile de constater la production de chaleur.
L'oxygène de l'air introduit par la circulation dans les poumons se fixe sur les globules sanguins et est entraîné dans les capillaires, où il se combine avec le charbon et l'hydrogène des tissus : les produits de cette combustion, acide carbonique et eau, circulent avec le sang veineux et sont rejetés par le poumon, siège des échanges gazeux de l'organisme.
OXYGÈNE
Cette étude de Toxydation, qui a réuni, dans un même ordre de phénomènes, les combustions ordinaires et la respiration, est due au beau génie de Lavoisier.
19. Comme les combustions sont le plus ordinairement des actes d'oxydation, il ne faut pas croire néanmoins que ceux-ci seulement s'accomplissent avec production de chaleur et de lumière. Bien des réactions chimiques sont également accompagnées de phénomènes calorifiques et lumineux; telle est la combinaison de l'antimoine avec le chlore, du soufre avec le cuivre, etc. Le nom de combustion, d'une façon générique, s'applique donc à toutes les réactions chimiques où l'on observe formation de chaleur et de lumière; mais dans le sens habituel du mot, quand on parle de combustion sans autre spécification, on a toujours en vue un acte d'oxydation.
En parlant de l'hydrogène , nous avons dit qu'en brûlant au contact de l'air il se combine avec l'oxygène, et que le produit de cette combinaison est de 1 eau. Nous voici donc arrivés à l'étude de ce corps important, à propos duquel nous pourrons exposer les lois qui régissent les combinaisons, et les théories qu'on a déduites de la généralisation des faits.
ORIMAUX. — CBIMJE JNORG,
EAU
20. Historique, — C'est indépendamment les uns des autres que les chimistes anglais et français reconnurent la nature complexe de l'eau. Waltire le premier vit en 1781 qu'il se forme de l'eau par la détonation d'un mélange d'hydrogène et d'oxygène provoquée par l'étincelle électrique, et Gavendish confirma peu de temps après cette observalion, mais c'est en 1783 seulement que l'eau fut considérée comme un composé d'hydrogène et d'oxygène, en Angleterre par Priestley et Watt, en France par Monge à Mézières, par Lavoisier et Laplace à Paris. Lavoisier, poursuivant ses recherches soit seul, soit en collaboration avec Meusnier, mit le fait hors de doute, non seulement en réalisant la synthèse de l'eau, mais encore en la décomposant.
21. Composition de Veau, — Divers procédés d'analyse permettent de déterminer la composition de l'eau.
1° Lavoisier dirigeait de la vapeur d'eau sur du fer chaufifé au rouge. Le fer s'emparait de tout l'oxygène,
et l'hydrogène qui se dégageait fut recueilli sur le mercure. En connaissant le poids do l'eau employée, l'augmentation de poids du fer et le volume de Tliydrogène dégagé, volume dont on déduisait le poids du gaz. on avait tous les élémenls pour connaître les quantités pondérales d'hydrogène et d'oxygène qui entrent dans la composition de l'eau.
2« On peut aussi décomposer l'eau par voie électrotique. Dans un verre renfermant de l'eau additionnée
Fig. ;;. — Analyse de l'eBu pir lu pilo.
1 marin pour la rendre meilleure conductrice de^
ricité, on renverse de petits tubes gradués rera-J
Bd'eau ; dans l'un d'eux se rend l'électrode positiveÉ
Eté pile; dans l'autre, l'électrode négative (fig. 8)..r
(US l'influence du courant électrique, l'eau est décora- j
posée; l'hydrogène se rend au tube correspondant aql
We négatif, tandis que l'oxygène se réunit dans l8(j
i qui correspond au pûle positif, el Von iowîM
que le volume d'hydrogène mis en liberté est exactement double de celui de l'oxygène.
Cette analyse de l'eau, faite pour la première fois ^n 1800 par les physiciens anglais Carlisle et Nicholson, nous apprend que l'eau renferme 2 volumes d'hydrogène pour un volume d'oxygène.
Gomme on connaît la densité de ces deux gaz, on peut en déduire le poids relatif.
La densité de l'oxygène étant 1,10563, et celle de l'hydrogène 0,0693, c'est dire qu'un volume du premier pèse environ seize fois celui du second, car
Puisque, dans l'eau, il y a 2 volumes d'hydrogène pour
1 volume d'oxygène, nous voyons que le rapport pondéral des éléments de l'eau est de 2 parties d'hydrogène pour 16 parties d'oxygène, ou en d'autres termes -que 18 grammes d'eau , par exemple , renferment
2 grammes d'hydrogène pour 16 grammes d'oxygène. 22. La formation synthétique de l'eau vient à l'appui
des données fournies par l'analyse. L'appareil dont on se sert, connu sous le nom d'eudiomètre, est essentiellement formé d'un tube en verre épais, dans lequel on introduit un mélange d'hydrogène et d'oxygène, mélange que l'on fait traverser par une étincelle électrique. L'eudiomètre le plus simple est formé d'un «tube en verre résistant, gradué, et muni à sa partie supérieure de deux fils minces de platine soudés dans le verre, dont les extrémités intérieures sont très voisines. On remplit ce tube de mercure, on le renverse sur la cuve, et l'on y fait arriver un mélange de 2 volumes d'hydrogène et 1 volume d'oxygène. On met alors les fils de platine en communication avec les ^pôles d'une pile ; la combinaison des deux gaz a lieu.
Quand les paz ont été rigoureusement mesurés, ils s'unissent intégralement pour se convertir en eau et <lisparaissent sans laisser de résidu.
Si l'on introduisait dans l'eudiomètre des volumes égaux des deux gaz, soit 100 vnlumes d'hydrogène et -100 volumes d'oxygène, les 100 volumes d'hydrogène auraient consommé seulement 50 volumes d'oxygène, et, après la réaction, il y aurait un excès de 50 volumes de ce gaz. C'est toujours, en effet, i volume d'oxygène qui se combine à 2 volumes d'hydrogène ; ce rapporU est invariable. -M
Le mélange de 2 volumes d'hydrogène et de 1 volume 1 d'oxygène a été appelé gax tonnant. Si l'on enflamme ce mélange, la combinaison des deux gaz a Ueu avec une violente explosion. Cette explosion a pour cause l'expansion considérable de la vapeur d'eau produite instantanément à une haute température, et qui, se condensant ensuite rapidement, amène une brusque rentrée de l'air dans le flacon oii a lieu la détonation. J Aussi, quand on fait cette expérience, comme le Qacon I est souvent brisé, il est nécessaire de l'entourer de.l linges épais, pour que les débris de verre ne soient 1 pas projetés sur l'opérateur. I
23. La métliode eudiométrique a permis â Gay-Lussac n «t Humboldt de déterminer la composition volumétrîque de l'eau ; on en déduit la composition pondérale. Comme le mesurage et la pesée des gaz présentent des difficultés sérieuses d'expérience et peuvent entraîner des causes d'erreur, il était bon de contrôler la composition de l'eau au moyen d'une méthode pondérale précise. C'est ce qu'a fait Dumas par son procédé de j synthèse de l'eau. I
Ce procédé est fondé sur les propriétés de l'oxydel de cuivre. ■
L'oxyde de cuivre est une matière noire, pulvérulente, formée par l'union de Toxygène et du cuivre. Quand on chauffe au rouge sombre cet oxyde de cuivre et que l'on y fait arriver un courant de gaz hydrogène bien pur et parfaitement desséché, Thydrogène se combine à l'oxygène de l'oxyde de cuivre pour former de Teau. Gomme, d'une part, on peut savoir exactement le poids de l'eau formée, que d'autre part on a pesé l'oxyde de cuivre avant et après l'opération, ce qui indique la quantité d'oxygène abandonné par l'oxyde, on n'a plus qu'à défalquer ce poids d'oxygène du poids total de l'eau formée pour connaître la quantité de l'autre élément, l'hydrogène.
La figure 9 indique la disposition de l'appareil. A est un flacon destiné à dégager de l'hydrogène au moyen du zinc et de l'acide sulfurique. Les tubes B, G, D, E, F sont destinés à purifier l'hydrogène; le premier renferme de l'azotate de ploml) pour fixer l'hydrogène sulfuré, le second du sulfate d'argent destiné à retenir l'hydrogène arsénié et l'hydrogène phosphore ; les deux autres contiennent des fragments de potasse, qui arrête l'hydrogène siliciô et l'hydrogène carboné. Enfin les tubes G et H sont remplis de ponce imbibée d'acide sulfurique; ils sont eux-mêmes refroidis ; ils ont pour but de dessécher parfaitement le gaz. Le petit tube I, également rempli de ponce sulfurique, sert de tube témoin pour indiquer que le gaz est complètement sec; il ne doit pas varier de poids pendant l'expérience.
Toutes les parties de l'appareil que nous venons de passer en revue sont donc destinées à fournir de l'hydrogène pur et sec.
La réduction de l'oxyde de cuivre s'opère dans le ballon L où l'on a introduit de l'oxyde de cuivre récem-
"ïrient calciné, et qu'on a pesé après y avoir l'ait le vide. Le ballon I, étant chaulTé au rouge sombre, la réduction de l'oxyde de cui^Te s'opère, et l'eau formée se rend ilans le ballon M, où elle se con- (lenâe eji partie. L'eau non condensée dans ce ballon est retenue par les tubes P, Q, a, s, qui renferment des substances avides d'eau, L'aug- Rientalion de poids du ballon M et des tubes P, Q, R, S indique la quantité d'eau formée; la perte de poids du ballon L, pesé vide d'air et refroidi après l'opération, indiiiue la quantité d'oxygène employée pour la production de l'eau.
L'expérience a montré à Dumas que l'eau ren-
riae en poids :
ndroKËtie H. 11
eygène ss.a»
^dire que l'hydrogène ! sont dans !e
rapport de 1 à 8 ou 2 à 16. 9 grammes d'eau renferment 1 gramme d'hydrogène et 8 grammes d'oxygène.
24. Si maintenant nous voulons comparer l'eau à ses constituants sous le même état, c'est-à-dire à l'état gazeux, nous arrivons à nous demander combien de volumes de vapeur d'eau sont fournis par la combinaison de deux volumes d'hydrogène et d'un volume d'oxygène; en d'autres termes, quel volume occupe la vapeur d'eau produite par cette combinaison.
L'expérience et le raisonnement permettent également d'arriver à résoudre ce problème.
L'expérience se fait au moyen de l'appareil repré- -senté par la figure 10.
Il se compose d'un eudiomètre B en communication par un tube en caoutchouc avec un tube vertical. L'eudiomètre B est enveloppé d'un manchon C dont la partie supérieure est traversée par les deux fils de ,platine de l'eudiomètre. Le manchon C est en communication avec un ballon A dans lequel on met de Falcool amylique, qu'on portera à l'ébuUition et dont la vapeur arrivant dans le manchon G élèvera à 130** la •température de l'eudiomètre. Les vapeurs d*alcool amylique sont dirigées ensuite dans un serpentin S, où •elles se condensent.
L'eudiomètre et le tube correspondant sont placés sur une même ligne verticale, grâce à la flexibilité du tube en caoutchouc qui les rejoint, remplis de mercure et renversés sur la cuve à mercure. On fait arriver dans l'eudiomètre un mélange de deux volumes d'hydrogène et d'un volume d'oxygène, on retourne le tube de manière qu'il devienne vertical comme dans la figure, et l'on porte l'alcool amylique à l'ébuUition. On élève le tube ouvert plus ou moins sur le support, jusqu'à ce que le niveau du mercure soit le même dans
i'eudiomètre et dans le tube. On note alors sur I manchon le volume occupé par le mélange gazeux. Ouand les vapeurs d'alcoot amylique ont échauffé
reudlomètre au-dessus de lOO", on met en communication les deux flls de platine de I'eudiomètre avec une bobine ; la combinaison a lieu, et, comme I'eudiomètre est à une température supérieure à 100", l'eau s'y trouve a l'état de vapeur. On rétablit alors les deux niveaux du mercure en élevant le tube ouvert, et l'on constate que le volume occupé par la vapeur (Yeaw
dans l'eudiomètre n'est que les deux tiers du volume gazeux primitif; c'est-à-dire que les deux volumes d'hydrogène et le volume d'oxygène se sont combinés en donnant deux volumes de vapeur d'eau.
On arrive immédiatement à la même solution par le raisonnement, en connaissant la densité des gaz et celle de la vapeur d'eau. En effet, un volume d'air étant pris pour unité, la densité de l'hydrogène est de 0,0693, et celle de l'oxygène est de 1,1056. Si les 2 volumes d'hydrogène et le volume d'oxygène se condensaient en un seul volume de vapeur d'eau, il est évident que la densité de ce volume de vapeur d'eau serait la somme des densités de ses constituants.
Cette densité serait de 1 ,2442, car l'eau est formée de :
2 vol. d'hydrogène pesant 2 x 0,0693 = 0,1386 1 vol. oxygène = 1,1056
En d'autres termes, un volume d'air pesant 1, un volume de vapeur d'eau pèserait 1,2442.
Mais, si nous déterminons par l'expérience la densité de la vapeur d'eau, nous trouvons que cette densité est seulement de 0,622. Ce chiffre de 0,622 est la moitié du chiffre qu'offrirait la vapeur d'eau, si les 3 volumes de gaz constituants étaient condensés en un seul volume de vapeur; il en résulte donc que ces trois volumes, en se condensant, donnent 2 volumes de vapeur d'eau.
25. Il nous est donc acquis maintenant : 1° que l'hydrogène et l'oxygène se combinent pour former de l'eau, dans des rapports pondéraux de 1 d'hydrogène pour 8 d'oxygène, et dans des rapports volumétriques de 2 volumes du premier pour 1 du second ; 2** que la condensation due à la combinaison est d'un tiers,
c'est-à-ilire que les deux volumes d'hydrogène et le volume d'oxygène fouroissent deux vulumes de vapeur (l'eau :
2 vi.l. liMlrng&ro 2 X 0,0CI!3 = 0,1386 1 vol, iisyRÈne = 1,1 D56
2 vol- de VHpeur d'eau l,2(ia
Voici des faits précis, des relations pondérales résultant même de l'expérience. Pour arriver à réunir ces données dans une même formule qui les comprendra toutes, il faut exposer les lois primordiales de la chimie et ahonier les théories chimiques.
C'est ce que nous ferons aussitôt que mjus aurons terminé l'histoire de l'eau.
2b. Propriétés de l'eau. — L'eau, telle que nous la fournit la nature, n'est jamais a i'état de pureté absolue; elle renferme^ en .suspension ou en solution des matières étrangères, des sels, des gaz. Pour l'eu débarrasser, on la soumet à la distillation, de manière à la réduire en vapeurs qui se séparent des substance.? solides et vont se condenser dans des récipients.
L'eau distillée pure ne laisse aucun résidu parl'évaporation et ne doit troubler par aucun réactif.
L'eau est liquide à la température ordinaii-e, transparente, inodore, insipide. Vue en petite quantité, elle est incolore, mais les grandes masses d'eau présentent une belle couleur bleue.
Par un refroidissement suffisant, elle se solidifie, se Congèle. C'est ce point de congélation de l'eau qui, étant un terme fixe, a été pris pour tej'rne de graduation inférieur du thermomètre centigrade et du thermomètre de Réauraur. Le zéro de ces instruments correspond au point de solidification de l'eau, ou, ce qui revient au niéiiie, au point de fusion de la gVace,
car la température de fusion de la glace est invariable. Lorsqu'une masse d'eau, dans un repos complet, est refroidie lentement, elle peut s'abaisser au-dessous de zéro sans se solidifier; mais par l'agitation elle se solidifie immédiatement, et la température remonte brusquement à zéro.
Si la température de la glace est constante pendant la durée de sa fusion, c'est que toute la chaleur empruntée au milieu ambiant est employée à la faire changer d'état. La glace, en effet, en se liquéfiant, absorbe 79 calories, c'est-à-dire que la chaleur nécessaire pour transformer la glace à 0° en eau également à zéro serait suffisante pour élever le même poids d'eau de 0° à 19\
L'eau solide est cristallisée : la glace est formée par l'enchevêtrement de petits cristaux qui sont des prismes à six pans ou de doubles pyramides hexagonales. La neige, qui est de l'eau congelée dans l'atmosphère, présente souvent des étoiles à six rayons réguliers.
Quand sa température s'abaisse, l'eau se contracte, et son volume diminue jusqu'à 4°, mais au-dessous de 4° elle se dilate, et la glace occupe un volume d'un dixième plus considérable que celui de l'eau à 4*. Aussi, lorsque l'eau vient à se solidifier dans des vases, elle en amène souvent la rupture en brisant les obstacles qui s'opposent à son expansion. Pendant les froids de l'hiver, on doit veiller à ce que les tonneaux, les fontaines, les tuyaux de conduite, soient vides, s'ils sont exposés à la gelée. La force d'expansion de la glace est si considérable que des bombes, des canons de fusil, peuvent être brisés quand on les remplit d'eau et qu'on les expose à un grand froid, après les avoir hermétiquement fermés.
C'est la même cause qui fait périr les végétaux pen-
: déchire les vaisseaux cle la plante.
Du moment cjue le volume de l'eau diminue jusqu'^ 4'. et qu'il augmente au-dessous de cette températurt c'est à 4° que se trouve le maximum de deosité i l'eau. Cette densité a été choisie pour l'unité à h on compare les liquides et les solides. C'est égaleraeny à la température de 4° qu'on a. pris 1 centimètre cul d'eau pour l'unité de poids, le gramme.
La glace et l'eau émettent des vapeurs seni toutes les températures, mais l'eau n'entre en ébulli- ' lion, comme tous les liquides, que lorsque sa tension de vapeur fait équilibre h la pression atmosphérique. La température constante à laquelle a lieu cette ébullition, sous la pression normale de 760 millimètres, a été choisie pour poiut flxe supérieur des échelles thermométriques, 80" pour le thermomètre Réaumur,- 100° pour le thermomètre centigrade.
Tous les changements d'état des corps eorrespoa-J dent à des phénomènes thermiques; de môme que la glace absorbe 79 calories pour se transformer en e à 0", ce qu'on ajjpelle chaleur latente de fusion, môme l'eau, pour passer à l'état de vapeur, absorbe une grajide quantité de chaleur. La chaleur latente de v^orisalion de l'eau est de 537 calories, c'est-à-dire que la chaleur nécessaire pour réduire en vapeur jl i kilogramme d'eau à. 100° est égale à celle qu'il fau- 'P lirait pour élever, de 0" à 100", 5',37 d'eau (la calorie' J étant la quantité de chaleur qu'absorbe i kilogramme/ d'eau pour s'échaulTer de 0" à 1°).
La vapeur d'eau à 100° occupe un volume iôiiG (> plus grand iiue le volume d'eau qui lui a donné na »anee.
L'eau joue un grand rûle dans les réactions chU
miques; tantôt elle agit simplement comme dissolvant^ sans altérer I9, nature des corps avec lesquels on la met en contact; tantôt elle s'y combine, et cette combinaison détermine la forme cristalline du composé; tantôt elle les décompose en se détruisant elle-même. Nous aurons souvent Toccasion d'observer ces divers ordres de phénomènes.
27. Les agents physiques peuvent décomposer l'eau; nous avons vu que le courant électrique la dédouble en ses éléments; il en est de même de la chaleur, ainsi que Ta constaté M. Deville.
Fig. 11. — Dissociation de l'eau.
La décomposition de l'eau par la chaleur a déjà lieu vers 4200®. Quand on dirige de la vapeur d'eau dans un tube porté à la température de 1200o, une partie de l'eau se scinde en hydrogène et en oxygène. Cette décomposition partielle, qu'on désigne sous le nom de dissociation, se démontre au moyen de l'appareil cidessus (fig. 41).
Cet appareil se compose de deux tubes concentriques, l'intérieur en terre poreuse, l'extérieur en porcelaine. Dans le tube intérieur B on fait arriver un courant de vapeur d'eau, et dans l'espace annulaire A que
pent les deux tubes, un courant de gaz carboniqi tiiié îi entraîner I133 gaz qui s'y trouveronl. [uand on chaufle les tubes à 1200", la vapeur d'eau ' &déconi)K)se partiellement dans le tube poreux, et, aame l'hydrogène est beaucoup plus diffusible que ^autres gaz, il traverse le tube poreux, passe dans ^ace circulaire, oii il est entraîné par le gaz carbotae. et vient se rendre dansT^éproiivette C renversée
. Dans le tube intérieur se trouve de l'oxygène . l ne se diffuse que très lentement et par conséquent e rendre dans l'éprouvette D en communicatioaJI i tube. On recueille donc séparément l'oxygène-'' li'hydrogène provenant de la dissociation de l'eau h î température, et qui reibrraeraient de l'eau s'ils
ïrésence au-dessous de -t'iUO".
i. Des eaux. — Les eaux que fournit la nature sont Irgées de principes étrangers en proportions varia- . Suivant qu'elles sont plus ou moins propres à
1 complètement inaptes à cet usage, distingue en eaux douces ou potables et en eauifi* h potables.
i premières compi'ennent les eaux de pluie, les iff de sources, les eaux de rivières et de Heuves, et 6 puits. Les secondes comprennent l'eau des s et la plupart des eaux dites minérales. !9, Eaux potables. — Toutes les eaux douces pea<^ t êlre bues par l'homme, mais elles ne sont pas^
s inconvénient, et il faut préciser avec soin Saractêres des eaux potables.
9 eau potable de bonne qualité doit présenter les riétés suivantes : être fraîche, limpide, sans odeur, pe saveur agréable et très faible, ni douce, ni alée, renfermer de l'air en dissolution, ioudre le sa\ûn sans former de grumeaux, et cour- J
tenir une petite quantité de matières minérales dissoutes, dont le poids ne s'élève pas au-dessus de 50 centigrammes par litre .
La fraîcheur, la limpidité, le manque d'odeur, sont des qualités des eaux potables que notre goût même nous indique. La température de Teau potable doit être de 8 à 15 degrés. Au-dessus, elle ne nous donne pas cette sensation agréable que nous recherchons; au-dessous, elle est fatigante pour Testomac, et quelques hygiénistes pensent que l'usage d'eaux trop fraîches peut amener des engorgements glandulaires.
La présence de l'air dans les eaux potables est indispensable; les eaux non aérées sont fades, d'une digestion laborieuse. Ainsi les eaux très pures qui proviennent de la fonte des glaciers exercent une influence fâcheuse sur la santé, parce qu'elles ne renferment pas d'air en dissolution. M. Boussingault, ayant remarqué que le goitre est endémique sur les hauts plateaux des Cordillères, en attribue la production à l'usage exclusif d'eau provenant de la fonte des glaciers.
Au contraire, l'eau qui a séjourné quelque temps à l'air libre retient des gaz en dissolution, de l'acide carbonique, de l'oxygène, de l'azote. Un litre d'eau de Seine renferme au mois de janvier :
Azote 21 cent, cubes.
Oxygène 10 —
Acide carbonique 22 —
(Péligot.)
Le mélange des gaz dissous dans l'eau ne présente pas la composition de l'air atmosphérique ; il est plus riche en oxygène et en acide carbonique. L'air n'étant pas une combinaison, ses gaz constituants se dissolvent dans l'eau suivant leur solubilité propre.
Les différentes eaux potables ne renferment pas la même proportion de gaz ; pour qu'elles soient bonnes, elles doivent en tenir en solution de 50 à 85 centimètres cubes par litre, formés de 8 à 10 pour 100 d'acidp carbonique, 27 à 30 d'oxygène, OU à 03 d'azote.
30, Les matières salines qui existent dans les bonnes eaux potables varient do 0«',13 k Oï',50 par litre. Elles consistent en carbonate de chaux, Ofi",04 à Or ,17; ublorures alcalins, environ le même cbiffre; sulfate chaux, 3 milligranimes à 2 centigrammes; silice silicate, 2 à 5 milligi-ammes.
Ces éléments minéraux servent non seulement communiquer à l'eau une Iiîgôre saveur, mais encor»] ils sont absorbés par l'organisme. Il résulte des exp( riences de Chossat sur les pigeons, et de M. Boussingault sur les porcs, que toute substance saline contenue dans les eaux est utilisée du moment qu'elle peut faire partie de l'organisme. Entre autres faits, M. Boussingault a constaté qu'un porc avait fixé dans son squelette, en quatre-vingt-treize jours, une quantité de chaux s'élevant à 150 grammes, fournie tout entière par les 900 litres d'eau (ju'il avait ingérés, tandis que la nourriture solide n'en avait fourni que !>8 grammes. Les matières salines des eaux jouent donc un TÔle important dans l'ossification.
Il ne faut pas néanmoins que les matériaux solides dépassent une certaine proportion. Les eaux qui renferment'par litre plus de On', 50 de sels calcaires sont d'une digestion diflicile et impropres aux usages domestiques, tels i[ue la cuisson des légumes et le blanchissage du linge. Ces eaux son! dites eaux crues, eaus dures ou eaux lourdes; on les appelle séléniteuses quand elles sont riches en sulfate de chaux.
f;es eaux sont impropres à la cuisson des \èg\iTt\6Si.
les d&^^J
parce que la chaux contenue en forte proportion se combine avec la caséine végétale ou légumine de l'enveloppe des haricots, des pois, des lentilles, et que €0 composé calcaire très dur ne se ramollit pas par la cuisson. D'autre part, elles jie dissolvent pas le savon, parce qu'elles le décomposent ; le savon est un stéarate de soude que les sels de chaux convertissent ;en stéarate de chaux insoluble.
Certaines eaux, qui ont été soumises à de fortes pressions dans les couches inférieures du sol, sont chargées d'acide carbonique et, traversant des terrains •calcaires, dissolvent des quantités notables de carbonate de chaux à Tétat de bicarbonate ou carbonate acide. Quand elles viennent à sourdre à la surface du sol, la pression diminuant, elles perdent de l'acide carbonique et laissent déposer du carbonate de chaux. L'eau du ruisseau de Saint-AUyre, en Auvergne, donne un dépôt si abondant, qu'un objet plongé c[uelques (heures dans cette eau se recouvre d'une couche uniforme et solide de carbonate calcaire.
C'est également à l'état de bicarbonate que le carbonate calcaire se trouve en petite quantité dans les •eaux potables; les stalactites et les stalagmites sont formées par l'évaporation lente d'eaux contenant du bicarbonate de chaux. Une goutte d'eau filtre à la partie supérieure d'une voûte ; là elle reste suspendue et s'évapore en laissant un dépôt de carbonate de •chaux; une seconde goutte vient augmenter ce dépôt, et quand ce fait s'est répété non seulement des années, mais encore des siècles, ces dépôts successifs ont formé à la voûte de la grotte des pyramides suspendues dont le sommet est tourné vers le sol et qui constituent les stalactites. D'autre part, toutes les gouttes d'eau qui -ont filtré à travers la voûte ne sont pas restées suspen-
du«s; lieaucoup sont tombées sur le sol et, par lei évaporalion, produisent dea dépôts successifs qui transforment en pyramides à sommet dirigé vers li voûte et appelées stalagmites. Souvent les pyramides] supérieures et inférieures arrivent à se réunir et foi ment des colonnes légères et brillantes de carbonal de ehauK cristallisé.
Les sels de magnésie se trouvent souvent dans eaux avec les sels de chaux; ils ont les mêmes incoavénients que ceux-ci; les eaux magnésiennes doivenftl être rejetées. Si la proportion de sels magnésiens ei supérieure à 15 ou 20 centigrammes par litre, elles sont plus potables et rentrent dans la classe des eaux; minérales .
Les eaux douces contiennent souvent des matièn organiques; la proportion de celles-ci ne doit pasdépasser 1 milligramme par litre. Les matières organi' ques peuvent non seulement se corrompre, entrer putrô^ction et communiquer i l'eau une .saveur désa gréable, mais encore elles lui enlèvent l'oxygène dissous et la font rentrer dans la catégorie des eaux non aérées. Enfin les eaux peuvent renfermer des organiames vivants qui agissent fâcheusement sur l'éco- Domie. On sait qu'un grand nombre de maladies épi-j! démiques sont surtout propagées par des microbe», spéciflfpjes contenus dans les eaux.
M. Eaux de pluie. — L'eau de pluie n'est pas pure, «laoique ce soit une eau distillée. La plus impure celle qui tombe au commencement d'une grande pluie; elle nettoie l'atmosphère et se charge des principes qui s*y trouvaient en suspension; aussi est-elle plusricheen aubstances organiques et se putréfie-t-^le facilement
Les matièreH que renferme l'eau de pluie varient suivant les lieux oii on la recueiile. On y reticonUe. ift'
l'ammoniaque en plus forte proportion dans les villes qu'à la campagne; l'eau de piuie en contient jusqu'à 4 milligrammes par liU-e, L'eau de brouillard, qu'on peut rapprocher de l'eau de pluie, est bien plus riche en ammoniaque, car M. Boussingault en a trouvé jusqu'à 457 milligrammes par litre dans l'eau d'un brouillard de Paris. La quantité d'ammoniaque est plus forte dans l'eau de pluie en été qu'en hiver. On rencontre aas^i un peu d'acide azotique dans les eaux de pluie, acide azotique formé dans l'atmosphère par l'union directe de l'azote et de l'oxygène, sous l'inlluence électrique Aussi est-il bien plus considérable en été, où il s'en trouve 3 dixièmes de milligramme par litre, tandis que l'eau de pluie d'hiver n'en contient qu'un dixième de milligramme (Bineau).
L'eau de pluie renferme en outre des traces de chloiiire de sodium, de sulfate de soude, de sulfete de cliaux; mais, d'après les analyses de M. Marchand, la totalité des principes solides fournis par l'eau de pluie ne s'élèverait qu'à 6 milligrammes par litre.
Si l'on a la précaution de rejeter les premières portions d'eau de pluie, on voit que cette eau, étant suffisamment aérée et ne renfermant pas un excès de substances minérales, est une eau douce, potable, dont on peut faire usage sans inconvénient. Et, de fait, dans les villes où manquent les eaux de sources, on recueille les eaux pluviales et on les conserve dans des citernes. Il importe, pour assurer leur conservation, de mettre les citernes h l'ahri de la lumière, parce que les orga^ nismes inférieurs ne se développent pas dans l'obscurité. Au point de A^ue de l'usage domestique, on peut rapprocher les eaux de pluie de l'eau distillée qu'on obtient à bord des navires au moyen de l'eau et qu'on a soin d'aérer.
IEAtI bLes eaux de neige et celles qui proviennent de la pite des glaciers, les eaux des lacs, se rapprochent de nau de pluie par leui's éléments; mais elles sont inl teures, parce qu'elles ne sont pas aérées. l Malgré leur petite quantité, les principes solides coi Knus dans l'eau de pluie n'en jouent pas moins ui pôle important dans la végétation. Suivant M. 1. Pierre, un hectare de terre, en Normandie, reçoit par an 50 kilogrammes de chlorures dont 44 kilogrammes de chlorure de sodium, 23 kilogrammes de sulfates et 26 kilogrammes de chaux, fournis par les eaux de I pluie.
. Eaux de sources, de rivières et de fleuves. — principes minéraux de ces eaux, généralement bplicables aux usages journaliers, varient suivant la ^ure des terrains qu'elles traversent ; les sources qui rtent des terrains secondaires donnent généralement i eaux potables d'une excellente qualité; celles qui ; des couches gypseuses, anthraciteuses ou Friteuses sont imputables. La proportion des matières 3 diminue après les grandes pluies, tandis qu'elle fagmente après les débordements.
On se sert ordinairement des eaux de sources, de rières et de fleuves pour alimenter les villes, en rejejiit celles des petits cours d'eau, partiellement staints, qui ne sont pas aérées et renferment des mares organiques en putréfaction. On a la précaution Eppérer la prise de l'eau d'un fleuve avant son entrée i ville qu'il traverse. Néanmoins, on n'est pas é d'avoir ainsi des eaux saines pour la boisson, des hvaux récents ayant montré que des affection.s épidé- |ues, c'onjme la lièvre typhoïde et le choléra, sont à des organismes inférieurs, des microbes, qui pénètre amenés dans les eaux par les déjections des
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malades ou le lavage du linge et propager la maladie. Ainsi toutes les fois qu'on distribue à un quartier de Paris de Teau de Seine même prise avant l'entrée du fleuve •dans la ville, la fièvre typhoïde augmente d'une façon notable dans ce quartier. Les recherches des hygiénistes ont prouvé aujourd'hui, d'une façon certaine, que l'eau est le principal propagateur des maladies épidémiques ; il s'ensuit donc que, pour fournir l'eau potable aux villes, il faut, après avoir choisi une eau de bonne •qualité, capter la source et la faire arriver jusqu'aux lieux de distribution dans des conduites bien fermées afin qu'elle ne reçoive, sur son trajet, aucune matière pouvant la souiller.
33. Eaux de puits. — Les puits fournissent des eaux <lont la qualité dépend du terrain dans lequel ils sont creusés. Les terrains calcaires de Paris donnent des ^aux très chargées de plâtre et tout à fait impropres aux usages domestiques. x\insi l'eau du puits de l'École militaire renferme plus de 2 grammes de matières minérales par litre, dont 1«'',32 de plâtre.
Lorsque la quantité des sels ne dépasse pas 50 centigrammes par litre, on peut se servir des eaux de puits, mais encore faut-il se défier de l'eau des puits creusés près des habitations, des usines, car ils sont souvent infectés par des infiltrations de liquides dangereux ou d'eaux renfermant des microbes pathogéniques. L'étude de diverses épidémies très graves de fièvre typhoïde a démontré qu'elles étaient dues à l'emploi comme boisson d'eaux fournies par des puits qui recevaient une partie des liquides de fosses d'aisance placées à peu de distance.
34. Analyse des eaux potables. — Les qualités physiques, fraîcheur, limpidité, manque d'odeur, étant examinées, on doit s'assurer si l'eau est aérée, si elle
t quelte est la
^^^^^^r EAU
^^^B exempte du matières organiques, ^^HaporticiD deâ substances minérales.
l^^fPour détenriiner les proportions de l'air, on fait 1' bouillir une quantité connue d'eau daus un ballon
qu'elle reniplit entièrement, et l'un raesuri? le gaz Le tube abducteur, qui descend dans une
éprouvette renversée sur le mercure, est
plein d'eau (flg. 12).
1 reconnaît la présence des matit'res organiques' kvaporant l'eau à siccité au bain-marie et mouillant sidu avec l'acide sulfurique, qui les noircit. Pour r la quantité de matières organiques, on pèse le |du total obtenu par l'évaporation du poids donné , puis on le calcine pour détruire les matières niques; une seconde pesée indique leur propor-
tes principes minéraux peuvent être i
divers réactife; on les dose l'acileraent t
évaporant de Feau et pesant le résidu après calcination . Lorsqu'une eau renferme plus de 0«%25 de carbonate de chaux par litre, on le reconnaît rapidement à ce qu'elle se trouble par l'ébuUition, le bicarbonate de chaux se décomposant en acide carbonique qui se dégage et en carbonate de chaux qui se précipite.
Le dosage des principes fixes de Teau peut s'opérer rapidement au moyen d'un procédé d'analyse connu sous le nom d'hydrotimétrie.
35. Hydrotimétrie. — Les matériaux fixes des eaux douces sont presque entièrement formés de sels de chaux et de magnésie. Les autres substances s'y trouvent en proportions peu sensibles; il suffit donc de déterminer la proportion des premières ; c'est à quoi l'on arrive au moyen de l'analyse hydrotimétrique.
Ce procédé d'analyse est fondé sur la propriété que possède le savon de donner avec l'eau distillée pure une mousse persistante, tandis que les eaux calcaires ou magnésiennes ne donnent de mousse que lorsque tous leurs sels ont été précipités par le savon à Tétat de stéarate de chaux ou de magnésie. Il est donc d'une grande importance d'employer des eaux non calcaires pour le blanchissage du linge, puisqu'avec des eaux calcaires une partie du savon, se combinant avec les sels de chaux, n'est pas utilisée. Avec certaines eaux, la perte de savon peut s'élever à 12 kilogrammes par mètre cube.
Ceci étant posé, si l'on fait une solution de savon dans Talcool et qu'on la verse goutte à goutte dans une eau calcaire, il ne se fera de mousse qu'alors que tout le sel calcaire aura décomposé une quantité correspondante de savon : pour avoir la richesse de l'eau en sels calcaires, il suffit d'avoir une solution titrée de savon.
EÂU
Le mode opératoire est le suivant :
On prépare une liqueur titrée de savon en dissolvant à chaux 50 grammes de savon blanc amygdalin dans 800 grammes d'alcool à 90° et 500 grammes d'eau distillée.
On prend une quantité de cette liqueur égale à 2 centimètres cubes 4; on l'introduit dans une burette d'une
Fig. 13. — Burette hydrotimétriqae.
contenance totale de 7 centimètres cubes (fig. 43), et l'on divise la capacité de 2 centimètres cubes 4 en 53 parties. La liqueur est telle que 22 des divisions renferment une quantité de solution savonneuse qui neutralise 4 centigramme de chlorure de calcium. Le n° 0 de ces divisions, placées du haut en bas de la burette, comme le montre la figure ci-dessus, n'est pas marqué au premier trait, mais au second; on a constaté en effet que la quantité de solution savonneuse cott^^-
pondant à cette première division est nécessaire pour amener une mousse persistante dans 40 centimètres <îubes d'eau distillée pure. Au-dessous du chiffre 22, on continue à marquer sur la burette des divisions égales.
22 des divisions correspondant à 4 centigramme de chlorure de calcium, chaque division, dite degré hydrotimétriquey correspond à un poids de chlorure de calcium égal à
Gomme on fait Tessai des eaux sur une quantité de 40 centimètres cubes, c'est-à-dire sur le 25'' d'un litre, chaque degré hydrotimétrique de solution savonneuse employé par ces 40 centimètres cubes représentera une quantité de chlorure de calcium 25 fois plus grande pour le litre. L'essai fait sur 40 centimètres cubes représente donc pour chaque degré hydrotimétrique un poids de chlorure de calcium par litre égal à
Il suffit donc, pour avoir la richesse d'une eau en sels calcaires (supposés à l'état de chlorure de calcium), de multiplier par 0, 0144 le nombre de degrés hydrotimétriques consommés par 40 centimètres cubes de l'eau à essaver.
Gomme les poids moléculaires des sels calcaires ne sont pas très différents, on peut admettre, avec une exactitude suffisante pour la pratique, que le chiffre donné par l'analyse indique la quantité des sels calcaires et magnésiens, quels qu'ils soient. Ainsi, une
eau qui mai'f|ue 20° hydrotimétriques renferHie Qfj^i k Oï','24 de sels calcaires par litre.
Pour faire l'essai, on remplit la burette hydrotimétrique de la liqueur d'épreuve; (lu prend un flacon dans lequel un trait circulaire indique une capacité de M centimètres cubes, et l'on remplit cette capacité de l'eau à essayer. On ajoute alors goutte à goutte la liqueur de savon àl'aide de la burette graduée, jusi|u'à ce que par l'agitation il se forme une mousse persistante. Cette mousse doit constituer à la surface du liquide une couche régulière de plus d'un demi-centimètre d'épaisseur, et se maintenir au moins dix minutes sans s'affaisser (Boutron et Boudet).
On peut classer les eaux calcaires d'après leur degré hydrotimétrique.
Les eaux dont le titre ne dépasse pas 30° hydrotimé- Iriques coutieonent de 31 à 32 centigrammes de sela pai- litre; elles sont d'un excellent usage pour la boisson, le blanchissage, la cuisson des légumes.
Les eaux qui marquent de 30 à 90", sans être insalubres, sont plus lourdes à l'estomac ; elles sont impropres au savonnage du linge et à la cuisson des légumes. Enfin, au-dessus de 90° hydrotimétriques, les eaux calcaires sont impropres à tous les usages domestiques et industriels.
36. Nous ne faisons qu'indiquer ici les principes de l'analyse des eaux. On trouvera les procédés à suivre pour faire une analyse complète d'une eau très bien exposés dans une Itistntction rédigée en 1885 par M. le D* Cf. Pouchet et approuvée par le Comité consultatif d'hygiène publique de France. L'auteur termine cette Instruction en disant : « 11 serait certes fort désirable que cet examen de l'eau fût complété par une recherche microscopique pouvant éclairer sur la nature des. Qv^a.-
nismes vivants existant dans ce liquide. Mais, outre que les méthodes d'analyse biologique ne sont praticables que par des hommes rompus aux délicatesses de la technique microscopique, il faut reconnaître que les résultats obtenus jusqu'à ce jour sont encore bien peu probants, et, d'autre part, cet examen parait absolument inutile pour les eaux de sources qui sont filtrées presque à stérilisation par les couches du sol qu'elles traversent; or ce sont surtout ces dernières eaux qui sont recherchées pour l'alimentation. »
37. Purification des eaux, — Dans les villes où l'on a recours à l'eau des fleuves, souvent limoneuse après les grandes crues et les pluies, on la purifie par le repos suivi de la filtration. Les fontaines filtrantes sont formées de grès poreux, à travers lesquels passe l'eau en se débarrassant des particules solides qu'elle tenait en suspension; mais si elle contient des substances organiques dissoutes, ou des gaz infects comme l'acide sulfhydrique, on est obligé de la filtrer sur le charbon de bois, qui fixe les gaz et les matières organiques.
Les procédés de filtration au charbon ne sont pas applicables aux grandes quantités d'eau que consomment les villes, et les eaux de Paris sont simplement purifiées par le repos dans les réservoirs et par la filtration chez les particuliers.
Depuis quelque temps, on se sert d'un filtre dû à M. A. Gautier et à M. Chamberland et formé de tubes en porcelaine dégourdie, que l'eau traverse quand elle est soumise à une pression suffisante. Ces filtres ont l'avantage sur les précédents d'arrêter même les micro-organismes pathogéniques et de fournir une eau absolument inoffensive.
Lorsqu'on est obligé de se servir d'eaux lourdes, riches en sels calcaires, sulfate ou carbonate de chaux,
un peut les rendre propres à la consommation en y ajoutant du carbonate de soude cristallisé, 60 centigrammes par litre, si le degré hydrolimétique ne dépasse pas (M). Au-dessus de ce chiffre, en ajoutant à S'eau une quantité de carbonate de soude double de celle que marijue le degré liydrotiraétrique, on aura une eau bonne pour le lavage du linge et la cuisson des légumes, mais qui ne pourra être employée en boisson.
Le carbonate de soude agit en précipitant les sels de chaux à l'état de carbonate insoluble, qu'on sépare au moyen du filtre ou par décantation.
38. Eaux médicinales. — Les eaux médicinales ou minérales ne sont pas potables, excepté les eaux acidulés et faiblement minéralisées, qui sont au contraire très recherchées comme boissons de table.
Les eaux minérales sont divisées en sept classes, suivant la nature des principes qui y dominent. Celles qui sortent du sol à une température supérieure à 20° sont dites thermales.
Eaux ulcalines. — Elles sont froides et renferment (les bicarbonates alcalins (eaux de Vichy, de Vais, d'Ems}.
Eaux acidulés. — Elles sont caractérisées par la présence du gaz carbonique; ce sont elles qu'on utilise comme boisson ordinaire; elles comprennent les eaux de Seitz, de Saint-Galmier, de Condillac.
Eaux chlorurées. — Chaudes ou froides; elles renferment du chlorure de sodium, de potassium, de magnésium (de 3 à 25 grammes par litre) [eaux de Niederbronn, Balaruc, Bourbon- l'Archambault].
Eaux sulfatées. — Caractérisées par le suUaLe de magnésie, comme les eaux d'Epsoin, de Sediitz, ou par le sulfate de soude, comme l'eau de Garlsbad.
Eaux sulfureuses. — Elles contiennent des sulfures alcalins comme les eaux des Pyrénées, et sont presque toujours thermales.
Eaux ferrugineuses, — Elles doivent leurs propriétés à la présence du fer; elles sont nombreuses : on cite les eaux de Spa, Pyrmon, Forges, Bussang, Orezza.
Eaux hromurées et iodurées, — Elles contiennent des bromures et des iodures alcalins ; telle est l'eau de Saxon.
39. L'eau de mer se rapproche des eaux fortement minéralisées. On y trouve de 32 à 38 grammes de principes solides par litre, formés surtout de chlorure de sodium (20 grammes par litre), de sulfate de magnésie, •de chaux, de bromures et d'iodures de potassium et de sodium, etc.
On rend Teau de mer potable par la distillation, en -ayant soin d'aérer l'eau distillée.
CHAPITRE III
THÉORIES GHIMiaUES
Loi des proportions définies. — Loi des volumes. — Nombres proportionnels, équivalents. — Théorie atomique. — Hypothèse d'Avogadro et d'Ampère. — Poids moléculaires. — Poids atomiques.
40. Loi des proportions définies. — Quel que soit le procédé employé, analytique ou synthétique, pour déterminer la composition de l'eau, nous constatons que l'eau renferme une partie d'hydrogène et huit parties d'oxygène. Nous ne pouvons pas faire qu'elle renferme une plus grande quantité de l'un ou de l'autre de ces éléments.
Quand nous combinons l'hydrogène et l'oxygène dans Teudiomètre et que nous mettons l'un d'eux en excès, nous retrouvons cet excès après que la combinaison s'est opérée.
D'après ce fait et d'après l'analyse de tous les corps connus, on a formulé cette loi fondamentale de la chimie :
Les corps se combinent en proportions définies, loi qu'on exprime encore en disant :
Les rapports pondéraux suivant lesquels les corps se combinent sont invariables pour chaque combinaison.
Les notions sur lesquelles est fondée cette loi ont com-
mencé à s'introduire dans la science après les belles recherches de Richter sur la composition des sels. Néanmoins la loi des proportions définies n'a été établie et adoptée qu'au commencement du siècle, grâce aux travaux du chimiste français Proust, et contrairement à l'opinion de Berthollet, qui, se fondant sur des résultats analytiques défectueux, croyait que les corps peuvent se combiner en proportions variables pour donner un même composé.
41. Loi des volumes. — Si nous considérons non les rapports pondéraux, mais lea rapports de volume, nous voyons que dans l'eau 2 volumes d'hydrogène, 1 volume d'oxygène se combinent pour donner 2 volumes de vapeur d'eau ; les volumes constituants et les volumes constitués sont les uns et les autres dans des rapports simples. Ces rapports simples s'observent dans un grand nombre de combinaisons. Gay-Lussac, qui les a signalés le premier, a établi les lois connues sous le nom de lois des volumes ou lois de Gay- Lussac:
1° Les volumes des gaz ou des vapeurs qui se combinent sont entre eux dans des rapports simples,
2° Le volume d'un gaz composé ou de la vapeur d'un corps composé est toujours dans un rapport simple avec les volumes des gaz ou des vapeurs qui les constituent.
A l'appui de ces lois, citons les exemples suivants :
1 vol. hydrogène et 1 vol. chlore donnent. 2 vol. acide chlorhyd.
1 vol. oxygène et 2 vol. hydrogène 2 vol. vapeur d'eau.
1 vol. hydrogène et 3 vol. azote 2 vol. gaz ammoniac.
42. Lorsqu'un composé binaire est décomposé par un courant électrique, l'un des éléments (électronégatif) se rend au pôle positif, tandis que l'autre
(électro-positif) se rend au pi>Ie négatif- ï'Qur règle de nomenclature, on a. admis qu'on désignerait ies composés binaires en nommant le premier le corps électronégatif : l'eau est donc l'oxyde d'hydrogène. Comme on a découvert une seconde combinaison d'hydrogène et d'oxygène renfermant plus d'oxygène que l'eau, on a désigné celte dernière sous le nom de protoxijde d'hydrogène.
Ce nom nous indique simplement quels éléments renferme l'eau; nous pourrions â la rigueur avoir une écriture plus abrégée, en représentant l'hydrogène par la lettre U, l'oxygène par la lettre 0 ; mais, si.ces symboles ne devaient rappeler que des noms, noua ne serions guère plus avancés.
De même, quand nous représentons la préparation de l'hydrogène par l'équation
Acide cfalorli.viirLiiiie
nous indiquons simplement le fait de la décomposition, mais nous ne disons rien de la quantité de zinc qui entre en réaction, de la quantité d'hydrogène mis en liberté, etc.
U nous faut donc trouver un mode abrégé de représentation qui nous fasse connaître la nature des corps réagissants, le poids et le volume suivant lesquels ils réagissent. Ce, mode abrégé de représentation nous est lourni par l'emploi des symboles et des formules.
THÉORIES CiilMlQDKS
ti. Nombres praportionaels, équivalents. — Si nous déterminons par l'analyse les poids des corps
qui se combinent à un poids donné d'un même élément, par exemple à 8 d'oxygène, nous constatons que ces poids représentent également les rapports pondéraux suivant lesquels ces corps se combinent entre eux.
Par exemple :
L'oxyde de potassium renferme. 8 oxygène, 39 potassium.
L'eau 8 oxygène, 1 hydrogène.
Le gaz hypochloreux 8 oxygène, 35,5 chlore.
L'oxyde de calcium 8 oxygène, 20 calcium.
et si l'on examine les combinaisons que forme le chlore avec l'hydrogène, le potassium, le calcium, on trouve que :
Le chlorure de calcium renferme. 35,5 chlore, 20 calcium.
Le chlorure de potassium 35,5 chlore, 39 potassium.
L'acide chlorhydrique 35,5 chlore, 1 hydrogène.
Par conséquent, les quantités de 35,5 de chlore et de 39 de potassium, qui s'unissent à 8 d'oxygène, se combinent entre elles dans les mêmes rapports pour fournir du chlorure de potassium.
Les chiffres 35,5 du chlore, 39 du potassium, 4 de l'hydrogène, 20 du calcium, représentent donc les proportions suivant lesquelles les corps se combinent; on les appelle nombres proportionnels.
Mais si l'on considère qu'on peut combiner avec 8 d'oxygène
39 de potassium, 23 de sodium, 20 de calcium, 32,5 de zinc, etc.,
on en conclut que ces quantités s'équivalent entre elles, puisqu'elles s'unissent à un même poids d'oxy-
gène. De môme, 35,5 de chlore et 8 d'oxygène, qui peu-1 vent se remplacer dans leurs combinaisons avec le» J métaux, s'équivalent entre elles; de là, en généralisant j h tort ces exemples, on a appelé les nombres propor- 1 tioanels l'apportés à 8 d'oxygène, équivalmits. 1
44. Voyons maintenant quel usage nous. pouvonsJ faire des nombres proportionnels pour représenter les 1 réactions. Plus tard, je dirai en quelques mots pour- I quoi l'expression d'équivalents est mal choisie e( va au ■ I delà de l' expérimentation. i
Si l'on représente les corps simples par l'initiale de | leur nom français ou de leur nom latin, et qu'à chacun I de ces symboles on assigne le nombre proportionnel donné par l'analyse des corps oxygénés, nous aérons en possession d'un système d'écriture chimique qui nous permettra de représenter les corps par une courte formule.
L'hydrogène étant représenté par la lettre H avec le^ nombre proportionnel i et l'oxygène par la lettre 0 avec 1 ' le nombre proportionnel 8, on écrira l'eau HO, et l'on I ' verra que l'eau est composée de 1 partie d'hydrogène 1 et de 8 parties d'oxygène. De même si nous voulons formuler la décomposition de l'eau par le sodium Na, dont Iimbre pruporlionnel est 23, l'équation "' i^uuTis indique que 23 parties de sodium décomposent! 9 parties d'eau, fixent 8 d'oxygène et mettent en liberté/ i partie d'hydrogène.
Les rapports pondéraux suivant lesquels s'accomplit la réaction sont donc exactement indiqués; mais ces formules ne nous disent rien des rapports de volumes. Nous ne sa\'ons pas avec la formule HO que
= NaO + i[
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l'eau renferme 2 volumes d'hydrogène et 4 volume d'oxygène condensés en 2 volumes de vapeur d'eau. Les nombres proportionnels déterminés par la simple analyse laissent donc entièrement dans l'ombre tout ce qui a trait à la composition volumétrique des corps : et dans la formule HO, si 0 représente 4 volume d'oxygène, le nombre proportionnel de l'hydrogène H correspond à 2 volumes de ce gaz.
De plus, en déterminant les nombres proportionnels d'après l'analyse des composés oxygénés, nous n'avons aucune règle qui nous fasse connadtre le nombre à choisir, lorsqu'un même corps se combine en diverses proportions avec Toxygène. Tel est le cuivre, qui fournit deux combinaisons, renfermant l'une 8 d'oxygène et 63,5 de cuivre, l'autre 8 d'oxygène et 31,75 de cuivre.
Enfin il n'est pas général, lorsque 2 corps se combinent avec un troisième, qu'ils se combinent entre eux suivant les mêmes proportions. Ainsi nous avons
Dans le protoxydc d'azote... 8 d'oxygène, 14 d'azote. Dans l'eau 8 d'oxygène, 1 d'hydrogène.
Il semblerait donc, si la notion des équivalents était exacte, que 44 d'azote devraient s'unir à 4 d'hydrogène. L'expérience montre qu'il n'en est pas ainsi ; 44 d'azote se combinent avec 3 d'hydrogène et non avec 4 d'hydrogène; 44 d'azote ne sont donc pas l'équivalent de 8 d'oxygène, puisque 8 d'oxygène saturent 4 d'hydrogène et que 44 d azote en fixent trois.
45. Sans rappeler toutes les autres critiques qu'on est en droit d'adresser à la notation des équivalents, il nous est permis de dire que ces nombres proportionnels souvent arbitrairement choisis n'ont que l'avantage d'indiquer des rapports pondéraux, qu'ils ne
Hèonent pas compte des rapports en volumes, qu'aS prenant le nom d'équivalents ils donnent une idâfl inexacte de la nature des combinaisons, etc. ■
Ces inconvénients et bien d'autres de la notation en équivalents font préférer aujourd'hui, par la grande majorité des chimistes, les nombres proportionnels.auxquels conduit la théorie atomique. J
Dans cette théorie, où nous avons à considérer Ufl structure intime de la matière, nous avons non seule<9 ment h invoquer les lois rigoureuses de nombre, maÏM encore nous aurons à admettre des hypothèses, hypo-S thèses, il est vrai, qui ont presque l'évidence d'une loi. 1
46. Théorie atomique. —On admet tout d'abord que ' la matière n'est pas divisible h l'infini, qu'elle est com-| posée de particules extrêmement petites, insécables, indivisibles par les agents physiques, particules séparées les unes des autres par des lacunes et animées de mouvements comme le sont les astres dans l'univers : ^ & ces particules on donne le nom de molécules. CetteitJ hypothèse nous vient des Grecs ; elle s'appuie sur lai divisibilité de la matière, sur les changements dâfl volume que' subissent les corps suivant la variatioQll de température ou de pression, etc. Nous devons sup-H poser que celte hypothèse est démontrée ; elle est ui^ des points de départ de la théorie atomique. I
Que nous puassions la division d'un corps composât! à un point esttrâme, aussi loin que notre imagination'! peut aller, il est évident que la dernière particule, la I molécule, sera elle-même composée et présentera la, I même composition que la substance dont elle faifl partie. Arrivés â cette particule indivisible par leaM ngonts physiques, nous trouvons que cette particule! _fi9t composée, et nous ne pourrons en séparer les élé>il ^■ntts qu'en détruisant k molécule elle-même. ^\as>î:|
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la molécule de l'eau est, comme la totalité de l'eau, composée d'hydrogène et d'oxygène.
Gomme nous ignorons et que nous ne pouvons savoir combien, dans un poids donné d'un corps, il existe de ces particules ou molécules indivisibles, il est impossible de déterminer le poids absolu d'une molécule, ce qui du reste aurait peu d'intérêt, si nous ne considérions que cette molécule. Ce qu'il nous importe de connaître, ce sont les rapports de poids des molécules des différents corps. Si nous représentons, par exemple, le poids de la molécule de l'hydrogène par le chiffre 2, par quel chiffre faudra-t-il représenter le poids de la molécule de l'oxygène, celui de la molécule d'eau?
Ces poids relatifs des molécules entre elles, rapportés à une unité de convention, sont ce qu'on appelle les poids moléculaires. Gomment arriver à déterminer ces relations de poids ?
47. Poids moléculaires. — Hypothèse d'Avogadro, — Ici nous avons recours à une hypothèse tellement probable qu'elle semble presque démontrée. Elle est fondée sur les propriétés des gaz.
Tous les gaz sous des pressions identiques et dans les mêmes conditions de température se dilatent ou se contractent d'une même quantité, quelle que soit leur densité, quelle que soit leur nature.
Il y a donc lieu de supposer que ces effets constants sont dus à ce que le gaz, sous le même volume, dans les mêmes conditions de température et de pression, renferment le même nombre de particules indivisibles^ de molécules.
Telle est l'hypothèse qui fut émise en 4814 par un chimiste italien, Avogadro, et qui, reprise par Ampère en 4844, est aussi connue sous le nom de ce dernier.
L'hypoUièse d'Avogadro est des plus fécondes; tous permet de résoudre le problème que noua r posions pluB haut, la relation des poids des moléculesJ
En elVet :
Si les gaz renferment sous le même volume le mêni«] Dombre de molécules, il est évident que les poids 1 relatife de ces gaz. c'est-à-dire leurs densités, reppé* ' sentent les poids relatifs des molécules. Qu'un litre dô J gaz renferme une seule molécule ou des milliards dsi molécules, les rapports seront identiques.
Ainsi le poids d'un volume d'hydrogène, c'est-à-dir( sa densité rapportée h la densité de l'air prise pou] anité, est repré.senté par le chiifre 0,0693. Le poidS-l d'un même volume d'oxygène est de 1,4056, Du mo-'J ment que l'un et l'auti'e renferment le même nombra" de molécules, le poids de celles-ci est dans le raêmeS rapport de 0,0693 â 1,1056. Or ce rapport est sensible^ pt de 1 à -16, car
1 résulte donc que la inolécule de l'oxygène pèse
fois plus que la molécule de l'hydrogène. De
lUe, la densité de la vapeur d'eau étant de 0,622, ona
1 conclut que la molécule de l'eau est neuf fois 1
S pes^ite que la molécule de l'hydrogène.
, Pour établir les poids relatifs des molécules des' 1
. devons considérer ces corps a l'état I
:, puisque c'est le seul état oii ils renferment le.J
[06 nombre de molécules et oii par suite ils si
ibles. Mais il nous faut rapporter ces poids Itf 6inème unité de convention. Le gax que nous choisissons est le piu.'ï léger de tous, le gaz liYdtogeïve, (^
c'est à un même volume d'hydrogène que nou^ comparons les volumes des autres gaz pour établir les poids relatifs des molécules.
Si nous prenions pour unité de comparaison 4 volume d'hydrogène, c'est-à-dire si nous faisions Je poids de la molécule de l'hydrogène égal à un, nous dirions : Un volume d'hydrogène pesant 1, et le même volume de vapeur d'eau pesant 9 fois plus, les gaz renfermant le même nombre de molécules sous le même volume, le poids de la molécule d'eau sera égal à 9.
Mais, comme il ne s'agit que d'une mesure de convention, que nous représentions cette mesure, cette unité de comparaison par les chiffres 2^ 4, 6 ou 8, les rapports seront toujours les mêmes. Il nous importe seulement de prendre le chiffre le plus simple, en ayant soin, pour la commodité du langage et du calcul, d'éviter les nombres fractionnaires. Guidés par ces vues, les chimistes ont adopté le chiffre de 2 volumes d'hydrogène pour terme de comparaison des autres corps gazeux; c'est dire qu'ils ont fait le poids moléculaire de l'hydrogène égal à 2 et ont rapporté le poids des autres molécules à ce poids moléculaire.
Toutes les fois qu'on dit que la formule d'un corps représente deux volumes de vapeur, on veut dire que le poids de la molécule est rapporté au poids moléculaire 2 de l'hydrogène.
Reprenons l'exemple de l'eau, pour jeter plus de lumière sur ce que ces notions ont d'obscur et d'abstrait.
En faisant le volume de l'hydrogène égal à 4, deux volumes égalent 2. La vapeur d'eau pesant neuf fois plus que l'hydrogène, si 2 volumes d'hydrogène pèsent 2, deux volumes de vapeur d'eau pèsent 48; le poids moléculaire de l'eau est donc 48.
hr cet exemple, nous voyons que, pour avoir le ps moléculaire d'un corps, il suffit de connaître sa i isité ft l'état de gaz par rapport à l'hydrogène et de ( multiplier cette densité par 2. En d'autres termes, les'' poids moléculaires sont représentés par les mêmes ' chiffres que le double des densités prises par rapport àj l'hydrogène.
Il est facile de déterminer la densité des gaz ou dei vapeurs par rapport h. l'hydrogène pris pour unitéj quand elle a été déterminée par rapport à l'air une simple proportion à établir.
La densité de la vapeur d'eau est 0,6'22 par rapport à l'air ; celle de l'hydrogène, 0,0693 rapportée à la raémflil unité. La relation de ces deux densités est donc donnée par la proportion suivante, où dans le second terme^ nous faisons la densité de l'hydrogène égale à l'unité :
Nous obtenons la densité de vapeur d'un corps par rapport à l'hydrogène en divisant par 0,0693 (densité de l'hydrogène) la densité de ce corps par rapport à. l'air. Dans l'exemple précédent, a: = 9, et, comme le» g poids moléculaires sont les doubles des densités gazeuses par rapport à l'hydrogène, nous n'avons qu'à multiplier par 2 le chiffre 9 pour obtenir le poids molécu-, J laire de l'eau égal à 18 et comparé à un même volume J igène que nous avons représenté par 2, 1 poids moléculaire de l'eau étant 18, nous avons 1 hation
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remplaçons 18 par le signe PM, poids moléculaire, et la densité de la vapeur d'eau par le signe DV, qui représentera les densités gazeuses prises par rapport à l'air, l'équation précédente devient
formule générale qui nous permet de calculer le poids moléculaire d'un corps au moyen de sa densité de vapeur.
49. On peut transformer autrement une densité prise par rapport à l'air en densité rapportée à l'hydrogène, et arriver à une formule plus simple pour calculer les poids moléculaires.
L'hydrogène est 44,44 fois plus léger que l'air, ou il est à l'air comme 4 est à 44,44. Par conséquent, toutes les densités prises par rapport à l'air sont représentées par un chiffre 44,44 fois plus faible qu'il ne serait si elles étaient rapportées à l'hydrogène; donc, pour les rapporter à l'hydrogène, on doit les multiplier par 44,44.
Ainsi le chiffre 0,622, densité de la vapeur d'eau par rapport à l'air, doit être multiplié par 44,44 pour être rapporté à l'hydrogène :
9 est la densité de la vapeur d'eau par rapport à l'hydrogène.
Gomme nous avons vu que les poids moléculaires sont donnés par le double des densités rapportées à l'hydrogène, on obtiendra le poids moléculaire de l'eau en multipliant 9 par 2, c'est-à-dire par l'équation :
^ËOHIE ATOMIQUE B cette formule, où 18 est le poids moléculaire de n%au, nous déduisnns une formule générale dans laquelle PM étant le pnids moléculaire, DV la densité prise par rapport à l'air, nous avons
PM = liv X u,4i X a, ou ce qui revient au nit'iue, 28,88 étant le double de
De tout oflci, il résulte que : Pour déterminer le poids moléculaire d'un corps, on n'a qu'à multipUer sa densité yazeuse par le chiffre 38,88. Les raisonnements précédents indiquent comment un arrive à. cette i formule.
50, Poids moléculaire des corps non volatils, — Pour déterminer les poids moléculaires des corps non volatils, c'est-à-dire des corps qu'où ne peut réduire en vapeurs, parce qu'ils se détruisent à une températm'e supérieure à leur point de vaporisation, on a dû pendant longtemps avoir recours aux analogies chimiques. Ainsi soit à déterminer le poids moléculaire de l'acide chlorique qui n'est pas volatil et que la chaleur décompose iacUement. L'analyse du chlorate de potasse montre que le chlore, l'oxygène, le potassium, sont dans les rapports de n5,5 de chlore, 48 ou 3 X 16 d'oïygène, et 39 de potassium, c'est-à-dire 1 atome de chlore, 3 atomes d'oxygène et i atome de potassium. Le. symbole de potassium étant K, la formule la plus simple du chlorate de potassium serait ClO^K, et par suite, comme les sels repœsentenl les acides dont l'hy-
fog^ne est remplacé par un métal, la formule de a chlorique serait CJO'IJ. Mais on est ei\ i\tt)A 4.a
se demander si la molécule de l'acide chlorique n'est pas représentée par la formule double C1*0®K'.
Supposons un instant qu'il en soit ainsi; si l'acide chlorique a pour formule Gl^O^H*, il aura 2 atomes d'hydrogène remplaçables par le potassium, et le remplacement d'un seul atome d'hydrogène devra donner un sel acide G1-0®KH; pour l'obtenir, nous devrons donc mettre en présence une quantité d'acide chlorique représentée par la formule Gl'O^H*, et une molécule de potasse KHO ; on aurait alors :
C1206H2 + KHO = Cl«06 <(g + H20.
Mais si l'on fait l'expérience, on constate qu'on obtient un sel neutre de potassium et qu'il reste de l'acide chlorique en excès :
2C103H + KHO = C103K + ClO^H + H20.
L'acide chlorique ne donne donc qu'un sel de potassium qui a pour formule GIO^K, et par suite l'acide chlorique renferme GIO^H.
54. Loi de Raoult, — M. Raoult, professeur à la Faculté des sciences de Grenoble, vient de découvrir une loi qui permet de fixer le poids moléculaire des corps non volatils, et qui doit, à juste raison, porter le nom de loi de Raoult. Elle est basée sur l'abaissement du point de congélation des solutions, abaissement qui est en rapport avec le poids moléculaire des corps dissous.
Quand on dissout dans l'eau une substance organique dans les proportions de 4 gramme de la matière pour 100 grammes d'eau, on observe que le point de congélation de l'eau est retardé d'une certaine quantité ;
THÉORIE ATOMIQUE ces relards varient dans les rapports de ■! à 2(). Mais si l'on mulliplie les chiffres qui repréaenteot l'abaissement du point de température de congélation de l'eau par les puids moléculaires des corps dissous, on arrive h un nombre qui est à peu près le même et qui est voisin de 19; on peut donc dire que les molécules des différentes matières organiques dissoutes dans une mèmû quantité d'eau amènent sensiblement le même relard dans son point de congélation, ou, ce qui revient au même, que le retard du point de congélation de l'eau est inversement proportionnel aux poids molécu' laires.
C étant le retard apporté dans la congélation d'une solution aqueuse quelconque, et PM le poids moléculaire, IQ représeiite l'abaissement moléculaire :
Ce qui permet, en connaissant le retard apporté dans la congélation d'une solution aqueuse qui renferme \ gramme d'une matière organique pour dOO grammes d'eau, de déterminer son poids moléculaire, car de
1 On peut ne pas s'astreindre à dissoudre 1 gramme de la matière dans 100 grammes d'eau; quelquefois on est obligé d'en dissoudre plus pour avoir un retard du point de congélation plus facilement appréciable ; on a alors recours à la formule suivante, dans laquelle q est le poids de la substance dissoute, p le poids de l'eau :
Le chiffre 49 est égal pour toutes les substances organiques, excepté pour les ammoniums; c'est également le même chiffre qu'on observe pour les acides faibles et les bases faibles de nature minérale, mais il est de 35 à 40 pour les sels alcalins à acide monobasique, les acides chlorhydrique, azotique, sulfurique, la potasse, etc.
Beaucoup de corps étant insolubles dans l'eau, M. Raoult a étudié le retard du point de congélation de la benzine et de l'acide acétique cristallisable.
Avec l'acide acétique cristallisable, l'abaissement moléculaire est de 39 pour tous les corps, excepté pour trois : l'acide sulfurique, l'acide chlorhydrique, l'acide acétique, où il est de moitié. Pour déterminer le poids moléculaire d'un corps d'après l'abaissement du point de congélation de l'acide acétique cristallisable, où il est dissous, on a
100 X q PM = 39 X -^.
Avec la benzine, il y a des abaissements moléculaires : Tun est de 25 et appartient seulement aux acides et aux alcools; l'autre, plus général, appartient à toutes les autres matières organiques : par conséquent, quand on emploie la benzine comme dissolvant, et que le corps n'est ni un acide ni un alcool, on a son poids moléculaire par la formule :
100 X fJ PM = 49 X — :i-^'
Cp
Cette méthode, à laquelle M. Raoult donne le nom de cryoscopie^ est extrêmement précieuse, et est aujourd'hui appliquée pour la fixation des poids moléculaires
des corps non volatils. Elle est entrée définitivement dans la science et a permis déjà de rectifier divers poids moléculaires.
52. Poids atomiques. — Nous savons comment on détermine le poids moléculaire des corps qu'on peut réduire à l'état gazeux; et nous avons insisté sur ce point que les molécules des corps composés sont également composées. Si nous comparons un grand nombre de molécules renfermant de l'oxygène au nombre de leurs éléments, nous verrons que ce corps y existe en proportions différentes, et nous arriverons à connaître la plus petite quantité d'oxygène que peut renfermer une molécule. Cette quantité d'oxygène, nous l'appellerons atome , car elle est vraiment insécable, indivisible.
On désigne sous le nom de poids atomique le chiffre qui représente la plus petite quantité d'un corps simple pouvant entrer dans les molécules des combinaisons. La fixation des poids atomiques est donc déterminée par la fixation des poids moléculaires. Soit en effet à déterminer le poids atomique de Toxygène; dressons le tableau suivant des combinaisons oxygénées, dont on connaît la composition centésimale et le poids moléculaire :
Poids
moléculaire. Composition en poids.
Oxygène 32 32 oxygène.
Eau 18 2 hydrogène. 16 —
Alcool 46 24 charbon. 6 — 16 —
Acide acétique... 60 24 — 4 — 32 —
Élher 74 48 — 10 — 16 —
Acide sulfurique
anhydre 80 32 soufre. — 48 —
Ce tableau montre que la plus petite partie d'oxygène entrant dans la composition de ces corps est égale à 16, et, dans l'immensité des combinaisons oxygénées dont on a fixé le poids moléculaire, on n'en a jamais trouvé une seule qui renfermât une quantité d'oxygène inférieure à 16.
Avec l'hydrogène, faisons le même raisonnement pour connaître son poids atomique :
Poids
moléculaire.
Co
mpositioQ en poids.
Hydrogène... 2
2 hydrogène.
Eau 18
106,5 chlore.
16 oxygène. 2 — 24 charb. 1 -—
Chloroforme.. 131,5
Acide chlorhy-
drique 36,5
35,5 chlore, l —
Acide sulfhy-
drique 34
32 soufre. 2 —
Ammoniaque. 17
14 azote 3 —
Dans toutes ces combinaisons, la plus petite quantité d'hydrogène qui existe dans la molécule est donc égale à 1 ; le poids atomique de l'hydrogène est 1, et c'est lui qui servira d'unité à laquelle nous pourrons rapporter les poids atomiques de tous les corps simples.
De ce qui précède, il résulte que le poids moléculaire de l'hydrogène étant 2, et le poids atomique étant 1, la molécule de Thydrogène est elle-même composée de 2 atomes, et, comme la molécule de l'hydrogène est égale à 2 volumes, on voit que, pour ce corps, atome et volume se confondent. Beaucoup de corps ont également une molécule double de l'atome, mais ce n'est pas là une loi générale. Nous verrons que quelques corps simples ont une molécule qui renferme 4 atomes (arsenic, phosphore), tandis que le mercure, par exemple, ne renferme qu'un atome dans sa molécule.
Sî. t-'analyse et la synthèse de l'eau nous ont montrt aa'elle renferme :
Nous avons maintenant à ajouter à ces faits les ncw lions suivantes : Le poids moléculaire de l'eau est éf à 18, ou, en d'autres termes, deux volumes de sa vapeui pèsent 1S, deux volumes d'hydrogène pesant 2. CetI molécule l'enferme en poids 16 d'oxygène et 2 d'hy gène, c'est-ii-dire qu'elle est formée par la combinaisoi d'un atome d'oxygène et de deux atomes d'hydrogènai Le poids moléculaire de l'eau, étant égal à -18, est Im somme des poids atomiques des éléments constituants.
Si nous représentons l'atome d'hydrogène pesant fl 1 par le symbole H, l'atome d'oxygène pesant 16 par le symliole 0, la formule Il-O nous résumera d'une façon,' précise tout ce que l'on sait de la composition pondô-i raie et voluméti-ique de l'eau, de son poids moléculaire et des atomes des éléments qui la forment,
54. Les poids atomiques indiijuent, aussi bien que les équivalents, les rapporis pondéraux suivant lesquel: les corps se combinent, mais de plus ils en font conoaitre les rapports volume triques.
L'emploi des formules atomiques permet donc di synthétiser dans un court symbole la composition d'uaJ corps, la nature et les proportions des éléments qui figurent.
Si nous considérons la formule AzH" du gaz ammoniac, sachant que le poids atomique de l'azote est li, nous savons, par l'inspection seule de cette formule. que le gaz ammoniac a un poids moléculaire égal à 17. qu'il renferme 1 volume d'azote et 3 volumes d'h^ito
dJUpLÏ. — CHlillE tnOHB. îl
Is ^
gène condensés en 2 volumes de gaz, que, sur 17 parties en poids, il y a 14 parties d'azote. De plus, il nous est possible d'arriver à déterminer la densité du gaz ammoniac par rapport à Tair sans avoir besoin de charger notre mémoire de ce chiffre.
De la formule qui sert à déterminer le poids moléculaire au moyen de la densité de vapeur, PM = DV X 28,88, nous tirons Téquation
PM ^,, 1/2 PM
DV = TT-^, ou DV = '
Pour obtenir la densité gazeuse d'un corps dont on connaît le poids moléculaire, il suffît donc de diviser la moitié du poids moléculaire par 14,44; le poids moléculaire, comme nous venons de le dire, nous est donné par la formule.
On peut aussi obtenir cette densité gazeuse en multipliant la moitié du poids moléculaire du corps par la densité de l'hydrogène. En effet, dans l'exemple du gaz ammoniac, puisque le poids moléculaire (2 volumes) du gaz ammoniac est de 17, celui de l'hydrogène (2 volumes) étant 2, un volume de gaz ammoniac pèse 8,5 fois autant qu'un volume d'hydrogène. Or la densité de l'hydrogène, par rapport à l'air, est de 0,0693; donc celle du gaz ammoniac est de 8,5 x 0,0693 = 0,589. Ce chiffre calculé se confond avec le chiffre de l'expérience.
Pour connaître la densité à Vétat gazeux d'un corps, il suffit donc de multiplier la moitié de son poids moléculaire par 0,0693, densité de Vhydrogene,
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poids atomiques et leurs équivalents. On a marqué d'un astérisque les éléments dont le poids atomique et l'équivalent se confondent *.
56. Grâce à l'emploi des symboles et des formules, nous pouvons traduire les réactions chimiques en équations où sont indiqués les rapports pondéraux et volumétriques des corps réagissants.
Représentons donc maintenant par des équations les réactions que nous avons signalées précédemment, en étudiant l'hydrogène et l'oxygène, et que nous avions représentées par des schémas.
Ainsi la production de l'oxygène par l'oxyde de mercure est représentée par la formule
HgO = Hg + 0,
qui nous dit que 246 grammes d'oxyde de mercure fournissent 46 grammes d'oxygène et 200 grammes de mercure.
La décomposition du chlorate de potasse se fait en deux phases : d'abord,
2G103K == C10*K + KCl + 0«
Chlorate Perchlorate Chlorure Oxygène,
de potassium. de potassium. de potassium.
puis le perchlorate se détruit :
C10*K = KCl -f 0*
Perchlorate Chlorure
de potassium. de potassium.
1. Pour plus de détails sur les théories chimiques, voir : Introduction à la chimie : Théories et notations chimiques, i volume in-18 que j'ai publié en 1884.
de telle sorte qu'en ne considérant que la réaction finale, on a
a03K = CIK + 03
Chlorate Chlorure Oxygène,
de potassium. de potassium.
En consultant la table des poids atomiques, nous apprenons que le chlorate de potassium, formé d'un atome de chlore = 35,5, de 3 atomes d'oxygène = 46 X 3, et d'un atome de potassium = 39, a un poids moléculaire égal à 122,5, somme des poids atomiques que renferme la molécule; par suite, 422 gr. 5 de chlorate de potassium laissent dégager 3 x 46 = 48 d'oxygène, et le résidu est formé de 39 -|- 35,5 = 74,5 de chlorure de potassium.
De même pour les autres réactions ; celle du fer sur l'hydrogène est représentée par :
3H»0 4- Fe2 = Fe203 + 3H2
3 molécules 2 atomes Oxyde Hydrogène.
d'eau. de fer. ferrique.
L'action du zinc sur Tacide sulfurique est :
S0*H2 + Zn = SO*Zn + H2 Acide Zinc. Sulfate Hydrogène,
sulfurique. de zinc.
Avec l'acide chlorhydrique, Téquation est :
Zn
= ZnC12
2 molécules
Zinc.
Chlorure
Hydrogène
d'acide chlorhydrique.
de zinc.
56 lis. Résumons maintenant en quelques propositions ce que nous avons appris des poids moléculaires et des poids atomigues.
4^ Volumes égaux de gaz renferment (dans les mêmes conditions de pression et de température) le même nombre de particules indivisibles ou molécules. (Hypothèse d'Avogadro et d'Ampère.)
2*^ Les poids relatifs des molécules sont donnés par les densités relatives des gaz.
3° Nous comparons tous les gaz à un même volume d'hydrogène, et nous représentons ce volume d'hydrogène ou la molécule par 2 ; à cette unité nous rapportons tous les autres gaz.
4" Nous trouvons d'une façon abrégée cette relation au moyen de la formule PM = DV X 28,88, c'est-àdire que nous obtenons les poids moléculaires des corps en multipliant leur densité gazeuse par 28,88.
5° Les poids moléculaires étant fixés, nous déterminons la plus petite quantité des éléments que peuvent renfermer les molécules, ce qui nous fournit les poids relatifs des atomes.
Pour déterminer les poids atomiques, on a aussi recours à la considération des chaleurs spécifiques. Voir plus loin § 83.
EAU OXYGÉNÉE
57. L'eau oxygénée ou bioxyde d'hydrogène, découverte par Thenard en 1818, renferme deux atomes d'oxygène et deux atomes d'hydrogène. Elle se produit par l'action de l'acide chlorhydrique HGl sur le bioxyde de baryum BaO*. Il se forme du chlorure de baryum et du bioxyde d'hydrogène :
Ba02 + 2HC1 = BaCl* + H202
Bioxyde Acide Chlorure Bioxyde
de baryum. chlorhydrique. de baryum. d'hydrogène.
La préparation de l'eau oxygénée à l'état de pureté est une opération difficile et qui demande beaucoup de précaution. Pour les usages industriels, on prépare de l'eau oxygénée faible, qui constitue une solution de 2 p. 100 environ d'eau oxygénée dans l'eau ordinaire. On l'obtient en ajoutant une bouillie de bioxyde de baryum à une solution d'acide hydrofluosihcique qui donne du fluosilicate de baryum insoluble.
Pour obtenir de l'eau oxygénée pure ne renfermant pas de substances étrangères, M. Hanriot distille dans le vide de l'eau oxygénée du commerce, puis redistille de nouveau jusqu'à moitié. La portion qui u'esA.^^^
distillée dans cette seconde opération constitue une solution d'eau oxygénée pure, très concentrée, puisqu'elle fournit par sa décomposition 180 à 200 volumes d*oxygène.
58. Propriétés, — L'eau oxygénée pure est un liquide incolore, inodore, d'une saveur métallique, qui excite la salivation. Sa densité est de 1,452. Elle reste liquide par un froid de — 30°. Elle est peu stable et se décompose déjà partiellement à 20°; à 100°, elle se dédouble entièrement en eau et en oxygène en donnant 475 vol. d'oxygène. L'eau oxygénée faible est stable et peut être distillée dans le vide sans altération. (Hanriot.)
C'est en la détruisant par la chaleur et recueillant l'oxygène mis en liberté qu'on a analysé l'eau oxygénée. On a admis la formule H'O^ pour poids de la molécule, à cause de sa décomposition simple en oxygène et en eau; on ne peut en effet déterminer le poids de cette molécule par la densité de vapeur.
L'action de l'eau oxygénée sur les corps simples ou composés est de trois ordres :
4° Elle se décompose en oxydant les corps avec lesquels elle se trouve en contact; ainsi elle convertit l'oxyde de calcium GaO en bioxyde de calcium CaO*, l'acide chromique, qui est rouge, en acide perchromique, qui est bleu. Cette réaction permet de caractériser l'eau oxygénée. Pour cela, on ajoute de l'eau oxygénée à une solution d'acide chromique, et l'on agite avec de l'éther. Celui-ci dissout l'acide perchromique et se colore en bleu.
Le sulfure de plomb, noir, est transformé par l'eau oxygénée en sulfate de plomb de couleur blanche. On a mis à profit cette propriété pour restaurer de vieUx tableaux où les parties blanches peintes en carbonate
BAU OXYGÉNÉE
de plomb (céruse) étaient devenues noires par l'aotiod de l'hydrogène sulfuré de l'atmosphère, qui avait con^ verti la céruse en sulfure de plomb.
2' L'eau oxygénée est décomposée en eau et ea^ oxygène lihre par le simple contact île certains corpsil qui eux-mêmes ne sont pas altérés : tels sont 1 charbon divisé, le platine, l'or, l'argent, le bioxyde de manganèse, etc. La fibrine de la chair jouit également de la propriété de décomposer l'eau oxygénée, Cea 1 réactions curieuses rentrent dans la catégorie des phé'! nomènes dits catalytiques, ce qui veut simplement dire que la cause prochaine nous en est entièremenl
- Ae^o =
3° Enfin l'eau oxygénée est décomposée par des corp» qui se décomposent eux-mêmes. Quand oii projette d l'oxyde d'argent Ag'O dans de l'eau oxygénée, il y a décomposition immédiate avec explosion, productioffi ft^jeau, d'argent métallique et d'oxygène libre :
pD atome d'oxygène de l'eau oxygénée et un atome j cygène de l'oxyde d'argent se sont combinés pour |
mner une molécule d'oxygène. Nous savons en t que le poids atomique de l'oxygène est égal à 10, mais que son poids moléculaire est de 32; sa molécule est formée de deux atomes.
59. Usages. — L'eau oxygénée à 10 ou 12 volumes a été d'abord employée pour restaurer les tableaux, puis, comme elle est un puissant décolorant des matières organiques, elle a été vendue, sous les ne i'eatt d'or, rosée printanière, pour décolorer les c veux châtains ou noirs et les faire passer à la couleui blonde. Cet emploi a donné l'idée de se serVvT àe\ai
oxygénée pour blanchir la soie, les plumes, l'ivoire, la laine, les étoffes de coton et de lin ; on en fait maintenant une grande consommation.
MM. Paul Bert et Regnard ont montré que l'eau oxygénée est anti-fermentescible ; on s'en est servi, à la place de phénol, pour le pansement des plaies.
OZONE
60, Depuis longtemps on a remarqué l'odeur particulière produite par les décharges répétées d'une machine électrique. Schœnbein, de Bâle, le premier, fit une étude attentive de ce phénomène, qu'il attribua à la formation d'un corps particulier : il désigna celuici sous le nom d'ozone, de o?w, je sens.
De nombreux travaux ont montré que l'ozone est constitué par une modification de l'oxygène lui-même.
L'ozone n a jamais été isolé à l'état de pureté; on ne le connaît que mélangé à un excès de gaz oxygène, et c'est ce mélange qu'on nomme oxygène ozonisé.
On prépare d'ordinaire l'oxygène chargé d'ozone en faisant traverser le gaz par une série d'étincelles électriques; comme la chaleur détruit l'ozone, les étincelles les moins chaudes sont les plus favorables à sa production. La décharge électrique obscure est celle qui fournit le plus d'ozone avec une même quantité d'oxygène.
On se sert d'un appareil dû à M. Berthelot. Il se compose d'un gros tube en verre B, muni de deux tubulures G et D. Dans le tube B entre un tube A qui ferme her* métiquement le tube B à la partie supérieure. Le tube A renferme de l'eau acidulée d'acide sulfurique, et l'appareil est plongé dans une éprouvette F renfermant le même liquide; une électrode est plongée dans cette'
éproavette, une autre dans le liquide du tube A. L'oxyel gène arrive par le tube C, traverse l'espace annulaire^ compris entre le tube A et le tube B et ressort par le tube D, après avoir subi l'influence de la décharge obscure qui l'a en partie transformé en oKOne. Pour joindre le tube D aux vases dans lesquels on veut re»J cueillir l'tizone, comme on ne peut employer de caoutchouc qui serait oxydé, on fait passer le tube D dans un bouchon de Uège que supporte un manchon en verre E dans lequel on verse du mercure, puis de l'acide sulfurique; le tube D, qui sort au-dessus de l'acide sulfurique/est coiffé d'un tube élargi par lequel passe l'oxygène ozonisé, qui n'est ainsi en contact avec aucune matière organique. Avec cet appareil, on obtient de l'oxygène renfer- mant 5 à 10 pour 100 d'ozone.
L'ozone .se forme aussi dans p des réactions chimiques; quand on traite le bioxyde de bariTim par l'acide sulfu-j rique, on obtient du sulfale de baryum et de l'oxygêneîï cet oxygène est fortement ozonisé.
Toviles les combustions lentes ou vives s'accompa--H gnent de production d'ozone; quand la vapeur du phos- T phore s'oxyde à l'air, il y a de l'ozone formé.
L'ozone se trouve dans la nature, où il e.st fourni | soit par l'électricité atmosphérique, soit par les oxyda- . 3 nombreuses qui se produisent constamment.
n-iétés. — L'ozone ou du moins YoTt'jge.ti!!
ozonisé est incolore, d'une odeur pénétrante qui lui est propre et tellement forte que l'air en contenant ^^^ est encore odorant. Concentré, il amène l'inflammation des muqueuses et occasionne facilement des maux de tète; sa saveur est sensible. Il est très soluble dans l'eau. Chauffé à 250% l'oxygène ozonisé se détruit complètement, et le volume du gaz formé est plus grand que le volume primitif.
MM. Hautefeuille et Chapuis, en préparant l'ozone à une température de — 23°, ont obtenu de l'oxygène ozonisé renfermant 21 pour 100 de son poids d'ozone. Ils ont constaté que cet oxygène ozonisé, vu sous une longueur de 1 mètre, présente une couleur bleu d'azur. En comprimant à — 23*^ un mélange d'acide carbonique et d'oxygène ozonisé, ils ont obtenu un liquide bleu, formé d'acide carbonique liquide et d'ozone liquéfié.
L'ozone oxyde à froid des corps sur lesquels l'oxygène ordinaire est sans action. Cette propriété permet de le reconnaître : on se sert d'un papier rouge de tournesol imprégné d'iodure de potassium. L'ozone met l'iode en liberté et oxyde le potassium en le transformant en potasse, qui bleuit le papier rouge de tournesol. L'ozone oxyde à froid le phosphore, l'arsenic, le sulfure de plomb, les matières organiques, le mercure, etc. Il convertit l'acide arsénieux en acide arsénique ; cette réaction est utilisée pour doser la proportion d'ozone contenu dans l'oxygène ozonisé. On fait passer le gaz dans une solution titrée d'acide arsénieux, et l'on détermine par des procédés analytiques la quantité d'acide arsénique formé.
62. Nature de Vozone, — L'ozone s'obtient par l'action de l'étincelle électrique sur l'oxygène pur et sec. Quand on ozonise un jvolume déterminé d'oxygène, ce volume diminue; si l'on chauffe cet oxygène ozonisé
à ^0", l'ozone se détruit, et le gaz, en se transformanM en oxygène pur, reprend le volume iju'il avait avaud d'être ozonisé. Ces laits montrent que l'ozone n'est autEflS que de l'oxygène condensé ; sous un même volume, 19 renferme plus d'oxygène que la molécule de loxygèn^l ordinaire. Celte dernière est formée de 2 atomes oufl '2 volumes d'oxygène ; la molécule de l'ozone est évi^ demment composée d'un plus grand nombre d'atomesfl Quel est le poids de cette molécule? ■
Si l'ozone était pur, sa densité nous donnerait immé^ dîatemeat son poids moléculaire; mais, comme il esti toujours mélangé d'oxygène, on doit avoir l'ecours ^Ê d'autres propriétés. ■
Lorsqu'on agite de l'oxygène ozonisé avec du proto-B chlorure d'étain, l'ozone disparaît entièrement, et 1^ volume gazeux diminue ; c'est que tout l'ozone s'eatB fixé sur le chlorure d'étain. Si l'on dose le poids d'oxy->d gène absorbé par le chlorure d'étain et qu'on note lafl diminution de volume, on voit que le volume disparol est de 10 centimètres cubes pour une fixation del 0 gr. 021 d'oxygène. Par conséquent, cette quantité. J 0 gr. 02! d'oxygène occupait à l'état d'ozone 10 cent. I cubes. Puisque noua avons ainsi le poids de 10 centj I cul)es d'ozone, nous en déduisons immédiatement s&M densité, qui est de 1,658. Du moment que nous con-l naissons sa densité, son poids moléculaire nous eS^M donné par la formule PM = DV X 28,88, et nous trou-J vons le chiffre 48. La molécule del'ozone pèse donc 48;^ elle renferme 3 atomes d'oxygène et doit être repré— ■ sentée par la formule 0", tandis que la molécule dej l'oxygène ordinaire pèse 32, renferme 2 atomes et esta représentée par la formule 0'. ■
Cette conclusion a été appuyée par l'étude de 1» diCTusion de l'ozone dans l'air. Comme les gai on\,M.t«î»
vitesse de diffusion inversement proportionnelle à la racine carrée de leur densité, on arrive, en déterminant cette vitesse de diffusion, à supposer à Tozone une densité de 1,658, qui mène également au poids moléculaire 48.
La molécule de l'ozone (c'est-à-dire 2 volumes de ce corps) est donc formée par la condensation en 2 volumes de 3 volumes d'oxygène. Cette constitution rend compte de l'augmentation du volume d'ozone lorsqu'on le détruit par la chaleur :
2 volumes
3 volumes
d'ozone.
d'oxygène.
et de sa destruction par le mercure sans qu'il change de volume :
Hg
+ HgO
2 volumes
Mercure.
2 volumes
Oxyde
d'ozone.
d'oxygène.
de mercure,
Nous voyons par là quelle est l'importance de la notion de la molécule. Les changements de propriétés des corps simples, changements appelés ordinairement modifications allotropiques, résultent de la condensation différente des atomes dans les molécules.
CHLORE
63. Découvert par Scheele en 1774, le chlore fut caractérisé comme corps simple par les travaux de Gay- Lussac et Thenard et par ceux de H. Davy. C'est à ce dernier que revient Thonneur d'avoir affirmé le premier la nature élémentaire du chlore.
Préparation, — On prépare le chlore au moyen de l'acide chlorhydrique (solution aqueuse de gaz chlorhydrique HCl) et d'un minéral, le bioxyde de manganèse MnO*. L'équation suivante indique la marche de la réaction :
Mn02 + 4HC1 = MnC12 + 2H20 + CI2
Bioxyde 4 molécules Chlorure Eau. Chlore.
de manganèse. d'acide de
chlorhydrique. manganèse.
Cette équation montre qu'on n'obtient que la moitié du chlore contenu dans l'acide chlorhydrique. On introduit, dans un ballon de verre (fig, iS^ ^^
communication avec un flacon laveur, une partie dB 1 liioxyile de manganèse et 4 parties d'acide chlorhydri- I que ordinaire, et l'on chauffe légèrement. On recueille I le gaz chlore dans une éprouvette pleine d'eau salée et | renversée sur une cuve'remplie d'eau également s
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On n'emploie pas l'eau ordinaire, car eilo dissoudrait une trop grande quantité de gaz. Le chlore ainsi obtenu est humide; lorsqu'on veut avoir du chlore sec, on lui fait traverser un tube plein de chlorure de calcium, qui l'amène à la partie inférieure d'un flacon bien desséché. Le chlore, en raison de sa densité plus grande. déplace l'air du flacon. On ne peut recueillir le chlore sec sur le mercure, car il se combine à froid avec ce métal.
Lorsqu'on veut obtenir une solution aqueuse de
chlore, on fait arriver le gaz dans une série de flacons à trois tubulures, dits flacons de Woolf et remplis d'eau.
On peut aussi préparer le chlore en chauffant 20 pal lies d'acide sulfurique étendu de 20 parties d'eau avec 12 parties de chlorure de sodium et 10 parties dô] peroxyde de manganèse :
âSO'Hî + 2NaCI + MnO» = SO'Nns 4- SO'Mn
■, Propriétés. — I.e chlore est un gaz jaune \ &e; de là son nom (/Impii;, jaune verdatre). Sa d
îgale à!2,44; de cette densité on déduit lepoid) bléculaire :
3 poids moléculaire égal à 71 indique que le chloreB l!85,5 fois plus dense que l'hydrogène.
t/analyse des ditléreotes molécules qui renl'ermentj| h ^lore montre que l'atome pèse 35,5. La molécule ' f chlore par suite est composée de 2 atomes, et B de chlore correspond à un volume représenté I le symbole Ci.
fin litre de chlore pèse 3 gr. 152, a chlore se liquéfie facilement ; à — 12°, 5, sous une 1 de 8 atmosphères 1/2, ou h la pression ordibe par un froid de 50° au-dessous de zéro, il se conise en un liquide jaune, oléagineux, d'une densité i,33, entrant en êbullition à — 33°.
Q est très délétère et agit énergiquemenV svkv Yot®
nisme en amenant des suffocations et des quintes violentes de toux. L'eau-de-vie paraît être le meilleur antidote à employer, quand on a respiré quelques bulles de chlore.
65. Le chlore se dissout dans l'eau, mais il n'y est pas très soluble. Son maximum de solubilité est vers 8®, température à laquelle 1 volume d'eau absorbe 3 v. 04 de chlore, tandis qu'il n'en absorbe que 1 vol. 43 à 0®. Chauffée à 100°, cette solution perd tout son chlore ; refroidie à 0"*, elle donne des cristaux jaune clair d'un hydrate de chlore renfermant G1',10H*0.
Le chlore est doué d'affinités très énergiques. Il s'unit directement aux métaux et à tous les métalloïdes, excepté l'oxygène, l'azote, le carbone. Beaucoup de combinaisons s'effectuent à la température ordinaire avec production de lumière et de chaleur. Ainsi l'antimoine en poudre prend feu quand on le projette dans un flacon plein de chlore sec.
Son affinité pour l'hydrogène est très grande. Ces deux gaz se combinent directement sous l'influence de la lumière diffuse en donnant du gaz chlorhydrique. Par l'approche d'un corps enflammé ou sous l'influence des rayons solaires directs, la combinaison se fait instantanément et a lieu avec explosion. Dans l'obscurité, les deux gaz restent indéfiniment en présence sans qu'il y ait réaction.
Cette affinité du chlore pour l'hydrogène est si grande qu'il décompose un grand nombre de corps hydrogénés. Si l'on dirige dans un tube au rouge du chlore et de la vapeur d'eau, il y a double décomposition, production de gaz chlorhydrique et d'oxygène :
012 + H'O = 2nci + 0
Chlore. Eau. Guz Oxygène.
chlorhydri(iue.
Cette décomposition de l'eau se fait lentement S température ordinaire sous l'influence de la lumière directe ou difTuse. C'est pour cela que l'eau de chlore doit être conservée dans des flacons noirs; sinon, elle se détruit peu à peu en donnant du gaz chlorhydrique, tandis qu'il se dégage de l'oxygène. Cette affinité du cWore pour l'hydrogène explique son emploi dans le blanchinient des tissus. En décomp'isant l'eau , le chlore met en liberté de l'oxygène, qui oxyde la matière colorante et la détruit. Avant la découverte des propriétés du chlore, on réalisait cette oxydation des matières colorantes des toiles en étendant ces dernières sur des I»rés oii ellew subissaient pendant plusieurs années l'action de l'aii" et de l'eau. Dans l'indur^trie, on emploie d'ordinaire, non l'eau de chlore, d'un maniement difficile et d'un transport coûteux, mais des combinaisons connues sous le nom de chlorures décolorants et qui, sous un petit volume, renferment une grande quantité de chlore. (Voyez Acide hypochloreua;, § 74.)
Le chlore gazeux est usité surtout pour la préparalion des chlorures décolorants.
Le chlore mis en présence de l'hydrogène sulfuré le décomposi? instantanément en s'emparant de son hydrogène et séparant du soufre.
De même, lorsqu'on le dirige dans une solution de i gaz ammoniac AzMS il fixe l'hydrogène et met l'azots ] en liberté.
Il attaque les matières organiques en leur enlevant de l'hydrogène, soit directement, soit parce qu'il décompose l'eau et met l'oxygène en liberté. Aussi sert-il comme désinfectant, en détruisant l'hydrogène sulfuré, le sulfhydrate d'anunoniaque et les substances odorantes d'origine organique qui se forment dans les fermentations putrides.
Le chlore sert à préparer les chlorures décolorants, dont la consommation est considérable. Aussi joue-t-il un grand rôle dans l'industrie. C'est un des réactifis les plus précieux des chimistes; il est d'un emploi journalier dans les recherches de chimie organique.
66. Acide chlorhydrique. — Nous avons dit que le gaz chlorhydrique se produit par l'union directe du chlore et de l'hydrogène sous l'influence de la lumière diffuse. Si Ton prend deux flacons d'égale capacité, remplis Tun d'hydrogène, l'autre de chlore, et qu'on place le second sur le premier, on voit, au bout de peu de temps d'exposition à la lumière diffuse, la couleur du chlore disparaître. Quand la combinaison est effectuée, on sépare les deux flacons sur la cuve à mercure, et l'on constate que le volume n'a pas changé. Un volume de chlore et un volume d'hydrogène ont donné, en se combinant, 2 volumes de gaz chlorhydrique.
67. Préparation, — On prépare le gaz chlorhydrique en chauffant du chlorure de sodium NaCl (3 parties) avec de l'acide sulfurique (3 parties) étendu de 1 partie d'eau.
On se sert d'un appareil analogue à celui qui sert à préparer le chlore, et l'on recueille le gaz chlorhydrique sur le mercure :
2NaCl + S0*H2 =
= SO*Na«
2 molécules de Acide
Sulfate
2 molécules
chlorure sulfurique.
de sodium.
de gaz
de sodium.
chlorhydrique.
Le gaz chlorhydrique se trouve dans les émanations des volcans; il existe à l'état libre dans les eaux de quelques rivières de l'Amérique du Sud ; le rio Vinagre en renferme de 1 à 2 millièmes.
Propriétés, — Il est incolore, d'une odeur très
Forte, pîtniante, acîde, absolument irrespirable. II roug^l fortement la teinture de tournesol. A 10", sous la pres-^ sion de 18 atmosphères, il se transforme en un liquidai incolore, que l'on n'a pas encore réussi à solidifier. ■
Sa densité est de 1 ,27, et 1 litre pèse i gr. 62. D'aprèsa sa densité, on déduit le poids de sa molécule, qui estl de 36,5. Les deux volumes de cette molécule sontj formés, comme le montre la synthèse de ce gaz, paFB l'union sans condensation d'un volume ou un atome dél cMore pesant 35,5 et d'un volume ou un atome d'hy-B drogènc pesant 1. M
Le gaz clilorhydrique est très avide d'eau ; aussi fume^^ t-il à l'air en se combinant i la vapeur d'eau atmosphérique. L'eau en dissout une grande quantité, près des 3/4 de son poids, et environ 450 fois son volume. La solution de gaz chlorhydriqiie constitue le réacti|J connu sous le nom d'acide chlorhydrique. On préJ pare cette solution en dirigeant le gaz clilorhydrique ■ dans des flacons pleins d'eau. J
A la température de 7", la solution saturée de gazV cLlorhydrique renferme en poids 42,43 p. 100 de gaza et 57,57 d'eau. Sa densité est de 1,21 (26%5 à raréo-l mètre de Baume). 1
L'acide chlorhydrique du commerce a une densité de | 1,17 à 1,18 et marque 22 à 23" Baume; il renferme de 34 à 36 p. 100 de gaz.
C'est il l'état de solution aqueuse qu'on emploie l'acide chlorhydrique dans les arts et dans la plupart ' des réactions chimiques. I
La solution saturée de gaz chlorhydrique est inco- ■ lore h l'état de pureté; eUe répand à l'air des fumées épaisses; elle possède une saveur et une réaction acides. A 60°, elle entre en ébullition en perdant une partie du gaz dissous, mais elle en retient la plus grande
partie, et à 110°, sous la pression ordinaire, il distille un liquide renfermant 20 à 21 p. 100 de gaz chlorhydrique, d'une densité de 1,10.
L'acide chlorhydrique ordinaire du commerce, appelé esprit de sel, est impur et coloré en jaune par des chlorures métalliques.
La solution du gaz chlorhydrique dissout un grand nombre de métaux, fer, zinc, étain, en dégageant de l'hydrogène. Avec certaines combinaisons oxygénées des métaux, comme l'oxyde de mercure HgO, l'oxyde de calcium GaO, il fait la double décomposition; le chlore se porte sur le métal, tandis que Thydrogène se combine à l'oxygène pour donner de l'eau :
CaO
CaC12
Oxyde
Acide
Chlorure
Eau.
de calcium.
chlorhydrique.
de calcium.
Chauffé avec du bioxyde de manganèse, l'acide chlorhydrique donne du chlorure de manganèse, de l'eau et du chlore, ainsi que nous l'avons vu. Le dégagement de chlore en présence du bioxyde de manganèse est la réaction qui permet de caractériser l'acide chlorhydrique.
08 his. Analyse. — Nous avons vu que la synthèse de l'acide chlorhydrique fait connaître sa composition. On peut aussi la déterminer par l'analyse. Dans une cloche courbe sur le mercure (fig. 16), on introduit un morceau de sodium, puis un volume mesuré de gaz chlorhydrique, et l'on chauffe celui-ci au moyen d'un bec de Bunsen. Le sodium devient incandescent, décompose le gaz chlorhydrique en s'emparant du chlore pour former du chlorure de sodium, et met l'hydrogène en liberté. Quand l'appareil est refroidi, on constate
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que le volume de Thydrogène est la moitié du volume du gaz chlorhydrique.
La molécule (2 volumes) de gaz chlorhydrique qui pèse 36,5 renferme donc 1 volume ou 1 atome d'hydrogène pesant 4, et par différence 4 volume ou 1 atome de chlore pesant 35,5.
Fig. 16. — Analyse du gaz chlorhydrique.
69. Définition des acides et des hases. — Le gaz chlorhydrique est un acide ; c'est donc le lieu ici de désigner ce qu'on entend par le nom d'acide.
On peut définir un acide une combinaison d'hydrogène avec les éléments électro-négatifs, chlore, brome, iode, soufre, sélénium, tellure, ou avec un groupe d'éléments également électro-négatif, comme le groupe SO* dans l'acide sulfurique SO*H*. Les acides présentent, quand ils sont étendus d'eau, une saveur aigre, analogue à celle du vinaigre, et rougissent la substance bleue connue sous le nom de tournesol.
Reprenons et étendons cette définition : l'acide chlorhydrique, soumis à l'action d'un courant électrique, se dédouble en hydrogène, qui se rend au pôle négatif, et en chlore, qui se rend au pôle positif. De même, l'acide sulfurique SO*H', soumis à Télectrolyse, se dédouble
en hydrogène, qui se rend au pôle négatif, et en un gi'oupe SO* qui se rend au pôle positif. Mais le groupe électro-négatif SO* n'est pas un corps, une molécule; il est formé d'oxygène 0 qui se dégage et d'anhydride sulfurique S0% et comme l'électrolyse se fait dans des solutions aqueuses, SO' se combine à l'eau et régénère de l'acide sulfurique : finalement, dans l'électrolyse de l'acide sulfurique, on obtient de l'oxygène et l'acide sulfurique au pôle positif, tandis que de l'hydrogène se dégage au pôle négatif. On voit donc que dans l'électrolyse des acides il ne se rend jamais que de l'hydrogène au pôle négatif.
Dans les acides, cet hydrogène peut être remplacé par un autre élément électro-positif comme lui, un métal, et la combinaison qui résulte de cette substitution constitue un sel :
HCl AgCl
Acide chlorhydrique. Chlorure d'argent.
Cette substitution a lieu soit directement :
HCl + Na = NaCl + H
Acide Sodium. Chlorure de Hydrogène,
chlorhydrique. sodium.
soit par double décomposition :
HCl +
NaOH
= NaCi
HîQ
Acide
Hydrate
Chlorure
Eau.
chlorhydrique.
de sodium.
de sodium.
Enfin la définition des acides est complétée par une notion nouvelle, celle de la hase.
Les bases sont des combinaisons d'hydrogène, d'oxy» gène et de métaux qui présentent des propriétés in-
verses ae cènes aés acides. Ces corps, dniit nous poi5 vons prendre pour exemple la chaux ou hydrate de e cîum CaO'H', n'ont pas une saveur aipre, mais und saveur plus ou moins caustique ou styptique; ils n rougissent pas le tournesol bleu, mais au contraire i\ti le ramènent k la couleur bleue quand 11 a été rougi pai les acides.
Si, à une solution d'acide chlorhydrique rougie pam^ l'addition de tournesol, nous ajoutons peu h peu uae9 base, de l'eau de chaux par exemple, la couleur pas-fl sera au bleu s'il y a excès d'eau de chaux, et rede-
pdra rouge par un excès d'acide chlorhydrique. s nous pouvons mélanger l'acide chlorhydrique jau de chaux en proportions telles que le mélange iïiodifiera ni le tournesol rouge ni lo tournesol bleu; ^e'est qu'alors l'acide et la hase auront réciproquement neutralisé leurs propriétés ; ils se seront combinés pour donner naissance à un seî. Après avoir étudié les métalloïdes, nous reviendrons sur les sels, et nous saisirons mieux alors les notions d'acides, de bases et de sels,
70. Nomenclature des acides, des oxydes et des bases. — Lorsqu'un acide est formé seulement de deux éléments (dont l'un est forcément l'hydrogène), on le dénomme en faisant suivre le mot acide d'un mot composé renfermant le nom de l'élément électro-négatif et la racine hydf de l'hydrogène, qu'on termine par la syllabe ique. Ainsi sont formés les noms d'acide chlorkydi-ique, acide bromhydriqite, acide iodhydnque, acide sulfhydrique, etc.
Considérons maintenant les acides qui résultent de l'union de l'hydrogène avec un groupe oxygéné, électro-négatif. Lorsqu'un métalloïde ne donne que deux acides oxygénés, on désigne le moins oxygéné par le radical du nom du métalloïde, suivi de la désidetfte eux,
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tandis qu'on emploie la désinence ique pour le plus oxygéné; mais si le métalloïde fournit un plus grand nombre d'acides oxygénés, on se servira du préfixe hypo pour désigner un acide moins oxygéné, et du préfixe hyper pour désigner un acide plus riche en oxygène. Les noms et les formules des quatre acides oxygénés du chlore font, mieux que toute définition, comprendre le principe de cette nomenclature; on a en effet :
L'acide hypochloreux ClOH
— chloreux ClQîH
— chlorique a03H
— perchlorique....- C10*H
Les composés oxygénés non acides sont appelés oxydes en faisant suivre ce mot du nom du corps combiné : oxyde d'antimoine, oxyde de calcium GaO, oxyde de baryum BaO. Si le corps simple forme deux combinaisons ou plus avec l'oxygène, la moins oxygénée est le protoxyde, la plus oxygénée est le bioxyde :
Az^O, protoxyde d'azote.
AzO, bioxyde d'azote.
Az^G*, peroxyde d'azote.
Quant aux oxydes hydratés des métaux (les bases), on les nomme hydrates : KHO, hydrate de potassium; BaO^HS hydrate de baryum.
Ces courtes notions de nomenclature nous suffisent pour le moment : elles se compléteront lorsque nous étudierons les sels.
71. Recherche toxicologique de l'acide chlorhy- DRiQUE. — Dans les cas d'empoisonnement par l'acide chlorhydrique, l'attention du médecin légiste est attirée par des circonstances extérieures qui lui permettent
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friner l'emploi de cet acide. Les muquéî! la bouche, et celle de l'estomai: présentent des eschares grisâtres; les matières vomies sur des carreaux calcaires ou sur du marbre les ont rongés avec effervescence ; sur les vêtements noirs, l'acide laisse des taches ruuges qu'on ne confondra pas avec les taches jaune» produites par l'acide azotique ou avec celles qu'amène l'acide sulfurique, et qui sont promptement suivies de la destruction du tissu.
Pour retrouver l'acide chlorhydrique dans un cadavre, on recueille les liquides contenus dans le canal digestif et on les jette sur un filtre; d'autre part, on coupe le canal digestif en petits morceaux, on le fait , bouillir pendant une demi-heure dans une cornue avec de l'eau distillée, en ayant soin de renouveler l'eauj puis on (iltre le liquide de la cornue et on le réunit j celui de l'estomac. On distille alors les liqueurs acida^ au bain d'huile jusqu'à 120°. S'il y a de l'acide chlorhydrique, il passe à la distillation avec les dernières pow lions d'eau. On constate l'acidité du liquide distillé i l'aide du papier de tournesol, et l'on y verse une solu-^ tion d'azotate d'argent, tant qu'il se forme un précipité! de chlorure d'argent lourd et cailleboté ; on recueiUe cçi précipité sur un fdtre, on le lave, on le dessèche, finalement on le fond dans une petite cap.sule de porcei^ laine tarée. L'augmentation de poids de celle-ci indiquefl la quantité de chlorure d'argent formé, et par suitaM aeWe de l'acide chlorhydrique recueilli, car 100 partieSiJ de chlorure d'argent correspondent à 25 gr. 4 d'acideX chlorhydrique HCl.
Pour conclure à un empoisonnement parl'acide chlop- 1 hydrique, il faut avoir recueilli une quantité notable^ de chlorure d'argent, car le suc gastrique ranfermofl normalement de l'acide chlorhydrique. S'i \a qûaûViS^
de chlorure d'argent ne dépasse pas 50 centigrammes, il peut provenir de Tacide chlorhydrique du suc gastrique. 72. Composés oxygénés du chlore. — Il existe plusieurs composés oxygénés du chlore jouant le rôle d'acides, c'est-à-dire représentant une combinaison d'hydrogène avec un groupe électro-négatif; ce sont :
L'acide hypochloreux CIHO
— chloreux CIHO»
— chlorique CIHQS
— perchlorique. CIHO*
Leurs formules sont faciles à retenir, car ils représentent de l'acide chlorhydrique, plus 1, 2, 3 ou 4 atomes d'oxygène.
Outre ces acides, il existe des composés oxygénés du chlore qui ne renferment pas d'hydrogène, mais qui, en présence de l'eau, régénèrent les acides précédents. Ce sont des anhydrides d'acides.
Ils comprennent : V anhydride hypochloreux Cl*0, qui, en fixant de Teau, donne deux molécules d'acide hypochloreux :
C1*0 + HïQ = 2C10H Anhydride Eau. 2 molécules
hypochloreux. d'acide
hypochloreux.
Vanhydride chloreux GPO', correspondant à l'acide chloreux :
C102II
Anhydride
Eau.
2 molécules
chloreux.
d'acide chloreux.
■et le peroxyde de chlore GPO*, qui est un anhydride mixte fournissant, par fixation d'eau, de l'acide chloreux et de l'acide chlorique :
Tous ces composés n'ont pas un grand intérêt pra lique. Il suffit de dire quelques mots de l'acide hypo^ chloreux et de l'acide chlorique. Mais auparavant, l'examen des formules précédentes, nous devons tir« une notion nouvelle.
73. Loi des proportions multiples. — ■ Nous avons v ijue les corps se combinent en proportions définies. S nous considéroas les formules des acides oxygénés d chlore CIHO, GIHO', CIHO", ClHOS de leurs anhy-1 drides Cl'O, Cl'O', Cl'O', nous voyons en outre quw l'oxygène se combine en proportions diverses avec \d groupe CIH ou avec Gl' et qu'il se trouve dans d ports simples, 1, 2, 3, 4, etc. Ce fait s'observe avec utd grand nombre de corps : de là une loi, due à Dalton^ qui complète celle des proportions définies et qui b formule ainsi ;
Les corps se combinent non seulement en propoi"lîons définies, mais encore en proporlions multiples.
Quand deux corps se combinent en plujiieurs proportions, le poids de V un d'eux étant supposé fixe, iespoida-J âe Vautre seront entre eux dans des rapports simplet. F
AciDË ET ANHYDRIDE HYPOCHLOREUX. — Quaud
on dirige un courant de chlore sec sur de l'oxyde de mercure sec et refroidi, on obtient l'anhydride hypochloreux sous la forme d'un gaz jaune rougedtre, se liquéfiant à — 20°, détonant avec violence sous l'in- _ Ûuence de la chaleur, de la lumière et même sponta- l l flément, et qui, recueilli dans l'eau, se convertit eaj iàe hypochloreus :
2C12 + HgO = HgC12 + œO
Chlore. Oxyde Chlorure Anhydride
de mercure. de mercure, hypochloreux.
Cet acide n'a jamais été obtenu à l'état de pureté absolue; on ne le connaît qu'en solution plus ou moins concentrée. On prépare d'ordinaire cette solution en dirigeant un courant de chlore dans l'eau tenant en suspension de Toxyde de mercure précipité ; il se forme du chlorure de mercure qui se combine à l'excès d'oxyde pour donner un oxychlorure de mercure peu soluble, et r?cide hypochloreux se trouve en solution dans Teau :
CP
+ HgO +
= HgCI2
Chlore.
Oxyde
Eau.
Chlorure
Acide
de mercure.
de mercure.
hypochloreux.
Si au lieu d'oxyde de mercure on emploie l'oxyde de calcium ou de chaux, la première phase de la réaction est la même ; il se produit ô'x chlorure de calcium GaCl* et de l'acide hypochloreux .
2C12 4- CaO + H20 = CaC12 + 2C1H0.
Mais Tacide hypochloreux formé réagit sur une nouvelle quantité de chaux pour donner de Thypochlorite de calcium (G10)*Ga :
2CIH0 + CaO = (C10)2Ca + H20.
La réaction finale est donc représentée par l'équation :
2C12 + 2CaO r= CaC12 -f (C10)2Ca
Chlore. Chaux. Chlorure Hypochlorile
de calcium. de calcium.
Le mélange de chlorure et d'hypocLlorile de calcium 1 constitue le produit connu sous le nom de chlorure Je i chaux. Avec la potasse et la soude étendues, la réaction est du même ordre; il se forme un mélange de- ] chlorure et d'hypochlorile. Ces mélanges, dont les pro- \ priétés sont dues aux hypochlorites, sont désignés dans, j l'industrie sous le nom de chlorures décolorants; nous- \ y reviendrons plus tard en étudiant les sels.
L'acide hypoctiloreux est un agent décolorant énergique; il agit tout à la fois par son chlore et par son oxygène. En présence d'un corps oxydahle, l'acide | bypochloreux lui abandonne son oxygène en se dédoublant suivant l'équation : CtHO^= O-j-HCl, mais l'acide chlorhydrique formé HG! réagit alors sur une nouvelle molécule d'acide hypocJiloreux pour donner du chlore et de l'eau :
HCl + CIHO = Clî + H'O.
ce qui fait que la décomposition complète de deux molécules d'acide hypochloreux en présence des matières osydables est représentée par l'équation :
Par conséquent, l'acide hypochloreux décolore les matières organiques en leur enlevant de l'hydrogène (tt par son chlore et par son oxygène. Une molécule (l'acide hypochloreux agit comme deux molécules de chlore, en enlevant quatre atomes d'hydrogène aux composés organiques.
Dans l'industrie, on utilise ces propriétés; mais, au lieu d'acide hypochloreux, on emploie les chlorures décolorants qui se décomposent déjà par l'acide catVso- ]
nique de Tair en mettant de Tacide hypochloreux en liberté.
75. Acide chlorique. — Si l'on dirige un courant de chlore dans une solution étendue et froide de potasse, on obtient un mélange de chlorure et d'hypochlorite de potassium en vertu de la réaction citée plus haut, qui donne naissance aux chlorures décolorants.
Mais, avec une solution de potasse concentrée et sous l'influence de la chaleur, le phénomène est différent; il se produit du chlorure de potassium qui reste en dissolution, et du chlorate de potassium qui se précipite :
KH0 = C103K + 5KC1 + 3H
Chlore. Hydrate Chlorate Chlorure Eau.
de potassium de potassium, de potassium, (potasse).
(Pour plus de détails, voyez au chapitre Potassium, Chlorate de potassimn.)
Le chlorate de potassium est un sel blanc, peu soluble dans l'eau, et d'où l'on retire l'acide chlorique par un procédé compliqué qu'il est inutile de rapporter.
L'acide chlorique GIHO'^ est un liquide incolore sirupeux, instable, qui se décompose déjà à 40'^. C'est un oxydant énergique; si l'on ajoute un peu d'acide chlorique à de l'alcool, celui-ci s'oxyde avec une énergie telle qu'il s'enflamme.
L'acide chlorique est inusité; son sel de potassium 6st employé dans les arts et dans la thérapeutique.
BROME
76. Le brome fut découvert en 1826, par Balard, dans les eaux mères des salines du Midi. Il se rencontre
brume:
iture à l'état de combinaison avec los métaux,surtout avec le magnésium.
On le trouve dans l'eau de la mer, qui en renferme 0 gr. 40 à 0 gr. 60 par litre, dans les eaux mères des sondes de varechs, les eaux mères des salines. La mer Morte est très riche en bromures; elle contient par litre 2 gr. 15 de bromure de magnésium et 1 gramme de bromure de potassium. L'eau mère de la saline de Kreusnach fournit Ofi grammes de brome par litre.
T7, Extraction. — On extrait généralement le brome d^eaux mères des soudes de varechs. Les varechs qui croissent sur les bords de l'Océan, et qu'on exploite sur les côtes de Bretagne et de Normandie, laissent par la combustion des cendres désignées sous le nom de soudes de varechs ; ces cendres renferment des matières insolubles, sels de chaux, de magnésie, silice, i des sels solubles, chlorure de potassium, chlorure d sodium, sulfate de potassium, iodures et bromuresf I alcalins, etc. Pour extraire ces divers principes, on épuise les cendres par l'eau, on soumet îi l'évaporation la solution décantée de manière à retirer successivement le chlorure de sodium, le chlorure et le sulfate de potassium, qui se déposent. Quand les eaux mères marquent 55" à l'aréomètre de Baume, on les utihsa pour l'extraction du brome et de l'iode. Gn les fait bouillir avec une petite quantité d'acide irique pour décomposer les carbonates et sulfuidcalins qui s'y trouvent et se déposent à l'état de lies, la aolution décantée, on commence par retirer qui est à l'état d'iodure alcalin. Le procédé d'exition est fondé sur ce fait que le chlore, possédant des afnnités plus énergiques que l'iode, le déplace de combinaisons.
On dirige dans la solution un courant de chlore; elle se trouble, se colore et laisse déposer de l'iode :
Kl + Cl = KCl + I
lodure Chlore. Chlorare Iode.
de potassium. de potassium.
Il faut éviter un excès de chlore qui déplacerait également le brome; Tiode est recueilli par lavage et par décantation. Nous verrons plus loin comment on le purifie.
La liqueur débarrassée d'iode renferme alors le brome à l'état de bromure de magnésium. On l'évaporé à siccité, puis on mélange le résidu avec de Tacide sulfurique et du bioxyde de manganèse, et l'on distille dans une chaudière en plomb en communication avec des récipients bien refroidis.
La réaction est représentée par Féquation suivante :
2S0*H2 = MgBr2 + MnO^ = Br* + S0*Mg -f S0*Mn -|- 2Hî0
Acide Bromure Bioxvde Brome. Sulfate Sulfate Eau.
sulfurique. de de de de
magnésium. maup:anèse. mafrnésium. manganèse.
Chaque tonne (1000 kilogr.) de soude de varechs fournit 400 grammes de brome et 5 kilogrammes d'iode.
78. Propriétés. — Le brome (de ppoijiioç, fétide) est liquide à la température ordinaire, d'une couleur rouge foncé, très dense; il offre une densité de 2,99 à 15**, de 3,18 à 0'\ Pur et bien sec, il se solidifie en une masse lamelleuse qui fond à — 7%3. Il entre en ébullition à 63*», mais il possède une grande tension de vapeur et se volatilise facilement à la température ordinaire. La densité de cette vapeur est de 5,54, ce qui donne 160 pour le poids moléculaire, d'après la formule
PSt = 5,54 X 28,88. L'analyse des combinaisons où | entre le brome montre que son poids atomique est de 1 80; par conséquent, la molécule du brome renferme ] 2 atomes. L'atome de brome est représenté par le-j symbole Br. |
Le brome a une odeur forte et irritante ; respiré en i petite quantité, il amène dans la goi^e et les fossesi I nasales une irritation très riouloureuse. 11 est très 1 vénéneux et très caustique ; il colore la peau eu jaune j persistant jusqu'à la chute de l'épiderme, et, si le coii- I tact dure quelques instants, il produit une vive J inllammation accompagnée d'une sensation de brûlure ] aiguë. I
H est peu soluble dans l'eau, car la solution saturée , h 5° n'en contient que 3"-,60 pour 100.
Comme le chlore, il a une grande tendance à s'unir à i'hydrogêue . Aussi a-t-il un pouvoir décolorant intense. Néanmoins il ne s'unit pas directement à l'hydrogène sous l'influence de la lumière solaire. Cette combinai.son n'a lieu qu'à une température élevée; on la réalise en dirigeant un courant d'hydrogène chargé de vapeur de brome dans un tube de porcelaine chauffé au rouge.
Il s'unit facilement aux métaux et aux métalloïdes, excepté à l'oxygène, à l'azote et au charbon.
Les réactions du brome sont analogues à celles du dilore, mais moins énergiques. Il B.st chassé par ce dernier de ses combinaisons métalliques; si l'on verse quelques gouttes d'eau de chlore dans la solution d'un bromure, le brome est déplacé et colore la solution; en agitant celle-ci avec de l'éther, on réunit le brome, qui se dissout dans l'éther en le colorant en rouge Jinui.
M^P combinaisons oxygénées, obtenues indirecte-
ment, sont plus stables que celles du chlore ; en effet, s'il est déplacé par le chlore de ses combinaisons avec Thydrogène ou avec les métaux, il déplace au contraire le chlore de ses dérivés oxygénés.
Le brome n'est employé dans l'industrie qu'à la préparation des bromures, mais c'est un des réactifs les plus précieux de la chimie organique; il est devenu indispensable aux recherches.
79. Acide bromhydrique. — La combinaison de brome et d'hydrogène, constituée comme le gaz chlorhydrique, renferme un atome ou un volume de brome et un atome ou un volume d'hydrogène condensés en deux volumes; la molécule est donc représentée par la formule HBr.
C'est un gaz incolore, d'une densité de 2,80, ressemblant au gaz chlorhydrique, fumant à l'air, très soluble dans l'eau. C'est un acide énergique, rougissant le papier de tournesol et neutralisant parfaitement les bases pour donner des sels.
La solution d'acide bromhydrique saturée à O» a une densité de 1,79; par l'action de la chaleur, elle perd une partie de son gaz. Il se forme un hydrate BrH,5H*0 d'une densité de 1,480 et bouillant à 126o.
On obtient l'acide bromhydrique en décomposant par l'eau le bromure de phosphore PhBr*, qui fournit de l'acide phosphoreux et du gaz bromhydrique, ou en faisant arriver du brome sur du phosphore placé sous l'eau :
PhBr3 + 3H»0 = 3HBr + PhHaQs
Bromure Eau. Acide Acide
de phosphore. bromhydrique. phosphoreux.
On ne peut le préparer comme Facide chlorhydrique, en traitant un bromure par l'acide sulfurique, parce
qu'une partie de l'acide bromhydrique se décompose en présence de l'acide sulfurique, en le transformant en gaz sulfureux, et se convertissant lui-même t brome, de telle sorte que l'acide bromhydrique aim obtenu est toujours mélangé de bi'ome libre :
^V SO'Hï + SHBr = SO! + 2H20 +
L'acide bromhydrique ne s'emploie que dans led recherches de laboratoire.
Les composés oxygénés du brome sont analogues i ceux du chlore et ne sont pas usités.
80. Découvert par Courtois, en 1812, dans les soudei de varechs, l'iode a été étudié par Gay-Lussac et par" H. Davy, qui, vers la même époque, firent connaître ses principales propriétés et démontrèrent sa nature élémentaire.
L'iode se trouve à l'état d'iodure alcalin, non seul», ment dans les soudes de varechs, mais encore l'eau de la mer, dans beaucoup d'eaux minérales et e petites quantités dans la plupart des eaux douces. ' en rencontre également dans les éponges, l'huile ( Me de morue, le salpêtre du Chili et du Pérou ou a B de soude.
^ous avons dit plus haut, en parlant du brome, com-
mt on extrait l'iode des soudes de varechs; pour le
ifier, on lave le précipité d'iode brut, on le des-
!, et on te sublime dans des cornues de grès que
acbautlTe au bain de sable. L'iode sublimé se con-
Âse daus de vastes récipients en grès a îaux. foftis
cutuŒ i.tone. T
percés de trous, par où s'écoule Teau que renfermait encore l'iode, et le récipient se remplit de lamelles métalliques d'iode pur.
81. Propriétés. — L'iode est un corps solide, formé de lames hexagonales brillantes, d'un violet noir, presque opaque. Il fond à 113°,6, bout entre 175° et 180°, en émettant des vapeurs violettes, couleur qui lui a fait donner son nom (iwSyiç, violet). Sa densité est de 4,948 à 17». La densité de sa vapeur a été trouvée de 8,716. La molécule d'iode pèse 254; elle renferme deux atomes, ainsi que l'indique l'analyse de ses composés; l'atome pèse donc 127; on le représente par le symbole L
L'iode a une odeur forte, beaucoup moins vive que celle du chlore et du brome; il a une grande tension de vapeur et donne des vapeurs violettes à la température ordinaire.
L'eau n'en dissout que 1/554 à 10 ou 12°. Il est très soluble dans le chloroforme, la benzine, le sulfure de carbone; ces solutions sont d'une belle couleur \iolette. Il se dissout dans l'alcool en le colorant en brun; la solution constitue la teinture d'iode employée en médecine et qui renferme 1 gramme d'iode pour 12 grammes d'alcool à 90°.
L'iode se rapproche du chlore et du brome par ses réactions, mais ses affinités sont moins énergiques ; il est déplacé par ceux-ci de ses combinaisons métalliques. Si l'on verse dans la solution d'un iodure quelques gouttes d'eau de chlore ou de brome, l'iode est mis en liberté, et, quand on agite cette solution avec du chloroforme, ce dernier s'empare de l'iode et le dissout en se colorant en violet.
L'iode libre colore l'amidon en bleu, ce que ne font ni le chlore ni le brome; on met à profit cette pro-
priété pour reconnaître les iodures, en ajoutant à leur solution quelques gouttes de chlore qui déplace l'iode, et UQ peu d'empois d'amidon.
Comme le chlore et le brome, l'iode se combine aux mélauK, ti l'arsenic, à l'antimoine; la réaction dégage moins de cbaleur. Il décompose Tliidrogône sulfuré en s'emparant de son hydrogène, et Dupasquier a basé sur cette réaction un procédé de dosage de l'hydrogène sulfuré que nous indiquons plus loin.
L'iode se combine à l'hydrogène au rouge et agit légèrement comme oxydant en présence de l'eau; néanmoins il ne possède pas de pouvoir décolqS rant.
L'iode est très irritant; il agit comme caustique colore la peau en jaune et produit des inflammations locales, surtout sur les muqueuses. Ingéré à l'intérieur, il est loxique. On n'emploie l'iode pur qu'en applications topiques, sous forme de teinture ou de pommade, j l'état d'iodure de potassium, il est très usité.
82. Acide iodhydrique. — Il est gazeux, Irèssolubli^ dans l'eau, constitué par l'union d'un atome d'iode ë d'un atome d'hydrogène, et représenté par la forî mule 111. On le prépare en décomposant par l'eau 1' dure de phosphore PhP. Il se l'orme de l'acide phos-ï phoreux et de l'acide iodhydrique :
^^ Plil!" + m'O --= l'hO^H' + JHI
^^^ U.dme Ëuu, Ai:irk Acido
^^"Au Heu de préparer l'iodure de phosphore à l'avauceJ on chauffe doucement un mélange de 1 p. de plio phore, 20 p. d'iode et 15 p. d'eau.
11 est moins stable que les acides chlorhydrique a
j bromhydrique; la yoltilion d'acide iodbyâin(\iie ^^ ^§3
lÉ
compose spontanément en déposant de Fiode, tandis que son hydrogène se combine à Toxygène de l'air.
L'acide iodhydrique n'est usité que dans les laboratoires de chimie.
Il existe plusieurs composés oxygénés de l'iode; l'un d'eux, l'acide iodique lO^H, correspond à l'acide chlorique ClO^H. L'acide iodique et les iodates sont inusités.
LOI DES CHALEURS SPÉCIFIQUES
83. L'iode étant le premier élément solide à la température ordinaire que nous étudions, nous devons à ce propos faire connaître les ressources que la connaissance des chaleurs spécifiques des corps solides fournit pour la détermination des poids atomiques. En parlant précédemment des poids atomiques (page 74), nous avons vu seulement comment on les détermine au moyen de l'analyse des corps dont on a fixé les poids moléculaires.
La chaleur spécifique d'un corps est la quantité de chaleur que ce corps absorbe lorsque sa température s'élève de 1°, quantité de chaleur comparée à celle qu'un même poids d eau absorberait pour élever également sa température de l».
Si l'on mélange un poids de mercure à la température de 100° avec un égal poids d'eau à 0°. on constate que la température du mélange est seulement de 3° ; par conséquent, pour échauffer Teau de 3"*, il a fallu une quantité de chaleur représentée par les 97 degrés qu'a perdus le mercure. L'eau absorbe donc environ trente fois plus de chaleur que le mercure pour une même élévation de température. En prenant pour unité de chaleur spécifique la quantité de chaleur néces-
é de poids de 1'
I, on 8 l'eau étant l.cel
saire pour élever de i" l'uniti conclut que, la chaleur spécifl du mercure est égale à 0,033. M
Ceci étant posé, l'expérience a montré que la chgiM leur spécifique du brome solide entre — 78 et — 120» est 0,0843, c'est-i-dire f[ue, si la quantité de chfrfl leur nécessaire pour élever de 1° i gramme d'eau eafl représentée par 1, celle ipi'il faut pour élever dM 1" 1 gramme de tirome solide est de 0,0843. M
Pour l'iode, l'expérience montre qu'elle est de 0,054i J
Si l'on considère en eux-mêmes les chifTres den cbaleurs spécifiques des corps simples, on n'apercoîfl aucune relation qui les unisse; mais, si on les rapports aux poids atomiijucs de ces corps, on observe une lofl des plus importantes. ■
En effet, le poids atomique du brome étant 80, et saM chaleur spécifique représentée par le chiffre 0,0843, gS l'on multiplie 80 par 0,0843, le produit représentera td chaleur spécifique d'une quantité de brome correspond dant à son poids atomique; ce produit est 6,764. I
De même, si l'on multiplie la chaleur spécifique des l'iodeO,0541 par le poids atomique 127, le produit 0,847j représentera la chaleur spécifique d'une quantité d'iod™ correspondant à son poids atomique. M
Or les chiffres fi,764 et 6,847 sont très voisins l'ud de l'autre. On voit donc que l'iode et le brome, qui oalM des chaleurs spécifiques différentes (quand on les rap-1 porte à l'unité de poids, au gramme), ont la même capacité poui- la chaleur quand on en prend des poids proportionnels h leurs poids atomifiues, ou en d'autres termes il faut une même quantité de chaleur ] élever de 1" 80 grammes de brome et 127 grammeaj d'iode. L'atome du brome et l'atome d'iode ont donc li même chaleur spécifique.
En examinant un grand nombre de corps simples, Dulong et Petit ont reconnu la généralité de cette relation ; de là une loi qu'on peut énoncer sous la forme suivante :
Les atomes de tous les corps simples ont exactement la même capacité pour la chaleur.
Le poids atomique du sodium étant 23, celui du soufre 32, il faut une même quantité de chaleur, une quantité constante pour élever de 1° 23 grammes de sodium, 32 gr. de soufre, 80 gr. de brome solide, 127 gr. d'iode, etc.
Pour obtenir cette quantité constante, il suffit de multiplier la chaleur spécifique observée par le poids atomique, et Ton reconnaît que cette constante est fixée entre 6 et 7, étant en moyenne de 6,5 avec des écarts qui n'infirment pas la loi.
PA X C = R (constante)
Poids Chaleur
atomique. spécifique.
Brome 80 0,0843 = 6,76
Iode 127 0,0o41 = 6,84
Soufre 32 0,2026 = 6,48
Sodium 23 0,2934 = 6,74
Potassium 39 0,1655 = 6,45
Argent 108 0,0570 = 6,16
Or 197 0,0324 = 6,38, etc.
C'est à cette constante, produit de la multiplication de la chaleur spécifique par le poids atomique, qu'on <lonne le nom de chaleur atomique.
La loi de Dulong et Petit peut être énoncée sous une autre forme. Nous avons défini la chaleur spécifique d'un corps : la quantité de chaleur nécessaire pour élever de 4° l'unité de poids de ce corps. Donc, pour 1 gramme de sodium, dont le poids atomique est 23,
LOI DES CHALEURS SPÉCIFIQUES
il faudra une quantité de chaleur qui sera le 23° de la constante; pour 1 gramme de brome solide, il en faudra le 80«; pour 1 gramme d'iode, lel27e, etc. : ces chiffres seront les chaleurs spécifiques du sodium, du brome, de riode.
Si nous représentons par la lettre R la constante qui élève de 4** des poids de ces corps proportionnels à leurs poids atomiques, la chaleur spécifique du sodium
sera qô» celle du brome ^, celle de l'iode t^, etc.,
d'où il suit que les chaleurs spécifiques proprement dites décroissent à mesure que les poids atomiques augmentent, et cela dans le même rapport; de là cet autre énoncé de la loi de Dulong et Petit :
Les chaleurs spécifiques des corps simples sont inversement proportionnelles aux poids atomiques,
84. La loi de Dulong et Petit, établie sur l'examen d'un certain nombre de poids atomiques et de chaleurs spécifiques, a permis de contrôler des poids atomiques douteux, qu'on n'avait pu déduire avec certitude des poids moléculaires.
Ainsi l'étain, d'après les considérations chimiques, a pour poids atomique 59 ou 118. En multipliant ces chiffres par la chaleur spécifique observée, l'un d'eux doit nous fournir un nombre compris entre 6 et 7, c'est-àdire le chiffre constant qui représente la capacité des atomes pour la chaleur.
La chaleur spécifique de l'étain est 0,0563 ; nous avons donc :
Comme c'est le chiffre 118 qui fournit la constante 6,6, le vrai poids atomique de l'étain est 118.
De la formule PA (poids atomique) X C (chaleu
spécifique) = R (constante), nous tirons la formul ■p
P = PA; ou, en d'autres termes, la constante divisé
par la chaleur spécifique d'un corps indique son poid atomique. Adoptant pour constante le chiffre moye: 6,5, nous aurons le poids atomique d'un corps en divi sant ce chiffre 6,5 par la chaleur spécifique du corps Soit le mercure dont nous ayons à déterminer le poid atomique et dont la chaleur spécifique est exactemei 0,0324, nous aurons
donc le poids atomique du mercure est égal à 200.
85. Tous les corps solides, à trois exceptions prè rentrent dans la loi de Dulong et Petit, et leurs poi atomiques peuvent être déterminés par la connaissan de leurs chaleurs spécifiques.- Les trois qui font exce lion sont le carbone, le bore, le silicium, dont les poi atomiques, déduits des chaleurs spécifiques, diff'ère complètement de ceux auxquels mène l'étude de lei combinaisons. Nous ne pouvons que soupçonner raison d'être de cette anomalie, mais nous n'arrive pas encore à en donner une explication complètem< satisfaisante.
Relations des éléments de la famille du chlore.
86. Le chlore, le brome, l'iode présentent, comi nous venons de le voir, de nombreuses analogies ( justifient leur réunion en une famille, la famille chlore. Tous les trois se combinent à Thydrogèi volume à volume, sans condensation, en donnant c
LOI DES CHALEURS SPÉCIFIQUES HT
(S d*iine constitution analogue, de propriétés t tous gazeux, fumant à l'air, liquéliaLles, trèi olobles dans l'eau.
Tous les trois ont de puissantes afBnités pour l'hyfaigène et pour les métaux, affinités qui vont en dé- Ûtiissant du chlore à l'iode. Le chlore chasse l'iode et slrome de leurs combinaisons avec l'hydrogène et 88 métaux; le brome, moins puissant que le chloi ïplîice l'iode.
' Cette diil'érence d'affinités se remarque encore dsaà! s production et daus la stabilité des acides chlorhyiânque, bromhydrique, iodhydrique. L'acide chlorhyoriquese produit par l'union directe de ses constituants lia lumière diffuse; le brome et l'iode ne s'unissent à nydrogène qu'à la température rouge. Le chlore et le Wme, en solutions aqueuses, décomposent facilement ■fttu, s'em parant de son hydrogène et mettant de l'oxy- J feue en liberté; aussi agissent-ils comme décolorantsil iïee l'iode, celte décomposition de l'eau est très faibl^.i * cet élément n'a pas de pouvoir décolorant. Enfin, "■ftcîde chlorhydrique et l'acide bromhydrique sont ti'ès es, tandis que les solutions d'acide iodhydiique se Wcomposent et laissent déposer de l'iode libre. Si l'on compare les dérivés oxygénés de ces trois ils, on voit qu'un certain nombre de ces corps ÛW une constitution analogue et sont représentés par '™ mêmes formules; la série des composés de l'iode **l la moins complète :
ClOM BrOH
aoni
Br03H
Acide
Acide
Acide
chlorique.
bromique.
iodique.
ClO^H BrO*H IO*H
Acide Acide Acide
perchlorique. perbroraique. por-iodique.
Quant aux propriétés physiques, elles varient graduellement du chlore à Tiode. Le chlore est gazeux à la température ordinaire, le brome liquide, l'iode solide.
Leurs poids atomiques présentent des relations numériques intéressantes. Celui du brome, 80, est sensiblement la moyenne entre celui du chlore 35,5 et celui de Tiode 127. En additionnant le poids atomique du chlore et celui de l'iode, en divisant le tout par 2, on obtient un chiffre 81,2 qui se rapproche du poids atomique du brome.
En comparant la densité du chlore liquide, qui est de 1,33, avec celle du brome, qui est de 3,18 à 0°, et celle de Tiode, qui est 4,948 à 17*^, on constate que la densité du brome est à peu près la moyenne des densités de ses congénères, car, en additionnant celles-ci et divisant par 2, on trouve le chiffre 3,14, assez voisin de celui qu'a fourni l'observation.
Remarquons surtout que le chlore, le brome et l'iode se distinguent des autres métalloïdes, parce que leur atome se combine à un seul atome d'hydrogène.
FLUOR
87. Il existe dans la nature certains sels qui ressemblent aux chlorures et ne renferment pas. d'oxygène au nombre de leurs éléments; on avait supposé qu'ils étaient constitués, comme les chlorures, par l'union d'un métal et d'un élément qu'on n'avait pu
isoler, parce qu'il attaque le verre, la porcelaine, les métaus. A cet élément on avait donné le nom de fluor_ et le symbole FI.
M. Moissan a réussi récemment à. isoler le fluoi soumettant à l'action d'une pile de 50 éléments l'acide Ûuorhydrique anhydre refroidi à — 40", Il se dé pùle positif du fluor, sous forme d"un gaz fortemei odorant, qui décompose l'eau avec production d'oz et déplace le chlore du chlorure de potassium. silicium s'enflamme au contact du fluor, en produi ■(^ fluorure de silicium.
. Acide: fluorhydriqiîe. — On l'obtient eu trait par l'acide sulfurique un minéral, le spath fluor, Best du fluorure de calcium Cahl* :
\î -1- S0'H= = 2HFI 4- SO'C
Lii». 9ulturiq»a. Quorliydrique. de Diloii
(Orame il attaque le verre et la porcelaine, on s< ^ pour sa préparation d'une cornue de plomb munii Q récipient en U de même métal (fig. -17) . 1 chaulTe doucement la cornue, et \\ se ctit\.àew^
dans le récipient une solution très concentrée d'acide fluorhydrique.
Pour obtenir l'acide fluorhydrique anhydre, on combine l'acide étendu au fluorure de potassium; il se forme du fluorhydrate de fluorure de potassium, qu'on exprime, qu'on sèche dans le vide, puis à l'étuve, et qui, fortement chauffé dans une cornue de platine, se décompose en acide fluorhydrique HFl et en fluorure de potassium KFl.
L'acide anhydre bout à 19o; sa densité à 42^,5 est de 0,9873 : il fume à l'air; il n'attaque le verre qu'en présence d'eau. Anhydre on en solution concentrée, il agit énergiquement sur l'économie, ses vapeurs sont très corrosives. Il suffit de laisser les doigts exposés quelques instants aux vapeurs d'acide fluorhydrique pour qu'ils se recouvrent d'ampoules, bientôt suivies de plaies très douloureuses, accompagnées de fièvre intense et qui mettent plusieurs semaines à se cicatriser.
Dans rinduslrie où l'on emploie l'acide fluorhydrique pour graver sur verre, on se sert de solutions étendues qu'on obtient en mettant au préalable de l'eau dans le récipient où se condense l'acide concentré.
Pour graver au moyen de l'acide fluorhydrique, on recouvre le verre d'un vernis formé d'une partie de térébenthine et de quatre parties de cire jaune, et l'on dessine sur ce vernis avec une pointe, de manière à mettre le verre à nu. On peut attaquer celui-ci, soit en recouvrant la plaque d'une solution étendue d'acide, soit en la renversant sur l'ouverture d'un vase en plomb dans lequel on a mélangé une petite quantité d'acide sulfurique et de fluorure de calcium, qui dégageront des vapeurs d'acide fluorhydrique. Avec l'acide
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Famille de l'oxygène. — Soufre. — Acide sulfhydrique. — Acide sulfureux. — Anydride sulfurique. — Acide sulfurique. — Sélénium, tellure. — Relations des éléments de la famille de l'oxygène.
89. Famille de l'oxygène. — L'oxygène est le premier terme d'une famille de métalloïdes, qui comprend le soufre, le sélénium, le tellure, et dont nous ferons ressortir les liens de parenté après avoir étudié ces corps.
SOUFRE
90. Le soufre se trouve dans la nature, soit à l'état natif, soit à l'état de combinaison. Le soufre natif est tantôt en cristaux transparents de couleur ambrée, tantôt en masses cristallisées, opaques, d'un jaune citron, ou en poussière mélangée de terre. Il existe en grandes quantités dans les terrains volcaniques. Dans certaines régions, le sol en est imprégné jusqu'à une profondeur de 10 à 50 mètres.
Les terrains les plus riches en soufre [solfatares, terres à soufre) sont situés en Sicile, où il existe deux cents usines fournissant par an plus de 250 000 tonnes de soufre brut.
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Extraction. ■ — On extrait le soufre soit par fusion, soit pai- distillation. Le iiremiw procédé, applicable seulement h des terres riches qui renferment jusqu'à 80 [HDur 100 de soufre, consiste h élever des tas de 500 à 600 mètres cubes de minerai qu'on allume en divers endroits. Une partie du soufre sert de combustible; la température produite par cette combustion fait entrer
en fli&ion une autre partie du soufre qui se rcunit i la pai'tie inférieure, coule dans des rigoles disposées sous la meule et se rend dans des chaiobres en maçonnerie.
Ce procédé, qui amène une grande perte de soufre, est employé dans les provinces de Sicile, où le combustible est rai'e.
Le procédé par distillation s'applique aux minerais pauvres, dont la teneur eaa soufre est de '10 à -15 p. 100; la distillation s'opère dans des vases en terre en communication avec des récipients de même forme, dans lesquels le soufre se condense (fig. 18).
Le soufi-e brut, i;ue fournissent ces proctiiiés, t^-q.-
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ferrae 2 à 3 pour 100 de luatières étrangères. Onl( raffine en lui faisant subir une nouvelle distillation, L'appareil (fig. 19) se compose de deux cylindr en fonte A, dans lesquels on fait arriver du souf préalablement fondu dans le vase 0, et d'u
de condensation B, d'une capacité de 80 mèl
environ. Si la distillation marche lentement,
à ne volatiliser que 300 kilogrammes de soufre dans les vingt-quatre heures, les parois et l'air de la chambre ne s'échauffent pas, et la vapeur de soufre, se refroi* dissant brusquement, passe immédiatement de l'éW gazeux à l'état solide; elle se condense alors sous forme d'une poudre flne, constituant la fleur de wiflVU. Mais si la distillation marche rapidement, de tdis.'
sorte que, avec deux cylindres recevant chacun 150 ki- I It^rammes de soufre, on fasse six opérations dans les t'^'ingt-quatre heures, et qu'on volatilise ainsi 1800 kilo- Hrammes de soufre, les parois et l'air de la chambre ne condensation s'échauffent au-dessus du point de EKondu soufre, et celui-ci se condense à l'état liquide. ■On le fait écooier au dehors dans des chaudières, et Hon le reçoit dans des moules en bois cylindro-coni- Dqnes. On obtient ainsi le soufre en canons du com- Imerce,
[ la fleur de soufre est toujours imprégnée d'un peu [d'acide sulfureux, et d'acide sulfurique; pour les em- [■plois médicaux, on doit la laver b. l'eau bouillante jus- I qu'à ce que les eaux de lavage ne soient plus acides. !i !)1, PropHélés du soufre. — Le soufre est solide à la température ordinaire, d'un jaune citron, inodore, sans saveur, mauvais conducteur de la chaleur, non ; conducteur de rélectricité. Frotté avec de la laine, il I prend l'électricité négative.
I La densité du soufre en cristaux natifs est de 2,05. I II tond entre 114 et '120' en un liquide transparent; I mais, chauffé lentement au-dessus de cette tempéra- I' 'nre, il devient tellement épais entre 200 et 250", qu'on . peut renverser, sans qu'd s'écoule, le vase où il est fantenu; à partir de 250", le soufre redevient plus fluide; à440', il entre en ébullition et se réduit en une ^peur jaune orangé. Sa densité de vapeur prise entre 800 et 1000° est de 2,2, ce qui nous donne 64 pour son poids moléculaire. L'analyse de ses différentes combinaisons montre que le poids atomique est de 32, et lue la molécule de soufre renferme deux atomes, Comme celle de l'oxygène. Le poids atomique 32 est Couflnné par la chaleur spécifique, car cette chaleur oiultipliée par 32 donne la chaleur atomique 6,5.
Le soufre se présente sous divers états allotropiques, suivant les conditions de température auxquelles il a été soumis, états qui affectent non seulement sa forme cristalline, mais encore sa solubilité.
Les diverses modifications du soufre forment deux groupes distincts ; les unes sont cristallisées et solubles dans le sulfure de carbone, d'autres sont amorphes et insolubles.
92. Soufres cristallisés. — Le soufre natif est cristallisé en octaèdres aigus, à base rhomboïdale, appartenant au système du prisme orthorhombique. C'est la variété la plus stable et en laquelle toutes les autres variétés finissent par se transformer. Il se présente sous cette forme, par cristallisation, dans le sulfure de carbone; le soufre octaédrique fond à 114°,5; mais si l'on chauffe du soufre à 120% de manière à le fondre, qu'on le laisse refroidir lentement jusqu'à ce qu'il se soit formé une couche solide à la surface, on voit, en perçant cette couche et décantant les portions encore liquides, que l'intérieur de la masse est tapissé de longues aiguilles jaunes transparentes, fusibles à 120**. Ces aiguilles sont des formes secondaires du prisme rhomboïdal oblique; elles appartiennent à un tout autre système cristallin ; le soufre, cristallisant dans deux systèmes différents, est donc dimorphe.
Les prismes obtenus par fusion ne sont pas stables ; et peu à peu, à la température ordinaire, ils se convertissent en octaèdres; inversement, le soufre octaédrique maintenu à 105-110°, c'est-à-dire au-dessous de son point de fusion, se transforme en soufre prismatique; la forme prismatique n'existe donc qu'à une température élevée.
93. Soufres amorphes. — Lorsqu'on décompose le chlorure de soufre par l'eau, on obtient un précipité
jâime, amorphe, insoluble dans le sulfure de carbone, ' mais (jiii, après avoir été fondu, devient du soufre octaédrique.
On obtient une autre variété de soufre amorphe, le soufre mou, quand on chauffe du soufre entre 250 et ÎÎOO" et qu'on le refroidit brusquement en le laissant couler dans l'eau froide. C'est une masse molle, translucide, jaune brunâtre, se laissant étirer en fils élastiques; au bout de (fuelques heures, elle repasse spontanément à l'état de soufre octaédrique; cette transformation est accompagnée d'un dégagement de chaleur.
94. Le soufre peut se combiner à la plupart des corps simples, le charbon, l'oxygène, le phosphore, l'arsenic et la plupart des métaux. Le zinc, le fer, l'argent, l'étain brûlent avec éclat dans la vapeur de soufre. La combinaison du fer et du soufre a même lieu à la température ordinaire lorsqu'on abandonne à lui-même un mélange de soufre et de fer finement divisés et humectés d'eau. Enflammé à l'air, le soufre y brûle en se combinant à l'oxygène et donnant du gaz sulfureux SO'.
95. Usages du xoufre. — Le soufre est la matière première de plusieurs industries chimiques importantes; il .sert à l'obtention de l'acide sulfurique. La febrication de la poudre, des allumettes, le soufrage lie la vigne, la vulcanisation du caoutchouc en consomment de grandes quantités.
En médecine, le soufre est peu usité à l'intérieur. Il est surtout appliqué à l'extérieur, sous forme de pomiTiade, pour détmire l'acarus de la gale et combattre diverses affections cutanées.
96. Hydrogène sulfuré {acide sitlf hydrique) li'S. —L'hydrogène sulfuré ou acide sulfbydritpjese trouve
à l'état libre dans la nature, mais en petite quantité. Il existe dans beaucoup d'eaux minérales, dites hépatiques ou sulfureuses, et se dégage dans les localités où l'on exploite les solfatares. Gomme il se forme dans la putréfaction de diverses matières organiques sulfurées, on en rencontre des traces dans l'air atmosphérique.
On le prépare en décomposant à froid par l'acide chlorhydrique le sulfure de fer FeS obtenu par la fusion du soufre avec le fer :
FeS -f 2HC1 = H«S -f FeCl» Sulfure Acide Acide Chlorure
de fer. chlorhydrique. sulfhydrique. de fer.
On emploie dans les laboratoires un appareil à production intermittente semblable à celui qui sert à la préparation de l'hydrogène (page 10), formé de deux flacons munis de tubulures à leur partie inférieure et reliés par un tube en caoutchouc. Le flacon A contient de l'acide chlorhydrique; le flacon B renferme des fragments de sulfure de fer disposés sur un lit de verre cassé. Ce second flacon est fermé à son ouverture supérieure par un bouchon muni d'un robinet qui sert au dégagement du gaz. Le fonctionnement de cet appareil est le même que celui de l'appareil à production d'hydrogène.
97. Propriétés. — L'hydrogène sulfuré est gazeux, incolore, d'une odeur infecte, d'une saveur désagréable, faiblement acide. Il rougit légèrement le tournesol. Sa densité est 1,19, d'où nous trouvons son poids moléculaire égal à 34. On l'analyse en le chauffant dans une cloche courbe avec de l'étain qui s'empare du soufre. Après la réaction, le volume n*a pas changé; par conséquent, deux volumes (une molécule
pesant 3i) d'hydrogèoe sulfuré renferment volumes (deux atomes) d'hydrogène et un atome ( soufre pesant 32. Sa composition est donc représentée I parla formule H'S.
L'hydrogène sulfuré se condense sous la pression j de dix-sept atmosphères en un liquide incolore, très ] réfringent, qui à 85" au-dessous de zéro se prend en I une masse blanche, cristalline,
Il se dissout dans l'eau : à iO, un volume d'e: absorbe 3 volumes 58 de gaz sulfhydrique. Cette solution s'altère peu à peu en absorbant l'oxygène de l'air qui enlève l'hydrogène du gaz sulfhydrique, tandis ' que du soufre se sépare.
II brûle avec une flamme bleue en donnant du gaz sulfiireux et de la vapeur d'eau. Le chlore, le brome, l'iode, qui ont tant d'affinité pour l'hydrogène, décomposent à froid Je gaz sulfhydrique en mettant le soufre , en liberté ; c'est en raison de cette propriété du chlore 1 qu'on emploie celui-ci pour désinfecter l'air qui renferme de l'hydrogène sulfuré.
C'est un acide faible; le sodium ou l'étain chauffés dans une atmosphère d'hydrogène sulfuré se substituent à l'hydrogène qui se dégage et fournissent des snlfores : il fait aussi la double décomposition avec les bases :
HSS + l'hO = PI,S + H'O HydrOïéne Osyda Siilfata Emi.
■ulfur^. de plomb. da (iloinb.
D précipite un certain nombre de métaux de leurs solutions métalliques, en donnant des sulfures insolubles; aussi est-il employé dans l'analyse pour séparer ies métaux. Il colore en noir un papier imprégné d'acétate de plomb.
98. SuLFHYDROMÉTRiE. — Le procédé d'analyse connu sous ce nom, et dû à Dupasquier, est destiné à faire connaître la quantité d'hydrogène sulfuré libre que renferment les eaux minérales. Il est fondé sur la réaction suivante; l'iode décompose l'hydrogène sulfuré en s'emparant de son hydrogène, et si la solution renferme en même temps de l'empois d'amidon, celui-ci ne se colorera en bleu par l'addition de l'iode qu'après la décomposition totale de l'hydrogène sulfuré, l'iode portant d'abord son action sur ce corps. Par conséquent, si à l'aide d'une burette graduée on ajoute peu à peu une solution titrée d'iode à une eau renfermant de l'acide sulfhydrique et additionnée d'empois d'amidon, on observera la coloration bleue quand on aura versé assez d'iode pour détruire l'acide sulfhydrique. Gomme on sait que la réaction entre l'iode et l'hydrogène sulfuré a lieu suivant l'équation :
j- H2S = 2ffl + s
Iode. Acide Acide Soufre,
sulfhydrique. iodhydrique.
on voit qu'il faut 254 d'iode (une molécule) pour décomposer 34 (une molécule) d'hydrogène sulfuré.
On prépare la liqueur titrée d'iode en dissolvant 12 gr. 7 d'iode pur et 42 gr. 5 d'iodure de potassium dans de l'eau distillée, et étendant la solution de manière qu'elle occupe un litre; chaque centimètre cube de cette liqueur renferme 0 gr. 0127 d'iode. Pour faire le dosage, on place dans un vase à fond plat 250 à 500 gr. de l'eau à essayer, on ajoute une petite quantité d'une solution récemment faite d'amidon, et on verse goutte à goutte la liqueur titrée d'iode, en agitant continuellement, jusqu'à ce que l'eau ait pris une teinte bleue persistante.
Du nombre de centimètres cubes de liqueur titrée qu'on a dû verser pour arriver à la teinte bleue, ou déduit la richesse de l'eau à essayer, sachant que chaque centimètre cube de. la liqueur iodurée renferme 0 gT- 0127 d'iode et décompose 0 gr. 0017 d'acide suliliydi-ique. Il suffît de multiplier parO gr. 0017 le nombre de centimètres cubes employés.
Lorsque l'eau à analyser renferme un carbonate ou un sîbcate alcalin, on doit, avant de doser l'acide suifhydrique, précipiter les sels au moyen du chlorure de baryum. Comme les eaux minérales contenant de l'hydrogène sulfuré se conservent mal, il est essentiel, pour avoir un dosage exact, de le faire à la source même.
99. Action sur réconomie. — L'hydrogène sulfuré est très vénéneux. Môme étendu de beaucoup d'air, il agit avec une grande énergie; suivant Thenard et J Dupuylren. -1/1500 d'hydrogène sulfuré dans l'air suffit * pour tuer un oiseau, 1/800 pour tuer un chien, 1/200 pour taire succomber un cheval. Cependant Parent- Duchâtelet a remarqué que des hommes avaient pu respirer dans un air renfermant 1 à 3 pour 100 d'hydrogène sulfuré.
Ce gaz est absorbé non seulement par les voies respiratoires, mais encore par la peau et les muqueuses; il est très rapidement éliminé pai' l'organisme. Quand i on en iniecte une solution dans le rectum d'un chien, UQ papier imprégné d'acétate de plomb et placé c la gueule de l'animal noircit au bout de soixante-cinq secondes par l'hydrogène sulfuré éliminé pendant l'expiration.
L'acide sulEhydrique agit en faisant subir une altération profonde au sang, qui devient noir chez les animaux empoisonnés. Les phénomènes d'intoxication comprennent des vertiges, de ia perte de sen.ïi\Vi\Vv\.fe,
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de la paralysie; quelquefois les individus tombent comme foudroyés et ne tardent pas à succomber.
Les gaz toxiques des fosses d'aisances sont principalement formés d'hydrogène sulfuré combiné avec l'ammoniaque. (Voy. plus loin, Sels ammoniacaux.)
100. Gaz sulfureux SO*. Préparation, — Le gaz sulfureux se rencontre parmi les émanations gazeuses des volcans; il est le produit de la combustion à l'air du soufre et des sulfures métalliques, et c'est ainsi qu'on le prépare pour le convertir en acide sulfurique (§ 102).
Dans les laboratoires, on se procure le gaz sulfureux en enlevant de l'eau et de l'oxygène à l'acide sulfurique SO*H*. Si l'on veut obtenir du gaz sulfureux pur, on introduit 1 partie de mercure et 6 à 7 parties d'acide sulfurique dans un ballon muni d'un tube de sûreté et d'un tube de dégagement; on chauffe légèrement, et l'on recueille le gaz sur le mercure : dans cette réaction, il se forme de l'eau, du gaz sulfureux et du sulfate mercurique :
2S0*H2 -I- Hg = SO^Hg -f 2H20 + SO»
Acide Mercure. Sulfate Eau. Gaz.
sulfurique. mercurique. sulfureux.
Quand on veut préparer une solution de gaz sulfureux, on peut remplacer le mercure par le charbon; il se forme de l'acide carbonique qui se dégage, et du gaz sulfureux qui reste en solution dans l'eau :
2HÎ0
Acide
Charbon. Acide Gaz
Eau.
sulfuriciue.
carbonique. sulfureux.
M. Raoul Pictet prépare industriellement le gaz sulfureux au moyen d'une réaction indiquée par M. Mel-
sens, n fait tomber un filet d'acide sulfurique sur diï souû-e chauffé à WO" dans une cornue de fonte :
dOI. Propriétés. — Le gaz sulfureux est incolorejl d'une odeur piquante et suffocante. Sa densité ei de 2,234, ce qui nous donne 64 pour le poids de s molécule. On détermine sa composition par synthèse en brûlant un excès de soufre dans un ballon plein d'oxygène et renversé sur le mercure. Apr^s la combustion, ou constate que le volume gazeux n'a pas changé, ce qui prouve que le gaz sulfureux renferme son propre volume d'oxygène. Une molécule ou d volumes de ce gaz, pesant 64. -contient donc deuj volumes ou deux atomes d'oxygène pesant 32, poids de la molécule 64 de gaz sulfureux, retranchoDf 32 pour les deux atomes d'oxygène; il reste 32 dfiËi soufre, c'est-à-dire un atome ou un volume. LacompoT-j sition du gaz sulfureux est donc de deux atomes d'oxy- ' gène et d'im atome de soufre, ce que l'on représente j par la formule SO'.
Le gaz sulfureux se liquéfie lorsqu'on le reçoit dans j un ballon entouré d'un mélange réfrigérant formé del glace et de sel. Liquéfié, il bout à^ — 8"; quand on lofl vaporise rapidement en y dirigeant un courant d'air, il absorbe une teUe quantité de chaleur pour se volatiliser qu'il peut solidifier le mercure.
M. Raoul Pictet a appliqué le froid produit pai' la 'V'Dlatitisation de l'acide sulfureux liquide à la production de la glace. L'acide sulfureux liquide circule dans un J système tubulaire ofi il se volatilise en refroidissant urrl liquide incongelable (l'eau salée) placé dans une cuvef
en tôle où sont immergées les bâches à congélation. Revenu à l'état gazeux, le gaz sulfureux est comprimé par une pompe à double effet, mue au moyen de la vapeur, réduit de nouveau à Tétat liquide et renvoyé au réservoir d'où il était sorti.
Cet appareil permet d'obtenir la glace à un prix de revient très minime.
Le gaz sulfureux se dissout dans l'eau, qui en absorbe à 20° 39,4 volumes, et à 0° près de 80 volumes. Cette solution s'altère au contact de l'air; le gaz absorbe peu à peu l'oxygène de l'air en se transformant en acide sulfurique.
A l'état sec, il ne se combine pas avec l'oxygène, mais les deux gaz dirigés sur de la mousse de platine fortement chauffée s'unissent et donnent de l'anhvdride sulfurique SO''*;
Il s'empare de l'oxygène d'un certain nombre de composés, réduit l'acide iodique à l'état d'iode, transforme l'acide arsénique en acide arsénieux et s'oxyde aux dépens de l'acide azotique ; dans toutes ces réactions, il se convertit en acide sulfurique. La dernière est employée industriellement pour la fabrication de l'acide sulfurique.
Lorsqu'on introduit une solution de gaz sulfureux dans un appareil qui dégage de l'hydrogène au moyen du zinc et de l'acide sulfurique, il y a réduction complète de l'acide sulfureux et production d'hydrogène sulfuré :
S02 + HG = 2H20 + H^S
Gaz Hydrogène. Eau. Hydrogène
sulfureux. sulfuré.
Le gaz sulfureux et sa solution détruisent diverses matières colorantes, soit en s'y combinant pour donner
des composés incolores, soit en leur enlevant de l'o gène. Une rose plongée dans une solution sulfureudî se décolore, mais reprend sa teinte primitive par uij lavage immédiat <i l'eau acidulée d'acide sulfuriquep mais, si le contact de l'acide sulfureux se, prolonge, 1 matière colorante de la rose est entièrement détruiteJ
On se sert du gaz sulfureux pour blanchir les étoffes ■ de laine et de soie, qui seraient attaquées par le chlore J et les hypochorites. On humecte les étoffes d'eau etott, j les suspend dans de grandes chambres où l'on brûle do i soufre; on lave ensuite les étoffes avec une eau alcaline J pour enlever les dernières traces d'acide sulfureux. EnV effet, si les étoffes retenaient un peu d'acide sulfureux,* celui-ci, aous l'influence simultanée de l'eau et de l'a se convertirait en acide sulfurique qui détruirait le \ tissu.
i02. Le gaz sulfureux sec est aussi appelé acide sul- ' fureux, mais c'est là une expression impropre. Nous avons en effet défini les acides des combinaisons de l'hydrogène avec les radicaux ou les éléments électronégatifs, combinaisons dans lesquelles l'hydrogène peut être remplacé par des métaux, ou qui font la double décomposition avec les oxydes métalliques pour former des sels :
SnOH
NaCI
Cblorur
Les corps qui résultent de ces substitutions ou de ces doubles décompositions sont des sels, et comme nous l'avons dit précédemment, étant donné un sel, Qi\
remonte à son acide en remplaçant le métal par de l'hydrogène :
Chlorate
Acide
de potassium.
chlorique.
Le gaz sulfureux, ne renfermant pas d'hydrogène, ne peut être considéré comme un acide ; mais, si à ses solutions on ajoute du sodium ou de la soude, on obtient un sel, le sulfite de sodium SO^Na*. Le véritable acide sulfureux, par conséquent, serait SO'H*; cet acide n'existe qu'en solution ; quand on refroidit à — 6** une solution de gaz sulfureux, on obtient des cristaux SO^H*, 8H*0, fusibles à 4», décomposables à 25o en eau et SO* ; en effet, l'acide SO^H' n'est pas stable et se dédouble facilement en gaz sulfureux SO' et en eau H*0. Quant au gaz SO' qu'on appelle d'ordinaire acide sulfureux, il n'est à proprement parler que l'anhydride du véritable acide sulfureux.
Les anhydrides d'acides sont donc des corps qui, en présence de l'eau, donnent des acides plus ou moins stables, ou se comportent comme des acides.
103. Anhydride sulfurique SO^ — Lorsqu'on dirige un courant d'oxygène et de gaz sulfureux SO' dans un tube de porcelaine renfermant de la mousse de platine et chauffé à 200°, les deux gaz se combinent directement. Le produit de la réaction est une masse blanche à laquelle la densité de vapeur et l'analyse assignent la formule SO'^ et qui, traitée par l'eau, fournit l'acide sulfurique SO*H*; c'est donc l'anhydride sulfurique.
On le prépare d'ordinaire au moyen de l'acide sulfurique de Nordhausen (§ 109), qui est une combinaison d'anhydride sulfurique SO^ et d'acide sulfurique ordinaire SO*H^ Il suffit de chauffer l'acide de Nordhausen
à une température de 80% dans une cornue en communication avec un tube recourbé plongé dans un u réfrigérant (fig. 20). L'aniiydride sulfurique s'y cona; dense à l'élat solide.
C'est une masse cristalline blanche, formée de criataux déliés, soyeux, ressemblant à l'amiante. Sa den- 1 site est de -1,95; il fond à 16" en un liquide oléagineun
qui bout à 46". Projeté dans l'eau, il s'y combine avec i énergie en produisant un sifflement analogue à celui ' que produirait l'immersion d'un fer rouge; dans cette réaction, l'anhydride sulfurique SO' passe à l'état d'acide sulfurique SO*H', Il possède une grande tension de vapeur et fume abondamment h l'air, en se combinant avec l'eau que renferme l'atmosphère.
104. Acide sulfurique SO*H'. — L'acide sulfurique libre n'esiste qu'en petite quantité dans la nature; on a signalé sa présence dans quelques eaux coulant dans des terrains volcaniques, comme la rivière de Ruiz dans la Nouvelle-Grenade, qui en renferme jusqu'à 5 grammes par litre, et dans tes eaux de la Méditerranée, aux environs des Iles volcjmiques de l'Archipel grec, et principalement dans la baie de Santorin.
L'acide sulfurique, connu depuis longteniçs sooî. \e
nom dliuile de vitriol, a été indiqué pour la première fois par Basile Valentin, qui le préparait en distillant le sulfate de fer. Le procédé actuel consiste à oxyder le gaz sulfureux produit par la combustion du soufre ou des sulfures métalliques.
105. Préparation. — Elle est basée sur la série de réactions suivante :
Le soufre et les sulfures métalliques brûlant au contact de Tair donnent du gaz sulfureux SO*.
Le gaz sulfureux est oxydé par l'acide azotique AzO^H, passe à l'état d'acide sulfurique, tandis que l'acide azotique lui-même se convertit en peroxyde d'azote Az*0* (vapeur nitreuse ou acide hypoazotique) :
S02 H- 2Az03H = S0*H2 + AzSQ*
Acide Acide Acide Peroxyde
sulfureux. azotique. sulfurique. d'azote.
Ce sont là lés réactions primordiales; si elles jouaient seules un rôle, il faudrait une quantité considérable d'acide azotique, deux molécules, pour en produire une d'acide sulfurique. Mais les propriétés du peroxyde d'azote entrent en jeu à leur tour. Au contact de Teau, il régénère une partie de l'acide azotique, en même temps qu'il donne un autre composé oxygéné de l'azote, le bioxyde d'azote AzO :
3Az20* H- 2H20 = 4Az03H + 2AzO Peroxyde d'azote. Eau. Acide azotique. Bioxyde d'azote.
Cet acide azotique régénéré agit de nouveau sur le gaz sulfureux. Quant au bioxyde d'azote, il n'est pas perdu, car en présence de l'air il fixe de l'oxygène et donne du peroxyde d'azote :
2AzO + 02 = Az^O*
Bioxyde Oxygi'ne. Peroxyde
d'azote. d'azote.
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et celui-ci par Faction de Feau donnera de nouveau de Tacide azotique et du bioxyde d'azote, qui subissent le même cycle de réactions.
Ainsi l'oxygène qui se fixe sur le gaz sulfureux pour le convertir en acide sulfurique est enlevé à Tair par l'intermédiaire du bioxyde d'azote, celui-ci se transformant en peroxyde d'azote qui, au contact de Feau, donne de Facide azotique.
Pour obtenir l'acide sulfurique, il suffit donc de faire réagir l'acide azotique sur le gaz sulfureux, de fournir au peroxyde d'azote l'eau nécessaire pour le dédoubler en acide azotique et bioxyde d'azote, et enfin de donner à ce dernier Fair qui le convertit en peroxyde. Ce sont ces diverses conditions que l'on réalise dans la production industrielle de l'acide sulfurique.
On se sert de grandes chambres doublées de plomb, d'une capacité totale de 1500 mètres cubes environ, et dans lesquelles la production de l'acide sulfurique est continue. Le gaz sulfureux est obtenu par la combustion du soufre ou de sulfures métalliques, et dirigé dans une chambre où il rencontre de Facide azotique. Les produits de la réaction se rendent dans les autres parties de l'appareil, où l'on injecte en même temps de la vapeur d'eau pour réagir sur le peroxyde d'azote, et de l'air pour transformer le bioxyde d'azote. La figure 21 montre la disposition de ces chambres de plomb.
Avec un appareil de 1500 mètres cubes de capacité, on brûle 1000 kilogrammes de soufre dans les vingtquatre heures, de manière à produire 3000 kilogrammes d'acide sulfurique.
Tel qu'il sort des chambres de plomb, Facide sulfurique n'est pas commercial; il renferme une grande quantité d'eau, dont on le prive par évaporation. On le
chauffe d'abord dans des chaudières plates de plomb jusqu'à ce qu'il marque 59 ou 60' au pèse-acide de Baume; plus concentré, il attaquerait les chaudières de plomb; aussi termine-t-oa la concentration dans des cornues de platine jusqu'à ce que la densité de l'acide soit de 1,84, correspondant à 66' Baume,
On obtient ainsi l'aeide sulfurique ou huile de vitriol du commerce, contenant 95 p. iOO d'acide SO'H' et 5 p. 100 d'eau. S'il est bon pour la plupart des usages industriels, il n'est pas chimiquement pur et renferme du sulfate de plomb, de l'acide azotique, un peu de peroxyde d'azote et souvent de l'acide arsétiique, quand le gaz sulfureux a été produit non par la combustion du soufre, mais par celle de sulfures métalliques contenant de l'arsenic.
On débarrasse l'acide sulfurique de ces substances étrangères en le soumettant à la distillation, rejetant les premières portions distillées qui renferment les composés oxygénés de l'azote; le sulfate de plomb et l'acide arsénique restent dans la cornue.
Comme la distillation de l'acide sulfurique s'accompagne de soubresauts violents, quand on chauffe le fond de la cornue, on doit le distiller en présence de fragments de platine.
106. Propriétés. — L'acide sulfurique purifié par la distillation a une densité de 1,842 à 12", près de deux fois celle de l'eau. Il bout à 325° et se solidifie à — 34°; i! renferme encore une petite quantité d'eau, environ 1,5 p. -100.
En le soumettant plusieurs fois à la congélation et décantant chaque fois les portions liquides, on finit par enlever l'eau mélangée et par obtenir l'acide sulfurique SO'H' rigoureusement pur, solide, cristallisé, fondant à 10-,5 et bouillant à 338' (Marignac). On voit (\\i'\m.e.
petite quantité d'eau suffit pour modifier les propriétés physiques de l'acide sulfurique.
L'acide sulfurique est très hygroscopique; exposé à l'air, il absorbe assez d'eau pour doubler de poids dans l'espace de quelques jours. Aussi est-il employé dans les laboratoires comme agent de dessiccation.
Il est soluble dans l'eau en toutes proportions. Le mélange de l'acide sulfurique avec de l'eau amène un dégagement de chaleur considérable : s'il a lieu dans les proportions de 4 parties d'acide concentré avec une partie d'eau, la température s'élève presque immédiatement à 100^, et l'on observe qu'après le refroidissement le mélange occupe un volume moins considérable que la somme des volumes d'eau et d'acide sulfurique; il y a eu contraction.
Lorsqu'on ajoute à de l'acide sulfurique SO*H* une molécule d'eau H^O, c'est-à-dire 18,3 p. 100 du poids de l'acide, on obtient un hydrate cristallisable en gros prismes à six pans, d'une densité de 1,78 et fondant à 7^5.
L'avidité de l'acide sulfurique pour l'eau est telle qu'il détruit diverses substances organiques, en leur enlevant de l'oxygène et de l'hydrogène dans les rapports nécessaires pour faire de l'eau; aussi noircit-il immédiatement le papier, le bois, le sucre, en leur faisant subir une destruction analogue à la carbonisation.
Lorsqu'on dirige un filet d'acide sulfurique dans une cornue renfermant des fragments de porcelaine et chauiTée au rouge, il se dédouble en eau, oxygène et gaz sulfureux :
SO^Rs =
Acide
Eau.
Oxygène. Acide
sulfurique.
sulfureux.
MM. H, Devîlle et Debray ont appliqué cette décomposition à la production industrielle de l'oxygène.
Un grand nombre de corps avides d'oxygène, cuivre, mercure, cliarLon, chauffés avec l'acide sulfurique, le convertissent en gan sulfureux; le soul're s'oxyde également aux dépens de l'acide sulfurique :
aSO'H» + s = 3S0< + 3H'0
C'est sur cette propriété que sont fondés les divers modes d'obtention du gaz sulfureux.
Divei-s métaux agissent autrement que le mercure et le cuivre; ils déplacent simplement l'hydrogène de l'acide sulfurique et fournissent des sulfates; c'est ainsi qu'agit le zinc. Nous avons vu que cette réaction est appliquée à l'obtention de l'hydrogène,
■107. Usages de l'acide sulfurique. — On consomme d'énormes quantités d'acide sulfurique; il sert en effet à la préparation de l'acide azotique, de l'acide chlorhydrique et, par suite des chlorures décolorants, à la transformation du sel marin en sulfate pour l'obtention de la soude, h la fabrication des superphosphates de chaux, de l'éther, du phtisphore, de l'acide acétique, da sublimé corrosif, etc.
108. Des acides bibastques. — Nous avons re( les acides comme des corps renfermant de l'hydrogène ^ remplaçable par les métaux.
L'acide chlorhydrique HCl, l'acide bromhydrique HBr, l'acide chlorique CIO'H, ne renferment qu'un atome d'hydrogène remplaçable par un métal, et, quand ils font la double décomposition, la réaction a lieu entre une molécule de l'acide et une seule moléeule d'hydrate de sodium :
HCl + NaOlI — NaCI + HîQ.
Ces acides ne forment qu'une série de sels, n'ayant qu'un seul atome d'hydrogène remplaçable.
Il n'en est pas de même de l'acide sulfuriqueSO*H'; tandis qu'un seul atome de sodium se substitue à l'atome d'hydrogène de l'acide chlorhydrique, il peut s'en substituer deux dans l'acide sulfurique.
La substitution partielle donne un sulfate acide de sodium SO*NaH, et la substitution totale donne un sel neutre, le sulfate de sodium SO*Na^.
L'acide sulfurique peut donc former avec le sodium comme avec le potassium, l'argent, deux séries de sels.
Ces mêmes sels se forment par double décomposition. Ainsi avec l'hydrate de sodium nous avons :
S0*H2 + NaOH = SONaH + H20
Acide Hydrate Sulfate acide Eau.
sulfurique. de sodium. de sodium.
S0*H2 + 2NaOH = S0*Na2 + 2H20
Acide Hydrate Sulfate neutre Eau.
sulfurique. de sodium. de sodium.
Tandis que les acides chlorhydrique, bromhydrique, iodhydrique, chlorique, etc., ne font la double décomposition qu'avec une molécule de la base hydrate de sodium^ l'acide sulfurique fait la double décomposition avec deux molécules de cette base. C'est ce fait qu'on indique en disant que les premiers sont des acides monobasiques, tandis que l'acide sulfurique est un acide bibasique.
Le potassium, le sodium, l'argent, sont des métaux dont le poids atomique est bien déterminé, et l'expérience montre que leur atome se substitue à un seul atome d'hydrogène. On les dit métaux monoatomiques.
Il est d'autres métaux dont l'atome ne peut se substituer qu'à deux atomes d'hydrogène : tels sont le zinc,
le baryum, le calcium, etc. Quand ils sont en présenof d'un acide monobasique. comme l'acide chlorhydriqueJ ils se substiluent à deux atomes d'hydrogène de deu3 molécules d'acide, et fixent ainsi deux atomes dfl^ chlore :
Avec les acides bibasiques, comme l'acide sulfuriquaîjl un atome de ces métaux remplace les deux atomes d'hydrogène :
1 dit ces métaux diatomiques, pour rappeler qu'ilaiJ Bplacent deux atomes d'hydrogène. Nous t ps en traitant de la classification des métaux sui^ uails, cpie nous avons dû signaler pour faire t ^dre la dilTérence de constitutiou des sels d'un | EDe acide.
j|(@, ÂCIDB SULFUHIQDE DE NORDHAUSEN. — Appelé^
i acide sutfnrique fumant, acide de Saxe, l'acide^ de Nordhausen est essentiellement formé par un com-"J posé défini S'O'H', mélangé d'un petit excès d'acid( sulfurique ordinaire.
C'est un liquide oléagineux, légèrement coloré en brun, fumant à l'air, se solidifiant à 0". On l'obtient en calcinant du sous-sulfate ferrique ou sulfate basique d'oxyde de fer dans des cornues de grès. Ce sel, parfaitement sec, ne donnerait à la calcination que 1 i'anbydride sulfurique ; mais, comme il renferme tou-i jours un peu d'eau, le produit de la distillation es,\.\iTO&J amuAVX. — eaime isona. ^
combinaison d'anhydride sulfurique et d'acide sulfurique ordinaire, avec un petit excès de ce dernier.
M. Winckler a proposé récemment un mode de préparation de l'acide de Nordhausen au moyen de l'acide sulfurique ordinaire. Ce procédé est fondé sur la décomposition au rouge de l'acide sulfurique ordinaire en eau, gaz sulfureux et l'oxygène en anhydride sulfurique SÔ^ par l'action de la mousse de platine chauffée.
Les produits de la décomposition de l'acide sulfurique par la chaleur, eau, gaz sulfureux et oxygène, sont dirigés dans des serpentins refroidis où la majeure partie de l'eau se condense, puis sur du coke imprégné d acide sulfurique qui retient les dernières traces d'eau. Les deux gaz ainsi desséchés arrivent dans des tubes remplis d'amiante platinée, chauffés au rouge faible, et s'y unissent pour se convertir en anhydride sulfurique S0% que l'on reçoit dans une quantité d'acide sulfurique ordinaire, calculée de manière à avoir à peu près la combinaison S^O^H* avec un très faible excès de SO*H% ce qui constitue l'acide de Nordhausen.
Pour retirer la combinaison définie 8*0*^11* de l'acide de Nordhausen du commerce , on distille et l'on recueille seulement la première moitié du produit. La portion distillée se solidifie en un masse cristalline fusible à 35^ On peut considérer ce corps comme un anhydride de l'acide sulfurique ordinaire, formé par l'union de deux molécules d'acide SO*H* avec élimination d'une molécule d'eau :
SO*H2 = S207H2 4- H
Chauffé doucement vers 80^, l'acide de Nordhausen laisse distiller de l'anhydride sulfurique SO^ On emploie l'acide de Nordhausen dans les arts pour
dissoufire l'indigo et pi-êparer les solutions t)e celle matière colorante, connues sous le nom de bleu de Saxe et bleu de composition. J
Le résidu de la préparation de cet acide est àvU peroxyde de fer ou colcothar, qui sert à la peintuTM commune et au polissage des glaces. S
HO. Action de l'acide sulfuhique sur l'écono^B MIE- — L'acide sulfurique a peu d'usages médicaux; tfl l'intérieur, on l'emploie comme hémostatique, à l(fl dose <le 2 grammes par litre d'eau ; ceUe solution consfl titue la limonade sulfurique. A l'extérieur, il sert qudfl quefois comme caustique. ■
L'acide sulfurique, appliqué sur la peau ou les mu-A (fueuses, les désorganise rapidement en amenant de^fl ulcérations, siège d'une suppuration abondante. Ingéf^B à l'état concentré dans les voies digestives, il provoqu(M une violente douleur à la région épigastrique, des coliques atroces, des vomissements sanguinolents, ded selles nombreuses; la peau se recouvre d'une sueun froide; le pouls est petit, précipité, et la mort arrivaB souvent quelques heures après l'ingestion du polson.fl
A l'autopsie, on constate une phlogose extrême dt^ tube digestif, dont les parois sont ulcérées et quelque^ fois perforées. Autour de la bouche, sur la langue, l^Ê palais, il existe des taches brunes et des eschares. M
Le médecin appeléà combattre un empoisonnements par l'acide sulfurique doit d'abord tûcher de neutralisep- ' l'acide qui se trouve dans Testoinac, en administi'ant de la magnésie délayée dans de l'eau, puis combattre les symptûmes de l'irritation du tube digestif par un traitement antiphJogistique approprié.
m. HeCHKBCHE de L'ACmE SULFUmQDE. — Onil réunit iesmatiéres rendues par le vomissement à celles | que renfei-me l'estomac ; on les fait bonilViv (\\ie\(çj.^
instants avec de Teau distillée, et l'on filtre la liqueur.
D'autre part, on coupe en morceaux le tube digestif, on le fait bouillir dans un ballon pendant une heure avec de Teau distillée, et Ton joint la solution filtrée à celle qu'on a déjà obtenue. On évapore ces solutions au bain-marie, dans une capsule de porcelaine, jusqu'à ce que le résidu soit fortement acide et commence à se colorer. A ce liquide refroidi on ajoute quatre fois son volume d'alcool, qui ne dissout pas les sulfates normalement contenus dans les humeurs, mais dissout seulement l'acide sulfurique. On étend la solution alcoolique de son volume d'eau distillée, on la chauffe pour chasser l'alcool, et dans la solution aqueuse se trouve l'acide sulfurique, qu'on reconnaît aux réactions suivantes :
On prend la moitié de la liqueur, on l'additionne d'acide azotique et d'azotate de baryum ; il se précipite du sulfate de baryum qu'on dessèche et qu'on transforme en sulfure en le calcinant avec du charbon. Le résidu de la calcination est traité par l'acide chlorhydrique; il se dégage de l'hydrogène sulfuré, reconnaissable à son odeur et à son action sur le papier imprégné d'acétate de plomb qu'il noircit.
Une autre portion de la liqueur est concentrée et chauffée avec du cuivre; il se forme du gaz sulfureux d'une odeur piquante facile à reconnaître, et que Ton caractérise en le dirigeant sur du papier imprégné d'iodate de potassium et d'empois d'amidon. Le gaz sulfureux s'empare de l'oxygène de l'iodate pour former de l'acide sulfurique et par suite du sulfate de potassium, et met en liberté l'iode qui colore en bleu l'empois d'amidon.
Acides hydrosulfui^eux et hyposulfureux
Série thionique. — Il existe plusieurs autres (lomposés oxygénés du soufre, constituant des acides peu stables, et qui pour la plupart n'ont pu être obtenus à l'état de liberté, mais dont on a préparé les sels. Ils comprennent :
L'acide hydrosulfureux SO»H'
L'acide hyposulfureux S^O'H'
L'acide hyposulfuriqueou ifilliionlijue. S'O'Il'
L'acide trilhiooique B=0'Hî
L'acide lÉtrnlh ionique S'O'H'
. série des quatre derniers est désignée sous Iw
a de série thionique.
!H3. L'adde hydrositlfureiix SO'H' a été découvert
t M. Schûtzenberger. Il n'a pas été isolé à l'état de
13 solution aqueuse se décomposant rapide-
e sel acide de sodium SO'HNa est cristalliaable ; il ztroduit par l'action du zinc en lames sur le bisulflte
K)dium, il se forme en même temps du sulfite de c et du sulfite de sodium :
î*HNa + Zn
SO'Na^ +
SO'HNa + H"0
■î-'acide hydrosullureux et ses sels sont de puissants Sducteurs, l'acide hydrosulfureux se décomposant en Z sulfureux SO' et en hydrogène H'.
B sel neutre de sodium est employé comme réducrdans la teinture en indigo. (Voy. Sels de sodium.) ttl4. L'acide hyposulfureux S'O'H' n'existe pas à e liberté; lorsqu'on ajoute un acide à un hypojHte, il se dégage du gaz sulfureux SO' et il se dépose ■soufre :
S203Na2 -f- 2HCI = 2NaCl + SO» + S + H«0
Hyposulfite Acide Chlorure Gaz Soufre. Eau,
de sodium. chlorhydrique. de sodium. sulfureux.
(Voy. Sels de sodium.)
115. Acide dithionique {hyposulfurique) S-0®H*. — On l'obtient à l'état de sel de manganèse par Taction d'un courant de gaz sujfureux sur le bioxyde de manganèse finement pulvérisé, en suspension dans l'eau :
Mn02 + 2S02 = S«06Mii
Bioxyde Gaz Dithionate
de manganèse. sulfureux . de manganèse.
La solution de l'acide dithionique peut être concentrée dans le vide jusqu'à la densité de 1,347. Si l'on veut la concentrer plus fortement, l'acide dithionique se décompose en acide sulfurique et gaz sulfureux :
Acide Acide Gaz
dithionique. sulfurique. sulfureux.
Les autres acides thioniques ont été obtenus à l'état de solution étendue, mais ils se décomposent également par la concentration de la liqueur.
Excepté r hyposulfite et l'hydrosulfite de sodium, tous ces acides et leurs sels sont sans emploi.
116. Chlorure, iodure de soufre. — Lorsqu'on fait passer un courant de chlore sec sur un excès de soufre maintenu en fusion, il distille un hquide mobile, jaune rougeàtre, d'une odeur infecte, bouillant à 136°, d'une densité de 1,68 : c'est le chlorure de soufre S'GP. Ce corps en dissolution avec un excès de soufre dans la benzine sert à la vulcanisation du caoutchouc.
Viodure de soufre employé en médecine contre les
SNiUM, TELLURE
iSies cutanées se prépare, d'après ie Codex, en fon-
3 uue cornue de verre quatre parties d'iode et
e soufre. C'est un mélange et non une combinai-
n définie, car l'alcool et l'étlierlui enlèvent de l'iode.
SÉLÉNIUM, TELLl!ltE
. Sélénium. — Le sélénium, représenté par le jDOle ye, est un élément peu répandu; on ne le trouve que dans certaines pyrites de Suède, où il a été découvert par Berzélius. Il est solide, cristallisé en prismes quadranguiairea d'un brun foncé, d'une densité de 4,5 à 4,8, Il peut se présenter comme le soufre sous divers états allotropiques. Son poids atomique est 79.
L'acide sélénliydrique ou hydrogène sélénié, constitué comme l'acide sulfhydrique, renferme H'Se. Le sélénium fournit aussi des combinaisons oxygénées.
118. Tellure. — Le tellure, représenté par le symbole Te, se trouve à l'état natif en Hongrie et en Transylvanie. Il est d'un aspect métallique, brillant, cristallin, d'une couleur pâle. Sa densité est de 6,25. Son poids atomique est 126.
Il forme une combinaison hydrogénée, l'acide tel-
fhydrique H'Te, et des acides oxygénés,
XelaHons des éléments de la famille de l'oxygène.
M.9, Les quatre éléments de la famille de l'oxygène,
i^ëne, soufre, sélénimn, tellure, ont pour propriété
ictéristique, et qui les distingue des éléments de
t&mille du chlore, de se combiner avec deux atomes
[hydrogène pour donner des composés gazeux ou
Ktatils, neutres ou acides. Un volume de ces corps ji j
l'état gazeux s'unit à deux volumes d'hydrogène et fournit deux volumes du composé à l'état de gaz, de sorte que la condensation est d'un tiers ; ce sont H*0, H*S, H*Se, H*Te. On exprime ce fait de la combinaison d'un atome de ces corps avec deux atomes d'hydrogène, en disant qu'ils sont diatomiques ; leurs atomes ont vis-à-vis de l'hydrogène une puissance de combinaison double de celle du chlore, du brome, de l'iode, qui s'unissent à l'hydrogène atome pour atome.
Les poids atomiques de ces quatre éléments offrent des relations intéressantes; ainsi celui de l'oxygène 16 est moitié de celui du soufre 32.
Malgré ces relations, l'oxygène est un peu en dehors des autres éléments ; il est, comme le soufre, le sélénium, le tellure, un élément diatomique, mais c'est surtout entre les trois derniers que les rapports sont étroits.
En effet, le poids atomique du sélénium est à peu près la moyenne entre celui du soufre et du tellure. Entre le poids atomique du soufre 32 et celui du sélénium 79, d'une part, celui du sélénium 80 et du tellure 126, d'autre part, il y a une différence de 47, et cette différence est à peu près la somme des poids atomiques du soufre et de l'oxygène.
Les densités de ces trois éléments à l'état de cristaux présentent des relations analogues. La densité du sélénium 4,6 est la moyenne entre celle du soufre 2,05 et celle du tellure 6,25.
Les trois dérivés hydrogénés, acides sulfhydrique, sélénhydrique et tellurhydrique, sont gazeux, vénéneux, inflammables, peu solubles dans l'eau, produits par des réactions du même ordre et présentant le même ensemble de propriétés.
AZOTE
420. Les éléments de la famille de l'azote comprennent Tazote, le phosphore, Tarsenic, l'antimoine et le bismuth.
L'azote se trouve à l'état de liberté dans l'air atmosphérique, mélange renfermant sur 400 volumes environ 80 volumes d'azote. Son nom (a, privatif, Çw-Jj, vie) lui vient de ce qu'il constitue cette portion de l'air impropre à entretenir la respiration.
Quand on brûle du phosphore dans une cloche pleine d'air et renversée sur l'eau, le phosphore s'empare de tout l'oxygène, se convertit en acide phosphorique, qui se dissout dans l'eau, et le résidu est du gaz azote.
Pour se procurer celui-ci en quantité notable et à l'état de pureté, on dirige un courant d'air dans un tube renfermant des fragments de potasse qui retiennent la vapeur d'eau et l'acide carbonique, puis dans un tube de porcelaine chauffé au rouge et contenant de la tournure de cuivre. Le métal s'oxyde en fixant l'oxygène de l'air, tandis que de l'azote se dégage à l'autre extrémité de l'appareil.
W'Oa peut aussi obtenir de l'azote en portant à l'ébultiune solution concentrée d'azotite d'ammonium bîO*,AzH', qui se décompose en eau et en a/,ote. Somme l'azotite d'ammonium est un sel dlfQcile â pré- :er, on peut le remplacer par un mélange d'azotite de potassium et de chlorure d'ammonium {sel amrao*] niac) :
IlSl, Propriétés. — L'azote est un gaz incolore, plM
r que l'air. D a été liquéfié par M. Cailletet. Sa deo^
é est de 0,9714, et un litre pèse lBr,257. Son poid('
iolôculaire, déduit de sa densité, est donc 28, et acrf
^ds atomique, d'après les analyses des corps azotée
t de 14; la molécule de l'aznte renferme donc d
mes d'azote; on représente l'atome de l'azote par J(
mbole Az ^^ 14, ou par le symbole N, de nitrogèm
a que Berzeliurf avait donné à l'azote.
9 gaz est très peu soluble dans l'eau, car 100 vo^
i d'eau à 15° n'en dissolvent qu'un volume i
i n'est pas inflammable, n'entretient ni la combusn ni la respiration, mais n'exerce aucune influence âieuse sur l'organisme, puisque nous en introduis chaque jour des quantités considérables dans nos Kimons.
Kfies affinités sont peu énergiques ; il ne se combini îectement qu'avec un petit nombre de corps, le capine, le bore, le silicium, le magnésium. E_Sous l'inlluence d'une série d'étincelles électriquflî 1 présence de lu vapeur d'eau, l'azote se corabiru
avec l'oxygène et avec rhydrogène pour former un peu d'azotate d'ammonium et d'acide azotique, ainsi que l'a montré Gavendish.
Malgré ses faibles affinités, l'azote n'en est pas moins un des éléments les plus importants ; il fait partie intégrante des principes immédiats des tissus animaux et végétaux, l'albumine, la fibrine, la caséine, le gluten, etc. Il entre dans la composition de l'ammoniaque, du cyanogène, des alcaloïdes naturels et artificiels, etc.
AIR ATMOSPHÉRIQUE
422. L'atmosphère est un mélange d'azote et d'oxygène libres, en proportions à peu près constantes, contenant en outre des quantités notables de gaz carbonique, de vapeur d'eau, de différents composés gazeux, et tenant en suspension des particules diverses d'origine minérale ou organique.
L'air fut considéré comme un élément jusqu'à la fin du xvii^ siècle. En 1667, un médecin anglais, John Mayow, à la suite d'expériences remarquables interprétées avec une admirable puissance de raisonnement, annonça que l'air n'est pas un corps simple, et qu'il renferme une partie plus active, un principe, V esprit igno-aérien^ auquel sont dues les propriétés de l'air. C'est à la fixation de ce principe sur les métaux que Mayow attribua leur augmentation de poids pendant la calcination; c'est lui qu'il regarda comme l'agent actif de l'air dans l'acte de la respiration.
« Le principe igno-aérien, dit-il, n'est pas tout l'air « lui-même; il n'en constitue qu'une partie, mais la « partie la plus active... Les particules aériennes absor- « bées pendant la respiration sont destinées à changer « le sang veineux en sang artériel. »
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Enfin il attribua à ce principe les phénomènes de \tM fermentation du raoùt de vin, de la bière, la transfor-f^ mation du vin en vinaigre.
Remplacez dans le livre de Mayow le nom de prinr cipe igno-aérien par celui d'oxygène, et après deuxj siècles nous n'avons rien à retrancher de ce qu'écri-'T vait cet homme illustre. Mais Mayow,
pt le rôle de l'oxygène, n'eut pas le bonheur de 1 X)ler et de mettre hors de doute ses hardies concep- 1 18. Il n'avait que viogt-neuf ans lorsqu'il les énoa- ;, et il mourait à trente-quatre ans, laissant inachevé I jï édifice qu'un homme de génie comme lui, que | roisier seul réussit à élever.
^est Lavoisier, en elîet, qui, après de nombreuses lerches sur la cause de l'augmentation de poids des lux durant leur calcinalion, parvint à donner d'une bn rigoureuse la démonstration expérimentale de la
Kisition de l'air. Rdîcî la mémorable expérience du grand chimiste 1
L introduisit 120 grammes de mercure dat\a \j.fta 1
cornue dont le col recourbé s'engageait sous une cloche renversée sous le mercure (fig. 22), après avoir pris soin de mesurer exactement le volume d'air contenu dans tout l'appareil, et il chauffa le mercure à une température voisine de l'ébuilition pendant douze jours et douze nuits. Le mercure se recouvrit de pellicules rouges dès le deuxième jour. Voyant après douze jours que la transformation ne faisait plus de progrès, Lavoisier éteignit le feu, et, une fois l'appareil refroidi, il mesura l'air restant, qui avait perdu toutes ses propriétés habituelles et constituait un gaz également impropre à la respiration et à la combustion. Le gaz (azote) n'occupait plus environ que les cinq sixièmes du volume de l'air primitif; l'air dans lequel le mercure avait été calciné avait donc perdu à peu près un sixième de son volume.
D'autre part, Lavoisier recueillit et pesa les grains rouges obtenus par la calcination du mercure ; il les chauffa dans une très petite cornue et recueillit un fluide élastique, rallumant les corps en ignition, éminemment propre à la combustion, dont le volume était environ le sixième de l'air primitivement contenu dans l'appareil où s'était opérée la calcination du mercure.
Cette expérience prouva que l'air est un mélange d'un gaz irrespirable, l'azote, et d'un gaz servant à la respiration, l'oxygène, dans les rapports de 5/6 environ du premier et de 4/6 du second. Ainsi fut mise hors de doute l'existence dans l'air de deux fluides aériformes différents. Mais l'expérience de Lavoisier ne permettait pas, ainsi qu'il le reconnaît lui-même, de déterminer rigoureusement les proportions d'oxygène et d'azote, et ne donnait qu'une approximation. Différents procédés permettent d'analyser l'air plus exacte-
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mâDt, soiL par la mesure des volumes, soit au moyei des pesées.
123. Méthodes volumélrigues. — 1° Par le phosphore à froid. — Dans une éprouvette graduée, renversée sur l'euu (fig. 23), on introduit un volume détenniné d'air, puis un bâton de phosphore ; au bout de quelques heures, le phosphore s'est oxydé lentement en absor-
bant tout l'oxygène de l'air; il ne reste plus que de l'azote, dont on note le volume. Du volume d'air ^mitif, retranchons le volume de l'azote, nous obtenons. levoluine d'oxygène.
ft* Pai- le phosphore à chaud. — On détermine immédiatement l'absorption de l'oxygène par le phosphore en chauffant des fragments de celui-ci dans une petite do^e courbe, oii l'on a introduit sur le mercure un volume il'air connu, et en mesurant après la combustion le volume d'azote existant.
-160 CHIMIE INORGANIQUE ÉLÉUEMTAIRE
3" Par l'acide pyrogallique. — L'acide pyrogallique est une substance blanche, cristallisée, obtenue dans les arts par la distillation sèche de l'extrait de noix de galle, et dont les solutions ont la propriété d'ab&oii>er l'oxygène de l'air en présence de la potasse. Oa introduit dans un tube gradué, rgjiyersé sur le mercure, un volume déterminé d'air, puis A l'aide d'une pipette où
y fait arriver successivement une solution d'acide pyrogallique et de potasse ; au bout de quelques instants, tout l'oxygène de l'air est absorbé.
On se sert aussi pour cette démonstration d'un petit appareil représenté par la figure 24. II se compose d'un tube en U, fermé ù une extrémité; on y verse une solution d'acide pyrogallique, de manière à garder ■un certain volume d'air dans la branche fermée ; on achève de remplir le tube ouvert avec de la potasse,
on touclie l'extrémité ouverteavec le pouce, et l'on retourne l'appareil de manière à mettre l'air en contact avec la solution alcaline d'acide pyrogallique.
Après avoir suffisamment agité, on réunit l'air dans le tube fermé, on débouche la portion ouverte, et l'on établit l'équilibre en enlevant l'excès du liquide au moyen d'une pipette.
On constate alors que le volume de l'air a diminué par suite de l'absorption de l'oxygène.
4° Par Veudiomètre. — Une méthode volumétrique plus exacte est celle de t'eudiomètre.
Dans un tube bien gradué, divisé en millimètres ■ et d'une capacité totale de 160 centimètres cubes environ, plein de mercure et renvei'sé sur la cuve h mercure, on introduit 100 volumes d'air et 100 volumes d'hydrogène. A la partie supérieure du tube sont soudés deux fds de platine qui sont mis en communication avec une
bobine. Par Faction de l'étincelle électrique, l'hydrogène se combine avec Toxygène de Tair pour former de Teau, le volume diminue et le mercure remonte dans le tube. Il reste de l'azote et l'excès d'hydrogène employé; on constate que les 200 volumes primitife sont réduits à 437,24 volumes. Il a donc disparu 62,79 volumes qui ont fourni de l'eau, et, comme l'eau est constituée par deux volumes d'hydrogène pour un volume d'oxygène, les 62,79 volumes de gaz disparus renfermaient 44,86 volumes d'hydrogène et 20,93 volumes d'oxygène, qui existaient dans les 400 volumes d'air.
424. Méthode des pesées, — MM. Dumas et Boussingault ont analysé l'air par la méthode des pesées au moyen de l'appareil ci-dessus (fig. 25).
On remplit de cuivre très divisé un tube de verre B peu fusible, muni à chacune de ses extrémités d'un robinet de cuivre, et l'on pèse ce tube après y avoir fait le vide. A l'une des extrémités de ce tube se trouve un ballon de verre A, d'une capacité de 46 à 20 litres, dont on détermine le poids après y avoir fait le vide. A l'autre extrémité du tube B s'adaptent une série de tubes en U et de tubes à boules de Liebig, G, D, E, F, G, H, I, J, les uns renfermant de la pierre ponce imbibée d'acide sulfurique, et destinés à retenir la vapeur d'eau, les autres contenant de la potasse pour fixer le gaz carbonique. L'appareil étant disposé comme le montre la figure, le vide étant fait dans le ballon A et dans le tube B, on chauffe au rouge le cuivre du tube B, puis on ouvre les robinets du tube et du ballon, de manière à déterminer un courant lent d'air qui vient remplir les espaces vides. L'air passe à travers les tubes, où il se débarrasse des matières étrangères, de l'eau, de l'acide carbonique, puis, arrivant sur le
cuivre chauffé au rouge du tube B, lui abandonne son osygèae, de telle sorte que dans le tube et le ballon il ne reste que de l'azote pur. On pèse le ballon et le tube pleins d'azote: l'augRieutation de poids du tube indique tout à la l'ois le poids de l'oxygène lixé sur le cuivre, plus le poids de l'azote qui y est contenu. En faisant le vide dans le tube, la différence de poids donne la quantité d'azote qu'il renfermait, on ajoute celte quantité à celle qu'on a obtenue par l'augmentalion de poids du ballon. On a donc ainsi l'azote total. La différence de la dernière pesée (du tube vide d'azote, mais dont Je cuivre est oxydé) sur la première pesée (tube ville d'air renfermant de la tournure de cuivre) lâdt connaître la quantité d'oxygène lîxée par le cuivre. On arrive ainsi aux résultats suivants :
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125. L'air atmosphérique est incolore, inodore, sans saveur appréciable; sa densité est ordinairement prise pour unité h. laquelle on rapporte la densité des gaz. Comparée à celle de l'hydrogène prise pour unité, elle est de 'l-i,4i; comparée Ji celle de l'eau, elle est 770 fois moindre. Un litre d'air sous une pression de 760 millimètres et à la température de 0" pèse 1 gr. 293. Pour cditenir le poids d'un litre d'un gaz quelconque, on multiplie sa densité par 1 gr. 293.
Les propriétés de l'air atmosphérique, comme agent d'oxydation, sont dues à l'oxygène ; c'est par lui qu'il entretient la combustion et la respiraliou. (Voy. p. 20.)
La composition de l'air pris dans différentes localités, à différentes époques, à diverses hauteurs, est iblement la même; aussi a-t-on pu croire que l'air
^st une combinaison définie d'oxygène et d*azote. Il est néanmoins facile de prouver que ces deux gaz sont seulement à Tétat de mélange.
En effet, un mélange d'azote et d'oxygène, fait dans les proportions où se trouvent ces deux gaz dans l'air, aies mêmes propriétés que celui-ci; de plus, en opérant ce mélange, on n'observe rien de ce qui caractérise une combinaison chimique, ni contraction, ni dégagement de chaleur, ni rapports simples dans les proportions des gaz constituants. La densité de l'air est la moyenne des densités d'un mélange de 4/5 d'azote et de 1/5 d'oxygène ; en outre, il se dissout dans l'eau, non comme une combinaison ayant son coefficient de solubilité propre, mais comme un mélange de deux gaz, ayant chacun son coefficient de solubilité. Ainsi l'oxygène est plus soluble dans l'eau que l'azote, et l'air dissous dans l'eau est plus riche en oxygène que l'air atmosphérique; il renferme 64,27 d'azote, 33,76 d'oxygène et 1,77 d'acide carbonique (en volumes).
Enfin l'acide pyrogallique et les autres réactifs s'emparent de l'oxygène mélangé à l'hydrogène ou à l'acide carbonique, comme de l'oxygène de l'air.
Si la composition de l'air ne varie pas malgré les altérations que lui font subir chaque jour les phénomènes de la respiration et de la combustion, cela tient à ce que ces causes agissent peu sur la masse considérable de l'atmosphère, dans laquelle les courants, les vents, ramènent sans cesse l'équihbre de composition. <iuand bien même la respiration des végétaux ne viendrait pas, comme nous le verrons tout à l'heure, purifier l'atmosphère en s'emparant de son acide carbonique et en restituant de l'oxygène, l'air, au bout de cent ans, n'aurait perdu que 1/7200 d'oxygène, quantité que ne pourraient apprécier nos moyens d'analyse.
i26. Acide carbonique de l'air. — L'acide carbonique de l'air lui est fourni : par les volcans en activité qui e dégagent des masses énormes; par la combustion des. matières employées à l'éclairage et lu chauffage (on extrait annuellement du sol une quantité de houille dont la combustion fournit plus de 80 miUiaids de mètres cubes d acide carbumque) par la dccomposition
spontanée des substances organiques, et enfin par la respiration des hommes et des animaux, qui est une source abondante de gaz carbonique. Un homme adulte émet en vingt-quatre heures 445 litres d'acide carbo- ■ nique (Andral et Gavarrel). M. lîoussingault a calculé approximativement qu'il se produit dans vingt-quatre heures, à Paris, 2974644 mètres cubes de gaz carbonique, fournis par la respiration de l'homme, des animaux domestiques et par la combustion de la houille, du gaz, etc.
On constate la présence du gaz carbonique dans l'air eu abandonnant pendant une journée une capsule
remplie d'eau de chaux. La surface du liquide se recouvre d'une pellicule cristalline de carbonate de chaux, d'où Ton peut retirer l'acide carbonique.
Pour doser l'acide carbonique de l'air, M. Boussingault s'est servi d'un appareil qui permet en même temps de doser la vapeur d'eau.
Cet appareil se compose (fig. 26) d'un aspirateur H, rempli d'eau, dont la capacité est déterminée et dans lequel est plongé un thermomètre e pour indiquer la température. Cet aspirateur est en communication avec une série de tubes, dont les uns A, A', remplis de ponce imbibée d'acide sulfurique, sont destinés à retenir la vapeur d'eau et dont les autres B, B', C, contenant de la potasse caustique-, doivçnt fixer Tacide carbonique. On pèse avant l'expérience ces deux séries de tubes, on fait fonctionner l'aspirateur, et, quand celui-ci est presque vide, on pèse de nouveau les deux séries de tubes. Les uns indiquent la quantité d'eau fournie par l'air, les autres doivent leur augmentation de poids à l'acide carbonique; d'autre part, la capacité de l'aspirateur ayant été déterminée, on connaît le volume d'air qui a passé dans les tubes et qui leur a abandonné son eau et son acide carbonique.
De nombreuse analyses de l'air ont fait admettre que la quantité d'acide carbonique varie de 4 à 6 dix-millièmes du volume de l'air.
MM. Mùntz et Aubin ont repris l'étude de cette question et, à l'aide d'une méthode beaucoup plus rigoureuse, sont arrivés à d'autres résultats. Leur méthode consiste à faire passer un volume d'air mesuré, au moyen d'un gazomètre portatif, dans un tube en verre étiré aux deux bouts et contenant de la pierre ponce imprégnée d'une solution de potasse exempte de toute trace de carbonate. Après le passage de l'air, ce
tube est scellé aux deux bouts et peut être conservd indéfîninie-ot jusqu'au moment où l'on veut déterminer h quantité d'acide carbonique qu'il a Fixé.
Celte détermination se fait en dégageant par l'acide sulfurique l'acide carbonique qui avait été absorbé et en recevant ce dernier dans une cloclie graduée oti il est mesuré en volume. On extrait donc et on mesure en nature l'acide carbonique qui était contenu dans le yoliime d'air sur lequel on a opéré. Le dispositif des appareils permet de préparer les tubes longtemps à l'avance, de les emporter en voyage et de les rapporter au bout d'un temps plus ou moins long, après les avoir lait Iraver.ser par l'air du lieu qu'on veut examiner. Les résultais de ces expériences ont conduit aux conclusions suivantes.
1" Les proportions d'acide carbonique contenu dans l'air sont bien inférieures à ce qu'on avait cru jusque-là. et en général comprises entre 2,7 et 3 pour 10 000 ■d'air en volume. Cette proportion ne varie qu'entre des limites très faibles dans des diverses régions du globe.
2" L'acide carbonique est plus abondant la nuit que le jour dans les régions couvertes de végétation.
3° Ce gaz se trouve en mêmes proportions dans les d liautes régions de l'atmosphère qu'au niveau du sol. ■
•4° Il augmente dans les endroits habités. I
5" n est un peu plus abondant dans l'hémisphère ^ boréal que dans l'hémisphère austral, ce qui est attribuable au développement de l'océan Glacial antarctique, les eaux marines plus froides dissolvant de plus grandes quantités de ce gaz.
127, Si l'acide carbonique produit par la respiration des animaux et l'oxydation des conibu-stibles s'accumulait indéfiniment dans l'atmosphère, on pourrait çcé-
voir presque à coup sûr l'époque à laquelle la vie cesserait sur notre globe, par manque d'oxygène. Mais cet acide carbonique est détruit à son tour, dédoublé en ses éléments, en carbone qui est fixé, et en oxygène qui est restitué à Tair; les végétaux sont les agents de cette décomposition. Sous l'influence des rayons solaires, les parties vertes des plantes absorbent l'acide carbonique, le respirent pour ainsi dire, s'assimilent le carbone et renvoient l'oxygène.
Cette admirable fonction des plantes a été démontrée par les travaux successifs de Priestley, Ingenhouz, Senebier et Th. de Saussure. Les plantes réduisent l'acide carbonique seulement sous l'influence de la lumière solaire directe ou diffuse. Dans l'obscurité, pendant la nuit, les plantes respirent à la façon des animaux et expirent de l'acide carbonique. Cette quantité de gaz carbonique est très faible auprès de celle que les végétaux décomposent; il suffit aune plante d'une exposition d'une demi -heure au soleil pour réduire autant d'acide carbonique qu'elle en a émis pendant toute la nuit (Corenwinder).
128. Vapeur d'eau, — La vapeur d'eau contenue dans l'air est indispensable à l'acte de la respiration; quand nous respirons un air trop sec, il se charge dans les voies respiratoires d'une plus grande quantité d'eau et détermine une sensation pénible à l'organisme. C'est pour remédier à cet inconvénient que, dans les appartements fortement chauffés à l'aide de poêles, on place sur ceux-ci une petite soucoupe pleine d'eau, pour que l'évaporation de cette eau fournisse à Tair l'humidité nécessaire.
La quantité d'eau contenue dans l'air est variable et augmente avec la température. L'air est saturé d'humidité, à une température donnée, lorsqu'il ne peut
pîoé en dissoudre à celte température. Si celle-ci viei^ à baisser au-iiessous du point de saturation, une por!< lion de ia vapeur se condense et se dépose en fine»' gouttelettes; c'est ainsi qu'un vase rempli de glace se recouvre rap lement ■» i extérieur d'une couche d'eau provenant de 1 r in bn t qui se trouve refroidi ; de même c'est à l aba ssement de la température de l'air aa-deasous de SOI p t de saturation qu'est due la forloation des brou llards
L'air renferme plus d eau en été qu'en hiver, puisque sa température est plus élevée; néanmoins, l'air nous parait plus humide l'hiver, parce qu'étant à une basetempérature il est plus voisin de son point de satura- J tion. fl
Il est l'acile de constater la présence de l'eau danan l'atmosphère; l'acide sulfurique, si bygroscopiqueJ absorbe à l'air, en quelques jours, une quantité d'eauM telle qu'il double de poids; divers sels, comme l'azotataj elle chlorure de calcium, tombent en déliquescence JH l'air, en s'eniparant de son humidité. fl
Pour doser la vapeur d'eau, un se sert de l'appareilM que nous avons décrit plus haut et à l'aido duquel onJI dose en même temps l'acide carbonique. 1
Il est bien évident que la vapeur d'eau existe eml quantité très variable; suivant DaUon, elle formeraiçj en moyenne environ les 242/10000 du volunie de l'air. J
129. Principes divers contenus dann l'air. — QuaniJ un rayon de soleil pénètre dans un appartement obscunl par une ouverture étroite, on y voit s'agiter en tous I Sens de flnes poussières brillantes. Ces corpusculeï.l solides sont formés par les débris des objets dont nous- 1 sommes environnés, fragments de bois, de tissus, par- fl ticules minérales, ou par des germes de moisis9ure3.-« et d'infusoires, 1
aniHAux. — cinuiE ikohc. K^ I
Outre ces substances solides, il existe dans Tair des principes volatils, organiques, mal connus, mal définis, désignés sous le nom de miasmes, d'émanations, et qui se rencontrent dans les pays marécageux. Leur présence a été démontrée par Moscati. Il abandonnait à quelques pieds du sol, dans les marais de la Toscane, des ballons pleins de glace, à la surface desquels venait se condenser la vapeur d'eau atmosphérique; cette eau s'écoulait ensuite dans des vases, où elle était recueillie, ■et Ton constatait que, limpide d'abord, elle ne tardait pas à se remplir d'une matière floconneuse, qui bientôt entrait en putréfaction.
Ces principes volatils qui sont dissous et retenus par l'eau, dans l'expérience précédente, ne peuvent être •confondus avec les germes organisés, ainsi que le prouve une expérience de M. Boussingault. Il expose à l'air d'une contrée marécageuse deux verres de montre, l'un rempli d'eau chaude, l'autre froid et vide, jusqu'à ce que ce dernier soit couvert de rosée. En ajoutant à chacun quelques gouttes d'acide sulfurique et évaporant, le premier verre de montre ne laisse aucun résidu, tandis que le second renferme de petites quantités de matière charbonneuse, preuve de la présence d'une substance organique. Celle-ci provient donc de principes dissous dans l'atmosphère des marais et entraînés par l'eau condensée, et non des germes organisés, car ceux-ci se déposeraient égalelement dans les deux verres de montre.
Quant aux germes organisés de l'atmosphère, leur existence a été prouvée par les belles expériences de M. Pasteur. Un tampon de coton au travers duquel on filtre de l'air se recouvre de corpuscules globuleux visibles au microscope, et dans de l'eau récemment bouillie, mise en contact avec cet air filtré, il ne se
développe aucun organisme. Mais si l'on vient à ajoutera à cette eau le tampon de coton chargé de ces corpuM cules gloiiuleus, qui paraissent être des spores, apparaît hient-ot des moisissures, des infuaoires, tout u monde d'organismes inférieurs.
La présence des germes dans l'air est de la plw haute importance pour la discussion des phénomène* de la fermentation et des génémtions dites spontanées,^ Les poussières minérales de l'atmosphère jouent ' également un rôle important dans la cristallisation des sels et leur sursaturation, ainsi que l'ont montré M. Gh. Violette et M, Gernez. (Voyez Sets.)
130. Ozoïie. — L'ozone ou oxygène modifié (voy.l page 82) n'existe qu'en très petite quantité dans l'aiïJ en moyenne ■1/450 000 du poids de l'air. Il se produltjj soit par l'électricité atmosphérique, soit par les oxydi lions qui se passent h la surface du globe. On e trouve plus au printenps que dans toute autre s On a cherché à attribuer une grande importance h ItA . présence ou à l'absence de j'onone dans la production'B 3 épidémies, mais nous ne savons rien de précis à " ^ujet.
in a signalé dans l'air la présence d'un peu famoQÎaque, d'azotate et d'azotite d'ammoniaque^, ;s marais produit par la putréfaction. Accideiii^ feraent, on y trouve de l'hydrogène sulfuré, et autoQ) P grandes usines, toute espèce de corps, tels que g forhydrique, vapeurs nitreuses, essences, etc. [dSl- Air CONFINÉ. — Quand l'air est soumis à des is d'altération et qu'il se renouvelle imparfaitement, 1 constitue l'air confiné. Cette viciation de l'air peut p due ù plusieurs causes, soit à la putréfaction des Etières organiques, soit h la respiration animale, soit ''.^l'oxydation des coudjustibles.
On l'observe surtout dans les endroits où un grand nombre d'individus sont réunis et où les appareils d'éclairage comburent une portion de l'air, comme dans les salles de spectacles, les amphithéâtres, les cafés, etc. Au bout de peu de temps, l'oxygène diminue, l'acide carbonique augmente, l'air devient difficiiement respirable, et l'on ressent des phénomènes de chaleur, de pesanteur à la tête, d'ëtouffements pénibles. A l'amphithéâtre de la Sorbonne, M. F. Leblanc a observé que l'air qui, avant une leçon, renfermait ■65 dix-millièmes d'acide carbonique, en renferme, une heure après, 403 dix-millièmes, c'est-à-dire 4 p. 400, et, au lieu de 23 parties d'oxygène, il n'en contenait plus <iue 24,9 parties.
On comprend facilement cette rapide altération de l'air en se rappelant que l'air rendu par la respiration contient en moyenne 4,87 p. 400 d'oxygène en moins que l'air inspiré, et que, d'autre part, il renferme à. peu près 4,26 en plus d'acide carbonique; il est donc complètement irrespirable. L'homme, exhalant environ 20 litres d'acide carbonique par heure, altère dans le même laps de temps 8 à 40 mètres cubes d'air.
Les appareils d'éclairage et de chauffage contribuent puissamment à vicier Tair, car un seul bec de gaz brûlant 458 litres de gaz par heure consomme 234 litres d'air et produit 428 htres d'acide carbonique.
432. La production d'acide carbonique n'est pas la seule cause de viciation de l'air par le fait de la respiration. L'air expiré renferme une quantité de vapeur d'eau évaluée à 500 grammes environ pour les vingtquatre heures ; cette vapeur d'eau est chargée de matières organiques qui entrent facilement en putréfaction et contribuent, avec les substances fournies par la transpiration cutanée, à altérer l'air des espaces clos
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habités par rhomme. C'est à eux qu'il faut attribuer Fodeur infecte et repoussante de l'air enlevé par les cheminées d'appel destinées à la ventilation.
133. Une des premières règles de l'hygiène est donô de fournir à l'homme la quantité d'air respirable qui lui est indispensable, 6 à 10 mètres cubes par heure- Dans nos appartements, le renouvellement de l'air
s'opère par les fissures des portes et des fenêtres, et surtout par les cheminées, qui sont de puissants moyens de ventilation. Il faut que ce renouvellement soit au moins de 6000 htres d'air par heure et par personne, quelle que soit la dimension de Tappartement. Dans tous les espaces où sont réunis un grand nombre d'individus, salles d'école, amphithéâtres, dortoirs, salles de caserne, salles d'hôpital, on doit renouveler l'air au moyen d'appareils de ventilation. Comme il s'agit d'enlever non seulement l'acide carbonique, mais encore les matières organiques fournies par la transpiration pulmonaire et cutanée, ou produites par la suppuration des plaies, les affections contagieuses, on injecte, dans les hôpitaux, jusqu'à 60 mètres cubes d'air par heure et par individu.
134. Pour se procurer l'air d'une localité, afin de le soumettre à l'analyse, il suffit d'y déboucher un flacon plein d'eau, qui en se vidant laisse entrer l'air, dont il est bientôt rempli. '
DÉRIVÉS DE L'AZOTE
Gaz ammoniac. — Composés oxygénés de l'azote. — Protoxyde d'azote. — Bioxyde d'azote. — Acides hypoazoteux et azoteux. — Peroxyde d'azote. — Acide azotique.
GAZ AxMMONIAC
135. Le gaz ammoniac, combinaison d'azote et d'hydrogène, a été isolé pour la première fois par Priestley, qui le nomma air alcalin. Il se trouve en petite quantité dans l'air, l'eau de pluie, l'eau de neige. La distillation sèche de la houille, des matières organiques, la putréfaction de celles-ci, fournissent beaucoup de gaz ammoniac, libre ou combiné avec l'acide carbonique.
Il se forme aussi par combinaison directe de Tazote et de l'hydrogène qui s'unissent sous l'influence de la décharge électrique obscure. Enfin le gaz ammoniac se forme encore par réduction des Combinaisons oxygénées de Tazote. Ainsi, quand on traite certains métaux, comme le fer et le zinc, par Tacide azotique étendu AzO'^Hy l'hydrogène qui se dégage décompose une partie de l'acide azotique, s'unit à son oxygène pour former de l'eau et à son azote pour donner de l'ammoniaque :
AzO^H + H8 = 3H20 + AzH»
Quand le fer se rouille au contact de l'air humide, on observe la production d'une petite quantité d'anuiioniaque. On avait admis d'abord que l'hydrogène mis en liberté par l'action du fer sur l'eau se combinait directement avec l'azote atmosphérique, mais S. Cloez
l&ontré que la production d'ammoniaque dans ces «nstances est due à la réduction de l'acide azotique pirair.
, Préparation — On prépare le gaz ammoniac
Recomposant par la chaux vive le chlorhydrate d'am-
Riiaque AzIF, HCl, combinaison d'acide chlorhy-
de gaz ammoniac dont nous indiquerons la
jaratipn en traitant îles sels anunoniacaux.
On introduit dans un ballon un mélange de 1 partie
ihlorhydrate d'ammoniaque et de 2 parties de chaux
1 en poudre; on recouvre le tout de chaux vive,
fcron chauffe doucement le ballon mis en commum-
•cation avec une éprouvette renversée sur la cuve à mercure (fig. 27).
Le gaz ammoniac se dégage, traverse la couche de chaux vive, où il se dessèche complètement, et se rend dans réprouvette, où il est recueilli :
2AzH3,HCl H- CaO = CaCP + H20 + 2AzH3 Chlorhydrate Chaux. Chlorure Eau. Gaz
d'ammoniaque* de calcium. ammoniac.
137. On emploie dans les arts et dans les laboratoires la solution aqueuse de gaz ammoniac, sous le nom û' ammoniaque^ ammoniaque liquide^ alcali volatil. Cette solution se prépare industriellement par la distillation avec la chaux des urines putréfiées, ou des eaux ammoniacales provenant de la préparation du gaz d'éclairage; ces liquides renferment du carbonate d'ammoniaque qui est décomposé par la chaux, et le gaz ammoniac est reçu dans l'eau, où il se dissout. L'ammoniaque liquide du commerce ou alcali volatil est impure et présente souvent une couleur jaune; pour ravoir exempte de toute matière étrangère, on doit la préparer à Taide du chlorhydrate d'ammoniaque pur et de la chaux, ou bien en distillant l'ammoniaque du commerce et faisant arriver le gaz dans de Teau distillée.
138. Propriétés, — Le gaz ammoniac est incolore, d'une odeur excessivement pénétrante, qui provoque le larmoiement; sa densité est de 0,589, ce qui donne 17 pour son poids moléculaire.
Sa composition a été déterminée par Berthollet en 1785. Quand on soumet le gaz ammoniac à l'action d'une série d'étincelles électriques, il se dédouble en azote et en hydrogène, et le volume primitif est doublé. En déterminant la composition de ce mélange, au
moyen de l'eudiomètre, on constate qu'il est formé de 3 volumes d'bydrogône et de 1 volume d'axote, fournis par 2 volumes de gaz ammoniac. La molécule (2 volumes) de gaz ammoniac pesant 17 renferme donc 1 atfime (i volume) d'azote pesani: li et 3 atomes (3 volumes) d'hydrogène; on représente cette molécule par la formule AzH^.
139. Le gaz ammoniac refroidi à Mi" au-dessous de zéro ou soumis a une pression de 20 atmosphères
se liquéfie. Faraday a liquéfié le gaz ammoniac en utilisant la propriété que possède le chlorure d'argent de fixer une grande quantité de gaz ammoniac à froid et de l'abandonner par une faible élévation de température.
Il prend un tube recourbé, fermé à une extrémité (fig. 28), introduit dans cette branche du chlorure d'argent ammoniacal, puis ferme l'autre extrémité à la lampe. Ceci fait, il place cette extrémité dans un mélange réfrigérant, tandis qu'il chauffe à 40° le chlorure d'argent ammoniacal.
Celui-ci aljandonne le gaz ammoniac, qui se trouve ainsi soumis â une forte pression et se condense dans la partie du tube refroidie,
Lorsfju'on laisse revenir l'appareil à la températuce
ordinaire, le gaz ammoniac tend à entrer en ébullition ; il est alors absorbé par le chlorure d'argent, qui passe de nouveau à l'état de chlorure ammoniacal. L'appareil peut donc servir indéfiniment à la démonstration de la Uquéfaction du gaz ammoniac.
Le gaz ammoniac liquéfié se solidifie à — 80° en une masse cristalline; à la pression ordinaire, il bout à — 35° et reprend l'état gazeux en produisant un grand abaissement de température. C'est sur cette propriété qu'est fondé l'appareil de M. Carré pour l'obtention de la glace, appareil qui est la transformation industrielle du tube de Faraday.
440. L'appareil Cart*é se compose essentiellement d'une chaudière en communication, à l'aide d'un tube, avec un récipient présentant à sa partie supérieure une concavité, dans laquelle on place le vase contenant l'eau destinée à être congelée. On remplit la chaudière aux trois quarts d'une solution de gaz ammoniac, et l'on chauffe jusqu'à 130°. Comme la solution ammoniacale perd tout son gaz par la chaleur, ce gaz se sépare et se rend dans le récipient, où, ne trouvant pas un espace suffisant pour se répandre, il se trouve comprimé et se liquéfie. Ceci fait, on éteint le feu et l'on refroidit rapidement la chaudière. L'eau que renferme la chaudière, étant revenue à la température ordinaire, redissout rapidement une portion du gaz ammoniac; la pression diminue, et la partie liquéfiée qui se trouve dans le récipient entre en ébulhtion, se réduit en gaz qui va se dissoudre dans l'eau, et absorbe dans ce changement d'état une telle quantité de chaleur que l'eau placée sur le récipient se congèle. Finalement, tout le gaz ammoniac se redissout dans l'eau, et l'appareil est propre à une nouvelle opération. L'appareil Carré, qui permet d'obtenir à peu de frais
«n grand abaissement de température, rend chaque jour d'iuiportants services à l'industrie.
iM. Le gaz ammoniac est très soluble dans l'eau, car I volume d'eau à O» dissout H27 volumes de gaz ammoniac, et à 15° en dissout 783 volumes (Roscoe).
B remplissant de giz immoniiL un flacon dont le UChon est tii\ersé par un tube efhle au\ deux bouts la partie exteneuie plongeant ce tuLe dans Ë cuve pleine d eau et brisant alors la pomte fermée, u s élancer en jet dans le flacon Ce phénomène est produit par la dissolution rapide du gaz et le ♦ tide qui en est la suite. Au bout de peu d'instants, le
J flacon est plein d'eau.
La solution de gaz ammoniac saturée à zéro a une densité de 0,87; elle perd tout son gaz quand on la chaufi'e h 100° ou qu'on l'expose dans le vide; son odeur est piquante comme celle du gaz lui-même, et
sa saveur est caustique. Elle bleuit le papier de tournesol rougi par les acides et verdit le sirop de violettes.
Le gaz ammoniac est difficilement combustible; il ne continue à brûler que dans une atmosphère d'oxygène. On réalise sa combustion lente en faisant arriver un courant d'oxygène à la surface d'une solution très concentrée d'ammoniaque et déterminant le phénomène à l'aide d'une spirale de platine chauffée au rouge et disposée de manière à affleurer le liquide (fig. 32). La combustion se continue, et la spirale reste incandescente.
Dirigé dans un tube de porcelaine chauff'é au rouge, le gaz ammoniac se dédouble en hydrogène et en azote. Si le tube renferme du charbon porté à l'incandescence, l'azote se fixe sur le charbon, et l'on obtient du cyanhydrate d'ammoniaque, en même temps qu'il se dégage de l'hydrogène :
2AzH3 + G = CAzH,AzH3 ^- H2
Gaz Charbon. Cyanhydrale Hydrogène,
ammoniac. d'ammoniaque.
442. Le chlore décompose le gaz ammoniac en dégageant de Fazote et formant de l'acide chlorhydrique qui se combine avec un excès d'ammoniaque pour donner du chlorhydrate d'ammoniaque :
4AzU3
= Az
-f 3AzH3HCl
Gaz
Chlore.
Azote.
Chlorhydrate
ammoniac.
d'ammoniaque.
On fait arriver par un tube effilé un jet de gaz ammoniac dans un flacon plein de chlore sec ; la réaction est immédiate, et le flacon se remplit de vapeurs blanches de chlorhydrate d'ammoniaque.
Le chlore agit de même sur l'ammoniaque liquide;
il suffit de remplir presque entièrement un long tub^| d'une solution aqueuse île chlore, d'ajouter ensuite A^Ê l'ammoniaque liquide, de boucher le tube et de le ren.<fl verser, pour voir des bulles d'azote se réunir à sa partiM supérieure. H
Si l'on emploie un excès de chlore, toute l'ammo^B nîaque est détruite, et le chlore, réagissant sur |jH chlorhydrate d'ammoniaque formé, donne un liquidffl oléagineux, qui est du chlorure d'azote. Ce corps défl tone. sous les plus faibles influences, avec une violeno^| inouïe; l'explosion d'une seule goutte suffit pour bris^S les vases de verre et de porcelaine et en projeter aveJM force les débris. Dulong fut grièvement blessé ^fl découvrant le chlorure d'azote. I
l'iS. L'iode introduit ilans une solution aqueuacH d'ammoniaque se convertit en une poudre noire quifl une fois sèche, détone par le moindre frotteraentfl même par celui d'une barbe de plume. Cet ioduraH d'azote serait, suivant fiunsen, une combinaison d'it^| dure d'azote AzP et de gaz ammoniac AzH'. ■
i44. L'ammoniaque se combine directement avefl les acides; les corps ainsi obtenus ont les propriété^ générales des sels et présentent les plus grandes res^ senihlances avec les sels de potassium. Dans les seU>l ammoniacaux, comme AzH'HCl, chlorhydrate d'ammoniaque, AzH^AzO^H, azotate d'ammoniaque, etc., on a admis un groupe AzH', V ammonium, se comportant comme le métal potassium dans les sels de potassiuma^
AïH'Cl KCl
li'aramonium. de potasaiom.
AïO^AïH' Az03K
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Nous emploierons dorénavant les formules des sels ammoniacaux, données par cette théorie, sur laquelle nous reviendrons en détail en parlant des sels ammoniacaux.
145. Action de Vammoniaque sur Vorganisme. — L'ammoniaque est un poison irritant très énergique; elle agit vivement sur les muqueuses et provoque le larmoiement. On doit attribuer à son action les ophthalmies dont sont affectés les ouvriers qui vident les fosses d'aisances. Dans les cas d'intoxication par ingestion d'ammoniaque liquide, on observe des brûlures de la langue et du palais, de violentes douleurs d'estomac, des selles involontaires, la perte de la voix, l'excitation du système nerveux. A l'autopsie, on trouve une stéatose du foie et des reins. Le traitement de cette intoxication consiste dans l'administration de boissons vinaigrées destinées à neutraliser l'ammoniaque encore contenue dans le tube digestif, puis dans l'emploi des antiphlogistiques.
Prise à petites doses à l'intérieur, l'ammoniaque provoque une légère accélération du pouls, de la diaphorèse, et agit comme stimulant du système nerveux; c'est à ce titre qu'on la prescrit quelquefois pour combattre l'ivresse; à l'extérieur, elle est usitée comme caustique, soit pour amener la rubéfaction de la peau ou même la vésication, soit pour cautériser les piqûres d'abeilles, de moustiques et les morsures de vipères. Étendue de beaucoup d'eau, elle calme les douleurs causées par les brûlures.
Dans les arts, l'ammoniaque sert à la préparation des matières colorantes, à l'obtention de la glace par le procédé Carré. Elle est d'un usage journalier comme réactif dans les laboratoires.
PROTOXYDE d'azote 183
COMPOSÉS OXYGÉNÉS DE L'AZOTE
146. Les composés oxygénés sont au nombre de huit; ils comprennent :
Le protoxyde d'azote A7JO
Le bioxvde d'azote AzO
L'anhydride azoteux Az^O^
Le peroxyde d'azote Az^O*
L'anhydride azotique Az^O^
L'acide hypoazoteux AzOH
L'acide azoteux (dans les a/otites). AzO^H
L'acide azotique AzO^H
147. Protoxyde d'azote Az^O. — Découvert par Priestley en 1766 et étudié surtout par Davy, il s'obtient par la décomposition sèche de Tazotate d'ammonium, doucement chauffé à une température qui ne doit pas dépasser 250<». L'azotate d'ammonium se dédouble en eau et protoxyde d'azote :
Az0:»,AzH^ = Az20 + 2H«0
Azotate Protoxyde Eau.
d'ammonium. d'azote.
On recueille le gaz sur l'eau salée, qui ne le dissout pas, ou sur le mercure.
Le protoxyde d'azote est un gaz incolore, inodore, d'une saveur douceâtre, d'une densité de 1,527, ce qui donne M pour le poids de sa molécule. En le chauffant avec du sulfure de baryum, qui s'empare de tout l'oxygène et laisse l'azote, on constate que le volume ne change pas; par conséquent, une molécule (2 volumes) de protoxyde d'azote renferme 2 volumes d'azote ou 2 atomes d'azote, c'est-à-dire 28 d'azote, et un d'oxygène, 16, dont la somme représente le poids 44
it
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de la molécule donné par la densité. La formule Az^O indique donc le poids moléculaire et la composition du protoxyde d'azote.
Peu soluble dans l'eau, dont i volume dissout 1 volume 30 à 0<») il est beaucoup plus soluble dans l'alcool, dont 1 volume en dissout, à 0*, 4 volumes 18. Sous une pression de 30 atmosphères, il se condense en un liquide incolore qui bout à — 88*» et qui, pendant son évaporation, produit un froid tel qu'une portion se solidifie. Le protoxyde d'azote solide est ime masse blanche, ressemblant à la neige; mélangé de sulfure de carbone et évaporé dans le vide, il produit un froid de 140° au-dessous de zéro.
148. Le protoxyde d'azote a des propriétés qui le rapprochent de l'oxygène; il entretient la combustion et rallume un fragment de bois ne présentant plus qu'un point en ignition; les charbons ardents y brûlent avec flamme, ainsi que le phosphore et le soufre. Ses propriétés comburantes sont moindres cependant que celles de l'oxygène, et les corps, pour continuer à y brûler, doivent être déjà portés à une température élevée. On le distingue de l'oxygène au moyen du bioxyde d'azote; ce gaz, dont nous allons parler, se convertit en vapeur rouge aussitôt qu'il a le contact de l'oxygène libre, tandis que le protoxyde d'azote est sans action sur lui; de là le moyen de reconnaître si un gaz qui rallume les corps en ignition est de l'oxygène ou du protoxyde d'azote.
149. Action sur V économie, — Inspiré pendant quelques instants, le protoxyde d'azote amène des phénomènes d'ivresse, souvent accompagnés d'une crise spasmodique, qui l'ont fait appeler gaz hilarant^ et sont suivis d'anesthésie. Aussi est-il usité comme anesthésique pour l'extraction des dents. Les recher-
lèes de MM. Jolyet et Blanche ont montré que le
potoxyde d'azote, mélangé d'air, n'a aucune action sur l'orgtinisme ; des animaux peuvent respirer une atmosphèi'e artificielle formée de 80 volumes de protoxyde d'azote et de 20 volumes d'oxygène, sans ressentir le moindi'e symptôme d'intoxication.
Ils ont attribué l'anesthésie qui suit ordinairement les inspirations de protoxyde d'azote pur, à la privation d'air respirable qui amène des symptômes d'asphyxie. Mais les expériences de Paul Bert ont prouvé que le protoxyde d'azote a une action anesthésique qui lui est propre. Quand on le respire à l'état pur, il est vrai que l'anesthésie se complique de phénomènes d'asphyxie, mais si on le mélange de son volume d'air, et qu'on le fasse respirer sous une pression de deux atmosphères, il agit promptement et sûrement.
150. Bioxyde d'azote AzO. — On obtient du bioxyde d'azote en traitant à froid des copeaux de cuivTe par de l'acide azotique étendu; on prend un flacon à deux tubulures, et l'on recueille le gaz sur l'eau quand l'atmosphère du flacon est tout à fait incolore.
Il se forme en même temps de l'azotate de cuivre et de l'eau :
SAzO^iH + 3Cu = 3[(AzO-i)2Cu] + 2AzO -|- iH^O
Le bioxyde d'azote est un gaz incolore, très peu soluble dans l'eau, et d'une densité de 1,089. L'analyse eudiométrique de ce gaz et sa densité lui assignent la formule AzO.
Sa propriété caractéristique est de se combiner directement avec l'oxygène, et de se convertir en vapeur rouge de peroxyde d'azote (acide hypoazotique) Az^C :
2AzO 4- 0» = Az20*
Bi oxyde Oxygène. Peroxyde
d'azole. d'azote.
Cette réaction, qui permet de reconnaître immédiatement le bioxyde d'azote, joue un rôle important dans la fabrication de l'acide sulfurique.
Le bioxyde d'azote a des propriétés comburantes moindres que celles du protoxyde d'azote et ne rallume pas les corps en ignition ; néanmoins un charbon incandescent continue à y brûler. Il est absorbé en grande quantité par la solution des sels ferreux.
151. Acide hypoazoteux AzOH. — Lorsqu'on traite une solution d'azotite de sodium AzO'Na par l'amalgame de sodium et qu'on ajoute de l'azotate d'argent à la liqueur, après l'avoir neutralisée par l'acide acétique, on obtient un précipité jaune d'hypoazotite d'argent AzOAg (Ed. Divers).
On peut obtenir l'acide hypoazoteux en solution en décomposant le sel d'argent par l'acide chlorhydrique. L'acide hypoazoteux est peu stable, et se détruit peu à peu en donnant de l'eau et du protoxyde d'azote.
2Az0H = H80 + Az20.
152. Acide et anhydride azoteux. — L'azotate de potassium AzO^K chauffé au rouge dégage de l'oxygène et laisse un sel qui est l'azotite AzO*K. On n'arrive pas à retirer l'acide azoteux AzO*H des azotites, car cet acide azoteux est très peu stal)le et est décomposé quand on traite les azotites par un acide.
On obtient l'anhydride azoteux en décomposant par l'eau à 0^ du peroxyde d'azote ou vapeur nitreuse ; il se forme en même temps de l'acide azotique :
PEROXYDE d'azote 187
2Az20*
= 2Az03H
+ Az20«
Peroxyde
Eau.
Acide
Anhydride
d'azote.
azotique.
azoteux.
L'anhydride azoteux est un liquide bleu, peu stable, que l'eau décompose à la température ordinaire en acide azotique et bioxyde d'azote :
3Az203
r- 2Az03H
= 4AzO
Anhydride azoteux.
Eau.
Acide azotique.
Bioxyde d'azote.
Traité par les alcalis concentrés, il donne des azotites.
153. Peroxyde d'azote (vapeur nitreuse, vapeurs rouges^ acide hypoazotiquej hypoazotide). — Le peroxyde d'azote Az*0* constitue les vapeurs rouges qui se produisent par la combinaison de l'oxygène et du bioxyde d'azote. On peut l'obtenir à l'état solide en faisant passer 2 volumes de bioxyde d'azote et 1 volume d'oxygène, l'un et l'autre bien desséchés, dans un tube rempli de fragments de porcelaine pour faciliter le mélange, et recevant le produit dans un ballon fortement refroidi.
Il est alors en prismes qui fondent à 9° au-dessous de zéro, en un liquide incolore, devenant jaune verdâtre à 0°, se fonçant de plus en plus à mesure que la température augmente, et se réduisant à 22° en une vapeur d'un brun rouge.
Le peroxyde d'azote se produit également par la calcination de l'azotate de plomb, qui se détruit en donnant de l'oxygène, de l'oxyde de plomb et du peroxyde d'azote :
(Az03)2Pb = PbO + Az«0* + 0
Azotate Oxyde Peroxyde Oxygène-
de plomb. de plomb. d'azote.
154. La densité du peroxyde d'azote varie avec la température; à 150o, elle conduit à la formule AzO^ tandis qu'à 20" elle mène à la formule Az*0* (Wankh n et Playfair). Nous adoptons cette dernière formule, qui rend mieux compte des réactions du peroxyde d*azote.
On doit en effet le considérer comme un anhydride mixte d'acide azoteux et d'acide azotique, car il fournit un azotate et un azotite par Faction des alcalis :
AzSQ* 4- 2KH0 = Az03K + Az0«K + H20
Peroxyde Putasse. Azotate Azotite Eau.
d'azote. de potassium, de potassium.
Traité par l'eau à 0% le peroxyde d'azote donne, comme nous l'avons dit plus haut, de l'acide azotique et de l'anhydride azoteux :
2AzS0*
= 2Az03H + Az203
Peroxyde
Eau.
Acide azotique. Anhydride.
d'azote.
azoteux.
et comme l'anhydride azoteux, peu stable, est détruit lui-mt^me par un excès d'eau en acide azotique et bioxyde d'azote :
3Az203
= 2Az03H
4AzO
Anhydride
Eau.
Acide
Bioxvde
azoteux.
azotique.
d'azole.
il s'ensuit que la décomposition finale du peroxyde d'azote par une quantité suffisante d'eau fournit de Taciile azotitjue et du bioxyde d'azote; c'est une des réactions que Ton utilise dans la préparation de Tacide sult'urique :
3Az20*
= 4Az03H
2AzO
Peroxyde
Eau.
Acide
Bioxviie
d'azote.
azotique.
d'îizote.
Le peroxyde d'azole se dissout daiis l'acide azotiquM ordinah'o en le colorant en bleu, en vert, puis en jaunffl brun.
Il agit énergiqueraent sur les tissus animaux et lei détruit rapidement. L'inspiration des vapeurs nitreusea produit une vive inflammation des voies aériennes t du parenchyme pulmonaire, souvent suivie d'une moi rapide. On connaît plusieui-s cas de mort arrivée peii d'heures après l'inspiration des vapeurs nitreuses.
155. Anhydride azotique Az'O^. ^ Il a été décou-J vert par M. DeviUe, qui l'obtînt en traitant l'azotatg ^ent par le chlore sec :
SAzO'Ag + aCl = Al'Os + 2AgCl + 0
t'anhydride azotique est un corps cristallisé, oie, que l'eau convertit eu acide azotique :
ft456. Acide azotique. — L'acide azotique AzO'H s A mentionné pour la première fois au ix" siècle p lîhimistB arabe Geber, qui lui donna le nom d'ea«-J te. Mais c'est en 1884 seulement que Cavendish 1^ ira comme un composé oxygéné de l'azote, efc" S que Gay-Lussac détermina sa composition. ^acide azotique ne se rencontre dans la nature à Bt libre qu'en petite quantité. 11 s'y trouve surtout à Ht d'azotate. Les azotates se produisent dans une i de circonstances; cette production constitue le taomène de la nitrificalion, dont nous parler Sïtant de l'azotate de potassium.
Cavendish a réalisé le premier la synthèse de lacide azotique en faisant passer une série d'étincelles électriques dans un mélange de 7 volumes d'oxygène et de 3 volumes d'azote, en présence d'eau de chaux ; au bout de quelque temps, les gaz ont disparu et la liqueur renferme de l'azotate de calcium.
La présence d'une base n'est pas nécessaire; l'acide azotique se produit aussi par l'action d'une série d'étincelles électriques sur un mélange d'azote et d'oxygène humides. La chaleur seule peut amener le même phénomène ; suivant Davy, l'azote et l'oxygène se combinent en présence d'une spirale de platine maintenue au rouge au moyen de la pile. Il se forme aussi une petite (|uantité d'acide azotique dans l'électrolvse do l'eau aérée.
Cette production d'acide azotique sous l'influence des courants électriques explique la présence de l'acide azotique dans l'air et dans l'eau de phiie.
L'union directe de l'oxygène et de l'azote a encore lieu pendant les combustions lentes ou vives, et par l'oxydation de l'ammoniaque. C'est cette oxydation de Tammoniaque qui est la principale cause de la nitrification ou production des azotates. (Voir Azotate de potassiinn,)
• 157. On prépare l'acide azotique dans les laboratoires on décomposant l'azotate de potassium par l'acide sulfurique: l'opération se fait dans une cornue de verre dont le col est introduit dans un Ivallon ; on doit éviter l'emploi des bouclions de liège et de caoutchouc, qui seraient attaqués ^^ar Tacide c\zotique.
l^n fait réagir parties égales d'acide sulfuri^jne et d'azotate, ce qui correspond aux proportions il-'unées par réquation suivante :
SO'HJ + A/O'K = A7.0"H + SO'KH
j semble que l'on pourrait employer une proportioi bitié moindre d'acide suH'urique, de manière à obtsjfdu sulfate neutre de potassium, d'après l'équation ;'
(lais, pour que la réaction soit complète dans c»l
Il est obligé de chauffer à une température plus" ÏVée, h, laquelle une portion de l'acide azotii^ue sQifl ,e eu donnant du peroxyde d'azote, de l'oxy- f e et de l'eau.
s l'industrie, on remplace l'azotate de potassium f l'aaotate de sodium. L'opération (fig. 'M) se fait I B de grands cylindres eu fonle, mastiqués et c e dans des fourneaux, munis à une extrémité d'uns'l |te par où l'on charge l'azotate de sodium et d'une^ prerture destinée à introduire l'acide sulfurique, it l'autre extrémité est en communication avec une j Ije de bonbonnes de grès qui servent de récipients. J^'acide azotique se rend dans les récipients, tandis* Bïl reste dans les cylindres du suUàte acide ddS Hum.
p'acide du commerce, provenant d'un acide sulfue impur et d'un azotate mélangé de matières étran- , renferme un peu d'acide cldorhydrique et de »eur nitreuse. On le purifift: en le distillant sur un i d'azotate de plomb, qui retient l'acide chlorhy- !, et rejetant les premières portions du produit itiîlé, dans lesquelles se trouvent les vapeurs !
treuses. On se procure ainsi i'acide azotique pur des lahoi'aloireB, qui renferme un peu d'eau; on le prive de celte dernière en le distillant avec son volume d'acide sulfurique, puis on dirige dans le liquide dislillé un courant de gaz carbonique, qui entraîne toute trace de vapeur nitreuse.
158, L'acide azotique pur, sans mélange d'eau, renferme AzO^H. Il est liquide, incolore, répandant à l'air d'abondantes fumées blanches, se décomposant lente-
ment à la lumière en donnant de l'eau, de l'oxygène et de la vapeur nitreuse, qui, se dissolvant dans l'acide, le colore en jaune.
Pendant la distillation de l'acide azotique pur, il s'en décompose toujours de petites quantités.
Il bout à 8G°, et sa densité est de 1,52 à 20^; il marque alors 48'',5 à l'aréomètre de Baume et constitue l'acide azotique fumant.
L'acide azotique fumant du commerce, d'une densité de 1,52, est ce même acide concentré, mais chargé de peroxyde d'azote et préparé directement par la distillalion de l'acide sulfurique avec un excès d'azotate de sodium: une décomposition partielle de l'acide a
lieu, comme nous le disions plus haut, et amène la formation de peroxyde d'azote. L'acide fumant est ua réactif très énergique et sert à l'obtention de la poudre^J coton et de la nitroglycérine. M
L'acide azotique AzO'H se dissout dans l'eau, ^h donnant un hydrate qui renferme, pour 400, 30 partie» d'eau, bout à 123" et possède une densité de 1,42 (43' 1 de l'aréomètre de Baume). - I
Comme il représente de l'anhydride azotique plun 4 molécules d'eau Az*0* + 4H'0, on l'appelle souventJ acide azotique quadHhydraté. m
L'acide azotique ordinaire du commerce est plu^l aqueux; sa densité est seulement de 1,33 à 1,38 (36« Baume). Quand on le soumet à la distillation, il passai d'abord de l'eau, puis, à la température de 123% l'acide ■ qui passe est l'hydrate à 30 p. 100 d'eau. Si l'on distille,! au contraire, un acide renfermant moins de 30 pour! 100 d'eau, il passe d'abord un acide plus concentré J puis à 123" c'est l'hydrate à 30 pour 100 d'eau qui se.! rend dans le récipient. 1
159. L'acide azotique est un agent puissant d'oxyda- I tion. 11 transforme l'iode, le soufre, le phosphore, l'ar- I senic, l'étain, l'antimoine, en acides iodique, sulfuriqne, 1 phosphorique, arsénique, stannique, antimonique. UaM charbon incandescent, plongé dans l'acide azotiquM concentré, continue d'y brûler, en s'oxydant aux dé<A pens de l'oxygène de l'acide. ■
L'acide azotique concentré n'attaque pas l'étain ; maiafl la réaction a lieu immédiatement, si on l'étend d'eau;* Inversement, le cuivre, le mercure, l'argent se dissolvent rapidement dans l'acide azotique concentré, mais non dans l'acide présentant une densité inférieure à 1,42, à moins qu'il ne renfei-me du peroxyde d'azote. Avec le fer, on observe un phénomène singulier : le J
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fer se dissout facilement dans Tacide très étendu, mais il n'est pas attaqué par l'acide fumant, de plus, si, après avoir plongé du fer dans Tacide fumant, on le place dans Tacide ordinaire, il ne se dissout pas, il est devenu passif. Pour déterminer alors Tattaque du fer passif par Tacide étendu, il suffit de toucher le métal avec un fil de cuivre, de platine ou d'argent ; instantanément, il décompose l'acide azotique en donnant de l'azotate de fer avec dégagement de vapeurs nitreuses.
L'acide azotique exerce une action énergique sur les matières organiques et décolore l'indigo ; il forme des taches jaunes sur les tissus animaux ou végétaux, qu'il détruit promptement.
160. Eau régale. — Le mélange d'acide azotique et d'acide chlorhydrique dégage du chlore, suivant l'équation :
2Az03H
+ 4HCI -
2G12 -f Az203 +
Acide
Acide
Chlore. Anhydride
Eau.
azotique.
chlorhydrique.
azoteux.
Mais cette décomposition est limitée et ne se produit qu'en présence des métaux capables d'absorber le chlore; alors la réaction est vive. Le mélange d'acide chlorhydrique et d'acide azotique est le seul qui dissolve l'or, le roi des métaux^ en le transformant en chlorure; de là son nom à' eau régale.
161. Usages de V acide azotique. — Il se consomme annuellement en France 6 millions de kilogrammes d'acide azotique, employé sous le nom à' eau-forte à décaper le laiton, le bronze, à graver l'acier et le cuivre, à préparer l'acide picrique, les picrates, l'azotate d'argent, le fulminate de mercure, l'acide oxalique, l'acide sulfurique, etc.
Action sur Vorganisme. — L'acide azotique
étendu détermine sur la peau et les muqueuses dea taches jaunes, suivies du la mortification des tissus. Concentré, il les désorganise immédiatement.
Ingéré dans le tulic digestif, il amène, cfimme Lous les poisons corrosifs, de violentes douleurs à l'épigastre, des vomissements acides mêlés de sang, des évacliations alvines quelquefois remplacées par la constipation, de la dyspnée. La voix est éteinte, le pouls petit, fréquent, irrégulier, et la mort arrive le plus souvent dans les vingt-quatre heures. A l'autopsie, on ttouve l'épithélium recouvert d'une croOite orangée et parsemée de taches noirâtres : l'estomac renferme un liquide jaune, visqueux.
Iftî. Recherche: de l'acide azotique. — Pour retirer l'acide azotique des organes, on divise ceux-ci en morceaux, on les recouvre d'eau, et l'on sature par un léger excès de marhre blanc {carbonate de calcium). On desst-tche le mélange à la température du bammarie, et on l'épuisé par 3 fois son poids d'alcool bouillant, d'une densité de 90". Cette solution, qui renferme l'azotate de calcium, est évaporée à siccité après filtration, et le résidu repris par l'eau distillée. On fdtre de nouveau, et l'on possède ainsi, en solution aqueuse, à l'état d'azotate de calcium, tout l'acide azotique des matières suspectes.
On évapore de nouveau au bain-marie, et sur le résidu déliquescent on fait les essais suivants, destinés à démontrer la présence d'un azotate.
Une certaine quantité de ce résidu est introduite dans un petit tube, mêlée avec de la limaille de cuivre et additionnée de quelques gouttes d'acide sulfurique. Ce dernier décompose l'azotate et met en liberté de i'acide azotique qui, au contact de la limaille de cuivre, donne du bioxyde d'azote se convertissant ii l'air eu.
vapeur de peroxyde d'azote, reconnaissable à sa couleur et à son odeur. En outre, en fermant le tube avec un bouchon traversé par un petit tube de dégagement, on peut diriger les gaz dans une solution de sulfate ferreux, que la vapeur nitreuse colore en brun.
Sur une autre portion du résidu, on verse de l'acide sulfurique et quelques gouttes d'acide chlorhydrique ; s'il y a un azotate, il se forme de l'eau régale, qu'on reconnaît à ce qu'une mince lame d'or y est rapidement attaquée.
L'addition de petites quantités d'acide azotique à une bouillie formée par de l'acide sulfurique et du sulfate ferreux pulvérisé détermine une coloration violette. Cette réaction est très sensible.
Si l'on possède assez de matière, on peut la distiller avec l'acide sulfurique et constater que la liqueur possède les propriétés de l'acide azotique, de colorer en jaune l'épiderme, la laine, la soie, etc.
Enfin les azotates projetés sur des charbons ardents se décomposent avec déflagration; ils ne partagent cette propriété qu'avec les chlorates.
CHAPITRE IX
PHOSPHORE ET DERIVES
3 : Extraction, propriétéa. — Phosphore rouge. — <Iu phosphore. — Ai:tîon du phosphore sur l'orga- — Heeheri'he du phosphore. — HjdrogÈne phosphore. ■■AcidH hypophoephoreiix. — Auîde phospLoreta. — Acide posphuriijue. — Anhydride phospho[-k|ue. — Chloriirea de
PHOSl'HORIi
(i64. Exlraciion. — Découvert en 16C9 par l'alchimiste e Hambourg, qui l'extrayait de l'urine, le çhore se retira des os par un procédé dû h Scheele terfectionué par B. Pelletier. I^ phosphore ne se B pas à l'état de liherté, à cause de sa puissante é pour l'oxygène ; on le rencontre combiné avec ïène et avec les métaux constituant les phos- ;. Les os sont formés de phosphate de calcium et tanatière organique; ii l'état frais, ils renferment ) de matières organiques et 70 p. 100 de mas minérales {phosphate et carbonate).
? en extraire le phosphore, on commence par
iner les os, afin de détruire la matière organique,
son les pulvérise; la cendre des os est formée de
de carbonate de calcium et de 83 i\ 84 p
^phosphate de calcium; ces deux eels sont insolu-
Ce phosphate de calcium est le phosphate neutre, ordinairement appelé tribasique. L'acide phosphorique PhO^H^ étant un acide tribasique, et l'atome du métal calcium remplaçant 2 atomes d'hydrogène des acides, il faut que 3 atomes de calcium se substituent aux 6 atomes d'hydrogène de 2 molécules d'acide phosphorique pour constituer le phosphate neutre de calcium ; celui-ci est donc représenté par la formule (PhO*)^ Ca^.
On traite à froid la cendre d'os par l'acide sulfurique étendu ; le carbonate de chaux GO'Ca est transformé en sulfate de chaux ou sulfate de calcium avec mise en liberté de gaz carbonique, tandis que le phosphate neutre (PhO^)-Ga^ est en partie décomposé, fournissant -du sulfate de calcium et du phosphate acide de calcium.
(Ph0*)2Ca3 + 2S04H2 = 2(S0*Ca) + (PhO^jaH^Ca Phosphate Acide Sulfate Phosphate acide
tribasique. sulfurique. de calcium. de calcium.
Le sulfate de calcium est insoluble, tandis que le phosphate acide se dissout dans l'eau; on décante la solution, on la concentre jusqu'à consistance sirupeuse, et Ton mélange le résidu de phosphate acide de calcium avec 1/4 de son poids de charbon en poudre. On dessèche le tout et on l'introduit dans des cornues en grès, que Ton chauffe au rouge. Le col des cornues s'engage dans un récipient en cuivre contenant de l'eau, où se condense le phosphore (fig. 31).
Dans cette partie de l'opération, le phosphate acide de calcium perd d'abord de Teau et se convertit en métaphosphate de calcium (voyez, plus loin, Acide métaphosphorique) :
(PhO'B»)iCQ = iH'O + Pli'OSCn
I métapliosphate est ensuite décomposé par le trbon, qui s'empare d'une partie de l'oxygène pour
donner de l'oxyde de carbone GO, tandis qu'il reste du phosphate neutre de même composition que celui des. I os, et qui n'est pas décomposé par le charbon :
+ lOCQ + Phi
Le phosphore ainsi obtenu est mélangé de matières ^^ngères ; on le purifie en mettant à proflt sa propriété de fondre à -44°; on le filtre sur du noir animal dans des caisses pleines d'eau dont la température est maintenue à fJO" et dont le ibnd est garni d'une peau de chamois que le pliosphore traverse après avoir passé sur du noir animal.
Pour lui donner la forme de cylindres longs et minces, on le fond sous l'eau tiède et on l'aspire dans den tubes de verre avec une poire de caoutchouc; quand le
tube est plein, on le bouche avec le doigt et on le plonge dans l'eau froide, où le phosphore se soHdifîe promptement.
165. Propriétés, — Le phosphore pur est incolore ou jaune paille, transparent, mou comme de la cire, mais devenant cassant à 0°. Par voie de fusion et de refroidissement lent, ou par solution dans le sulfure de carbone, il cristallise en dodécaèdres rhomboïdaux. Le phosphore transparent, tel que le fournit la fusion suivie d'un refroidissement rapide, n'est pas cristallisé; mais, conservé sous l'eau, il se recouvre au bout de quelque temps d'une couche blanche, opaque, formée de petits cristaux. Sa densité est de 1,82 à 1,84. Il fond à 44° et bout à 290o.
La densité de la vapeur prise à 300'' ou à 1000° est constante ; elle est de 4,3 : ce qui donne 124 pour le poids de sa molécule rapportée à 2 volumes. Les données chimiques et la chaleur spécifique s'accordent pour lui assigner le poids atomique 31. Il en résulte que le phosphore, différant en cela des éléments que nous avons étudiés jusqu'à présent, renferme 4 atomes dans sa molécule, et que, par suite, l'atome ne correspond qu'à un demi-volume de vapeur. Le symbole du phosphore est Ph, représentant l'atome, 31, et la molécule est Ph\
Le phosphore est insoluble dans l'eau, très peu soluble dans Talcool; il se dissout dans l'éther, les essences, les huiles grasses, la benzine, le pétrole, et surtout le sulfure de carbone.
A la température ordinaire, il émet constamment des vapeurs qui luisent dans l'obscurité; si Ton fait bouillir de l'eau sur du phosphore, les vapeurs aqueuses entraînent assez de phosphore pour acquérir la propriété de luire elles-même dans l'obscurité; sur cette pro-
priété, on a basé un procédé de recherche du phoB^ phore. (Voyez g 175.) a
Ce phénomène de la phosphorescence est dfi'à uon oxydation lente; on a cru longtemps que le phosphorM répand des vapeurs lumineuses dans l'azote, dans rhy>>fl drogène et même dans le vide barométrique; mais tiaM nouvelles expériences ont montré qu'on avait opéré en présence d'une petite quantité d'oxygène. Cependant^ï à une température inférieure à 45", le phosphore nefl luit pas dans l'oxygène pur, sous la pression ordinaires il présente de nouveau le phénomène de lu phosph(« reacence, si l'on raréfie l'oxygène, soit au moyen dél la pompe pneumatique, soit en le mélangeant àtM gaz carbonique. Certains corps volatils empêchent lafl phosphorescence : tels sont les vapeurs d'essence d(9 térébenthine, de sulfure de carbone, lî'élher, le gaz9 éthylène, le gaz sulfureux. I
166. A l'air libre, le phosphore s'oxyde donc erd répandant des vapeurs lumineuses. A\'ec une petit™ quantité de ce métalloïde, il y a combu.stion lente e^ production, en présence de l'humidité, d'acide phos-J phoreux et d'acide phosphorique. Mais quand on aban J donne h l'air plusieurs bâtons de phosphore présen-B tant une large surface d'oxydation, la chaleur dégagée^ par l'oxydation est suffisante pour enflammer toute \^Ê masse. Le phosphore est en effet très inflammable; iim prend feu à une température peu élevée ou par un légepB frottement; aussi ne doit-on le manier que sous l'eau.B Les brûlures qu'il détermine sont très dangereuses elM amènent fréquemment la mort, le produit île sa com-S buation, l'acide phosphorique, étant lui-même unj poison caustique très énergique qui reste dans iesM
Iûes dues à la brûlure elle-même. 1
Le phosphore exposé il l'air dans un état de gcanda,!
division prend feu spontanément. Ainsi, en abandonnant à Févaporation une solution de phosphore dans le sulfure de carbone, le métalloïde s'enflamme dès que le sulfure de carbone est entièrement évaporé.
167. L'avidité du phosphore pour l'oxygène en fait un agent réducteur énergique. Il réduit les sels d'or, de platine, de mercure et de cuivre. Quand on plonge un bâton de phosphore dans une solution de sulfate de cuivre, la liqueur se décolore, et le phosphore se recouvre de cuivre métallique.
168. Le phosphore se combine directement au chlore, au brome, à l'iode avec production de lumière et vif dégagement de chaleur. L'acide azotique l'oxyde avec énergie en le convertissant en acide phosphorique.
Un mélange de phosphore et de corps riches en oxygène, comme le chlorate de potassium, l'oxyde de plomb, le salpêtre, s'enflamme et détone par le choc. Des mélanges analogues servent à enduire l'extrémité des allumettes.
Une solution bouillante de soude convertit le phosphore en hypophosphite de sodium et hydrogène phosphore :
Ph* H- 3NaOH + 3H«0 = 3Ph02H2Na + PhH^
Phosphore. Soude. Eau. Hypophosphite Hydrogène
de sodium. phosphore.
169. Phosphore rouge. — Exposé à la lumière, le phosphore finit par se recouvrir d'une couche rouge qu'on a longtemps considérée comme un oxyde du phosphore, mais qui n'en est qu'une modification allotropique, comme Ta démontré M. Schrœtter. Suivant ce chimiste, on peut convertir le phosphore blanc en phosphore rouge, en le maintenant pendant plusieurs jours à l'abri du contact de l'air, à une température de 230 à 250o.
L'appareil (fig. 32) ee compose d'une chaudière hermétiquement fermée, placée dans un bain de sable qui lui-même est entouré par un bain d'alliage; on maintient celui-ci à une température constante de 230= h. 250". La partie supérieure de la chaudière est munie d'un tube pour le dégagement des gaz, plongeant dans un verre plein de mercure destiné à empÈclier la ren-
JBderair dans l'appareil; ce tube est muni d'un robi-
[ue l'on ferme dès qu'il ne se dégage plusMe gaz,
t que le mercure ne puisse remonter dans le tube.
a chauiïe pendant huit ;i dix jours, on laisse refi-oi-
pi'appareil, et l'on détache, à l'aide du ciseau et du
au, la masse dure du phosphore rouge que ren-
Bie la chaudière. On broie le phosphore rouge sous
I, et on le fait bouillir avec de la soude pour con-
fir en hypophosphite et en hydrogène phosphore
jetitfl quantité de phosphore ordinaire qui n'a pas
$' convertie en phosphore rouge.
170. Jje phosphore rouge est appelé aussi phosjfhore amorphe^ parce qu'on a cru longtemps qu'il était imîfistallisable. Néanmoins, on peut l'obtenir en cristiiux grisâtres isomorphes avec ceux de Tarsenic en le chauffant à 500" dans un tube scellé à la lampe dont la pallie sui)érieure est à la température de 447<> (Hittorfî). La densité des cristaux est de 2,14. Mais, ordinairement, il se présente sous l'aspect d'une poudre amorphe, sans éclat, d'un rouge foncé, d'une densité de I ,ÎM5. Il est insoluble dans le sulfure de carbone et les antres dissolvants du phosphore ordinaire; il est inoxydablci à l'air, ne luit pas dans l'obscurité et n'est pas utUuiué par les solutions alcalines bouillantes. Chauffé à Tair, il ne s'enflamme qu'à 260^' ; à l'abri de l'air, il fond partiellement à 260^ et se transforme à 447^* en phosphore ordinaire. Enfin, tandis que ce dernier est un poison énergique, le i)hosphore rouge est sans action sur Forganisme. Avec le chlore, le brome, l'iode, l'acide a7.()ti(]ue, etc., il donne les mêmes produits que le phosphores ordinaire, mais la réaction ne s'accompagne pas {\o production de lumière et de chaleur.
Los doux modifications du phosphore constituent un lies oxomples les plus curieux d'allotix)pie ; si Ton oomi>îire leurs propriétés, on voit qu'ils paraissent deux corps simples ditTéronts dont la nature n'est démontrée que par l'identité des dérivés qu'ils fournissent :
ÏMio:»phor<s oïxiinaire. Phosphore roujre.
OrislallisaMo. Amorphe ou diflioilomonl cris-
talli>aMo.
Inroîoro. Rouiro.
Ti\>^ >olublo fJanii lo sulfaro do Insolublo. varbono: soluMo dans les huiles essenii elles el les huiles grasses.
PliusiiJioce onlinilrc.
^dnble h l'air, plio:«plio
Âl[a<)uablc tiar les
alcalines lioui limite DilËlère.
Inattaquable par lus solutiODçJ
nlcnlines tioiiillantea.
Non délétère.
171. Usages du phosphore. — Le phosphore est sur-l tout employé pour la fabrication des allumettes dites'l allumettes chimiques, industrie qui en consomme enl France seulement plus de 36 000 kilogrammes par an. T
Les bois des allumettes sont d'abord imprégnés, àl leur extrémité, de soufre, de cire, d'acide stéarique oa I de paraffine pour les rendre plus combustibles, puis ] recouverts d'une pâte faite avec de la colle forte, du phosphore, du minium et du salpêtre; ces deux derniers corps, riches en oxygène, facihtent l'inflammation du phosphore par le frottement. La pûte est colorée en rouge par le minium, ou en bleu par le bleu de Prusse.
Les allumettes chimiques présentent de nombreux inconvénients, au point de vue de la sécurité publique. Leur fabrication constitue une industrie très malsaine et développe chez les ouvriers des intoxications graves, dont nous parlons plus loin. La facile inflammabilitè des pâtes au phosphore ordinaire est une cause fréquente d'incendie; enlin il se trouve aux mains de tout le monde un poison des plus actifs, et depuis vingt ans les crimes commis au moyen du phosphore ae sont multipliés d'une façon effrayante.
Aujourd'hui que la découverte du phosphore rouge permet d'obvier à tous ces dangers, il est donc à désicev
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que la loi interdise d'une manière absolue l'emploi des allumettes au phosphore ordinaire.
Les allumettes au phosphore rouge n'amènent pas d'accidents chez les ouvriers qui les fabriquent; elles ne sont pas toxiques, et enfin, grâce à leur mode d'inflammation,, elles présentent moins de chances d'incendie. En effet, ces allumettes ne portent qu'une pâte combustible formée de sulfure d'antimoine et de chlorate de potassium, et s'enflamment seulement quand on les frotte sur une surface recouverte d'un mélange de phosphore amorphe, de sulfure d'antimoine et de sulfure de fer, ce dernier, grossièrement pulvérisé, jouant le rôle d'un corps rugueux.
Le phosphore entre dans la composition des pâtes destinées à faire périr les rats. En médecine, il est à peu près inusité.
172. Action du phosphore sur V économie *. — Le phosphore agit vivement sur l'organisme, amenant des accidents diflërents, suivant que l'intoxication est lente, occasionnée par l'absorption de vapeurs diluées dans l'air, ou qu'il est introduit en nature dans les voies digestives.
L'intoxication lente s'observe chez les ouvriers qui fabriquent les allumettes ; elle ne frappe pas ceux qui préparent le phosphore lui-même, car alors le métalloïde est toujours travaillé sous l'eau et ne se trouve pas dans cet état de division extrême, favorable à l'émission de vapeurs constantes.
1. Ce que nous rapportons de l'action des poisons minéraux sur l'organisme est emprunté à l'excelient livre de Tardieu, Etudes médico-légales sur les empoisonnements, que l'on pourra consulter pour plus de détails. Nous avons fait également divers emprunts à la partie de ce livre qui a trait à la recherche des poisons, et qui est due à M. Roussin.
Les premiers effets que ressentent les commencent à travailler à la fabrication des allumettes chimiques consistent en perte d'appétit, en maux d'estomac et d'intestin ; puis surviennent des douleurs de têle, de la toux, de l'oppression. L'habitude fait ordinairement disparaître ces premiers accidents; néanmoins on constate chez les individus intoxiqués une altération grave de la santé. Le teint est jaune; les yeux sont cerclés de noir, les digestions laborieuses. L'accident le plus grave, qui tantôt met plusieurs années à se déclarer, tantôt apparaît quatre ou cinq mois après l'entrée de l'ouvrier dans l'atelier, est une nécrose des os maxillaires supérieur et inférieur. Cette nécrose intéresse profondément la parties atteintes, et l'on est souvent obligé d'avoir recours à l'ablation des os malades.
Grâce !i des précautions hygiéniques, à une meilleure ventilation des ateliers, les accidents d'intoxication sont moins nombreux qu'au début de l'industrie des allumettes phosphoriques, mais ils sont encore trop fréquents. Le seul remède efficace est trouvé, la substitution du phosphore rouge au phosphore ordinaire.
L'empoisfmnement aigu par le phosphore a été fréquemment observé; il a lieu généralement par l'introduction dans les voies digestives de la pâte dont sont imprégnées les allumettes.
Au moment de l'ingestion du phosphore, il n'y a pas de douleurs dans la bouche et l'œsophage; les symptômes n'apparaissent qu'une heure après l'ingestion, et peuvent même ne se montrer qu'après douze ou dix-huit heures. L'empoisonnement offre trois formes distinctes, tantôt isolées, tantôt se succédant pendant gi^te cours de la maladie.
l plupart du temps, les malades ont des douleuca îv
la gorge, du gonflement de la langue, des nausées ou des vomissements, des coliques, de la diarrhée. Ces symptômes s'amendent au bout de vingt-(juatre à trentesix heures, et la guérison parait prochaine, puis les vomissements reviennent, l'ictère apparaît; il y a rétention d'urine, et l'urine retirée par la sonde est albumineuse, puis l'individu succombe plusieurs jours après l'empoisonnement.
D'autres fois, on constate, outre l'ictère et les nausées, des troubles variés de la sensibilité, une prostration extrême, et vers le cinriuième jour un délire aigu, accompagné de cris et de soubresauts des membres; puis arrivent le coma et la mort : c'est la forme nerveuse. Enfin, plus rarement, il y a des hémorrhagies multiples, qui finissent par amener la mort, souvent après un temps très long; on a vu des individus succomber cinq mois et même huit mois après l'ingestion du phosphore.
■173. A l'autopsie, tantôt il n'y a aucune lésion apparente dans le tube digestif, tantôt, ce qui est le cas le plus fréquent, il n'y a ni rougeur ni ulcération, mais des taches ecchymotiques qu'on retrouve dans le péritoine, les plèvres, le péricarde. Une altération constante, due à l'empoisonnement pai' le phosphore, est la dégénérescence graisseuse du foie, du rein, du cœur et des muscles en général. Cette dégénérescence est excessivement rapide; on l'observe dans tous les organes, alors même que l'individu a succombé quarante-huit heures après l'intoxication.
Des accidents observés sur le vivant, des désordres révélés par l'autopsie, il résulte que le phosphore n'est pas un poison irritant, comme on le croyait primitivement, mais qu'il agit d'une manière générale sur l'organisme. Les expériences de MM. Ranvier et Fritz
rouveni que le pliosplioro n'amène pas li'inflamma-
; en plaçant îles l'raginents de phospliore sous la
L des lapins ou des grenouilles, ces savants ont
aistaté qu'il n'y a aucun signe d'inflammation dans la
ie, et que l'animal meurt au bout de plusieurs jours,
r suite de l'absorption lente du phosphore.
. Jusqu'à ces derniers temps, on ne conoaissait s de contre-poison du phosphore. M. Letheby, le oier, annonça que dans diverses fabriques d'allug chimiques, en Angleterre, les ouvriers se prét de l'action délétère du phosphore en portant a poitrine une petite flole débouchée, remplie d'es- ^ce de térébenthine. Puis le docteur Audant ayant Stlié une observation dans laquelle un individu avait Fvécu à l'ingestion d'une forte dose de phosphore, îvie de l'absorption d'un verre d'essence de térében- Hie, M. Personne entreprit une série d'expériences ries chiens.
i les animaux qui prirent 30 centigrammes de
tosphore succombèrent rapidement; sur cinq chiens
txquels on administra en outre 10 grammes d'essence
I térébenthine, un seul mourut. Quoique ces expé-
SLCes ne soient pas assez nombreuses pour être con-
intes, et qu'elles aient été contredites, elles ne mé-
t pas moins d'être prises en considération.
. Personne, pour expliquer l'action de l'essence de
Sienthine, admet que le phosphore agit comme poi-
1 privant le sang de son oxygène et empêchant
matose. Quand la dose de poison est considérable,
rt arrive rapidement par asphyxie; quand elle est
, la mort arrive lentement par suite de la dégéné-
mce graisseuse, résultat du défaut d'hématose.
lî qu'on l'adit plus haut, l'essence de térébenthine
ihe l'oxydation du phosphore; entrauv. snç.^^ \>»-
dans la circulation, elle enlève au phosphore la propriété de s'oxyder aux dépens de Toxygène du sang; et le phosphore peut être éliminé par Furine sans avoir causé de désordres dans Torganisme.
Cette théorie ingénieuse est appuyée par ce fait que le phosphore ne s'oxyde pas à l'air en présence d'essence de térébenthine, et que le phosphore rouge, qui n'est pas oxydable, n'est pas délétère.
175. Recherche du phosphore. — On ne peut reconnaître le phosphore que peu de temps après l'empoisonnement, car, au contact de l'air, il s'oxyde et se transforme en acide phosphorique.
On met à profit, pour démontrer sa présence, sa propriété d'être entraîné par les vapeurs d'eau, qui possèdent alors la faculté de luire dans l'obscurité.
On introduit les matières suspectes ou les organes coupés en morceaux dans un ballon; on y ajoute de Teau distillée pour en faire une bouillie claire, et l'on *y verse une petite quantité d'acide sulfurique pour neutraliser l'ammoniaque, qui empêche la phosphorescence. On met le ballon en communication avec un serpentin de verre, entouré d'un manchon où circule de l'eau froide, et l'on chauffe le ballon au bain de sable, en ayant soin d'envelopper le fourneau pour que sa lumière ne rayonne pas sur le verre (fig. 33). On opère dans l'obscurité, et, à l'endroit du serpentin où se condense la vapeur d'eau, on aperçoit une vive lueur.
Ce procédé, dû à Mitscherlich, est tellement sensible, qu'une seule allumette mélangée avec 150 grammes d'eau donne une phosphorescence qui dure une demiheure.
La vapeur d'eau condensée dans le flacon placé sous ]e serpentin renferme tout le phosphore, qui est quel-
quel'ois en quantité suffisante pour être isolé, et se présente alors sous la forme rie goaltelettes très fines réunies au fond du flacon.
Si l'on agite ce flacon dans l'obscurité, toute la masse devient lumineuse.
Le procédé de Mitscherlicli n'est pas applicable
■fhe dn pbosi
quand les matières suspectes renferment de l'alcool, de l'éllier ou toute autre substance qui a la propriété d'empéetier la phosphorescence.
17B. Hydrogène phosphore PhH'. — L'hydrogène phosphore se produit par l'action de l'acide chlorhydrique sur le phosphure de calcium, obtenu en dirigeant des vapeurs de phosphore sur de la chaux vive portée au rouge. On emploie un llacon à trois tubulures renfermant de l'acide chlorhydrique é.te.'o.iiM. 4a
deux fois son volume d'eau; un large tube permet d'introduire des fragments de phosphure de calcium, et le gaz qui se dégage est reçu sur l'eau (fig. 34). Ce gaz se forme également par l'action de la chaleur
sur l'acide phosphoreux et sur l'acide hypophosphoreux :
4PhO»Hs = PhH' + 3PhO«H=
phosphoreux, phosphore. phosplioriqoe,
aPliO"Ha = PhH3 + PhO'H»
Ai^Lde hypo- Hydrogéoû Acide
phosphoreux. phoaphorâ. phoaphoriquo.
L'hydrogène phosphore pur est gazeux, d'une densité de 1,84, d'une odeur fétide, insoluble dans l'eau; sa molécule (2 volumes) est représentée par la formule PhH% renfermant 1 atome (1/2 volume de vapeur) de phosphore et 3 atomes (3 volumes) d'hydrogène.
Lorsqu'on décompose le phosphure de calcium par l'eau, l'hydrogène phosphore a la propriété de s'enflammer spontanément aussitôt qu'il arrive au contact
de l'air, en donoant des vapeurs blanches qui s'élèvenl sous forme de couronne.
On peut aussi obtenir riijdrogène pbospliùré spoa-ï tanément inflammable en chaufTint légèrement du, 1 phosphore avec de l'eau et de la ch iu\ On fait une ] pâte avec de la chaux éteinte et jn la façonne i petites boulettes au centre desquelles on place t fragment de phosphore. On introduit ces boulettes 1 dans un petit ballon que l'on chaulle légèrement jusqu'à ce que le gaz hydrogène phosphore commence à se dégager. On obtient plus facilement du gaz spontanément inflammable en décomposant par l'es phosphure de calcium.
Suivant M, P. Thenard, la propriété de s'enflamma à l'air que possède l'hydrogène phosphore ainsi j paré est due à la présence d'un autre phosphure d'hydrogène Ph'H', qu'on peut isoler en dirigeant l'hydrogène phosphore spontanément inflanamable dans un tube fortement refroidi; le phosphure Ph'H' s'y condense sous forme d'un liquide très instable, prenant feu spontanément et décomposable par l'acide chlorhydrique.
L'hydrogène phosphore, comme l'ammoniaque, combine avec l'acide iodhydrique pour fournir i iodhydrate d'hydrogène phosphore ou iodure de pbos-^ phonium PhH'I, cristallisant en cubes magnifiques, etj analogue àl'iodure d'ammonium ou iodhydrate d'am-l moniaque AzH'I.
COMPOSÉS OXYtiUNEri DU PHOSPHORE
rf77. Les composés oxygénés du phosphore sont :
L'flcidp hvpophosphorciix .... PliH^O^
— phosphoreux PliH=0^
— phospliorii(uo PliH^O'
Mil CHIMIE INOftGAKiQÙB ÉLÉMENTAIRE
A ce dernier se rattachent des anhydrides, dont
deux fonctionnent comme acides :
L'anhydride phosphorique.... Ph^O^^ L'acide mëtaphosphorique. . . . Ph^O^H* L'acide pyrophosphorique.,.. Ph'O'H*
Les trois premiers représentent de l'hydrogène Çhosphoré, plus 2, 3 ou 4 atomes d'oxygène. L'acide hypophosphoreux est monobasique, l'acide phosphoreux bibasique, l'acide phosphorique tribasique.
En étudiant l'acide sulfurique, nous avons dit que les acides pouvaient renfermer un ou plusieurs atomes d'hydrogène remplaçables par des métaux; de là des acides monobasiques et polybasiques. Mais il ne s'ensuit pas que, dans une molécule acide, tous les atomes d'hydrogène soient remplaçables par des métaux. Cette propriété leur est imprimée par le caractère plus ou moins électro-négatif du radical, caractère qui dépend de la quantité d'oxygène contenue dans ce radical. Ainsi les trois acides dont nous parlons ont des basicités différentes, quoiqu'il y ait dans leurs molécules le même nombre d'atomes d'hydrogène. On peut les écrire de la façon suivante, en plaçant en dehors du radical les atomes d'hydrogène remplaçables par des métaux :
PhH202,H Acide hypophosphoreux (monobasique). HhH03,H2 — phosphoreux (bibasique). Ph0*,H» — phosphorique (tribasique).
178. Acide h3rpophosphoreiix PhH^O*. — En faisant bouillir une solution de baryte avec du phosphore, on obtient de l'hypophosphite de baryum, que Ton traite ensuite par l'acide sulfurique. Il se précipite alors du sulfate de baryum, et la liqueiu* concentrée fournit
l'acide hypophosphoreux, liquide, sirupeux, très acidaJ La chaleur docompose l'acide hypopliosphorei acide ptiosphorlque ei liydrogène phospiioré. Ce corps est très avide d'oxygône et réduit les sels de mercure^ d'argent et de cuivre en passant à l'état d'acide phciaphorique.
Quand on ajoute de l'acide hypophosphoreux ea% excès à une solution de sulfate de cuivre et qu'on J cbaulfe légèrement, il se précipite une poudre brune constituée par de l'hydrure cuivreux Cu'H" (Wurlz),
179. Acide phosphoreux PhH'O'. — Le pliosphore, en s'oxydant à l'air humide, donne un mélange d'acide phosphoreux et d'acide phosphoritjue. L'acide pur se produit dans la décomposition du trichlorure de phosphore par l'eau :
Sil^O =: Phuao^
aiici
La solution fortement concentrée donne par refroidissement de l'acide phosphoreux sous formej d'une masse cristallisée, très déliquescente. ChaufTâ'-i fortement, cet acide se décompose comme l'acida I hypophosphoreux. C'est également un réducteur éner-H gique qui précipite de leurs solutions l'or, l'argent £ le mercure. Mais il ne réduit pas les sels de cuiv qui le distingue de l'acide hypopho-sphoreux. Il estj bîbasique; le phosphite neutre de sodium renferme^ PhHO'^Na'.
180. Acide phosphorique PhO^H". — On le prépara \ en oxydant le phosphore par l'acide anotique; cbaulfe dans une cornue 1 partie de phosphore avec ] 15 parties environ d'acide azotique étendu, d'une den- ] site de 1,2; on cohohe plusieurs t'ois le produit distillé.
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puis on le concentre ea le èhaufiànt jusqu'à 180®. La solution, abandonnée sous une cloche, en présence de l'acide sulfurique, fôiunit des prismes durs et transparents d'acide phosphorique.
L'action de l'eau sur le pentachlorure de phosphore fournit également de l'acide phosphorique :
Pha8 + 4H20 = Ph0*H» + 3HC1 Pentachlorure Eau. Acide Acide
de phosphore. phosphorique. chlorhydrique.
La solution d'acide phosphorique ne coagule pas râlbumine ; elle ne précipite ni le chlorure de baryum, ni l'azotate d'argent, ni le chlorure ferrique; mais, <iuand elle a été neutralisée par Tanmioniaque, elle donne un précipité blanc avec le chlorure de baryum, un précipité jaune avec l'azotate d'argent, et un précipité jaune clair avec le chlorure ferrique.
L'acide phosphorique soumis à Faction de la chaleur fournit deux anhydrides; à 213°, deux molécules d'acide phosphorique s'unissent avec éhmination d'une molécule d'eau :
2Ph0*H3 = H*0 + Ph^O^H* Acide . Eau. Acide
phosphorique. pyrophosphorique.
Au rouge, l'acide pyrophosphorique perd lui-même une molécule d'eau et se convertit en acide métaphosphorique Ph'0*H', qui représente deux molécules d'acide phosphorique, moins deux molécules d'eau. On n'arrive pas par l'action de la chaleur à enlever de l'eau à l'acide métaphosphorique et à obtenir l'anhydride phosphorique Ph'O'; celui-ci se forme par la combustion du phosphore dans l'air sec (voy. § 184).
Phosphates. — L'acide phosphorique est tri
basique; il fournit trois séries de sels; les l'ormules des; li'ois phosphates sodiques sont :
PhOSHN'a'
Les phosphates monométalliques sont tous solubled dans l'eau; quant aux phosphates tli et IrimétalliquegJ ils y sont insolubles, excepté les phosphates des métaui-B alcalins.
Tous les phosphates additionnés d'acide azotique ea chauffés avec du molybdate d'ammoniaque donnent uni* précipité jaune de phospho-jnolybdate d'ammonium,* insoluble dans les acides, soluble daus l'animoniaque^M Cette réaction est très sensible et caractéristique.
182, Acide pïrophosphoriquë Ph'O'H'. — Produit^ par l'action d'une température de 213° enviroi l'acide phosphorlque, il est soluble dans l'eau. Aban-| donné dans le vide, il se prend en une masse crislal-J lisée, Pai' l'ébulUtion avec l'eau, il repasse à l'étaw d'acide phosphnrique. 11 ne coagule pas l'albumine;.' neutralisé par l'ammoniaque, il précipite en bïaneJ l'azotate d'argent, ce qui le différencie de l'acide phos-l phorique, dont les solutions neutralisées par rammo-^ niaque précipitent l'azotate d'argent en jaune.
ACJOE MÉTAPHOSPHOHIQUE Ph^Û'H
forme par l'actiun de la chaleur rouge sur l'acide phos-H phorique ordinaire, ou par l'addition d'une petite quan-T tité d'eau froide à l'aniiydride phosphorlque Ph'0',.| C'est une masse vitreuse, dont la solution coagulai;^ l'albumine et précipite, sans ûtre neuti'aJisée, l'azotale-l d'argent et le chlorure de baryum. Ces caractères le j distinguent de l'acide phosphurique et de l'acide pyro- i phosphorlque.
(iRIUAUX. — CiriJlIE JNOflO. Vi
La composition de l'acide métapbosphorique est représentée par les rapports simples PhO'H; mais, comme il dérive de l'acide pyrupliosphoritjue PIt'O'H*, par perte d'une molécule d'eau, et que l'on a décrit des métaphosphates doubles, nous lui attribuons la
le Tanhydridc phoïplioriquH,
formule Ph'0"H', ce qui en fait l'acide dimélaphosphorique.
Quand on chauffe à 250° les dimétaphosphates, ils se convertissent eo sels de même composition centësi-' maie, mais ne dfmnant pas de sels doubles; ces sels sont donc les vrais métaphosphates PhO'R (R étant un métal monoatomique quelconque), métaphosphates auxquels correspond un acide métaphosphorique nOa isolé PhO'H, analogue, par sa constitution, à t'acidé azotique AzO^H.
184. Anhydride phosphohique Ph*0\ — On brûle le phosphore dans un courant d'air sec, en employant un ballon muni de deux tubulures latérales et d'une
tubulure inférieure (fig. 35). Le col du ballrm est ferm par un bouchon traversa par un large tube Jescendai au centre. Ou ballon et portant une petite capsule ddl porcelaine reliée au tube par des fUs de platine. Ol^ Jette dans la capsule de porcelaine des fragments phijspbore que l'on allume au moyen d'un fer chaud^ et l'un insuRle de l'air par une tubulure latérale, munîâ d'appareils de dessiccation. Quand les premières portions de phosphore sont presque entièrement brùlées^M on en jette de nouveaux fragments, de matiière qu&3 l'opération soit continue. Le phosphore brCilaut dai l'air sec se transforme en anhydride phosphorique qui 3 se dépose dans le ballon, et dans les flacons en coio munication avec les autres tubulures.
L'anhydride phosphorique constitue une masse Qo^ conneuse, amorphe, fusible au rouge, absorbant aveof avidité l'humiditij atmosphérique en tombant en déliai quescence et se convertissant en acide métaphospho--' rique; par l'ébullition avec l'eau, il donne de l'acide ] j)hosphorique :
Ph'O
3HS0
= apiiO'H^
ihydrida <i.bopiqu
Eau.
Acids phospliorlqui
«•faitement sec, il ne rougit pas le papier bleu d* Desol. !
1 raison de sa grande affinité pour l'eau, il est sou-J , employé pour déshydrater les corps oi iver les éléments de l'eau.
1185. Chlorures de phosphore. — Le chlore dirigt r du phosphore doucement chauffé dans une petite 1 Bnue s'y combine immédiatement avec production de I Oièrej en même temps, il distille un liquide incolore, Idllant à 78", qui constitue le trichlorvre de (i/tos-
phore PhCl'. Traité par l'eau, ce tarichlorure donne de l'acide chlorhydrique et de Tacide^phosphoreux.
Sous l'influence d un excès de chlore, il se transforme en une masse cristalline blanc jaunâtre de pentachlorure de phosphore PhGl^, distillant à 148**.
Le pentachlorure, traité par un excès d'eau, se transforme en acide chlorhydrique et acide phosphorique :
PhCl» + 4HS0 = PhO»H3 + 5HC1 Pentachlorare Eau. Acide Acide
de phosphore. phosphorique. chlorhydrique.
Quand on l'abandonne à l'air humide, la décomposition est moins profonde; on obtient de l'oxychlorure de phosphore, liquide incolore, bouillant à 110°, et de l'acide chlorhydrique (Wurtz) :
PhCl« + H«0 = PhOCI3 4- 2Ha
Pentachlorure Eau. Oxychlorure Acide
de phosphore. de phosphore, chlorhydrique.
Les chlorures de phosphore émettent à la température ordinaire des vapeurs irritantes qui amènent la suffocation; ils sont d'un fréquent emploi dans les recherches de chimie organique.
CHAPITRE X
- Hydrogène arsénié. — Acide arsér Nènique. — Chlorure darseiiic. — Sulfun iges des composés arsenicaux, — Action si focberche de l'nricnir.
P86. L'arsenio se trouve dans la nature, à l'état uatiM
||tx>Tnl)iDé au soufre, ou plus fréijuemment à l'étaoT
néniures de fer, de cobalt, de nickel. Le minerai Iflf
répandu est le sulfo-arséniure de fer ou mi»
0n retire l'arsenic du mispikel en calcinant ce minera
cornues de terre en communication avec detf^
ï tôle qui servent de récipient: l'arsenic sM
latilise et se condense sous forme d'une masse grise»j
Bpect métallique, tandis qu'il reste du sulfure de feiy
3 cornues. On purifie l'arsenic en le soumettantj
me nouvelle distillation en présence du charbon.
B métalloïde est d'un gris d'acier, d'un éclat métal<^
«e, très cassant, bon conducteur de l'électricité; ilffl
P^résente sous deux états allotropiques : amorphe etV
allisé (Engel)- Sublimé dans un gaz inerte, il donn&.V
jord de l'arsenic cristallisé sous forme de rhomboè-J
B aigus, puis de l'arsenic amorphe, qm, ao^is
d'une poudre brun velouté, prend aussi naissance par réduction de Tacide arsénieux. La densité de Farsenic amorphe est de 4,7; à 310°, il se transforme en arsenic cristallisé, qui se sublime au-dessus de 360^ sans fondre : la densité de Tarsenic cristallisé est de 5,7. La densité de vapeur de l'arsenic est de 10,6, ce qui donne 300 pour le poids de sa molécule représentée par deux volumes. Son poids atomique, déterminé par l'analyse des composés arsenicaux volatils et par la chaleur spécifique, est de 75; la molécule renferme donc 4 atomes, et l'atome, dont le symbole est As, correspond à un demi-volume de vapeur.
La vapeur d'arsenic est incolore et présente une odeur alliacée due à une oxydation partielle.
L'arsenic ne s'altère pas à l'air sec ; réduit en poudre et humecté d'eau, il s'oxyde peu à peu et se convertit en anhydride arsénieux As*0^ Pulvérisé et chauffé au contact de Tair, il s'oxyde énergiquement en brûlant avec une lïamme bleuâtre ; le produit de cette combustion est également de l'anhydride arsénieux. Il se combine directement au chlore, au brome, à l'iode. L'acide azotique et l'eau régale l'attaquent vivement et le font passer à l'état d'acide arsénique AsO*H^ Mélangé d'azotate de potassium et projeté dans un creuset chauffé au rouge, il donne de l'arséniate de potassium.
L'arsenic est toxique, mais à un moindre degré que l'acide arsénieux ; il est sans usage.
187. Hydrogène arsénié Asff. — Ce composé, analogue à l'ammoniaque AzH^ et à l'hydrogène phosphore PhlP, renferme 1/2 volume de vapeur d'arsenic et 3 volumes d'hydrogène.
Il se produit par double décomposition entre l'acide chlorhydrique et l'arséniure de zinc :
1 l'obtient mélangé d'hydrogène, toutes les fois q B l'acide arsénieux ou de l'acide arsénique se trouvent dans un appareil qui dégage de l'hydrogène. Une partie j de l'hydrogène s'empare de l'oxygène des acides de
Inic pourformerde l'eau, tandis qu'une autre partie' mbine à l'arsenic :
Aa'03 + U15 = ■iH!0 + a.uil^ I. C'est un gaz incolore, d'une odeur très déaa gréable, se liquéfiant à -W" au-dessous de zéro, soluble dans 5 fois son volume d'eau. 11 est excessiv int toxique et amène la mort à dose peu élevée. Ï5, le chimiste suédois Gehlen a succombé à l'inspi^ Ion de quelques bulles d'hydrogène arsénié. Il est décomposé par la chaleur rouge en hydrogênfel et en arsenic; dirigé dans un tube de verre dont uneT portion est portée au rouge, il se dédouble en hydK gène qui se dégage, et en arsenic qui se dépose dan^l les parties froides du tube.
Quand on l'enflamme, U brûle en produisant de l'ea et de l'anhydride arsénieux As'O'. Dans la partie cen-J traie de la llamme, qui n'a pas le contact immédiat del l'air, l'hydrogène arsénié est porté à «ne températurafl assez élevée pour être dissocié en ses éléments ; l'inté» rieur de la llamme renferme donc de l'arsenic en va<l peur qui pendant la combustion vient successivement I s'oxyder à la périphérie; mais, si l'on refroidit cetta 1 en l'écrasant à moitié avec une soucuuçe distS
porcelaine, l'arsenic se condense et se dépose sur la porcelaine, en formant des taches brunes.
L'hydrogène arsénié, dirigé dans une solution étendue d'azotate d'argent, réduit ce sel ; il se précipite de l'argent métallique, et la solution renferme alors de l'acide arsénieux.
La production d'hydrogène arsénié par l'action de l'hydrogène naissant sur les composés oxygénés de l'arsenic et la décomposition à la chaleur rouge de l'hydrogène arsénié en ses deux éléments sont desréactions des plus importantes; c'est sur elles qu'est basée la recherche de l'arsenic, dont nous nous occuperons bientôt.
189. Anhydride arsénieux (acide arsénieux) As^O^. — L'anhydride arsénieux, plus ordinairement appelé acide arsénieux, et connu sous les noms d'arseniCy arsenic blanc, se prépare en Silésie par le grillage, dans un courant d'air, du mispikel ou sulfo-arséniure de fer. Le minerai est grillé dans des fours spéciaux; l'arsenic s'oxyde, et les vapeurs d'anhydride arsénieux se condensent sous l'aspect d'une poudre blanche, dans une chambre divisée en compartiments. L'acide arsénieux est purifié par une sublimation, à une température élevée, dans des cylindres en fer, et se rend dans des récipients où il se condense en une masse dure, vitreuse, translucide ou même transparente.
Au bout de quelque temps, cette masse devient opaque et présente l'aspect de la porcelaine, par suite d une transposition moléculaire qui fait passer l'acide arsénieux de l'état amorphe à l'état cristalHsé. L'acide devenu opaque est formé par une multitude de petits cristaux. La trituration transforme également l'acide vitreux en acide opaque.
L'acide arsénieux cristallisé spontanément ou déposé
i sa solution aqueuse est en octaèdres. On l'obtient itis une autre forma criKtalline, en le faisant bouillir 1 potasse caustique jusqu'à saturation; par le iroidissement, une portion de l'anhydride arsénieux lare sous forme de prismes rhomboïdaux droits isteur). Une dissolution concentrée d'acide arsé- |bux chauiFée en vase clos laisse déposer de petits festaux prismatiques au-dessus de 200°, puis des cris- ■IX octaédriques seulement au-dessous de celte teml):ature (Debray). Les deux formes cristallines étant wmpatibles, l'anhydride arsénieux est dimorplie. L'anhydride arsénieux est peu soluble dans l'eau ; la piété vitreuse est plus soluble que la variété opaque, ^is, en solution dans l'eau, l'acide amorphe se conrtit peu à peu en acide opaque; aussi une solution : à froid d'acide vitreux dépose au bout de [elques jours de l'acide cristallisé. Une partie de Hui-ci exige pour se dissoudre, à la température de
, 80 parties d'eau.
fJ90. L'arsénite de potassium cristallisé a pour forpie ÂsO'HK'; l'acide arsénieux correspondant doit être AsO'H' , analogue à l'acide phosphoreux jbO'H'. Mais cet acide arsénieux n'est pas stable; il Htiste qu'en solution, et, si l'on veut concentrer PUe-ûi, il se sépare non l'acide arsénieux normal VW, mais l'anhydride As'O'; en effet
■Il en est de l'acide arsénieux comme de l'acide sulveux, qui sont des acides en solution aqueuse, Hit on n'a pu isoler que les anhydrides. fOo donne ordinairement le nom à'a,c,\àô a.ïï,é,\v\e>i'îv"
2!i6 CHIMIE INORGANIQUE ÉLÉMENTAIRE
Tanhydride As'O' ; quoique ce nom soit impropre, il est généralement adopté, car on peut admettre que la solution aqueuse renferme l'acide normal AsO'H*. Aussi emploie-t-on indifféremment les deux exprèssions d'anhydride et d'acide arsénieux.
191. La solution d'acide arsénieux a une saveur nauséabonde et une réaction faiblement acide. Additionnée d'acide chlorhydrique et traitée par un courant d'hydrogène sulfuré, elle donne un précipité de sulfure jaune d'arsenic.
Les agents oxydants, comme le chromate de potassium, le permanganate de potassium, l'acide azotique, transforment l'acide araénieux en acide arsénique AsO*H'.
Le chlore, l'iode ou le brome ajoutés à une solution d'acide arsénieux s'emparent de l'hydrogène de l'eau et mettent en liberté de l'oxygène, qui se porte sur l'acide arsénieux et le convertit en acide arsénique.
Quand on ajoute de l'iode à de Tacide arsénieux en présence d'empois d'amidon, on n'obtient de coloration bleue qu'après avoir ajouté une quantité d'iode suffisante pour faire passer tout Tacide arsénieux à l'état d'acide arsénique.
Neutralisée par l'ammoniaque, la potasse ou la soude, la solution d'acide arsénieux précipite les sels de cuivre en vert pomme (arsénite de cuivre ou vert de Scheele), et les sels d'argent en jaune serin (arsénite d'argent).
Par l'hydrogène naissant, l'acide arsénieux est réduit à l'état d'hydrogène arsénié.
192. Acide arsénique AsO*H'. — L'acide arsénieux étant chauffé avec 4 parties d'acide azotique, d'une densité de 1,5, fournit l'acide arsénique AsO*H^, qu'on
jVKSBKIC
Sient sous forme de fines aiguilles en concentrant Ijl ^ution et séchant le résidu à 100°.
La solution de ce corps est très acide, d'u métallique désagréable; concentrée, elle est caustiqia et détermine sur la peau la formation d'ulcères doij irreux.
L'hydrogène sulfuré donne avec l'acide arsénique a
cipité jaune de trisulfure d'arsenic mélangé (
|b&e, mais seulement au bout de quelque tem[M
Ktion, et quand on chauffe la solution.
kï^'hydrogène naissant réduit cet acide, comme l'acidf
reénieux, en le transformant en eau et hydrogèiH
é : la réaction est moins prompte et moins faclB
tt'avec l'acide a
liNeutralisé par l'ammoniaque, l'acide arsénique pré
Tpite l'azotate d'argent en rouge brique (arséniatJ
nrgent), et le sulfate de cuivre en blanc bleuAlPT
Tiiate de cuivre).
t3. A l'acide arsénique (AsO'H'), analogue à l'aoidq ÉiDsphorique (PhO'H'), correspondent des anhydridat t môme ordre, qui ont été étudiés par M. Ëmiïâ
Vp-
itocide pyro-arsèmque {As*0''H') est en prismeé s et brillants, qui prennent naissance par l'actiftl î chaleur de 180° à 190° sur l'acide arsénique iS inère celui-ci en se dissolvant dans l'eau. Kli'aciiJfi méla-arséniqtie {As'0°H') se forme quanfl l' maintient à 200°, pendant quelques heures, l'acidq
rsénique.
Enfin, tous les acides arséniques chauffés au rou, Unent une masse blanche, amorphe, d'anhydri
ique (Ab'O^), qu'une chaleur blanche décomposai |[acide arsénieox et oxygène.
NI94. CMorure darsenic. — I-'araemc.fexm&ixn.pMisS
rure AsGP liquide, très vénéneux, bouillant à 134o, répandant à l'air d'épaisses fumées blanches, et qu'un excès d'eau décompose en acide chlorhydrique et anhydride arsénieux :
2Asa3 + 3H20 = As203 + 6HC1
(Ihlorure Eaa. Anhydride Acide
d'arsenic. arsénieux. chlorhydrique.
On l'obtient en faisant passer un courant de chlore sec sur de l'arsenic chauffé dans une cornue ; le chlorure distille et se rend dans le récipient. On lui fait subir une nouvelle distillation pour le purifier.
195. Sulfures d'arsenic. — On connaît trois combinaisons de soufre et d'arsenic : le hisulfiu*e As^S* ou réalgarj qui ne correspond à aucune combinaison oxygénée de l'arsenic ; le trisulfure ou orpiment As*S^, correspondant à l'anhydride arsénieux; et le pentasulfure As^S% correspondant à l'anhydride arsénique.
Le réalgar se trouve cristallisé en prismes rhomboïdaux obliques, rouges, dans le voisinage des volcans et dans certaines mines de Transylvanie. Il est insipide, inodore, fusible, volatil, insoluble dans l'eau, soluble dans les liqueurs alcalines. Il est peu toxique, en raison de son insolubilité. Le réalgar artificiel, qu'on prépare en fondant 75 parties d'arsenic avec 32 parties de soufre, renferme toujours 1 à 2 p. 100 d acide arsénieux; il est très vénéneux.
L'orpiment se rencontre dans certains filons d'argent et de plomb; on le tire surtout de la Perse et de la Chine. Il est en petites masses d'un jaune d'or, composées de lames tendres et flexibles.
L'orpiment naturel agit peu sur l'économie. Le sulfure artificiel, obtenu par la sublimation d'un mélange en proportions convenables de soufre et d'anhydride
arsénieus, est très toxique; il ciïntient, en effet, forte proportion de ce ilernier.
Le sulfure d'arsenic, qui se précipite pai- l'action di l'hydrogène sulfuré sur les solutions d'acide arséniei dans l'acide chlorliydrique faible, présente la composii tion de i'orpiment naturel. Il est soluble dans ramm( niaque, ee qui le distingue du sulfure d'antimoine.
Le iientasutfiii-e iCarsenic As*S' se forme par fusioi de i'orpiment avec du soufre.
196. Usages des composés arsenicaux. — Un grani nombre de préparations arsenicales sont employ dans l'industrie.
L'acide arsénieux sert à l'impressinn des indiennes, h la purification du verre qu'il blanchit et qu'il rend plus fusible, à la préparation de l'acide arsénique et'] des arséniates, à l'obtention du vert de Scheele (arsé; nite du cuivre) et du vert de Schweinfurth (combî. naison d'arsénite et d'acétate de cuivre).
L'acide arsénique est usité surtout pour la fabrication de la fuchsine ou rouge d'aniline, matière colorante qui prend naissance par l'action des oxydants sur un mélange d'aniline et de toluidine.
Le réalgar et l'orpiment sont employés dans la peinture à l'huile; ils donnent des couleurs assen belles, mais peu solides. L'orpiment, mélangé à de la chaux et de l'eau, forme une pûte qui dissout les substances cornées ; les mégissiers en font usage pour le débourrage des peaux de mouton. Le même mélange esti vendu comme épilatoire, sous le nom de rusn
197. En médecine, les préparations usitées soirt,! l'acide arsénieux, l'arsénite de potassium et l'arséniatSl de soilium.
^'acide arsénieus est prescrit dans les cas de fièvres
termittentes rebelles aux préparations Ae t^vî\ïi^\îva.-
dans l'asthme, les catarrhes chroniques des bronches. C'est le plus efficace des moyens curatifs à opposer à l'eczéma et à la lèpre vulgaire.
L'acide arsénieux s'administre en solutions à la dose de 1/3 de centigramme à un centigramme par jour : on lui préfère fréquemment la liqueur de Fowler (arsénite de potassium) ou la liqueur de Pearson (arséniate de sodium). (Voy. les sels de potassium et de sodium.)
L'anhydride arsénieux, appliqué sur les tissus, agit comme escharotique ; il est la base de la poudre caustique du frère Cômey employée dans les cas d'affections cancéreuses limitées, et dont on doit surveiller l'administration, car elle peut amener l'empoisonnement par absorption de l'acide arsénieux.
198. Action de V acide arsénieux sur V organisme, — Administré à doses médicamenteuses, l'acide arsénieux est une substance dont la tolérance s'établit assez vite, et les individus arrivent à en prendre des doses qui eussent été mortelles au début. En Styrie, les paysans des montagnes ont l'habitude de manger de l'arsenic, et plusieurs en absorbent sans inconvénient jusqu'à 20 centigrammes en une seule fois.
Sous l'influence de ce traitement, la nutrition se fait mieux; les mangeurs d'arsenic deviennent roses, frais, prennent de l'embonpoint; leur respiration est plus facile, et ils peuvent gravir sans être essoufflés des hauteurs considérables. Cette action favorable de l'arsenic sur les fonctions respiratoires explique son emploi pour combattre l'asthme, et rend compte de l'usage qu'en font les montagnards de la Styrie. Les mangeurs d'arsenic ne peuvent renoncer à cette habitude, quand elle est invétérée; s'ils essayent de la perdre, ils tombent malades, maigrissent, respirent péniblement, et
ne reviennent à la santé qu'en reprenant l'usage da I l'arsenic.
Quand les préparations arsenicales sont absorbées fréquemment, à des intervalles plus ou moins éloignés et à doses capables de déterminer des accidents sans amener la mort immédiate, on observe des sjTnptômeg J divers d'intoxication lente. Ce sont des vomissements^ fréquents, des douleui's générales, des hémorrhagiesij variées, puis des troubles profonds du système ner-J veux, des syncopes, des contractures et la paralysie qu« vient précéder la mort.
Dans la forme suraiguë de l'empoisonnement a nical, les symptômes se rapprochent de ceux du choléra asiatique, avec lequel on peut le confondre. Dans la forme subaiguë, après un ou deux jours de phénomènes graves, vomissements, douleurs à l'épigastre, coliques, on constate une amélioration passagère; mais la soif, la faiblesse et l'irrégularité du pouls, la dyspnée per- i sistent, puis apparaît une réaction violente, la âèvretl s'allume ; cette réaction est de peu de durée, et la mort I survient après cinq à sis jours. I
A l'autopsie, on trouve ordinairement dans l'estomac «l des plaques oblongues, arrondies, d'un rouge violacé,.! souvent gangreneuses, et ne présentant pas les carao-"J tères d'une phlegmasie véritable. Ainsi que l'a étaltlM Tardieu, l'araenic n'est pas un poison irritant; commftB le phosphore, il appartient à la classe des hyposthé-J Disants qui agissent en dépriment profondément leM système nerveux. I
199. Traitement de l'empoisonnement. — Appelé prôs-l d'un malade qui vient d'absorber de l'acide arsénieux, I agent ordinaire des empoisonnements arsenicaux, le I médecin doit d'abord s'elTorcer d'arrêter les effets du I poison qui se trouve encore dans les voies d\.ît,e.î,\.wei'i..l
A cet effet, il faut prescrire le peroxyde de fer en gelée ou la magnésie calcinée, qui forment avec l'acide arsénieux des précipités insolubles. Après quoi, on provoque le vomissement, et l'on essaye d'amener la réaction en rappelant la chaleur à la peau par des frictions, des sinapismes. Pour faciliter l'élimination de Tarsenic par les reins, on administre des boissons chaudes et diurétiques.
Recherche de Varsenic dans les cas d* empoisonnement,
200. Quand Texpert est appelé à constater l'empoisonnement par les préparations arsenicales, on met à sa disposition soit le poison lui-même, qui est ordinairement Tacide arsénieux, soit les aliments qui le renferment, soit les organes des individus empoisonnés. Tout d'abord, l'expert doit soumettre les matières suspectes à un examen attentif, et chercher le poison en nature ; souvent il arrivera ainsi à isoler des grains blancs d'acide arsénieux, ou du sulfure d'arsenic, ou du vert de Scheele. Dans ce cas, comme dans celui où il aurait reçu un échantillon du poison lui-même, il procède aux essais suivants :
l» Une pincée de la substance solide jetée sur un charbon ardent donne de légères vapeurs blanches, douées d'une odeur d'ail caractéristique.
2° Une petite portion de la matière soHde est mélangée intimement avec deux fois son poids d'un mélange à parties égales de carbonate de sodium calciné et de charbon. On introduit ce mélange dans un tube de verre de 15 centimètres de longueur, de 1 centimètre de diamètre, fermé à un bout et étiré à cette partie de manière à n'avoir qu'un diamètre moitié moindre. Dans
^^He portion efCitée, on introduit le mélange, que l'oifl Hs^vre d'une couche de charbon pur. On chauSH erabord doucement cette portion du tube, de manière ^ dessécher la matière, et l'on enlève, au moyen d'iinqB baguette de verre entourée de papier huvani, la vapeaifl d'eau qui se condense dans la partie plus large du lube. Après quoi, la partie fermée du lube est chauffée au rouge. Si la matière suspecte est un composé arsenical, quel qu'il soit, il se forme à une petite dis-^ tance de la partie chauffée un anneau noir et miroitaaM d'arsenic. fl
On fait sur cet anneau une série d'expériences, qu^| nous indiquerons plus loin en parlant des anneaux ob*^ tenus avec l'appareil de Marsh. M
SOI. Destruction des matières organiques. — Sl-Ï l'examen direct des substances n'a fourni aucun ren- J geignement, il faut y chercher le poison et, pour cela»,- J détruire les matières organiques auxquelles il est mé-' I langé. Plusieurs procédés ont été conseillés; on » 1 employé l'acide sulfurique, le chlore, l'acide azotique, J l'eau régale, le mélange de chlorate de potassium et j d'acide chlorhydrique. Pour ne pas compliquer la loxi-J cologie de l'arsenic, nous ne rapporterons que ce der-l nier procédé, qui est très avantageux et offre de pluafl l'avantage de s'appliquer h la recherche de tous leâfl poisons métalliques. fl
On introduit les matières (résidus d'aliments, vomisJ sements, organes coupés en morceaux) dans un ballon.^ de verre, et l'on y ajoute un poids à peu près égal d'acide' J chlorhydrique pur et concentré, puis la quantité d'eau J nécessaire pour que le tout fasse une bouillie claire^ } On chauffe doucement le mélange, et l'on y ajoute suc- , cessivement des pincées de chlorate de potassium. A j chaque addition, il se forme du chlore et des composé»!
oxygénés d\x chlore, qui agissent sur les matières organiques, les détruisent en leur fournissant de l'oxygène et les convertissent en eau et acide carbonique. On renouvelle les additions de chlorate de potassium jusqu'à ce que la liqueur s'éclaircisse en devenant jaune et ne renferme plus en suspension que des débris de tissus décolorés. On continue à chauffer avec un petit excès de chlorate de potassium, et l'on s'arrête quand l'odeur de chlore a entièrement disparu.
Le composé arsenical est lui-même oxydé et se trouve en solution à l'état d'acide arsénique; on liltre la liqueur, on lave le résidu avec de l'eau distillée qu'on réunit au liquide filtréj et Ton concentre le tout au bainmarie.
Pour séparer l'arsenic dissous et le réunir en un composé sohde et insoluble, on dirige dans la liqueur chauffée à 60° un courant d'hydrogène sulfuré jusqu'à saturation, et on l'abandonne à elle-même pendant 24 heures, l'acide arsénique n'étant précipité à l'état de sulfure jaune d'arsenic que lentement et sous l'influence d'une douce chaleur. Au bout de 24 heures, si la solution sent encore fortement l'hydrogène sulfuré, il est certain que tout l'arsenic a été précipité.
Ce précipité doit être caractérisé comme sulfure d'arsenic, car il renferme du soufre et peut être mélangé de sulfures métalliques divers. A cet effet, on utilise sa propriété d'être soluble dans l'ammoniaque. On le réunit sur un petit filtre disposé dans un entonnoir dont on ferme, à l'aide d'un bouchon, l'extrémité inférieure, et l'on verse de l'ammoniaque sur le précipité; on laisse en contact l'ammoniaque et le précipité pendant quelques heures. Puis on débouche l'entonnoir, et l'on recueille dans une petite capsule de porcelaine la solution ammoniacale qui renferme le sulfure d'ar-
mie et peut contenir un peu de sulfure d'antimoine. Quant aux autres sulfures et au soufre libre, ils restent sur le filtre- On évapore la solution ammoniacale au bain-raarie : le résidu est formé de sulfure d'arsenic, quelquefois mélangé de traces de sulfure d'antimoine. On peut directement chauffer ce sulfure avec du charbou et du carbonate de soude dans un petit tube, comme nous l'avons dit plus haut, et obtenir des anneaux d'arsenic; mais il vaut mieux transformer le sulfure d'arsenic en acide arsénique et introduire celui-ci dans l'appareil de Marsh.
Le sulfure d'arsenic est traité dans la capsule même oii il est resté après l'évaporation de l'ammoniaque, par l'acide azotique fumant exempt de chlore, et la liqueur est évaporée à siccité; le sulfure d'antimoine, s'il y en a, passe à l'état d'acide autimonique, insoluble, et le sulfure d'arsenic à l'état d'acide arsénique aoluble dans l'eau, Comme le sulfure a souvent entraîné des traces de substances organiques, il faut ajouter au résidu de l'action de l'acide azotique quelques gouttes d'acide sulfurique concentré pour carboniser ces substances, puis chauffer jusqu'à 150". On laisse refroidir, on verse dans la capsule une petite quantité d'eau bouillante qui dissout l'acide arsénique, et on filtre la solution. Elle est alors limpide, débarrassée de matières étrangères et propre à la recherche du poison au moyen de l'appareil de Marsh.
202. Appareil de Marsh. — En 1836, Marsh, modeste employé à l'arsenal de Londres et qui s'occupait de chimie à ses moments de loisir, découvrit les propriétés de l'hydrogène arsénié, sur lesquelles il fonda le procédé de recherche de l'arsenic, auquel son nom est justement attaché.
Rappelons les réactions capitales de l'hydrogène arsénié, que nous avons indiquées plus haut : •
1° Toute liqueur renfermant de l'acide arsénieux ou de l'acide arsénique fournit de l'hydrogène arsénié par l'action de l'hydrogène naiçsant.
2° L'hydrogène arsénié se «décompose à une chaleur rouge en hydrogène et arsenic. Si l'on allume un jet de gaz hydrogène renfermant de l'hydrogène arsénié et qu'on écrase la flamme avec un corps froid, l'arsenic s'y condense en taches noires. De même, quand on chauffe un tube dans lequel passe un courant d'hydrogène arsénié, un anneau d'arsenic se condense dans la portion froide du tube.
Il suffit donc, pour obtenir de l'hydrogène arsénié et pour le convertir en taches ou en anneaux d'arsenic, d'introduire un composé oxygéné de ce métalloïde dans un flacon renfermant du zinc et de l'acide sulfurique et muni d'un tube de dégagement effilé à son extrémité. En chauffant ce tube en un point, on verra se former plus loin un anneau d'arsenic, et, en allumant le jet de gaz à l'extrémité effilée du tube, on recueillera des taches noires sur une soucoupe de porcelaine appliquée contre la flamme.
Un flacon à hydrogène muni d'un tube de dégagement est, par conséquent, l'appareil de Marsh le plus simple.
Dans la pratique, pour éviter toute cause d'erreurs, l'opération demande à être conduite avec précaution, et l'appareil de Marsh a subi diverses modifications, qui, tout en respectant l'idée essentielle, ont rendu ses indications plus certaines.
203. L'appareil de Marsh se compose aujourd'hui d'un flacon à deux tubulures (fig. 36) où doit se produire l'hydrogène; l'une d'elles porte un tube à entonnoir
pour l'introduction du liquide, l'autre un tube recourbé ■ , en communication avec un tube plus large, renfermant du coton destiné à arrêter les gouttelettes de liquide que pourrait entraîner un dégagement trop rapide de gaz. Ce tube est lui-mûme relié, h l'aide d'un bouchon, ■'l^un tube en verre vert peu fusible et qu'on a étiré à la
lampe en trois endroits, de manière à produire des étranglements; à son extrémité, ce tube est effilé et relié par un caoutchouc à un tube à boules de Liebig, renfermant une solution d'azolate d'argent.
On introduit dans le flacon de la rognure ou de 1 grenaiiie de zinc parfaitement pur, puis on y verse de l'acide sulfurique absolument pur étendu de sept fois 3on poids d'eau ; immédiatement, il se produit un dégagement régulier d'hydrogène. On chauffe le tube horizontal au rouge entre deu-t étranglements, au moyen
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d'une lampe à gaz, et Yoû s'assure qu'il ne se dépose aucun anneau d'arsenic, ce qui prouve la pureté des réactife employés. Cet essai préliminaire doit durer au moins une demi-heure, et il faut n'employer, pour le faire, qu'une quantité de zinc telle qu'elle se dissolve entièrement.
La pureté des réactifs étant ainsi constatée, on introduit de nouveau du zinc dans le flacon, puis on y verse par portions successives la liqueur où l'on suppose la présence de l'acide arsénique. Dans le cas où celui-ci existe réellement, on voit se former un anneau miroitaiit d'arsenic, un peu en avant de la portion chauffée du tuhe. Dès qu'on a obtenu un anneau dans un des segments du tube, on chauffe successivement les autres segments, de manière à voir trois ou plusieurs anneaux différents, que l'on pourra ensuite séparer en coupant le tube dans les étranglements. Quant à l'hydrogène arsénié, qui, ayant passé dans le tube, a échappé à la décomposition, il arrive dans la solution d'azotate d'argent, où il se décompose en donnant de l'acide arsénieux et précipitant une portion de l'argent à l'état métallique.
Aussitôt que l'on a formé les anneaux dans le tube, on détache le tube à boules de Liebig et on allume le jet de gaz qui sort par l'extrémité effilée (fig. 37). On approche alors de cette flamme une soucoupe de porcelaine froide, de manière à écraser la flamme; en changeant rapidement la soucoupe de place, on la recouvre bientôt d'une série de taches arsenicales, dont on peut garnir plusieurs soucoupes.
Il ne reste plus qu'à reconnaître la nature des anneaux et des taches, à l'aide des réactions qui sont propres à l'arsenic.
Caractères des anneaux et des taches, — L'an
neau d'arsenûi est brillant, noii", et, comme l'a est volatil, l'anneau se déplace par l'action de la chaleur et se conilense dans la partie froide. Quand il se forme par la décomposition au rouge de l'hydrogène arsénié, il ne se dépose jamais dans la partie chautîée, mais un
leu en avant,
t L'anneau d'arsenic, soumis à l'action de la chaleur
Fig. 37. — Appnr
Mscsh [fornuli
dans un courant d'air, 8e volatilise en s'oxydant et se convertit en acide arsénieux. Pour réaliser cette réaction, on coupe le tube oii se trouve l'anneau, de manière que ce fragment de tube soit ouvert aux deux bouts, et l'on chaufï'e l'anneau en tenant le tube incliné. Il se j forme alors à la partie supérieure un sublimé blanc, qui, vu à la loupe, parait formé de cristaux transpa- I rents, tétraédriques, et qui n'est autre que de l'anhydride arsénieux.
On place ensuite ce tube dans un verre à expérience, on le lave avec de l'eau distillée additionnée d'un quinzième d'acide chlorbydrique, et, dans la solution
d'acide arsénieux ainsi obtenue, il ne reste plus qu'à constater les réactions de ce corps, dont nous rappelons les principales :
1<> Par l'addition d'une solution récente et limpide •d'hydrogène sulfuré, il y a immédiatement production de flocons jaunes de sulfure d'arsenic, qui se dissolvent instantanément dans l'ammoniaque.
2» La solution additionnée de sulfate de cuivre, puis de quelques gouttes d'ammoniaque, donne un précipité vert d'arsénite de cuivre (vert de Scheele).
205. On peut soumettre les anneaux à d'autres réactions, mais qu'il est plus commode d'effectuer avec les taches recueillies sur les soucoupes :
1° Les anneaux et les taches d'arsenic disparaissent presque subitement quand on les arrose d'hypochlorite de soude, dans lequel ils sont facilement solublés.
2° L'acide azotique les dissout et les convertit en acide arsénique. On opère de la manière suivante : on recueille des taches dans une petite capsule de porcelaine, on ajoute quelques gouttes d'acide azotique pur, et l'on évapore à siccité ; la tache disparaît et est remplacée par un résidu blanc, à peine visible, d'acide arsénique. On arrose le résidu de quelques gouttes d'ammoniaque pour le convertir en arséniate d'ammoniaque; on évapore au bain-marie l'excès d'ammoniaque; puis à ce résidu d'arséniate d'ammoniaque on ajoute quelques gouttes d'une solution neutre d'azotate d'argent. Immédiatement il se forme de l'arséniate d'argent, d'un rouge brun, caractéristique.
Enfin on examine la solution d'azotate d'argent contenue dans le tube de Liebig où s'est rendu l'hydrogène arsénié qui a échappe à la décomposition. On la filtre pour séparer l'argent réduit, et l'on neutralise exacte-
ment la solution par l'ammoniaque, i(ii! donne un précipité jaune d'arsénite d'argent.
206. Taches iTantimoine. — Une fois toutes les itions précédentes constatées, on peut être assuré la présence de l'arsenic. Cependant, dans certaines espertises et d'après certains modes opératoires de destruction des matières, on obtient quelquefois des taches et des anneaux ressemblant h ceux de l'arsenic et qui présentent d'autres réactions. Ces anneaux et ces taches sont formés par de l'antimoine, car les composés oxygénés de l'antimoine se comportent en présence de l'hydrogène naissant comme les composés oxygénés de l'arsenic et donnent de l'hydrogène antimoniè que la chaleur dédouble en hydrogène et en antimoine.
Il importe donc de bien connaître les caractères des taches et des anneaux d'antimoine, pour ne pas être induit en erreur, et les distinguer des taches et des anneaux formés par l'arsenic.
Les anneaux d'antimoine ne sont pas volatils; ils se
forment dans l'endroit môme où le tube a été chauffé.
Les taches sont très brillantes, légèrement bleuâtres,
tandis que celles de l'arsenic sont plus ternes et d'une
iiuancB plus jaune.
i réactions distinctives les plus certaines sont les suivantes :
Les taches antimoniales ne se dissolvent pas dans ichlorite de soude, à l'inverse des taches arseniqui s'y dissolvent immédiatement.
m chauffe la tache douteuse avec l'acide azotique lotré, on évapore à siccité, on additionne d'amon évapore de nouveau et l'on traite par ■lies gouttes d'une solution d'azotate d'argent, cas d'une tache antimoniale, on n'observe
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aucune réaction; la tache ai-senicale fournil, comme nous l'avons dit, une coloration rouge trique due à li formation d'arséniate d'argent.
Ces deux essais sufQsent à différencier les taches d'antimoine de ceUes que fournit l'arsenic, mais il peut arriver que l'on obtienne, par l'appareil de Marsh, des taches ou des anneaux qui renferment tout à la fois de l'arsenic et de l'antimoine. Ce fait se présente surtout quand on a administré à l'individu empoisonné de l'émétique pour favoriser les vomissements.
H importe donc de les séparer l'un de l'autre.
207, On reconnaît tout d'abord qu'on a affaire à un mélange, parce que l'anneau ne se déplace qu'incomplètement sous l'action de la chaleur, et que les taches sont partiellement solubles dans l'hypochiorite de soude.
On arrive à séparer les deux métalloïdes en les transformant en sulfure.* et mettant à profit l'insolubilité du sulfure d'arsenic dans l'acide chlorhydrique. A. cet effet, on chauffe légèrement le tube oii l'anneau s'est produit, dans un courant d'hydrogène sulfuré qui convertit l'arsenic et l'antimoine en sulfure, puis on y adapte un tube recourbé plongé dans un peu d'eai; l'on l'ait traverser le tout par un courant de gaz chlorhydrique. Le sulfure d'arsenic reste inattaqué, tandis que le sulfure d'antimoine est converti en chlorure; ce chlorure volatil est entraîné dans l'eau, où il se réunit et où l'on peut reconnaître la présence de l'antimoios à l'aide des réactions propres à ce corps.
Quant au sulfure d'arsenic resté dans le tube, OU la dissout dans l'eau ammoniacale et on le transforme an acide arsénique, comme il a été dit plus haut, acidd arsénique qu'on introduit de nouveau dans un appareil de Marsh.
ARSENIC
208. Telle est la série des opérations à effectuer pour démontrer la présence de l'arsenic dans un cas d'empoisonnement et pour caractériser ce métalloïde. Afin d'éviter toute cause d'erreur, il est important non seulement de s'être assuré de la pureté des réactifs, mais encore de faire, conjointement avec ces mêmes réactifs, une opération toute semblable sur un organe enlevé à un animal, tel qu'un foie de bœuf. Dans le cas où la matière suspecte a doi)né de l'fllrsenic, le résultat négatif obtenu avec le foie de bœuf prouve la pureté des réactifs et la bonne conduite des opérations; aucun doute ne reste plus alors sur la présence de l'arsenic dans les substances soumises à l'analyse.
ANTIMOINE
209. L'antimoine, qui par son aspect se rapproche des métaux, présente des analogies si frappantes avec l'arsenic, qu'on ne peut séparer l'histoire de ces deux corps.
L'antimoine se rencontre quelquefois à l'état natif, mais il se trouve surtout combiné au soufre, constituant la stibine ou antimoine sulfuré, qui forme des filons dans les terrains anciens, et qu'on exploite en Angleterre, en Saxe, en Suède et en France, dans le Puy-de-Dôme, l'Ariège et le Gard. Les minerais appelés valentinite et sénarmontite sont des oxvdes d'antimoine de la formule Sb'O', exploités en Algérie, dans la province de Gonstantine.
210. Extraction. — On extrait l'antimoine de son sulfure en fondant celui-ci pour le séparer de sa gangue terreuse, pulvérisant le sulfure fondu, le grillant à Tair pour oxyder une partie du soufre qui se dégage à Tétat de gaz sulfureux, et décomposant l'oxy-
a que laisse le grillage, par le charbon et le carmate de sodium, l/oxysulfure est mélangé avec 45 p. 100 de charbon, arrosé d'une solution de carbonate de sodium et chauffé dans des creusets : le charbon s'empare de l'oxygène de l'oxysulfure, tandis que le soufre passe à l'état de sulfure de sodium, formant une scorie qui recouvre le bain d'antimoine fondu.
L'antimoine du commerce renferme quelques irapuretés, du plomb, du soufre, de l'arsenic, dont il faut le débarrasser pour la préparation des sels usités en médecine. A cet effet, l'antimoine pulvérisé et mélangé de 1/8 de son poids de carbonate de sodium et de 1/G de sulfure d'antimoine est chauffé au rouge dans un creuset. Le soufre du sulfure d'antimoine se combine à une partie de l'arsenic et des métaux étrangers, et au sodium du carbonate de sodium. Ces sulfures forment une scorie qui surnage l'antimoine fondu. Le culot d'antimoine, après refroidissement, est maintenu en fusion de nouveau et pendant deux heures avec 1 partie 1/2 de carbonate de sodium, qui dissout de petites quantités de sulfures et l'arsenic restés dans l'antimoine et les fait passer dans la scorie. Enfin une troisième fusion avec un mélange de carbonate de sodium et d'azotate de potassium convertit les dernières traces d'arsenic en arséniate de sodium,
2H. Propriétés. — L'antimoine possède l'éclat métallique; il est d'un blanc bleuâtre, d'une texture lamelleuse quand il est impur. Quand il est récemment fondu, sa surface présente l'aspect de feuilles de fougère. Il est très cassant et facile à pulvériser. Sa densité est de 6,702 à 0,86. Il fond à 450°; comme on n'a pu prendre sa densité de vapeur, son poids moléculaire est inconnu. Sa chaleur spécifique et Vana.\'jse. 4e *«s
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I combinaisons lui assignent le chilTre de 120 pour poids I atomique. On le représente par le symbole Sb, tiré de son nom ititin slibium.
Inoxydable à l'air, à la température ordinaire, il s'oxyde vivement à la température de sa fusion en répandant d'abondantes vapeurs d'oxyde d'antimoine Sb'C.
Il se combine directement au chlore, au brome, à l'iode; l'acide azotique ne le dissout pas, mais le convertit en acide méta-an timon ique Sb'O^H'.
Allié an plomb et à l'étain, il entre dans la composition de divers alliages. L'alliage pour caractères d'imprimerie renferme 20 p. 100 d'antimoine et 80 p. 100 de plomb. L'alliage d'étain pour couverts, appelé argentan, est formé de 85,44 d'étain, 14,50 d'antimoine et 0,96 de plomb.
Les théières anglaises, dites en métal brilannia, sont fabriquées avec un alliage composé de 73,3fi d'étain, 8,88 d'antimoine, 8,88 de bismuth et 8,88 de plomb.
212. Sjdiogéne cntimonié SbH'. — L'bydrogène antimonié n'a jamais été obtenu pur, mais mélangé à un excès d'hydrogène. Il se produit par l'action de l'acide chlorhydrique sur un alliage d'antimoine et de zinc. On lui attribue la formule SbH', à cause de son analogie avec l'hydragène arsénié. Comme ce dernier, il se produit toutes les fois qu'un composé oxygéné de l'antimoine est en présence de l'hydrogène naissant. U. est gazeux et décomposable au rouge en hydrogène et antimoine. Il brûle à l'air avec une ilamme bleuâtre très éclairante; les produits de sa combustion sont de l'eau et de l'oxyde d'antimoine Sb*0''. Sa flamme, écrasée par un corps froid, comme une soucoupe de porcelaine, y dépose des taches brillantes d'antimoine. Ces réactions rapprochent l'hydrogène antimunié de l'hydrogène arsénié. Nous avons vu plus haut com-
mt on distingue les taches antimoniiiies des taches
^«fsenicales.
213. Oxyde d'antîmoine (anhydride antimonieux) Sb'O'. — Ce composé correspond à l'anliydride arsénieux As'O'. Comme ce dernier, il cristallise sous deux formes distitictes, tantôt en prismes ortliorhombigues, tantôt en octaèdres réguliers. On le trouve sous ces deux formes dans la nature ; la première constitue la valenlinite, et la seconde la sénarmontite. Ces deux minerais se trouvent dans les mêmes gisements en Algérie et sont exploités pour l'extraction de l'antimoine.
Tandis que la forme octaédrique est la plus stable pour l'acide arsénieux, c'est sous la forme prismatique que se présente l'oxyde d'antimoine obtenu par oxydation du métalloïde.
On opère cette oxydation en chauffant de l'antimoine au contact de l'air et à la température du rouge dans ia moufle du fourneau de coupellatioo. L'antimoine se convertit en aiguilles prismatiques d'oxyde, désignées autrefois sous le nom de fleurs argentines d'antimoine; il se produit en même temps une petite quantité de la variété octaédrique.
Il n'existe pas d'antimonites de la formule SbO'HM* correspondant aux arséniques neutres et présentant avec l'anhydride antimonieux Sb'O' les mêmes relations que les arsénites avec l'anhydride arsénieux As*0'; mais quand on verse une solution froide de carbonate de sodium dans du trichlorure d'antimoine SbCl', on obtient un précipité blanc d'hydrate antimonieux SbO'H. Cet hydrate, correspondant h l'acide azoteux AzO'H, fonctionne comme un acide faible et foumij. des antimonites SbO'M, dont la formule est analogue à celle des azotites AzO'M.
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Ces antimonites sont peu stables et se décomposent par TébuUition de leurs solutions en précipitant de Tanhydride antimonieux Sb*0^. L'hydrate SbO^H soumis à TébuUition avec de Teau donne aussi de l'anhydride antimonieux :
2SbO»H =
+ Sb«03
Hydrate
Eau.
Anhydride
antimonieux.
antimonieux.
L'hydrate antimonieux fait la double décomposition avec les acides, mais non pas à la manière des hydrates métalliques ordinaires; ce n'est pas l'antimoine qui se substitue à l'hydrogène des acides comme le ferait un métal, mais un groupe mono-atomique SbO, appelé antimonyle :
SbO*H + HQ = SbOCl . + H^O
Hydrate Acide Chlorure d'antimonyle Eau.
antimonieux. ohlorhydriqne. (oxychlorure d*antimoine).
L'émétique ordinaire est un tartrate double de potassium et d'antimonyle (voyez notre Chimie organique élémentaire, p. 249).
On connaît un sulfate d'antimonyle SO*(SbO)*, un
oxalate acide d'antimonyle C'O* J ' etc.
L'antimoine peut aussi se substituer à l'hydrogène des acides, mais il donne des sels instables.
214. Peroxyde d'antimoine Sb*0*. — Ce corps, improprement appelé acide aniimonique, se produit par l'action de l'air, à la chaleur rouge, sur l'oxyde d'antimoine Sb*0^ Il est pulvérulent, blanc jaunâtre. Par sa constitution, il est comparable au peroxyde d'azote Az*0*. Autrefois employé en médecine, il est aujourd'hui inusité.
■El
Acides antimoniques . — En précipitant par 'eau le pentachlorure d'antimoine SbCI', ou obtient un précipité blanc, insoluble, qui est l'acide antimonique SbO'H", constitué comme l'acide phosphoriquc PhO*H^ et l'acide arsénique AsO'IP. Cet acide est peu stable; séché seulement à 100", il se convertit en acide pyroantimonique Sb'O'H'. Il ne fournit pas d'antimoniates correspondants, et par l'action des alcalis donne immédiatement des pyroantimoniates. Dans l'action de l'acide azotique concentré sur l'antimoine, il se produit l'acide diméta-antimonique Sb'O'ir. Ces trois acides, légèrement calcinés, donnent l'anhydride Sb'C.
Ces composés ont peu d'intérêt; deux de leurs sels seulement ont reçu des applications : ce sont le méta-
itimoniate acide de potassium Sb'O'^KH -}- H'O, et le
"Oantimoniate de potassium acide Sb'0'K'ÏI'-|-(ïH'0.
Le méta-anlimonialc acide de potassium Sb'O'KH "^^ H'O, que les anciens appelaient antimoine diaphorétique lavé, et que iea formulaires désignent sous le nom très impropre d'oxijdc blanc d'antimoine, est encore fréquemment prescrit comme contro-stimulant dans le traitement des pneumonies. Pour l'obtenir, on mélange une partie d'antimoine en poudre et deux parties d'azotate de potassium, et on les jette par petites portions dans un creuset porté au rouge et maintenu à cette température durant une demi-heure. On lave la masse refroidie à l'eau froide, puis à l'eau bouillante, pour enlever l'azotite de potassium et le méta-antimoniate neutre. Le résidu est une poudre blanche , qui constitue l'antimoine diaphorétique lavé.
Le pyroantimoniate acide de potassium renferme Sb'O'K'H' -f CH'O ; il correspond aux pïTOphosphates; on s'en sert pour caractériser les sels de stjdium., iiNe,ç.
lesquels il donne un précipité grenu. U est aussi appelé, mais à tort, métc^antimoniate.
On prépare ce réactif en calcinant une partie d'antimoine avec quatre parties d'azotate de potassium, et fondant le produit de la réaction avec son poids de carbonate de potassium; le sel blanc ainsi formé est soluble dans l'eau, et cette solution précipite les sels de sodium.
216. Sulfures d'antimoine. — Le sulfure d'antimoine naturel, appelé trisulfure, antimoine gris ou stibine Sb*$% séparé de sa gangue terreuse, est en masses radiées d'une structure cristalline. Il est cassant, opa-
. que, d'un gris d'acier, d'un grand éclat métallique. Calciné au contact de l'air, il passe à l'état d'oxysulfure. Chauffé avec de l'acide chlorhydrique, il donne du trichlorure d'antimoine et du gaz sulfhydrique :
Sb2S3 + 6HC1 = 2Sba3 + 3H*S.
Un courant d'hydrogène sulfuré dirigé dans une solution d'émétique donne un précipité jaune orangé de sulfure d'antimoine Sb'S% soluble dans l'acide chlorhydrique et insoluble dans l'ammoniaque; ces deux caractères le distinguent du sulfure d'arsenic.
217. Le pentasulfure d'antimoine Sb* S^ s'obtient par l'action d'un courant d'hydrogène sulfuré sur une solution acide de pentachlorure.
C'est une poudre jaune orangé, qui se dissout dans les alcalis en donnant des sulfoantimoniates, analogues aux arséniates dans lesquels l'oxygène serait remplacé par du soufre, et l'antimoine par de l'arsenic :
As0*K3
SbS*K3
Arséniate
Snlfoanlimoniate
de potassium.
de potassium.
Un de ces sulfoantimoniates est employé : c'est In sulfoatitimonîate de sodimn ou sel de Sehlippe SbS'Na"! + 9H'0. On abandonne pendant vingt-quatre heures un mélange de 18 parties de trisulfure d'antimoine, 3 p. 25 de soufre, 20 p. 5 de carbonate de sodium, 13 parties de chaux et 20 parties d'eau; on filtre, et l'on concentre ; par le refroidissement, il se sépare de beaux cristaux jaune pile de sulfoantimoniate de sodium. j
218. Lefi oxijsulfures (ïanHmo'Dif sont des mélanges» ou des combinaisons mal définies d'oxyde et de sulfur» d'antimoine. Le verre d'antimoine obtenu par grillage à l'air du sulfure d'antimoine et fusion de l'oxysulfureï est une masse brune et vitreuse. Par fusion du sulfurgj grillé avec du carbonate de potassium, on obtient uâ« produit lourd, brun rouge, que les anciens appelaient»! safran des métaux. Ces deux produits sont employéflS dans la médecine vétérinaire, comme vermifuges et 1 purgatifs.
219. Kermès. — Le kermès est un mélange d'oxyde et de sulfure d'antimoine, renfermant un peu d'antimonite et de sulfure de sodium. J
On fait bouillir pendant deux heures une partie del sulfure d'antimoine, précipité avec 250 parties d'eau et» 22 parties et demie de carbonate de sodium. I
La liqueur, étant clarifiée par le repos et décantée J est abandonnée au refroidissement lent, à l'abri de lal lumière. Le kermès se dépose en Uocons d'un bruin velouté. >fl
Pour expliquer comment le kermès, insojuble daasj
l'eau, se dépose par le refroidissement d'une liqueur. I
limpide, il taut se rendre compte des réactions qui sa I
passent pendant sa préparation. I
■^ Par l'ébuUition du sulfure d'antimoine avec le carr 1
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bonate de sodium, îl se forme d'abord da solfine de Hodium et de Toxyde d'antimoine, et il se dégage de l'acide carbonique. Une autre partie du sulfure d'antimoine se dissout dans le sulfure de sodium, tandis que l'oxyde d'antimoine se dissout dans l'excès du carbonate de sodium. La liqueur est daire, parce que la solubilité de ces corps est plus grande à chaud qu'à firoid» Par le refroidissement, le sulfure et l'oxyde d'antimoine dissous se précipitent en majeure partie, et c'est ce mélange retenant, en outre, un peu d'antimonite de soude qui constitue le kermès.
Dans les eaux mères décantées, il reste une certaine quantité de trisulfure et de pentasulfure d'antimoine dissous à la Êiveur du sulfure de sodium. Quand on ajoute à ces eaux mères de l'acide chloiiiydrique, qui décompose le sulfiire de sodium, il se précipite un mélange rouge feu de trisulfure et de pentasulfure d'antimoine; c'est ce mélange qu'on prescrit quelquefois sous le nom de soufre doré d*antimoine.
Le kermès est une poudre d'un brun velouté, insoluble dans l'eau et dans l'ammoniaque. L'acide chlorhydrique en dégage de l'acide sulfhydrique et le convertit en chlorure d'antimoine.
Le kermès est journellement usité comme émétique et diaphorétique, à la dose de 5 à 20 centigrammes ; à doses plus élevées, on le prescrit comme contro-stimulant dans le traitement des pneumonies aiguës.
220. Sous le nom de cinabre d'antimoine, on désigne un oxysulfure d'antimoine, d'une belle couleur rouge, qui est employé dans l'industrie des toiles et des papiers peints. On le prépare en ajoutant une solution acide de chlorure d'antimoine à une solution d'hyposuiflte de sodium en excès et faisant bouillir le mélange.
221. Chlorures d'aotimoine. — Le Irichlorure d'antimoine SbCP se prépare par l'action de l'acide chlorhydrique sur le sulfure Sb'S' et par distillation du produit brut. C'est une masse solide cristalline, incolore, fondant à 72", bouillant à 222°, a'altérant li l'humidité de l'air et prenant lu. consistance butyreuse ; de là l'ancien nom de beiirre d'antimoine. Soluble dans l'acide chlorhydrique et dans une petite quantité d'eau, il est décomposé par un excès d'eau froide, qui précipite une poudre blanche de chlorure d'antimonyle ou oxychlorure d'antimoine SbOCl.
L'eau chaude le décompose en donnant un précipité blanc qui est un mélange du même oxychlorure SbOCI et d'oxyde Sb'O' ; c'est ce mélange que l'on désigne sous le nom de poudre d'Algaroth. Enfin des lavages prolongés décomposent complètement l'oxy chlorure et le transforment en oxyde antimonieux Sb'O".
Traité à froid par une solution de carbonate de sodium, le trichtorure d'antimoine donne l'hydrate antîmonieuxSbO'H.
Le beurre d'antimoine tombé en déliquescence àl'air esthquide et sert comme caustique. Il agit avec promptitude et amène des eschares sèches et limitées : il est . surtout utile pour la cautérisation des plaies étroites et sinueuses, comme celles qui proviennent de la morsure des serpents ou des animaux enragés.
La poudre d'Algaroth, autrefois employée en médecine, ne sert plus qu'à la préparation de l'émétique.
222. Le pentachlorure d'antimoine SbGl% obtenu par l'action d'un courant de chlore sur le trichlorure, est un liquide jaune, fumant, que la distillation décompose en chlore et trichlorure. Il est employé seulement dans les laboratoires comme agent chlorurant.
[-823. Les préparations antimoniales administrées à
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l'intérieur sont le kermès et l'émétique. Pour leur action sur l'économie, et la recherche de l'antimoine dans les cas d'empoisonnement, voyez C/i»Mite organique élémentaire, article Emétique.
n faut y ajouter qu'on peut aussi reconnaître les composés d'antimoine à l'aide de l'appareil de Marsh ; les caractères des anneaux et des taches d'antimoine ont été indiqués précédemment (§ 206).
22i. Le bismuth, mentionné pour la première fois par Agricola dans les premières années du xvi" siècle, se rencontre généralement à l'état natif et cristallisé dans les gisements argentifères de la Saxe et de la Bohême. Il se trouve aussi à l'état d'oxyde, de carbonate et de sulfure. Récemment, M. Ad. Carnot a découvert un gisement d'oxyde et de sulfure de bismuth en France, à Meymac, dans le département de la Gorrèze.
On le sépare de sa gangue en fondant le bismuth natif à une température modérée, dans de grands tubes de fer inclinés; le métal fond et s'écoule par des orifices. Le bismuth du commerce est impur. On lui fait subir une première purification en le fondant avec de l'azotate de potassiujn, qui oxydele soufre et l'arsénié; mais, pour l'avoir tout à fait débarrassé de substances étrangères, il faut le dissoudre dans l'acide azotique, précipiter la solution par l'ammoniaque, recueillir l'oxyde de bismuth mélangé de sous-azotate, et le réduire en le chauDfant dans des creusets avec du fluX noir, mélange de charbon et de carbonate de potassium que fournit la calcination de Is^vême de tartre en clos.
Le bismuth a l'apparence d'un métal; il est dur, casa sant, brillant, blanc avec des reflets rougeâtres. CriSJ tallisé par fusion, il se présente en trémies formées d rhomboèdres se rapprochant beaucoup du cube, densité est de 9,8; il fond à 247°. Son poids molécu-ÎJ laire n'est pas connu ; son poids atomique est de liOjf
Il s'unit directement au chlore, au brome, à l'iode.^ L'acide chlorhydrique et l'acide sulforique ne l'attarl quent que très peu à froid ; l'acide azotique le dissout! énergicjuement et le transforme en azotate de bismuthiT On le représente par le symbole Bi.
Le bismuth s'allie facilement aux métaux et communique aux alliages une grande fusibilité. L'alliage de Newton, fusible à 94°, 5, est formé de 8 parties de bismuth, 5 parties de plomb et 3 parties d'étain. L'alliage i de d'ii-cet, fusible à 93°, renferme 2 parties de bismuth, ] 1 partie de plomb et 1 partie d'étain.
225. Les composés oxygénés du bismuth correspondent à ceux de l'antimoine ; nous en donnerons plus loin la liste comparative. Il suffit de remarquer ici que le bismuth, par ses combinaisons oxygénées, se rapproche des métaux. Ainsi, l'hydrate bismutheux Bio'H, constitué comme l'hydrate anttmonieux, fonctionne comme une base et jamais comme un acide. Les acides bismuthiques sont des acides faibles et peu stables. i
226. Sels de bismuth. — Les sels fournis par le bis- ■ muth sont analogues à ceux de l'antimoine : tantôt un | atome de bismuth remplace 3 atomes d'hydrogène des I acides, tantôt c'est un groupe oxygéné, le bismuthyleÀ BiO, analogue h l'antimonyle, qui se substitue à uqJ atome d'jjydrogène :
BiQ'
BiO^a
Chlorure
Chlorure
de bismuth.
de bismuthyle.
Quand Tatome de bismuth fonctionne comme métal en se substituant à l'hydrogène des acides, il donne des sels plus stables que ceux d'antimoine. Des sels de bismuth, nous n'avons à considérer que les azotates.
L'acide azotique dissout le bismuth, et la liqueur fournit par concentration des prismes volumineux, incolores et transparents d'azotate neutre de bismuth. Ce corps est formé par la substitution d'un atome de bismuth triatomique à 3 atomes d'hydrogène de 3 molécules d'acide azotique. Celui-ci étant AzO'H, l'azotate neutre de bismuth est représenté par la formule (AzO^)^Bi; il renferme 5 molécules d'eau de cristallisation.
Ce sel est décomposé par l'eau, qui retient de l'acide azotique, et précipite une poudre blanche, insoluble, de sous-azotate de bismuth, ou azotate de bismuthyle AzO%BiO, appelé vulgairement blanc de fard. On prépare d'ordinaire ce composé en dissolvant 1 partie de bismuth dans 3 parties d'acide azotique marquant 35° Baume, concentrant la solution aux deux tiers et la versant alors dans 40 fois son poids d'eau. On ajoute ensuite un peu d'ammoniaque étendue pour terminer la précipitation ; on lave le précipité par décantation, et on le fait sécher.
Il est insoluble dans l'eau. On le prescrit fréquemment en médecine, à des doses variant de 2 à 30 grammes pour combattre la diarrhée; on l'emploie aussi comme tonique dans les affections chroniques de l'estomac.
En présence de l'hydrogène sulfuré de l'intestin, il se convertit en sulfure de bismuth noir; aussi les selles des individus qui ont ingéré du sous-azotate de bismuth sont-elles colorées en noir.
Le sous-azotate de liismuth du commerce, souvent préparé avec du bismuth impur, peut renfermer du plomb et de l'ai'senic; on constate la présence de ca~ dernier à l'aide de l'appareil de Marsh.
2-27. Lorsqu'on verse une solution d'azotate de bi3*3 muth (AzO'j'Bi dans une solution de chlorure dôj sodium, on obtient un précipité blanc d'oxychlorur&M de bismuth, combinaison de chlorure de hismuthylé'| et d'hydrate bismutheux BiOCl.BiO'H, employé comma'l ferd soua le nom de blanc de perle.
Relations des éléments de la famille de l'azote.
L'azote, le phosphore, l'arsenic, l'antimoine efel le bismuth forment une famille naturelle, dont nous) avons déjà indiqué quelques relations.
L'azote présente cependant avec les autres membre?^ de la famille moins d'analogie que ceux-ci n'en ont entre eux; il forme, pour ainsi dire, un premier groupe dans cette famille, de même que l'oxygène, gazeux comme lui, se sépare un peu du groupe si naturel formé par le soufre, le sélénium et le tellure.
Si nous considérons les combinaisons hydrogénéf de ces éléments, nous voyons qu'à l'exception du bis- J muth, tous fi-xent 3 atomes d'hydrogène. Ils fixent de! même 3 atomes de chlore, et, quoique la formule duj chlorure d'azote ne soit pas absolument certaine, il e probable que ce corps renferme AzCi^
AïO** PhCl» AaQs
de phoflpboro. d'nraonii?.
Ces cinq éléments, fixant 3 atomes d'hydrogène ou 3 atomes de chlore, sont donc triatomiques.
En outre, certains d'entre eux peuvent se combiner à un plus grand nombre d'atomes de chlore ou d'autres éléments monoatomiques comme le chlore : tel est le phosphore dans le pentachlorure PhCP, l'antimoine dans le pentachlorure SbCP; on ne connaît pas de pentachlorures d'azote, d'arsenic et de bismuth; mais l'ammoniaque AzH' se combine à l'acide chlorhydrique pour donner le chlorure d'ammonium AzH*Gl, à l'acide iodhydrique pour donner l'iodure d'ammonium AzH*I. Dans ces composés, l'azote, l'antimoine, le phosphore, fixant cinq éléments de même puissance de saturation que le chlore ou l'hydrogène, sont pentatomiques.
Il en résulte que les éléments de cette famille sont tantôt triatomiques, tantôt pentatomiques, suivant les circonstances dans lesquelles ils se trouvent. L'arsenic et le bismuth n'apparaissent comme éléments pentatomiques que dans quelques-uns de leurs dérivés oxygénés.
Les relations des éléments de la famille de l'azote ressortent encore de la comparaison de leurs dérivés oxygénés , comme le montre le tableau suivant :
Az203 Ph203 As203 Sb203 Bi203
Anhydride Anhydride Anhydride Anhydride Oxyde
azoteux, phosphoreux, arsénieux. antimonieux. de bismuth.
Ph03H3 As03H3
Acide phos- Acide arsénieux
phoreux. dans les sels.
Az02H » » Sb02H Bi02H
Acide Hydrate Hydrate
azoteux. antimonieux. bismutheux.
BISMUTH
Az205 PhsO» As«08 Sb«0» Bi^QS
Anhydride Anhydride Anhydride Anhydride Anhydride azotique, phosphorique. arsénique. antimoniquo. bismuthique.
PhO*H3 AsO*H3 SbO*H8
Acide Acide Acide
phosphorique. arsénique. antimoniquo.
PhSQ'H*
Acide pyrophosphorique.
PhS08H«
Acide
méta-
phosphorique.
AzO^H PhOSH Acide Acide
azotique, monométaphosphorique.
Az20* »
Peroxyde d'azote.
As207H* Sb«07H*
Acide pyro- Acide pyro-
arsénique. antimonique.
As«0«H« Sb«0«H«
Acide Acide
meta- méta-
arséniqne. antimonique.
Bi«0'ft* Acide pyrobisoiothique.
BiaO<««
Acide métabismuthi^iie.
Sb«0*
Peroxyde d'antimoine.
Bi«0*
Peroxyde de bismuth.
A rinspection de ce tableau, on voit que : 1® Les anhydrides de la formule R*0' (R étant un quelconque des cinq éléments) existent pour tous les métalloïdes de la famille de l'azote.
2° Ces anhydrides peuvent donner deux séries d'hydrates, suivant qu'ils se dédoublent en fixant 3 molécules ou 1 molécule d'eau :
Ph203 +
= 2Ph03H3
Anhydride
Eau.
Acide
phosphoreux.
phosphoreux
Az203 +
= 2Az02H
Anhydride
Enu.
Acide
azoteux.
azoteux.
Les hydrates de la première formule n'existent qu'avec le phosphore et l'arsenic, et encore l'acide arsénieux normal n'est connu que dans ses sels.
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Quâût aux autres, ils ont le caractère acide de moins en moins prononcé; l'acide azoteux est un véritable acide; l'hydrate antimonieux est tantôt un acide faible, tantôt une base faible; l'hydrate bismutheux se comporte adulement comme une base.
3* Les anhydrides de la formule R'O* existent pour les cinq éléments; en fixant de l'eau, ils peuvent donner divers acides, dont la série n'est complète que pour le phosphore. De même, leur caractère acide diminue à mesure qu'on s'approche du bismuth. L'acide dimétabismuthique n*a les propriétés d'un acide qu'à un faible degré, et le bismuth, par ses réactions, est intermédiaire entre les métaux et les métalloïdes. Ceci prouve qu'il est impossible de marquer une délimitation rigoureuse entre ces deux classes de corps simples.
BORE — CARBONE — SILICIUM
Bore. — Acide borique. — Carbone. — Diamant. — Graphite.. Houille. — Cliarbon de bois. — Charbon animal. — Propriétés physiques des charbons. — Propriétés chimiques du carbone. — Acide carbonique. — Oxyde de carbone. — Sulfure de carbone. — Silicium. — Acide silicique. — Classification des métalloïdes. — Atomicité.
BORE
229. Élément triatomique et se rapprochant du bismuth par ce caractère, le bore s'en éloigne par les propriétés de ses composés ; il a plus d'analogies avec le silicium; mais, comme il fixe 3 atomes de chlore, tandis que l'atome de silicium en fixe 4, il ne peut être réuni à cet élément, et le bore à lui seul doit former une famille.
Le bore se trouve dans la nature combiné à l'oxygène à l'état d'acide borique. Gay-Lussac et Thénard l'ont isolé les premiers.
On l'obtient en chauffant au rouge l'anhydride borique avec le potassium :
2Bo«03 + 3K = 3Bo02K + Bo Anhydride Potassium. Borale Bore,
borique. de potasslam.
C'est une poudre verdâtre, infusible, brûlant à l'air à une température peu élevée, en se Itaxvs^lotTc^axvX. ^^
262 CHIMIE IN0R6ANIQUB ÉLÉlffiNTAIRB
anhydride borique. Traité par le chlore, il s'y combine et donne le chlorure de bore BoCP, liquide incolore, mobile, bouillant à 17o.
Le poids atomique du bore, déduit de l'analyse et de la densité de vapeur du chlorure de bore, est égal à 11 ; mais, ainsi que le carbone et le silicium, sa chaleur spécifique n'est pas en rapport avec ce poids atomique.
En chauffant à une très haute température de l'anhydride borique avec de l'aluminium, Wœhler et H. Deville ont obtenu un borure d'aluminium, renfermant une petite quantité de carbone combiné; ce corps avait été d'abord considéré comme du bore cristallisé, et appelé bore adamantin.
Ce borure d'aluminium cristallise en effet dans les mêmes formes que le diamant; il se présente en octaèdres réguliers, quelquefois incolores et plus généralement colorés en jaune brun, d'une densité de 2,68, très réfringents, très durs, rayant facilement le corindon et pouvant même rayer le diamant. Il ne brûle dans l'air ou dans l'oxygène qu'à une température très élevée.
230. Acide borique BoO'H^ — L'acide borique fut découvert en 1702 par Homberg. Il se trouve libre ou à l'état de sel acide de sodium (borax) dans un grand nombre de lacs et de sources minérales.
Longtemps on l'a extrait du borax des Indes ; aujourd'hui, on le tire de petits lacs de la Toscane (lagoni). Il y est amené par des jets de vapeur, appelés suffionij qui sortent des crevasses du sol, et abandonnent à l'eau froide des lagoni l'acide borique entraîné.
Pour extraire l'acide borique, on élève, autour des fissures d'où sortent les jets de vapeur, de petits murs disposés de manière à former des bassins qu'on étage
les uns au-dessus des autres. L'eau de source, arrîvaifl dans un de ces bassins et recevant les vapeurs d'u« des suffioni qui lui abandonnent de l'acide borique J passe dans un second bassin, oti elle reçoit une nou^| velle quantité d'acide borique, puis dans un troisième^ et ainsi de suite jusqu'à ce que celte eau soit assezl riche en acide borique pour marquer 1'',3 à l'aréomètre 1 de Baume. On laisse alors reposer le liquide, on le -3 décante et on l'évaporé dans des chaudif^res en plomba chauffées par des suffioni trop pau\Tes en acide J borique pour être utilisés directement. "
Les lagoni de la Toscane fournissent actuellement 750 000 kilogrammes d'acide borique.
231. L'acide borique est cristallisé en paillettes d'une densité de 1,48. Il se dissout dans 35 parties d'eau à -10°, et 12 parties 1/2 seulement à 100°. Quand sa solutioa est soumise à l'ébullition, les vapeurs d'eau entraînent une petite quantité d'acide borique. Cette J solution colore à froid le papier bleu de tournesol eo'l rouge vineux; mais, saturée à l'ébullition, elle lefl colore en rouge vif, comme le font les acides énergi- M ques. m
L'acide borique se dissout dans l'alcool. La solutioa ■ brûle avec une flamme verte. Soumis à l'action de la chaleur, il devient anhydre au rouge sombre et se prend par le refroidissement en une masse \itreuse d'anhydride borique Bo'O'.
Il est déplacé des solutions de ses sels par les acides les plus faibles; mais, à une température élevée, en raison de sa fixité, il déplace la plupart des acides.
L'acide borique est employé à la préparation du borax, dont nous parlerons en traitant des sels de sodium, de la crème de tartre soluble ou tartrate double de potassium et de boryle, dans la(çj.eV ^Mi.J
-il'»'
groupe BoO, appelé borylej se comporte comme Tantimonyle dans Témétique. (Voyez Chimie organique élémentaire.)
On se sert des solutions d'acide borique pour imprégner les mèches des bougies; pendant la combustion, l'acide borique se combine aux cendres laissées par la mèche et forme avec elles une petite perle vitreuse.
CARBONE
:. . 232. Le carbone est l'élément qui se présente sous
■Xsf^ le plus d'états allotropiques différents; ce n'est que par l'analyse de ses produits de combustion qu'on est arrivé à reconnaître l'identité chimique de ce corps, s'oSrant sous tant d'aspects divers, diamant, graphite, noir de fumée, anthracite, etc.
' A l'état naturel, le carbone pur constitue le diamant
et le graphite. L'anthracite, le lignite et les divers charbons de terre fournis par la nature, ainsi que les charbons artificiels, sont essentiellement formés par du carbone, plus ou moins mélangé de matières étrangères.
233. Diamant. — Lavoisier, en brûlant du diamant dans de l'oxygène, constata le premier sa transformation en acide carbonique ; Humphry Davy montra que le diamant est du carbone pur en mesurant le volume d'acide carbonique produit.
Le diamant est transparent, d'un éclat particulier appelé adamantin, inodore, insipide, ordinairement incolore, quelquefois présentant une coloration jaune ou brune. Sa densité est de 3,52 à 3,55; sa dureté et son pouvoir réfringent sont supérieurs à ceux de tous les autres corps. Il se rencontre disséminé dans les sables d'alluvion, à Bornéo, au Brésil, au Gap, dans
i'Inrle, dans la Sibérie ; on le recueille par lavage t sables diamantifères.
f II cristallise naturellement en octaèdres, en cubes p en dodécaèdres rhomboïdaux; ordinairement, il est îouvert d'une croflte terreuse plus ou moins adhé-
fij-'éclat du diamant est plus grand lorsqu'il est tai
îst-à-dlre que ses facettes sont multipliées artificii Têment par la taille. Les anciens ne connaissaient qm les diamants bruts; c'est seulement au milieu xv° siècle que la taille fut inventée par Louis de I quem, de Bruges.
Le diamant, étant le plus dur de tous les corps, n'est usé que par sa propre poussière. On se procure cette poussière, appelée êgrisde, par l'usure réciproque de certaines espèces de diamants défectueux et impropres à la taille. L'égrisée se vend (')000 fr. le kilogramme.
On pratique la taille des diamants en les maintenant contre une plate-forme tournante en fer, recouverte d'égrisée délayée dans l'huile.
Les diamants se taillent en roses ou en brillants ; le diamant taillé en rose présente à son sommet une pjTamide à facettes triangulaires et une base large et plate destinée à être embrassée dans une monture pleine en or ou en argent.
La taille en brillant offre à la partie supérieure un©; table entourée de facettes triangulaires et de facettes à losanges. La partie inférieure est une pyramide garnie de facettes. Les brillants se montent à jour; ils ont olus d'éclat que les roses.
UEn raison de leur rareté, des frais qu'exige la taille ' I la perte qu'elle produit, les diamants sont d'un |ix élevé. On les estime d'après leur poids, L'unité
B poids adoptée est le /««-at, correspondant Sl^ cwv
MlE INORGANIQUE ËLÉMENTAtAE
tîgramiïies et demi. Un diamant brut est estimé 48 fr. le karat, s'il ne dépasse pas ce poids; au-dessus d'un karat, ou estime les diamants par le carré de leur poids niuUipliii par 48. Ainsi un diamant brut de deux karats ou 41 centigrammes vaut 192 fr. Une fois taillés, les diamants ont une valeur bien plus considérable et qui s'élève à 2 ou ;îOO fr. le karat, suivant la beauté de la pierre.
Le poids des diamants est généralement peu élevé; on n'en connaît que quelques-uns pesant plus de 100 karats (20 gr, 5); tels sont celui du radjah de Bornéo, qui pèse 64 grammes ; le Grand-Mogol , qui pèse 56 grammes et est estimé H railliuns; le Régent, qui appartient & la France et pèse 27 grammes : il est estimé 8 millions, etc.
Comme toutes les variétés de carbone, le diamant chauffé à l'abri de l'air est infusible aux plus violents feux de forge; exposé à la température développée par une batterie de cent éléments Bunsen, il fond et se change en une matière noire ressemblant au graphite.
Chauffé à l'air, le diamant brûle vers le point de fusion de l'argent et se convertit en gaz carbonique,
234. Le graphite ou plombagine est une variété de charbon naturel, qui cristallise en tables hexagonales. Il est opaque, d'uu gris d'acier, d'un éclat métallique, gras et tendre au toucher. Il tache les d<iigts et laisse une trace noire sur le papier. Sa densité est comprise entre 2,14 et 2,73.
e trouve en amas, à une profondeur variable, dans les terrains d'ancienne formation ; on exploite actuellement le gisement de Mamiski, dans la Sibérie orientale.
Le charbon se dissout dans la fonte en fusion et y cristallisesous forme degraphite par le refroidissement;
pour obtenir le charbon cristallisé, semblable au grj« phite, on dirige sur de la fonte au rouge un courant dM vapeur de chlorure de carbone. Le clilore s'empar™ dii fer et forme avec lui une combinaison volatile, et lea carbone du chlorure se dissout dans l'excès de fonta^ d'oii il se stSpare à l'état cristallisé. ■
Le graphite sert à la fabrication des crayons ordi^ naires; on l'emploie pour vernir le plomb de chasse^îl enduire les objets de fer et de fonte, comme tuyaux de poêle, fourneaux, afin de les préserver de l'oxydation.
233. Anthracite, houille, lignite. — L'anthracite se présente sous l'aspect de masses noires, bril-a lantes, compactes, renfermant 90 à 02 pour lOO defl carbone pur. Il ne brûle qu'à une température élevéail et sa combustion n'a lieu qu'en grande masse. Ausstl est-il difficile h allumer, mais il produit une cbaleuT-i très forte et est employé comme combustible indus-J triel dans diverses localités. I
La houille est un charbon de ten'e que l'on rencontre* dans les terrains de transition et dont il existe àeêS gisements considérables dans certaines régions. I
Elle renferme des matières minérales, et foumit4 depuis 1 jusqu'à 10 pour 100 de cendres, suivant S4fl provenance. Il est inutile de rappeler les usages impôt* I tants de la houille, qui sert comme combustible prin-fl cipal dans les foyers des machines à vapeur et dont lafl distillation fournit, outre le gaz d'éclairage, des sels am-H moniacaux, de la benzine, du toluène, du phénol, etc.
La houille parait résulter de la carbonisation lente de végétaux enfouis profondément dans le sol; on rencontre dans les terrains de sédiment.
Le lignite se rapproche de la houille; c'est i charbon fossile, qui a encore conservé la forme ( végétal dont il provient. Certaines variétés de ligai
sont noires, brillantes, assez dures pour être travaillées au tour et employées à la fabrication de divers petits bijous; on les désigne sous le -nom de jais, jayet ou ambre noir.
236. Charbons artificiels. — Toutes les fois qu'on détruit une matière carbonée végétale ou animale en ia soumettant à l'action d'une forte chaleur, elle laisse du charbon plus ou moins mélangé de substances étrangères ; c'est là l'origine de tous les charbons artificiels, charbon de bois ordinaire, coke, noir de fumée, noir animal. Si l'on veut se procurer du charbon artificiel pur, on a recours à la destruction de matières organiques exemptes de matières minérales ; on prépare ordinairement du carbone pur, amorphe, brillant, boursouflé, en calcinant le sucre en vases clos, à une température rouge.
237. Coke, charbon de cornues. — La houille étant soumise à la distillation, une partie du carbone se combine ù l'hydrogène pour fournil' du gaz d'éclairage et un goudron complexe. Il reste dans les cornues un charbon dur, cassant, qui constitue le coke, se présentant en masses boursouflées, brillantes, d'un gris métallique, si la distillation a été rapide, et formant des masses volumineuse.'?, très compactes, si la disljllation a été conduite lentement.
Le coke est d'une difficile combustion; il ne brûle qu'en grande masse, et sa combustion doit être activée par un courant d'air. A volume égal, il donne plus de chaleur que la houille; aussi lui est- il préféré dans divei^ses opérations industrielles. Comme il ne rraiferme que du charbon et des cendres et ne contient plus d'hydrogène, il brûle presque sans flamme et ne répand pas l'odeur désagréable de la houille.
Outre le coke, on trouve sur les parois des cornues
s appareils à gaz un dépôt cohérent de charbon prode la décomposition partielle des carbures d'hydrogène qui, produits par la distillation de la houille, ont rencontré les parois chauffées au rouge des cornues. Ce charbon, appelé charbon de cornues, est à peu près chimiquement pur. Il est noir, brillant, presque aussi dur que le diamant, et se travaille avec facilité. On le taille en prismes ou en cylindres qui forment les pôles positifs des piles de Bunsen; on en fait également des creusets complètement infusibles,
'238. Charbon de bois, noir de fcibée. — Le bois renferme du carbone uni h. l'oxygène et à l'hydrogène, et des matières minérales. Quand il est brûlé au contact de l'air, les matières minérales restent seules : ce sont les cendres. Si l'on empêche l'accès de l'air, l'hydrogène et l'oxygène se dégagent en partie à l'état d'eau, en partie comhinés au charbon pour donner des produits volatils, acide carbonique, oxyde de carbone, carbures d'hydrogène, acide acétique, esprit de bois; mais la plus grande partie du charbon reste après la calcination, conservant encore la forme du bois qui l'a fourni.
On carbonise le bois dans les forôts en disposant les bûches en meules, recouvertes de feuilles, de débris de végiïtaux, puis d'une couche de terre ou de gazon; au centre de la meule, on laisse une ouverture descendant jusqu'au sol et faisant l'office de cheminée, et l'on ménage à la partie inférieure des évents de manière qu'il puisse s'étabhr un courant d'air suffisant pour la combustion ; on allume la meule en jetant du bois enflammé dans la cheminée; aussitôt que la flamme sort par cette ouverture, on la recouvre d'une plaque de gazon et on ouvre des évents sur le côté pour HbAomier cours aux produits de la combustion. Quand
par les éventa il arrive une flamme claire et transparente, on les ferme avec de la terre, et on en ouvre de nouveaux. L'opération continue ainsi jusqu'à ce que toute la masse soit incandescente. Il faut alors recouvrir entièrement la meule de terre pour arrêter la combustion et éteindre le charbon.
Ce procédé fournit en charbon 18 à 20 pour 100 du poids du bois employé.
On peut aussi opérer la carbonisation dans de grands cylindres en tôle chauffés; les frais de main-d'œuvre sont plus considérables, et le charbon, étant plus poreux, est de qualité inférieure, mais on retire plus de charbon pour une même quantilé de bois, et on recueille en outre les produits de la distillation, qui consistent en alcool méthylique impur et en acide acétique.
Le charbon de bois bien préparé est dur, compact, sonore, d'une cassure brillante; les parties incomplètement carbonisées ou fumerons ont une couleur terne et donnent de la fumée en brûlant.
239. Le noiv de fumée est le charbon léger, très fin, qu'on obtient en condensant la fumée fournie parla combustion incomplète des matières résineuses ou grasses; il est impur, renferme des cendres et des substances huileuses et résineuses. Il sert à la pelature en bâtiments et à la fabrication des encres d'imprimerie.
240. Charbon animal. — C'est un mélange de charbon, de phosphate et de carbonate de chaux provenant de la caicination des os en vases clos; il est très impur et renferme 70 à 80 pour 100 de matières minérales.
241. Propriétés physiques des charbons. — Les charbons, gn'Lce à leur porosité, possèdent la propriété
d'absorber les gaz, surtout quand ils viennent d'être calcinés. Si l'on éteint un morceau de charbon incandescent dans le mercure et qu'on l'introduise dans une cloche pleine de gaz ammoniac renversée sur le mercure, le gaz sera entièrement absorbé en quelques minutes, et le mercure remontera dans la cloche. Le charbon retient énergiquement les gaz absorbés; il ne les perd qu'à. 100 ou 150° ou dans le vide. Les gaz sont d'autant plus tacilement absorbés qu'ils sont plus solubles dans l'eau : ainsi un volume de charbon de bois absorbe 90 volumes de gaz ammoniac, 85 de gaz chlorhydrique et 55 de fiaz sulfhydrique.
Le pouvoir absorbant du charbon dépend de sa porosité : aussi le charbon de bois l'a-t-il au plus haut :é, tandis que l'anthracite, la plombagine, le coke J&le possèdent que faiblement.
pîLes propriétés absorbantes du charbon, signalées ■ Fonlana, le font employer comme désinfectant; c'est Lowitz, chimiste russe, qui, le premier, l'employa pour désinfecter les eaux. Une eau croupie, chargée de gaz infects, perd son odeur désagréable par la fiitration sur le charbon de bois, qui, en raison de cette propriété, est employé dans la construction des filtres.
Le charbon est également un antiiiutride ; non seulement il enlève l'odeur des viandes qui ont subi un commencement d'altération, mais encore il empêche et arrête la putréfaction. M. Stenhouse admet que les miasmes putrides sont oxydés dans les pores du charbon par la grande quantité d'oxygène qui s'y trouve cnndeosé, et qu'ils sont ainsi transformés en produits inoffensifs et inodores.
Le charbon absorbe aussi les matières colorantes
d'un grand nombre de liquides végétaux et animaux,
Hj^nsi que l'avait vu Lowitz. Figuier a constaté que zoMsi.
propriété appartient surtout au charbon animal- Une solution de cochenille filtrée sur tlu charbon animal passe incolore; mais la matière colorante est simplement retenue, sans qu'il y ait de combinaison. Si l'on reprend le charbon animal par une solution alcaline, celle-ci s'empare de la matière colorante, l'enlève au charbon et devient d'un beau rouge.
On consomme de grandes quantités de noir animal dans l'industrie pour la décoloration des sirops de sucre. Les résidus des raffineries sont employés comme engrais; ils sont utiles li la végétation en raison des phosphates et des matières azotées qu'ils renferment. Quand le charbon animal a absorbé une certaine quantité de matière colorante, 0 peut être revivifié par une nouvelle calcination qui détruit la substance organique.
242. Propriétés chimiques du carbone. — Quelle que soit son origine, le carbone présente toujours les mfimes propriétés chimiques. Chaulfé au contact de l'air, il se convertit en gaz carbonique CO' si l'oxygène est en excès, et en oxyde de carbone CO si l'oxygène est en quantité insuffisante.
Toutes les variétés du carbone sont fixes et infusibles.
A la température rouge, le carbone se combine au soufre et donne le sulfure de carbone CS'.
Mélangé avec un alcali, il absorbe au r'ouge l'azote pour se convertir en cyanure.
Enfin, quand on produit l'arc voltaïque entre deux pointes de charbon pur, dans une atmosphère d'iiydrogène, il y a combinaison directe du carbone et de l'hydrogène, et production d'un carbure d'hydrogtoe gazeux, l'acétylène C'H' (Berthelot).
Le carbone ne s'unit pas directement aux autres
ments. Avec un grand nombre de corps oxygénés. Réagit en leur enlevant tout ou partie de leur oxygène; nous avons vu que l'acide sulfurique chauffé avec du charbon le convertit en gaz carbonique et passe luimême à l'état de gaz sulfureux.
L'acide phosphorique, l'acide arsénieux, les oxydes d'antimoine, de bismuth, chauffés avec le charbon, sont réduits en phosphore, arsenic, antimoine, bismuth. De toutes les combinaisons oxygénées des métalloïdes, il n'y a que l'anhydride borique et la silice qui soient inattaquables par le charbon.
L'eau dirigée sur du charbon chauffé au rouge est décomposée; il se dégage un mélange d'hydrogène, d'acide carbonique et d'oxyde de carbone.
243. Poids atomique du carbone. — Le poids moléculaire du carbone n'est pas connu. Son poids atomique, déduit de l'analyse des composés carbonés dont on a déterminé la densité de vapeur, est égal à 12.
Le carbone, comme le bore et le silicium, fait exception à la loi de Dulong et Petit. Les chaleurs spécifiques de ces éléments n'ont aucune relation avec les poids atomiques déduits des considérations chimiques, qui sont plus certaines.
Cette différence entre les poids atomiques fournis par l'analyse des molécules carbonées volatiles et ceux auxquels conduisent les chaleurs spécifiques vient de ce que la loi de Dulong et Petit ne s'apphque qu'aux chaleurs spécifiques déterminées à des températures également éloignées du point de fusion des corps. Or le bore, le silicium, le carbone, ayant un point de fUsioQ si élevé que nous ne sommes pas arrivés à les fondre, leurs chaleurs spécifiques ne sont pas prises dans des conditions comparables & celles des autres
Si l'on détermine la chaleur spécifique du carbone à 500° et à 800°, on voit qu'elle va en augmentant et qu'elle tend de plus en plus à se rapprocher du chiffre théorique.
Composés oxygénés du carbone.
244. Acide oarbonique. — La combustion du charbon dans un excès d'oxygène donne naissance au gaz carbonique C0^ Ce corps est aussi appelé acide carbonique, mais ce n'est qu'un anhydride de l'acide normal GO'H* très peu stable, et qui aussitôt qu'on le met en liberté se dédouble en eau H*0 et anhydride carbonique CO*. A l'acide carbonique normal CO^H' correspondent des sels neutres et des sels acides :
rn/ONa m/ONa
^"\0H ^\ONa
BicarboDate Carbonate neutre
de sodium. de sodium.
245. Etat naturel. — Le gaz carbonique C0% plus ordinairement appelé acide carbonique, se rencontre en abondance dans la nature, soit combiné avec les alcalis (carbonates), soit libre, se dégageant des fissures du sol et des volcans en activité. Toutes les eaux potables en contiennent en solution; quelques-unes, comme les eaux de Vichy, de Seltz, en sont tellement riches qu'elles moussent à l'air.
Il se produit de l'acide carbonique en grande quantité par la respiration, par la combustion du charbon et des matières carbonées qui servent à l'éclairage et au chauffage *, par la fermentation alcoolique, ainsi
1. Un homme adulte brûle 13 grammes de charbon par heure et exhale environ 24 litres, c'est-à-dire 47- grammes d'acide car-
que par la déconiposition ignée des carbonates, comme dans la fabricatiun de la chaux par décomposition de son carbonate.
Dans les laboratoires ou dans l'industrie, on se procure l'acide carbonique en traitant, par l'acide chlorhydrique ou l'acide sulfurique, le carbouate de cbaux, si répandu dans la nature (craie, marbre blanc, pierre à bâtir).
cblQrhydriiiue. de culrigni. cnthanique.
'. Propriétés. — Le gaz carbonique est incolore, Mcoup plus dense que l'air, car sa densité est Wl,5421 : un litre d'acide carbonique pcse 1 gr. 966. En raison de cette densité, lorsqu'il se produit dans un lieu clos ou dont la ventilation est insufliaante, il s'accumule à la partie inférieure de l'atmosphère, comme dans les puits, les grandes cuves où le vin a fermenté. Les phénomènes qu'on observe dans la grotte dite du Chien, près de Naples, sont dus à la même cause; un honune s'y promène impunément, tandis qu'un chien y est asphyxié, la couche d'acide carbonique accumulée à la partie inférieure étant plus élevée que la taille du chien et n'atteignant pas celle de l'homme.
Le gaz carbonique n'est pas permanent ; il se liquéfie sous la pression de 36 atmosphères en un liquide incolore; en se volatilisant, l'acide carbonique liquide emprunte une telle quantité de chaleur, que la température s'abaisse à — 78", et qu'une partie de l'acide
bonique. Dans une Iieiire, un bec de gaz d'éclairage, débitauL 15S litres de gaz, fournit 138 litres d'acide carbonique: tO grammes de bougie versent dans l'air 14 litres d'acide carbanviv>Lï..
lui-même se solidifie en une matière légère et blanche comme de la neige. Écrasé entre les doigts, l'acide carbonique solide désorganise la peau, comme le ferait un fer rouge; mélangé avec de Téther, il produit un abaissement de température de 100** au-dessous de zéro qui permet de solidifier un kilogramme de mercure en quelques minutes.
Le gaz carbonique est soluble dans l'eau, qui en dissout son volume à la température et à la pression ordinaires; cette solubilité augmente avec la pression et à peu près proportionnellement à celle-ci. Les boissons gazeuses artificielles sont des liquides saturés, sous une forte pression, de gaz carbonique, qui s'en échappe avec eflFervescence aussitôt que la pression diminue. Al'ébuUition, ces solutions perdent tout leur acide carbonique; c'est pourquoi l'eau ordinaire, qui contient toujours un peu de carbonate de chaux dissous par l'acide carbonique, le laisse déposer à 400°. Ce carbonate calcaire forme la majeure partie des dépôts solides qui se fixent aux parois des chaudières à vapeur.
Les solutions aqueuses de gaz carbonique ont une saveur aigrelette qui fait rechercher les eaux gazeuses comme boissons rafraîchissantes; elles colorent en rouge le papier bleu de tournesol.
Un courant de gaz carbonique dirigé dans de l'eau de chaux donne un précipité de carbonate de chaux, qui disparaît par un excès de gaz en passant à l'état de bicarbonate de chaux qui est soluble.
Dirigé dans un tube de porcelaine rempli de charbon et chauffé au rouge, il se transforme en oxyde de carbone :
Acide
Charbon.
Oxyde
carbonique.
de charbon.
.e volume de l'oxyde de carbone produit est double celui du gaz carbonique.
Lorsqu'une almosphére est chargée de ce gaz, elle est impropre à la combustion et h. la respiration; une bougie allumée s'y éteint. Pour rendre respirable une telle atmosphère, on doit en chasser le gaz carbonique, soit par la ventilation, soit en jetant dans l'espace clos des quantités notables de lait de chaux qui absorde lide carbonique.
iiis. Action do gaz carbonique sur l'organisme. On a cru longtemps que le gaz carbonique est simiement irrespirable, mais qu'il n'agit pas sur l'organisme. Les expériences de M. Claude Bernard ont démontré que le gaz carbonique est délétère par luimême, car des oiseaux ne tardent pas à périr asphyxiés lorsqu'ils sont plongés dans une atmosphère plus riche en oxygène que l'air ordinaire, mais renfermant 13 p. 100 facide carbonique. L'asphyxie serait due non au mand'oxygène, mais à la surabondance d'acide carbole dans le sang veineux, qui ne peut s'en débardans un milieu déjà riche en acide carbonique. gaz carbonique est également absorbé par la des oiseaux périssent lorsque leur corps est dans du gaz carbonique, tandis que leur tête ive dans l'air ordinaire. Ils présentent des sympd'excitation bientôt suivie d'insensibilité. gaz carbonique a été essayé comme anesthésique, mais son emploi ne présente aucun avantage.
247. Carbonates. — L'acide carbonique donne naissance à deux séries de sels, il est bibasique; le carboneutre de potasse est CCK' ; le bicarbonate ou \ OK
3 sont décomposés par les acides avec ô.fe%îi%a- - ciiiuiE i.vona. W>
ment de gaz carbonique; les carbonates alcalins sont solubles dans l'eau, indécomposables par la chaleur : les carbonates terreux et métalliques se décomposent en acide carbonique et en oxydes terreux ou métalliques par la calcination; ils sont insolubles dans l'eau. Les bicarbonates sont solubles, ils se transforment en carbonates neutres par l'ébuUition de leur solution aqueuse :
^(^ I ol) = ^ { OK + ^^' + ^^^
Bicarbonate Carbonate Gaz Eau.
de potasse. neutre. carbonique.
248. Oxyde de carbone GO (carhonyle), — On prépare ce corps, véritable radical de Tacide carbonique :
1^ En chauffant dans un ballon de l'acide oxalique avec 5 à 6 fois son poids d'acide sulfurique, et dirigeant le gaz dans un flacon renferms^nt une solution de potasse pour retenir l'acide carbonique ; l'acide oxalique se décompose en eau, acide carbonique et oxyde de carbone :
C20*H2 = H80 + C02 + ce
Acide Eau. Gaz Oxyde
oxalique. carbonique, de carbone.
^ En chauffant du ferrocyanure de potassium pulvérisé avec 8 à 40 fois son volume d'acide sulfurique concentré; l'acide cyanhydrique qui se forme est décomposé, par l'excès d'acide sulfurique, en oxyde de carbone et sulfate d'ammoniaque :
2CAzH + S0*H2 + 2H»0 = S0*(AzH*)2 + 200
Acide Acide Ean.r Sulfate Oxyde
cyanhydrique. sulfurique. d'ammoniaque. de carbone.
L'oxyde de carbone se forme toutes les fois que le charbon Lrùle en présence d'une quantité insuflîsanle d'air. Il est gazeux, incolore, inodore, permanent; il brûle avec une flamme bleue en produisant de l'acide carbonique. Cette affinité de l'oxyde de carbone pour l'oxygène est telle, qa'à. une température élevée il se comporte comme réducteur â l'égard des oxydes métalliques; aussi prend-il part aux phénomènes qui se passent dans les hauts fourneaux en enlevant l'oxygène à l'oxyde de fer, Chauiré à 100" en vase clos avec la potasse caustique, il s'y combine ; on a réalisé ainsi la synthèse de l'acide formique (Berthelot) :
Iious l'influence des rayons solaires, il s'unit au ore, en donnant du chlorure de carbonyle ou oxychlorure de carbone COCl'; la formule de ce corps montre que l'oxyde de carbone CO est un groupement diatomique.
Une dissolution ammoniacale de chlorure cuivreux absorbe facilement l'oxyde de carbone.
Pour doser l'oxyde de carbone dans l'air, on dirige un volume donné d'air préalablement privé de gaz carbonique, dans un tube de verre chauHë au rouge et plein d'oxyde de cuivre, en communication avec un tube de Liebig rempli de potasse et dont le poids est connu.
L'oxyde de carbone est alors transformé par l'oxyde de cuivre en acide carbonique qui est recueilli par le tube de Liebig; l'augmentation de poids de ce tube indique la quantité d'acide carbonique provenant de la transformation de l'oxyde de carbone, et par suite le poids de celui-ci.
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249. L'oxyde de carbone est délétère ; un lapin succombe au bout de vingt-trois minutes dans une atmosphère chargée d'un 45« de son volume d'oxyde de carbone. Il est le principal agent de l'empoisonnement dans les asphyxies causées par le charbon.
Claude Bernard a expliqué le mécanisme de cet empoisonnement, il a fiait voir que l'oxyde de carbone a plus d'affinité que l'oxygène pour l'hémoglobine, matière colorante rouge des globules du sang; si l'on agite en effet du sang avec de l'oxyde de carbone, celui-ci déplace l'oxygène volume à volume.
M. Gréhant a reconnu que le sang d'un animal vivant absorbe de l'oxyde de carbone lorsque la proportion de ce gaz dans l'air est égale à fj^., à ^, et même à 4ï^, mais la mort n'a lieu que par des proportions plus grandes. Un chien meurt dans un mélange qui renferme 2^ d'oxyde de carbone. Lorsqu'un animal, partiellement empoisonné par l'oxyde de carbone, respire ensuite de l'air pur, l'oxyde de carbone est éliminé en nature par les poumons, mais ne l'est complètement qu'après plusieurs heures (Gréhant).
250. Chlorure de carhonyle COCP. — Volumes égaux de chlore et d'oxyde de carbone s'unissent sous les rayons directs du soleil, en donnant le chlorure de carhonyle ou oxychlorure de carbone. Celui-ci n'est liquéfiable que lorsqu'il est absolument pur; il bout alors à 8° et se convertit en un gaz d'une odeur suffocante, se comportant à l'égard des réactifs comme un chlorure d'acide ; avec l'eau, il se décompose en acide carbonique et en acide chlorhydrique :
COCl» + H20 = CO* + 2HCi
Chlorure Eau Acide Acide
de carbonyle. carbonique, chlorhydrique.
raité par l'alcool, il donne de l'acide chlorhydriqne
cde Véther chtoroxijcarboniq^ie ^^CAr'in^ liquidi
incolore, d'une odeur suffocante, bouillant à 94",
composahle par l'eau en alcoql, acide carbonique i
acide chlorhydrique.
251, Sulfure de carbone CS'. — Le sulfure de carbone, analogue par sa constitution à l'acide carbonique CO', se produit lorsque le soufre est ajouté peu k -, peu à du charbon incandescent. Il est liquide, neutre^» mobile, très réfringent, doué d'une odeur fétide; densité à IS- est de 1,271 ; il bout îi 4^°. Il brfile à Fair^J avec une Oamme bleue, en donnant du gaz carbonique I et du gaz sulfureux :
11 dissout le soufre, le phosphore, le camphre, les huiles grasses, les huiles essentielles, les résines, le caoutchouc. L'industrie consomme de grandes quantités de sulfure de carbone pour la vulcanisation du caoutchouc et par l'extraction des huiles grasses restées dans les tourteaux des plantes oléagineuses.
Le sulfure de carbone CS^ se combine aux sulfures alcalins pour donner des combinaisons, les sulfo-carhonates, qu'on peut comparer aux carbonates.
1 prépare industriellement le sulfo-carbonate dol kBsium, qui est employé pour combattre le phyl--l
SILICIUM
252. Le silicium est très répandu dans la nature, à l'état de combinaison oxygénée, la silice ou acide silicique, qui est tantôt libre, tantôt combinée avec les bases pour constituer les silicates.
Le silicium se présente, comme le carbone, sous divers états allotropiques ; il est amorphe, graphitoïde ou cristallisé en octaèdres comme le diamant.
Le silicium a été découvert par Berzélius, qui l'obtint à l'état amorphe ; pour le préparer, on chauffe au rouge ïe fluorure double de silicium et de potassium Si FPK^ avec un excès de ce dernier métal; il se forme du fluorure de potassium que l'on enlève par des lavages à l'eau, et le silicium mis en liberté reste à l'état pulvérulent.
Si l'on chauffe le fluorure double de silicium et de potassium avec un excès d'aluminium, le silicium mis en liberté se dissout dans l'aluminium en excès et v cristallise par le refroidissement. Le culot d'aluminium mélangé de silicium graphitoïde est traité successivement par l'acide chlorhydrique bouillant et par l'acide fluorhydrique, qui dissolvent tout le métal et laissent des lames hexagonales de silicium graphitoïde (H. Sainte-Glaire Deville).
Enfin, en réduisant le fluorure double de potassium et de silicium par un mélange de zinc et de sodium, le silicium mis en liberté se dissout dans le zinc et s'en sépare en cristaux d'un gris d'acier, octaédriques comme le carbone cristallisé, doués de l'éclat métallique ; on les isole en dissolvant le zinc dans l'acide chlorhydrique.
Le poids atomique du silicium, déduit de l'analyse
et de la densité de vapeur du chlorure de silicium, est de 28 (Gaudin), Son symbole est Si.
Le silicium amorphe brûle dans l'oxygèue sec et se convertit en silice. Les deux modifications cristallisées sont incombustibles et peuvent être chaufTées au rouge blanc dans l'oxygène pur, sans s'osyder.
Le silicium est presque inattaquable par les acides; au rouge sombre, le gaz chlorhydrique le transforme en cliloro-hydrure ou cblorhydrine SiCl'H ; le chlore au rouge naissant s'y combine et donne le chlorure SiCl'.
253. ChlorureB de silicium. — On en connait deux, la chlorhydrine ou chlorhydrure SiCl'H, et le tétrachlorure de ailiciamSiCl*. La chlorhydrine SiCl'H, appelée aussi silicl-chloroforme , à cause de son analogie de composition avec le chloroforme CCl'H, a été signalée pour la première fois par Wœhler. MM. Friedel et Ladenburg l'ont obtenue à l'état de pureté, en chauffant le silicium dans un courant de gaz chlorhydrique • sec, à une température inférieure au rouge, en ont décrit les propriétés et ont fixé sa formule. ■.C'est un liquide bouillant à 34", que l'eau décompose e chlorhydrique et silice.
B tétrachlomre de silicium SiCl* peut s'obtenir par
Stion du chlore sur le silicium chauffé ait rouge naissant, mais on le prépare plus facilement au moyen de la silice. On mélange intimement de la silice gélatineuse et du ciiarbon, on calcine, puis on cliauffe au rouge dans un courant de chlore sec ; on recueille le liquide dans des ballons fortement refroidis.
C'est un liquide incolore, bouillant à 50°, d'une densité de '1,52, que l'eau décompose, comme la chlorhydrine SiCl'H, en silice et acide chlorhydrique.
A ce chlorure SiCl' correspond le gaz hydrogène silicie SiH'; préparû par l'action de l'acide c\i\ot\\'jàï\o^ i
^H.C'est
mt'"
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sur le siliciure de magnésium, il est mélangé d'un excès d'hydrogène et s'enflamme spontanément à l'air (Buffet Wœhler). Il a été obtenu â l'état de pureté et analysé par MM. Friedel et Ladenburg, D'après ces chimistes, l'hydrogène silicié pur n'est spontanément inflammable que sous une pression réduite, ou sous l'action d'une faible chaleur.
254. Silice (acide siliciqtie, anhydHde silicîque) SiO'. — La combinaison oxygénée du silicium, la silice, est une des matières les plus répandues à la surlàce du globe, soit hbre, soit en combinaison, formant !es silicates d'aluminium ou argiles , les silicates doubles de potassium, aluminium, calcium, etc.
Elle se présente tantût à l'état cristallisé, tantôt à l'état .amorphe, offrant les aspects les plus variés.
Cristallisée, elle constitue le quartz, dont il existe diverses sortes. Le quartz transparent et incolore, ou cristal de roche, est de la silice parfaitement pure. Sa forme générale est celle d'un prisme à six pans surmonté par une pyramide ît six faces. Sa densité est de 2,6; il est assez dur pour rayer le verre ; il possède la double réfraction et le pouvoir rotatoire.
Diverses variétés de quartx sont colorées : tels sont le quartz améthyste, qui est violet, le quartz enfiimé, etc. ,
Les grès, la pierre à fusil ou silex pyromaque, les agates, les calcédoines, le sable quartzeux sont constitués par de la sihce amorphe.
On trouve, en outre, dans la nature, divers minéraux formés de silice hydratée : tels sont l'opale, l'hydrophane, la geysérile.
On obtient, dans les laboratoires, l'anhydride silicique pur et amorphe en fondant 4 parties de carbonate de sodium et une partie de sable siliceux ; oti reprend
par l'eau bouillante le silicate de sodium formé, et l'oQ précipite la solution par l'acide chlorhyilrique. 11 se sépare de la silice hydratée à l'état d'une niasse gélatineuse; on évapore le tout à siccilé, on chauffe à 100°, et le résidu insoluble de silice anhydi-e est lavé avec de lU bouillante. Après dessiccation, elle constitue une idre blanche, amorphe.
Il existe plusieurs hydrates de silice ou acides sili- "ciques; l'un d'eux, SiO^H', se produit dans la décomposition de i'éther silicique par l'air humide ; il est en niasses dures et vitreuses.
Les autres hydrates de silice représentent des acides polysiliciques, résultant de l'union de plusieurs molécules de l'acide SiO'H', avec élimination d'un certain nombre de molécules d'eau; ainsi, la silice gélatineuse simplement desséchée dans le vide renferme 3SiO',H'0. Elle est formée par l'union de 3 molécules .d'acide sUicique SiO*H' avec élimination de 2 raolé-
t peut la considérer comme formée par l'union ) molécule d'acide silicique SiO'H' et de deux pécules de silice anhydre SiO' :
3SiOS,H«0 = SiO'Ha + 2PiO'.
255. Toutes les variétés de silice sont infusibles au feu de forge, fusibles au chalumeau à gaz oxy-hydrique, irréductibles par le charbon et par les métaux, inattaquables par les acides, excepté par l'acide fluorhydrique. Toutes se combinent aux alcalis ou décomposent les carbonates alcalins, à la température rouge, pour e transformer en silicates.
Les solutions alcalines dissolvent facilement les' hydrates siliciques, plus difficilement la silice anhydre, et paraissent à peine agir sur la silice cristallisée.
256. Fluorure de silicium, SiFl^ — On traite dans un ballon de verre un mélange de quartz pulvérisé et de fluorure de calcium par l'acide sulfurique concentré. Il se dégage un gaz incolore, le fluorure de silicium SiFl*, dont la seule réaction intéressante est de se décomposer par Teau en silice gélatineuse et en hydrofluorure de silicium SiFl'H*, qui, se comportant comme un acide, est désigné sous le nom d'acide hydrofiuosilicique ou fiiu)silicique.
3SiFl* +
Si08
+ 2SiF16H«
Fluorare
Eao.
Silice.
Acide
de iilicium.
hydrofluosiliciqae.
On le prépare en dirigeant un courant de fluorure de silicium dans l'eau : pour que la silice gélatineuse, qui se produit en même temps, n'obstrue pas le tube de dégagement, on fait plonger celui-ci dans du mercure, de telle sorte que le fluorure de silicium ne se décompose au contact de l'eau qu'après avoir traversé le mercure (fig. 38).
Quand le liquide est pris en masse par la formation de silice gélatineuse, on jette la gelée sur un linge, et l'on recueille le liquide, qui est une solution d'acide hydrofluosilicique. La composition de ce corps a été déterminée par l'analyse de ses sels; quand on concentre sa solution, il se décompose en silice et acide fluorhydrique :
SiFi«H2
= Si02
Relations du carbone et du silicium
[('existence d'un iluorure de bore BoFF, d'un acide
idrofluotorique, les analogies de l'acide boriijue avec
1 silicique, l'existence' des polyborates et des polysilicates ont longtemps rapproché le bore du silicium; mais, ainsi que nous l'avons dit, ces deux éléments ne peuvent être réunis dans une même famille, car leur puissance de saturation est différente; le bore, ne se combinant qu'à 3 atomes de chlore, est triatomique, tandis que ie silicium fixe i éléments mono atomiques, comme le montrent ses combinaisons. C'est entre le carbone et le silicium que les analogies sont étroites. Ils se présentent sous les mêmes états allotropiques; ils fournissent Je même ordre de combinaisons, et ils peuvent être représentés par les mêmes formules générales; il sulïit de jeter un coup d'œil sur ~ne tableau suivant :
CH* SiH*
Hydrogène carboné.
Hydrogène silicié.
ca*
sia*
Chlorare
Chlorare
de carbone.
de silicium.
CC13H
SiasH
Chloroforme.
Chlorhydrine silioique.
Si02
Anhydride' carbonique.
Anhydride silicique.
CSâ
SiS2
Salfare
Sulfure
de carbone.
de silicium.
C'est surtout par les beaux travaux de M. Friedel sur le silicium que ces analogies, soupçonnées depuis longtemps, ont été mises hors de doute. Ce savant chimiste a montré que le silicium peut remplacer le carbone dans certaines combinaisons, et qu'il fournit des dérivés aussi complexes que ceux de la chimie organique.
Bien entendu que ces relations n'impliquent pas la ressemblance des propriétés physiques ; de même que nous avons rapproché l'anhydride azoteux, corps instable, de l'anhydride antimonieux, de même l'analogie des formules et du rôle chimique nous permet de rapprocher le gaz carbonique de la silice infusible.
258. A la famille du carbone et du silicium, on pourrait rattacher, quoique d'une manière moins étroite, l'étain, qui, par certaines de ses combinaisons, se rapproche du silicium. Effectivement, l'étain fournit un acide stannique, un anhydride stannique, un chlorure
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que Ton peut comparer aux dérivés correspondants du silicium.
SiCl*
SnCi*
Chlorure de silicium.
Chlorure stannique.
Si02
SnQî
Anhvdride silici([ue.
Bioxyde d'étain (anhydride stannique)
SiO:»H2
Sn03H2
Acide siUciffue.
Acide • slannique.
De plus, il exisle des hydrates stanniques correspondant aux hydrates siliciques et dérivant de l'union de plusieurs molécules d'acide stannique avec élimination d'un certain nombre de molécules d'eau; tel est Tacide métastannique Sn^O**H* , représentant 5 molécules d'acide stannique moins 4 molécules d'eau. Enfin les stannates et les polystannates ont beaucoup de ressemblance avec les silicates et les polysilicates.
Ces diverses considérations pourraient nous engager à étudier l'étain après le silicium. Mais, d'autre part, l'étain présente toutes les propriétés physiques cjui caractérisent les métaux proprement dits; et surtout il forme avec l'oxygène un oxyde, l'oxyde stanneux SnO, dont l'hydrate SnO*H^ se comporte comme une véritable base, faisant la double décomposition avec les acides pour fournir des sels.
L'étain est donc un corps intermédiaire entre les métaux et les métalloïdes ; mais son caractère de fournir un hydrate basique nous paraît plus important et nous détermine aujourd'hui à l'étudier avec les métaux.
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CLASSIFICATION DES MÉTALLOÏDES
259. D'après les relations que nous avons constatées entre les métalloïdes, nous pouvons les classer en familles naturelles, en remarquant que dans chaque famille il est certains éléments qui'Tprésentent plus d*analogies entre eux qu'avec leurs congénères et constituent, pour ainsi dire, des sous-familles ou des groupes. Nous l'indiquons en séparant les groupes par des traits :
1'" famille. — Hydrogène. — Chlore, Brome, Iode. — Fluor.
2« -T- Oxygène. — Soufre, Sélénium, Tellure.
3® — Azote. — Phosphore, Arsenic, Antimoine. —
Bismuth.
4* — Bore.
5' — Carbone, Silicium.
260. Atomicité. — Les éléments de chacune de ces familles, en se combinant à l'hydrogène, en fixent un nombre d'atomes différent, GIH, 0H% AzHS CH'; ils présentent donc vis-à-vis de l'hydrogène une puissance de combinaison différente, appelée atomicité ou valence, et on exprime cette différence d'atomicité en disant qu'ils sont monoatomiques, diatomiques, triatomiques, tétratomiques, suivant que leur atome fixe 4, 2, 3 ou 4 atomes d'hydrogène. Au lieu des expressions monoatomiques ^ diatomiques^ etc., on emploie aussi les expressions : univalents^ bivalents, tnvalents, quadrivalents, etc.
Puisque dans l'acide chlorhydrique un atome de chlore se fixe à un atome d'hydrogène, ces deux éléments se saturent réciproquement, ils s'équivalent, ils sont l'un et l'autre monoatomiques ou univalents. Par conséquent, la puissance de saturation d'un élément
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pourra aussi bien se déLlgire fie ses combinaisons avec le chlore, comme le montrent les composés suivants : BrCl clilorure de brome, OC!' anhydride hypochloreux, PhCl' trichlorure de phospiiore, SiCl' létrachlorure de silicium.
Ainsi le bore ne s'unit pas à l'hydrogène, et son atomicité est déduite du trichlorure de bore BoGl% qui le montre comme un élémenl tnatomique.
L'atomicité d'un élément n'est pas absolue ; de l'examen d'une de ses combinaisons, on ne peut impliquer qu'il se combine aux autres éléments avec la môme puissance de saturation.
Le phosphore ne se combine pas à plus de trois atomes d'bydrogène; c'est ainsi que l'hydrogène phosphore PhH', dans lequel le phosphore est triatomique, ne peut flxer d'autres atomes d'hydrogène. Mais le phosphore donne deux cJilorures PhCl\ PhCP, et l'on voit, d'après la formule du pentachlorure, que vis-àvis du chlore le phosphore fonctionne comme élément pentatomique. Dans le trichlorure de phosphore, il n'est pas saturé et peut s'unir soit à deux atomes de chlore monoatomique pour donner du pentachlorure PhC[\ soit à un atome d'cjsygène diatomique, ce qui fournit l'oxychlorure de phosphore PhCl'O.
De même, relativement il l'hydrogène, le phosphore est saturé dans PhEP; mais il peut épuiser sa puissance de combinaison vis-à-vis d'autres éléments. C'est ainsi que l'hydrogène phosphore s'unit i\ l'acideiodhydrique et donne l'iodure de pbosphonium PhH'I, dans lequel le phosphore est pentatomique.
Certains éléments peuvent donc manifester deux puis- 1 sances de combinaison différentes : l'azote, l'arsenic, -V"^' le phosphore, l'antimoine, sont triatomiquea et penta- l tomiques suivant les éléments avec lesivi&Vs "fe ç,w*.\
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en rapport et suivant les conditions de la réaction : ils ne présentent jamais une autre atomicité.
L'oxygène et les éléments de sa famille sont diatomiques; dans quelques combinaisons, ils fonctionnent cependant comme tétratomiques : tel est le soufre, qui est tétratomique dans plusieurs de ses dérivés.
Le bore est seulement triatomique. Le carbone est diatomique et tétratomique; il est diatomique dans l'oxyde de carbone GO, et tétratomique dans l'acide carbonique GO*.
L'atomicité ou valence d'un élément est donc la puissance de combinaison qu'il présente vis-à-vis des autres éléments, puissance de combinaison que l'on mesure par les composés qu'il fournit avec les éléments monoatomiques, hydrogène, chlore, brome ou iode.
Dans l'écriture chimique, on se sert souvent de traits ou de chiffres romains pour indiquer l'atomicité des éléments.
Cl' Chlore, monoatomique.
0" Oxygène, diatomique.
Bo"' Bore, triatomique.
Siiv Silicium, tétratomique.
Pli^ Phosphore, pentatomique.
261. La connaissance de l'atomicité des éléments nous permet d'entrer dans une étude qu'on avait jusqu'alors considérée comme inabordable, la position relative des éléments dans une molécule. Déterminer cette position relative, c'est établir ce qu'on appelle une formule de constitution. Dans Tacide chlorhyilrique HCl, il est évident que l'atome d'hydrogène est uni au chlore, et toutes les combinaisons analogues, formées par deux éléments monoatomiques, BrCl chlo-
rure de Itrome, Agi iodura d'argeut, KBr bromure da potassium, appartiennent au même tj'pe que l'adde; chlorhydrique.
Dans l'eau H'O, les deux atome» d'hydrogène ngi peuvent pas être unis l'un à l'autre, car ils n'auraientS plus de puissance de combinaison; ils sont donôT réunis dans la même molécule par l'intermédiaire àeM l'oxygène, auquel ils sont l'un et l'autre combinés. La C formule de constitution de l'eau H-O-H exprime ce mode d'union. De môme, dans l'acide hypochloreux HGIO, le chlore et l'hydrogène ne sont pas unis directement, car ils donneraient de l'acide chlorhydrique, corps saturé qui ne fixerait pas de l'oxygène; mais ilsj sont l'un et l'autre unis à cet atome d'oxygène, qui s sature par un atome d'hydrogène et par un atome de I chlore; la constitution de l'acide hypochloreux i donnée par la formule H-O-GI. L'acide hypochloreuxl est donc constitué comme l'eau et appartient au méme'.a type que celle-ci.
Puisqu'un atome diatomique comme l'oxygène s sature en fixant 2 atomes monoatomiques, il peut éga— 1 lement se saturer en se substituant à ces 2 atomes dans J une molécule. Ainsi, dans le perchlorure de phosphore! PhCP, le phosphore est saturé par 5 atomes de chlore; il est également saturé dans l'oxychlorure de phosphore J PhOGI", oii un atome d'oxygène diatomique a remplacé! 2 atomes de chlore, et l'oxygène a lui-même sa puissance-! de combinaison satisfaite, puisqu'il est uni au phosphore J à la place de 2 atomes de chlore. La formule de consti-a
tution de l'oxychlorure de phosphore Ph'
comment sont disposés les atomes d'oxygène et de j
dilore dans la molécule, oii ils ne sont pas unis entre I
a., mais fixés h l'atome de phosphore pewXaA.Qnttop.a J
Ce sont là des formules de constitution simples dans lesquelles un seul élément fixe tous les autres; il en est de plus complexes. Déterminons en effet la formule de l'acide phosphorique PhO*H', sachant que l'atomicité maximum du phosphore est égale à 5 : comment y sont unis 4 atomes diatomiques et 3 atomes monoatomiques?
Nous y arrivons en rappelant la formule H-O-H
de l'eau, celle de Toxychlorure de phosphore Ph^ | ^.g
et la transformation de l'oxy chlorure de phosphore en acide. phosphorique par l'action de 3 molécules d'eau. Dans cette transformation, chacun des 3 atomes de chlore enlève un atome d'hydrogène à chacune des 3 molécules d'eau pour former de l'acide chlorhydrique, et la molécule d'eau H-O-H, en perdant un atome d'hydrogène, laisse un groupe d'éléments 0-H, incomplet, non saturé, monoatomique, puisqu'il reste vacante une place qu'occupait un atome d'hydrogène. Ce groupe d'éléments, groupe monoatomique, vient prendre dans l'oxychlorure de phosphore la place d'un atome de chlore, ce qui nous donne la formule de constitution de l'acide phosphorique :
Phv
I ^j3 -f 3 (H-O-H) = 3HC1 -f Phv
Oxychlorure Eau. Acide Acide
de phosphore. chlorhydrique. phosphorique.
l 0" La formule Ph^ j /^tju» analogue à celle de roxychlo-
rure de phosphore, montre que dans l'acide phosphorique le phosphore pentatomique est saturé par 3 grou-
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pes OH' monoatomiques et par un atome d'oxygène diatomique.
Nous en concluons que les éléments se saturent non seulement par d'autres éléments, mais encore par des groupes, des radicaux d'atomicités diverses, déterminées par la non-saturation des corps contenus dans ces groupes. La monoatomicité du groupe OH est due à ce que l'élément diatomique 0 n'y est qu'à moitié j saturé.
Nous ne pouvions passer sous silence les formules de constitution, conséquence immédiate de l'atomicité, et qui sont un des progrès les plus récents de la science. Néanmoins, nous n'aurons à en faire qu'un usage restreint dans ce li^Te. Dans l'enseignement élémentaire de la chimie minérale, il n'est pas essentiel de développer les formules de constitution; elles ont moins d'utilité pratique que dans la chimie organique, où un petit nombre d'éléments fournit une si grande variété de combinaisons *.
1. Pour compléter ces notions sur l'atomicité et connaître l'application de ce principe à l'étude de's dérivés du carbone, voyez Chimie organique élémentaire , pages 2 à 8.
MÉTAUX — ALLIAGES — SELS
Des métalloïdes et des métaux. — Oassiflcalion des métaux. — Propriétés physiques. — Poids atomiques des métaux. — Alliages. — Des sels. — Sels ni&utres, acides, basiques. — Nomenclature des sels.' — Propriétés générales des sels. — Dissolution. — Sursaturation. — Lois de Berthollet.
262. Des métalloïdes et des métaux. — La division des corps simples en métalloïdes et en métaux est basée sur un ensemble de propriétés chimiques et physiques; mais, comme toutes les classifications que nous tentons d'étabhr dans les choses de la nature, cette division ne saurait être rigoureuse. Il n'y a pas entre ces deux classes de corps une démarcation brusque ; quelques éléments participant des uns et des autres servent pour ainsi dire de transition.
Les métaux ont l'éclat dit métallique ; ils sont bons conducteurs du calorique et de l'électricité, tandis que les métalloïdes sont dépourvus d'éclat et ne conduisent ni la chaleur ni l'électricité. Ces propriétés n'ont rien d'absolu, car elles appartiennent également à l'antimoine et au bismuth.
Les meilleurs caractères distinctifs sont ceux qu'on peut tirer des réactions des éléments et des combinaisons qu'ils fournissent avec l'oxygène. Ils reposent sur la définition des bases et des acides.
■Tous les oor|)3 dits métalloïdes, en se coiubinant fcec l'oxygène, donnent, outre des oxydes neutres, un tain nombre de dérivés qui, en fixant les éléments b l'eau, se convertissent en acides, tels que : l'oxyde fs soufre SO' ou anhydride sulfurique, qui, par fixation Wune molécule d'eau, se convertit en acide sulfurique O'H'; l'oxyde de phosphore, dit anhydride phospho- Hque Ph'O^, qui, en tixant de l'eau, passe à l'étal d'acide phoaphorique. Ils ne donnent pas d'oxydes ou d'hydrates d'uxydes se corapurtant comme des bases, excepté le bismuth, qui est intermédiaire entre les ^..«Détaux et les métalloïdes.
En outre, les combinaisons hydrogénées des métal-
i suivants : chlore, hrome, iode, fluor, soufre,
fiénium, tellure, fonctionnent elles-mêmes comme
Les métaux, au contraire, fournissent tous un cernnombrede combinaisons oxygénées qui donnent, . s'unissant à l'eau, des hydrates renfermant de lydrogène comme les acides, mais possédant des
mpriétëa opposées à celles des acides; tels sont ;
roxyde de pntassiuni K'O. auquel correspond l'hydrate
; l'oxyde de baryum BaO et son hydrate BaO'H'.
a oxydes et ces hydrates sont des bases; ils font la
rtible décomposition avec les acides, par ueutraU-
ition réciproque, en donnant naissance à des sels et ettant rie l'eau en liberté :
Notons cependant qu'outré ces dérivés basiques les métaux fournissent aussi des dérivés très riches en oxygène, qui fonctionnent comme acides; tels sont : l'acide chromique, l'acide manganique, l'acide plombique.
Mais le caractère principal des métaux, nous le répétons, c'est de former toujours avec l'oxygène un certain nombre de combinaisons dont les hydrates fonctionnent comme bases.
Enfin il est à remarquer que, à l'exception du bismuth et du bore, tous les métalloïdes se combinent à l'hydrogène; que ces combinaisons sont définies, stables, tandis que les métaux se rapprochant de l'hydrogène par leur caractère électro-positif s'y combinent rarement ; on ne connaît que l'hydrure de cuivre, l'hydrure de zinc, composés peu stables et se détruisant déjà au-dessous de 400°.
Les chlorures métalliques sont insolubles dans Teau ou solubles sans altération, ou décomposés par l'eau ; les chlorures des métalloïdes sont tous décomposés par Feau, en donnant des oxychlorures ou des dérivés oxygénés jouant le rôle d'acides.
263. Classiâcation des métaux. — Pour les métaux comme pour les métalloïdes, il est difficile d'arriver à une classification rigoureuse qui, ne masquant aucune relation, satisfasse complètement l'esprit. Longtemps on s'est contenté de la systématisation due à Thenard, qui rangeait les métaux suivant leur affinité pour Toxygène à diverses températures, et la résistance que les oxydes ainsi formés opposaient à la réduction. Cette classification, qui a rendu de grands services à la science, ne saurait être conservée, parce qu'elle méconnaît les analogies naturelles des métaux. Fondée sur une seule propriété des métaux, elle est artificielle.
^^nnme en botanique le système de Linné, basé :^url^H ^^^pils caractères tirés des étamines. fl
^^^UjBS métaux, comme les métalloïdes, présentent ugj ^^^Bssance de combinaison, une atomicité diiïérentf^| ^^^Pmme base de classification, on peut adopter la coajB ^^Bdération de l'atomicité; elle respecte plus lea anaiôfl gies naturelles que le système de Thenard; mais ellU n'est pas entièrement satisfaisante et ne saurait fairtB ressortir toutes ces analogies. Les métaux, en effet, ont des liens de parenté complexes; tel métal par une série de composés est voisin de tel autre, tandis qu'il I^^B rapproche d'un troisième par un autre ensemble d^ ^^^■etions. jM
^^^Bjos classifications, étant forcément linéaires, n^| I^^K^nt jamais à l'abri de toute critique; à mesure qx^Ê nous étudierons les métaux, cette vérité s'imposer|fl vivement à notre esprit. S
Les métaux ne fournissant qu'un petit nombre A^Ê composés hydrogénés, c'est par leurs chlorures qu^| nous mesurerons leur atomicité. Les uns fixent u^M seul atome de chlore, d'autres en fixent 2; il en es^Ê qui s'unissent à -i, à 6 atomes de chlore, etc. ■
Nous commencerons donc par grouper les métauSM en grandes divisions établies d'après leur difîérentfll puissance de combinaison. Mais, dans chaque embranchement ainsi déterminé, il existe des familles naturelles caractérisées par un ensemble de propriétés voisines, par une analogie de réactions, qu'il seraiLfl superflu d'indiquer en ce moment, et que nous téronsfl ressortir avec soin après avoir passé en revue léâH rtifTérents membres de ces familles. ■
C'est alors seulement que nous pourrons exposer la.l lE^ das-sification des métaux avec plus d'avantage. I
^^l^our le moment, nous nous contenteTOn?. it ÔLÏiwoBM
la liste des métaux que [nous avons à étudier, rangés d'après leur parenté et suivant Tordre adopté dans ce livre :
Métaux monoatomiques.
Potassium, Sodium, Lithium, Rubidium, Gsesium. — Ammonium. — Argent.
Métaux diatomiques.
Baryum, Strontium, Calcium. — Plomb.
Magnésium, Zinc.
Cuivre, Mercure.
Fer, Chrome, Manganèse, Cobalt, Nickel. — Aluminium '.
Métal triatomique.
Or.
Métaux tétratomiqites .
Étain. — Platine.
Il existe aussi des métaux hexatomiques dont les chlorures ont pour formule générale RGl^ ; tels sont le rhodium, l'iridium, le molybdène; ils n'ont pas assez d'intérêt pratique pour que nous en fassions l'histoire.
264. Propriétés physiques des métaux. — Les propriétés physiques des métaux présentent un grand intérêt, surtout au point de vue de leurs applications usuelles.
Excepté le mercure, qui est liquide à la température ordinaire, tous les métaux sont solides, cristallisables, et la plupart cristallisent dans le système cubique.
Opacité. — Examinés sous une épaisseur moyenne, ils sont opaques; en feuilles très minces, ils sont
1. Nous verrons plus loin pourquoi Faluminium ne peut être ïjéparé du fer, quoiqu'il ne fournisse pas de chlorure AlCl^. ni aucun dérivé dans lequel l'atome d'aluminium puisse être considéré comme diatomique.
transparents. Une feuille d'or battu, collée sur une laméfl de verre, laisse passer une lumière verdâtre complâ^ mentaire de la couleur jaune du métal vu par rétlexinii.
Ils présentent l'éclat métallique; réduits en poudre, ils paraissent ternes, mais reprennent leur éclat par le frottement exercé à l'aide d'un corps dur. J
Couleur. — Presque tous sont blancs, plus ou moion teintés de nuances diverses; l'argent est d'un blancfl jaunâtre, le zinc d'un blanc bleuâtre ; il n'y a de coloréM que le cuivre, qui est rouge, l'or et le strontium, qufl sont jaunes. Si l'on fait réfléchir plusieurs fois, sur lafl surface d'un métal, un même faisceau de lumièrefl blanche, de manière que l'absorption des rayons eoiiM plus complète, l'argent paraît jaune, l'or rouge et ItuM cuivre écarlate. M
Densité. — La densité des métaux est très variableij elle est généralement d'autant plus grande que le»l poids atomiques sont plus élevés, sans être toutefois proportionnelle h ces poids atomiques; ainsi le sodiuml est plus dense que le potassium et cependant possède! un moindre poids atomique. I
La plupart des métaux usuels, zinc, fer, cuivre, oafl une densité qui varie entre 7 et 9. Le platine et l'iri J dîum sont les plus denses de tous les métaux; la den- J site du platine laminé est de 21,5. I
Pointu de fm^ion. — Le point de fusion des métaux^l est très variable; lemercureestsolideà40''au-ilessousl de zéro ; le potassium fond à 96", le plomb à 315», le I zinc à 410", l'argent vers 1000", le fer forgé vers 1500°, J l'iridium à environ 2500". I
Plusieurs sont assez volatils pour qu'on puisse uti- I User cette volatilité dans leur obtention; le mercui'e I bout à 360", le sodium à 860", le magnésium et le zinc w vers 1000". 1
Conductibilités — La conductibilité relative des métaux pour la chaleur, déterminée par MM. Wiedemann et Franck, est donnée dans le tableau suivant, rapportée au chiffre 100, exprimant la conductibilité la plus grande, celle de l'argent :
Argent 100
Cuivre 79,3
Or 33,2
/ / Zinc 19,3
sL / Fer 11,9
/ I Plomb 8,3
} Platine 8,4
(y est à cause de la grande conductibilité du cuivre pour la chaleur que l'on se sert d'appareils en cuivre pour opérer des distillations et des évaporations rapides.
Malléabilité, ductilité. — Les métaux présentent plus ou moins de facilité à être réduits en lames ou étirés en fils. D'après leur malléabilité, c'est-à-dire la propriété qu'ils ont d'être réduits en feuilles par le laminoir, ils se rangent dans l'ordre suivant :
-^ Or, argent, aluminium, cuivre, étain, plomb, zinc, platine, fer.
D'après leur ductilité ou facilité à être étirés en fils, ils se rangent comme il suit :
Or, argent, platine, aluminium, fer, nickel, cuivre, zinc, plomb.
L'or occupe donc la première place comme malléabilité et ductilité .
Ténacité. — On désigne sous ce nom la résistance que présentent à la rupture les fils des divers métaux. Pour en rompre un fil de 2 millimètres de diamètre, il
faut lin poids différent avec chaque mêlai, exprimé eu kilogrammes dans le tableau suivant :
Fer 2B1) kil.
Cuivre laT —
Platine ISS —
Argent SS —
Or 6S —
Zinc. ">ii —
Plomb. j.j
'265. Poids atomiques des MÉTAU-t. — Les métaux fournissant peu de dérivés volatils, leurs poids atomiques ne peuvent être déduits des poids moiéculaires de leurs combinaisons. 11 faut avoir recours pour les déterminer aux considérations chimiques et aux chaleurs spécifiques.
Si l'on examine les combinaisons que forment les | métaux avec le chlore, on voit par l'analyse quelle est i la plus petite quantité de métal unie à l'atome de ,' chlore, et l'nn obtient ce qu'on appelle un équivalent/ ou nombre proportionnel.
Ainsi 74,5 de chlorure de potassium renferment 39 de métal et 35,5 ou un atome de chlore.
39 est-il le poids d'un atome de potassium combiné à un seul atome de chlore, et le poids moléculaire du chlorure est-il 74,5? ou bien ce poids atomique du potassium est-il un multiple de 39, par exemple est-il 78 et se trouve-t-il combiné à 2 atomes de chlore? Avec la valeur 39 donnée au potassium, dont le symbole est K, le chlorure aurait pour formule KGl; avec ^]a valeur 78, il serait KCl'.
139 de chlorure de plomb renferment 103,5 de plomb j ou un atome de chlore .
i Le plomb .t-t-ilunpoidsatomiquede -103,5 et s'unit-il a atome de chlore? ou bien son nok\îi e^xAViVTl , teX.
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atome s'unissant à 2 atomes de chlore? ou enfin est-il tout autre multiple ?
Pour choisir entre les poids atomiques divers auxquels conduit l'analyse, qui indique seulement les rapports pondéraux, il faut avoir recours à la loi de Dulong et Petit, exposée précédemment (voyez page 112), et d'après laquelle les chaleurs spécifiques sont inyejsement proportionnelles auF poids atomiques. De cette loT, il résulte que le produit de la chaleur spécifique d'un corps par son poids atomique donne un chiffre constant, ou au moins variant dans de faibles limites.
Cette constance est en moyenne 6,5, d'où :
Chaleur spécifique x poids atomique = 6.5.
Inversement, cette formule nous mène à celle-ci :
6,5 Poids atomique =
Chaleur spécificjue
Par conséquent, en divisant 6,5 par la chaleur spécifique d'un métal, on arrivera à un nombre très voisin de son véritable poids atomique et qui permettra de choisir entre les nombres donnés par l'analyse.
Gomme exemple, appliquons cette formule à la détermination • des poids atomiques du potassium et du plomb .
La chaleur spécifique du potassium est de 0,1695, d'où :
39,1, poids atomique donné par la chaleur du potassiuniy nous conduit donc à admettre 39 et non 78 pour
nds atomique du potassium, et lii formule du chio 3 potassium devient KCl. Ce corps est produit
r l'union d'un atome de chacun de ses constituants.
Rappelons que 6,5 étant seulement une moyenne, le poids atomique donné par la clialem^ spécifique se rapproche du vrai poids atomique sans se confondre entièrement avec lui.
En répétant ce que nous avons déjà dit précédemment, rappelons qu'on peut contrôler autrement les données de l'analyse au moyen des chaleurs spécifiques. Si le chifire 103,5 donné par l'analyse du chlorure de plomb est le vrai poids atomique de ce métal, ce chiffre multipLé par la chaleur spécilique du plomb doit donner un chiffre voisin de 6,5 en vertu de la formule : chaleur spécifique X poids atomique — 6,5.
Effectuons le calcul, la chaleur spécifique du plomh étant 0,0314; nous avons :
Ce chiffre 3,249 est sensiblement la moitié de la constante 6,5; il y a lieu d'admettre par suHè que le poids atomique du plomb est 207, double de 103,5; en ^et:
Le poids atomique du plomb est 207, et comme l'analyse nous montre 207 de plomh fixés dans le chlorure à 71 parties, c'est-à-dire â 2 atomes de chlore, nous représentons la molécule du chlorure de plomh par PhCl% et nous voyons que le plurnb a une puissance de saturation double de celle du polasslum; il fixe 2 atomes de chlore ; il est diatomique.
ALLIAGES
266. On emploie souvent dans les arts, non les métaux purs, mais des mélanges de divers métaux^ des alliages, qui présentent des propriétés physiques spéciales el sont propres à une foule d'emplois.
Ainsi le cuivre allié au zinc donne le laiton plus dur que le cuivre pur; l'or et l'argent acquièrent également de la dureté, de la résistance à l'usure par leur union avec une petite quantité de cuivre.
Les alliages sont-ils de simples mélanges ou des combinaisons définies? On peut constater que les métaux forment entre eux des combinaisons définies; plusieurs s'unissent avec dégagement de chaleur, ce qui est la marque d'une combinaison chimique; en outre, divers alliages sont cristallisés et offrent une composition constante .
Que l'on jette des morceaux de sodium dans du mercure légèrement chauffé, la combinaison s'effectue avec un dégagement considérable de chaleur et de lumière, et, par le refroidissement, le tout se prend en une masse cristalline formée d'aiguilles brillantes.
En outre, les alliages ont des propriétés physiques qui leur appartiennent en propre et ne représentent pas la moyenne des propriétés des métaux constituants ; leur fusibilité est toujours plus grande que celle du métal le plus fusible. Ainsi l'alliage de d'Arcet, qui fond à 93% renferme du bismuth fusible à 217°, du plomb fusible à 325% de l'étain fusible à 228".
II en résulte que les métaux en s'alliant forment des combinaisons définies ; mais, dans les alliages industriels où l'on coule les métaux en proportions diverses,
il existe un mélange de ces combinaisons définies avec un excès de l'un des métaux constituants.
Quand on chauffe lentement un alliage vers son point de fusion, il éprouve un phénomène connu sous le nom de liquation. La combinaison définie, plus fusible que le métal en excès, fond la première, se sépare et descend peu à peu vers la partie inférieure du creuset .
Dans la fonte des grandes masses d'alliage, comme le coulage des canons, on doit prendre des précautions spéciales pour empêcher la liquation, à la suite de laquelle il se produirait une répartition inégale des métaux et un manque d'homogénéité dans la composition de l'alliage.
267. Nous avons défini (§ 69) les acides comme des composés résultant de l'union de l'hydrogène avec des éléments ou des radicaux électro-négatifs. La définition des sels dérive de la définition des acides. On donne en effet le nom de sels à des composés qui résultent du remplacement total ou partiel de l'hydrogène des acides par un autre élément électro-négatif, que nous appelons métal.
Le remplacement peut avoir lieu par substitution directe, comme dans l'action du zinc par l'acide sulfurique, où nous voyons le métal prendre simplement la place de l'hydrogène mis en liberté :
Zn =
SO*Zn
Acide
Zinc.
Sulfate
Hydrogène.
sulfurique.
de zinc.
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OU bien par double décomposition entre les acides et les oxydes ou les hydrates métalliques avec élimination d'eau :
HCl + KHO = Ka + H20
Acide Hydrate Chlorure Eau.
chlorhydrique. de potassium, de potassium.
S0*H2 + 2NaOH = SO*Na« + H^O
Acide Hydrate Sulfate Eau.
sulfurique. de sodium. de sodium.
Ces notions nous permettent de comprendre facilement ce qu'on entend par sel neutre, sel acide, sel basique.
Quand tout l'hydrogène des acides est remplacé par un métal, le sel est neutre :
SO*Naî
PhO*K3
Sulfate disodique.
Phosphate tripotassique.
Dans les acides polybasiques, renfermant plus d'un atome d'hydrogène remplaçable par les métaux, quand une partie seulement de ces atomes d'hydrogène est remplacée, le sel est acide :
SO*NaH PhO*NaH2 PhO*Na2H
Sulfate acide Phosphate acide Phosphate acide
de sodium. monosodique. disodiquo.
Les sels acides sont, par conséquent, fournis par des acides polybasiques non entièrement saturés ; ils sont moitié sels, moitié acides, et peuvent encore réagir sur les bases :
SO*NaH 4- NaOH
= S0*Na2 +
Sulfate acide Hydrate de sodium. de sodium.
Sulfate neutre «le podium.
Kau,
Les sels basiques, au contraire, dérivent de bases polyatomiques non entièrement saturées par les acides.
Soit rhydrate de plomb et les sels basiques qu'il peut fournir. Le plomb, métal diatomique, fixe 2 atomes de chlore dans le chlorure PbCl*, et deux groupes monoatomiques OH dans l'hydrate PbO*H*, ce qui assigne
à ce dernier la formule de constitution Pb" J ^ .
Tandis que l'hydrate de sodium Na-O-H fait la double décomposition avec une seule molécule d'acide azotique :
Az03H -h NaOH = Az03Na + H«0
Acide Hydrate Azotate Kau.
azotique. de sodium, de sodium.
l'hydrate de plomb peut la faire avec 2 molécules et donner un sel neutre, dans lequel le plomb fixe 2 groupes monoatomiques AzO', ou, ce qui revient au même, se substitue à 2 atomes d'hydrogène de 2 molécules d'acide azotique :
Pb" j ^^ + 2(Az03H) = Pb" I ^^^3 + 2H20
Ilvdrate 2 molécules Azotate neutre Kau.
de plomb. acide azotique. de plomb.
Mais, si l'on met en présence d'une molécule d'hydrate de plomb une seule molécule d'acide azotique, la double décomposition aura lieu suivant l'équation :
Eau.
Le nouveau composé sera moitié sel, moitié base; ce sera un sel basique, car il possédera encor(i \a. y^ç^-
Pb. OH ^^ OH
Az03H
OH
Hydrate de plomb.
Acide azotique.
Azotate basique de plomb
priété de réagir sur une nouvelle molécule d*acide azotique en mettant de Teau en liberté et fournissant un sel neutre :
Pb { ^' 4- Az08H = Pb(Az03)2 + flaO
Azotate Acide Azotate neatre Eau.
basique de plomb. azotique. de plomb.
Il est encore permis de dire que les sels résultent du remplacement du groupe OH des hydrates métalliques par un radical électro-négatif d'acide; tel est l'azotate de sodium AzO'Na, qui représente Thydrate NaOH, dans lequel OH est remplacé par le radical électronégatif AzO^ Par conséquent, les sels basiques sont ceux que fournit le remplacement partiel des groupes OH des bases polyatomiques par les radicaux électronégatifs .
Avec l'hydrate de plomb, nous avons la série :
PI,, j OH j Az03 j Az03
^^ j OH ^^'^ i OH ^^ \ Az03
Hydrate Azotate basique Azotate neutre
de plomb. de plomb. de plomb.
Dans ces trois composés, le plomb diatomique a fixé 2 groupes monoatomiques.
268. Longtemps on a déterminé la neutralité des sels à l'aide des réactions qu'ils exercent sur le tournesol. Quand on neutralise exactement une base et un acide énergiques, comme l'hydrate de sodium et Tacide azotique, on constate que le sel formé n'agit pas sur la teinture de tournesol bleue o.u rouge, tandis qu'avec un excès d'acide cette teinture est rouge, et qu'un excès d'alcali la ramène au bleu. On a donc pris d'abord, pour caractère des sels neutres, la propriété qu'ils ont
de ne pas influencer les couleurs du tournesol, les réactions propres aux acides et aux bases étant annulées réciproquement.
Si cependant on sature complètement de l'acide sulfurique par de l'hydrate de cuivre ou de l'acide carbonique par la soude, on voit que le sulfate de cuivre SO'Cu rougit la teinture bleue de tuurnesol, ce qui en ferait un sel acide, quoique par sa nature et son origine il soit neutre, tandis que le carbonate de sodium au contraire bleuit la teinture rouge de tournesol, ce qui devrait le faire considérer, à toit, comme un sel basique.
D'oCi vient donc qu'ils agissent sur le tournesol? La matière colorante du tournesol est un sel bleu, à acide organique, le lilhmate de calcium. Si on le traite par un acide qui mette en liberté l'acide lithmique, comme celui-ci est rouge, la teinture ou le papier de tournesol deviendront rouge. Si nous ajoutons ensuite une base h ce papier rouge, l'acide lithmique donnera un lithmate de couleur bleue.
En présence du sulfate de sodium, le lithmate de calcium bleu ou l'acide lithmique rouge ne subissent aucun changement de couleur.
Mais, en présence du sulfate de cuivre, le calcium du lithmate déplacem un peu de cuivre, fournira du soussulfate de cuivre, du sulfate de calcium, et l'acide lithmique libre apparaîtra avec sa couleur rouge.
Inversement, du tournesol rouge renferme de l'acide lithmique qui, mis au contact du carbonate de sodium, chassera un peu d'acide carbonique et repassera à l'état de lithmate de sodium bleu.
Les réactions du tourn&sol, très précises dans un certain nombre de cas, ne peuvent néanmoins servir rigoureusement à contrôler la neutralité des sels, parce qu'elles ne sont pas générales.
Le plus grand nombre des sels neutres n'ont aucune action sur la teinture de tournesol; presque tous les sels acides la rougissent; tous les sels basiques la bleuissent, quand elle est rouge.
269. Nomenclature des sels. — Les sels dérivés des acides chlorhydrique, bromhydrique, iodhydrique, fluorhydrique s'appellent chlorures, bromures, iodures, fluorures, et l'on fait suivre ce nom générique du nom du métal : chlorure de potassium, bromure de sodium, etc.
Avec l'hydrogène sulfuré, ou acide sulfhydrique H*S, qui peut fournir deux dérivés suivant que 1 ou 2 atomes d'hydrogène sont remplacés par des métaux, on donne à ces combinaisons le nom de sulfhydrates quand la substitution ne porte que sur un seul atome d'hydrogène, et de sulfures quand elle est totale :
SHK SK2
Siilfhydrate Sulfure
de pulassium. de potassium.
Les sels formés par les acides oxygénés sont désignés par le nom de l'acide, suivi de celui du métal, en donnant au premier la terminaison ite si c'est un acide dont le nom finissait en eux, et la terminaison aie s'il finissait en iqiie :
Acide liypochloreiix, llypoclilorite de sodium.
Acide azoteux, Azolile de plomb.
Acide sulfurique, Sulfate de fer.
Acide clîlorique, (Milorale de potassium.
Les sels acides portent cette mention : sulfite acide de sodium, sulfate acide de potassium, etc.
Pour les sels basiques, on dit sulfate basique de cuivre, azotate basique de plomb, ou bien on fait pré-
rTe nom du eel du préHxe sous .* Bous^zotate de
mb.
''Souvent, au lieu île ïaire suivre le nom générique du se!, sulfate, azotate, de la préposition de et du nom du métal, comme dans sulfate de potassium, acétate de plomb, (111 lUt : sulfale potassique, acétate plombiqne. On peut ainsi désigner les différents sels que forme un acide polybasique avec un même métal, en comptant le nombre des atomes du métal renfermés dans le sel. Ainsi, au lieu de sulfate acide de sodium, sulfate neutre de sodium, un dira : sulfate monoso'Hque, siilfnte disodique.
Quand un acide forme deux sels avec un métal donnant deux séries doxydes, on termine le nom du métal par la syllabe eux pour les sels qui correspondent h l'oxyde le moins riche en oxygène, et en ique pour le second : chlorure cuivreux Cu'Cl', chlorure cuivrique CuCP.
Très souvent, on dénomme les sels en faisant suivre leur nom générique de celui de l'oxyde du métal entrant dans ce sel : eiilfale depolanse, au lieu de sulfate de potassium, azotate {le soude, etc. Cette nomenclature a pour origine une ancienne théorie de la constitution des sels, que l'on considérait comme formés par l'union d'un acide anhydre et d'une base anhydre, dont on admettait l'existence indépendante dans les sels. Ainsi l'anhydride sulfurique SO' et l'oxyde anhydre de barium BaO se combinent directement pour donner le sulfate de barium SO'Ha; on représentait ce sel par la formule SO^BaO, et on l'appelait sulfate de baryte.
Cette manière de considérer les sels et d'y supposer l'anhydride acide et la base anhydre n'est plus guère
idoptée ; néanmoins les expressions qui y corresponr;lilMAr\. — ■:irmrR nuBo. \%
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er iu lement entrées dans l'usage qu'on dit encore azotaie dr. Mitde, carbonate de potasse., quoique les expressions azotate de sodium, carbonate de potassium soient plus rigoureuses et rappellent que les sels sont des acides dont l'hydrogène est remplacé par un métal.
Du reste, les partisans de l'ancienne théorie n'étaient pas toujours rigoureux dans l'emploi de ces expressions, car ils disaient sulfate de fer, tandis que, pour être logiques avec eux-mêmes, ils eussent diS dire sulfate de protoxyde de fer. Ces petites différences de nomenclature n'ont pas grande importance : il n'y a pas d'inconvénient à employer les expressions d'azotate de potasse, sulfate de aoude, si l'on n'y attache aucune des idées théoriques qui les avaient fait créer et qui ont disparu de la science après y avoir joué un rôle glorieux et nécessaire.
270. Propriétés des sels. — Les sels sont tous solides et plus denses que l'eau. Leur couleur est variable; les uns sont incolores, les autres ont des couleurs caractéristiques; ainsi, les sels de manganèse sont roses, les sels ferreux verdâtres, les sels de (ïhrome verts, les sels de cuivre bleus ou verts, etc.
La saveur des sels est variable et dépend généralement du métal qu'ils renferment : les sels d'aluminium sont astringents; les sels de magnésium sont amers ; les sels de plomb ont une saveur d'abord sucrée, puis acre et styptique. L'intensité de la saveur des sels d'un même métal est en rapport avec leur solubilité ; les sels complètement insolubles n'ont aucun goût.
271. Action de l'eau. Dissolution. — Certains sels sont solubles dans l'eau, d'autres y sont insolubles. Pour un même sel, la solubilité augmente d'ordinaire avec la température, mais ce n'est pas un fait général.
>ar exemple, le sel marin ou chlorure de sodium "fest guère plus soluble à cliaud qu'à froid; le sulfatd de sodium a son maximum de solubilité à i solution saturée à cette température laisse c sulfate de sodium, aoit qu'on la refroidisse, soit qu'oi la porte à l'ébuUition.
Par la dissolution d'un sel dans l'eau, les phéno^B mènes thermiques sont différents suivant que le selT peut se combiner avec l'eau ou qu'il y a simplement A dissolution. Dans le premier cas, il y a production de 1 chaleur, résultat d'une combinaison chimique : ainsi le chlorure de calcium desséché se dissout dans l'ea élévation de température.
Quand un sel se dissout dans l'eau sans s'y combiner, on observe un abaissement de température, pard suite du changement d'état du sel qui, de l'état solide,J passe à l'état liquide et absorbe une certaine quantité ■' de chaleur.
L'abaissement de température est plus considérable si Ton mélange le sel avec de la neige ou de la glace. ■
Ce phénomène a été utilisé pour la production artifi-J eielle du froid, et l'on emploie dans les laboratoireâB divers mélanges réfrigérants ou frigorifiques^ dont la^ tableau suivant fait connaître quelques exemples :
lorure de potassium 1 [larlie 1 .
'smmoniaque I partie j .
1 partie |
de soUiuni 1 partie .
i partie ( '"
decalL'ium prifitnlliaé. 3 parties ) .
'fige 3 patViea\
— tl",i il — iO-
L'eau saturée d'un sel peut en dissoudre un autre : ainsi une solution saturée d'azotate de potassium dissoudra du chlorure de sodium ; de plus, après avoir été additionnée de chlorure de sodium, la solution est apte à dissoudre de nouvel azotate de potassium. Nous trouverons l'explication de ce fait en parlant plus loin de l'action des sels sur les sels.
La plupart des sels ont des formes régulières et se présentent en cristaux; pour les obtenir sous cette forme, on met à profit leur solubilité. On les dissout dans Teau, de manière à saturer la liqueur, c'est-à-dire à faire entrer en dissolution la plus grande proportion de sel possible, et comme cette solubilité est généralement plus grande à chaud qu'à froid, on opère cette saturation à l'ébullition. Par le refroidissement lent de la solution, lé sel se sépare à Tétat de cristaux ; on appelle eaux mères la liqueur aqueuse d'où ceux-ci se sont séparés ; ces eaux mères sont une solution du sel saturée à froid.
Sursaturation, — Dans certaines circonstances el avec certains sels, on observe qu'une solution saturée à chaud, se refroidissant à l'abri de l'air, reste limpide et ne laisse pas déposer le sel que la différence de température devrait amener à l'état cristallisé. On dit alors que la solution est sursaturée.
La sursaturation s'observe facilement avec les solutions d'alun, de sulfate de soude, d'hyposulfite de soude.
Si l'on remplit un ballon d'une solution saturée et chaude de sulfate de soude et qu'on ferme à la lampe le col étiré, on pourra ensuite le laisser refroidir sans amener la cristallisation. La solution restera limpide et ne déposera pas de cristaux, quoiqu'elle renferme dix fois plus de sulfate de soude qvv'eWe we i^eut en dis-
mdre à cette tem|iéralure. n y ainerlie de cfistalli-
On observera ie même phénomène de suraaluration en fermant le ballon simplement avec un tampon de coton qui permet l'accès de l'air tamisé à travers le coton, ou en introduisant la solution dans une éprouvette et versant sur le liquide aqueux une couche d'huile qui !e sépare de l'air. Qu'on vienne à briser la pointe du ballon fermé, ou qu'on touche avec une baguette de verre ou un cristal de sulfate de soude les solutions sursaturées, elles se prendront immédiatement en masse en dégageant une grande quantité de chaleur.
L'explication de ces phénomènes longtemps obscurs a été donnée par M. Ch. Violette et par M. Gernez. Ils ont montré que les solutions sursaturées d'un sel cristallisent lorsqu'elles sont touchées par un cristal du même sel, qui trouble l'équilibre du liquide sursaturé, rompt son inertie, devient un centre de cristallisation et amène bientôt la séparation du sel.
Si l'air, non tamisé à travers du coton, si les baguettes de verre déterminent cette cristallisation, c'est que l'air renferme en suspension des particules imperceptibles, impondérables de sulfate de soude. Il se trouve en effet des traces de ce sel sur tous les objets exposés h l'air (G. Salet).
Eau de cristallisation. — Les sels cristallisent k l'état anhydre ou en combinaison avec un certain nombre de molécules d'eau, qu'on appelle eau de cristallisation. Le chlorure de sodium NaCl est anhydre; le sulfate manganeux cristallise au-dessous de 7° avec 7 molécules d'eau, SO'Mn -|- 7H'0.
^_ Cette eau de cristallisation n'influe pas sur les pro- ^Kffiètés chimiques; elle n'est pas nècesaawe \v\eï;\¥»-
tence du sel, mais elle est cause de sa forme cristalline. Toutes les fois qu'un sel hydraté se forme dans les mêmes conditions de température, il renferme la même quantité d'eau et présente la même forme. Ainsi le sulfate manganeux formé au-dessous de 7° renferme 7 molécules d'eau et est isomorphe (affecte la même forme cristalline) avec le sulfate ferreux. Si la cristallisation du sulfate manganeux a lieu entre 7° et 20**, il ne renferme que 5 molécules d'eau et est alors isomorphe avec le sulfate cuivrique.
L'eau de cristallisation peut être expulsée par la chaleur; le sel n'en a pas moins conservé ses propriétés chimiques, et, redissous dans l'eau, cristallisera de nouveau en reprenant l'eau qu'il avait perdue.
Certains sels abandonnés à l'air libre perdent peu à peu une partie de leur eau de cristallisation, en même temps que leur forme cristalline disparaît; ils deviennent opaques et se réduisent en une poussière amorphe ; on les appelle efflorescents : tels sont le sulfate et le carbonate de sodium, le sulfate de cuivre.
D'autres, au contraire, ont une grande affinité pour l'eau ; ils attirent l'humidité de l'air atmosphérique, se recouvrent de gouttes liquides et finissent par entrer en solution complète; on les appelle déliquescents : tels sont le carbonate de potassium^ V azotate de calcium^ etc.
La présence de l'eau de cristallisation influe sur la couleur des sels; le sulfate de cuivre hydraté est bleu, tandis que, privé d'eau par la chaleur, il est blanc ; si on l'arrose d'eau, il repasse à l'état de sulfate hydraté et reprend sa couleur bleue.
Eau d'interposition. — Il ne faut pas confondre l'eau de cristallisation nécessaire à la forme cristalline du sel avec l'eau dite d'interposition. Quelquefois les
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Hstaux, en se déposant, emprisonnent une petite '^quantité de l'eau où ils se sont formés; cette eau y est mécaniquement et non chimiquement retenue. Qu'on écrase ces cristaux sur une feuille de papier buvard, et ils la mouilleront. Qu'on les mette sur des charbons ardents, cette eau brusquement réduite en vapeur brisera avec bruit les parois cristallines qui la l'etenaient enfermée; on dit alors que le sel décrépite. Ce phénomène s'observe facilement avec le chlorure de sodium.
Point d'ébutlition. — Le point d'ébulHtion des solutions salines est plus élevé liue celui de l'eau pure; il est constant pour chaque sel. Le tableau suivant indique, pour un certain nombre de sels, le point d'ébuilttion des solutions saturées et la quantité de sel qu'elles renferment pour 100 parties d'eau :
u'Ép...mo»
ChlraUU ,.U-
Carbonu f lu bou i
Inl^B
'Ai
in».3
Iran
272. Action de la chaleur. — Les sels hydratés penlent leur eau de cristallisation par l'action de la chaleur ; la plupart sont entièrement déshydratés à -100". Quelques-uns sont tellement solubles àaiia \ ewi ojal'-iSa
se dissolvent dans leur eau de cristallisation avant de la perdre; on dit alors que le sel subit la fusion aqueuse. Puis, à mesure que par la chaleur l'eau s'évapore, le sel se dessèche, devient anhydre, et enfin, s'il ne se décompose pas, il fond de nouveau et subit alors la fusion ignée. On peut observer ces deux sortes de fusion sur le carbonate de sodium cristallisé.
Beaucoup de sels anhydres sont décomposés par la chaleur à des températures plus ou moins élevées. Tous les carbonates, excepté ceux de potassium, de sodium, de lithium, sont détruits par la chaleur; quelques sulfates, tous les chlorates, tous les azotates sont décomposés à une haute température.
La lumière agit sur quelques sels pour les décomposer : tel est le chlorure d'argent.
273. Action de l'électricité. — Nous avons indiqué l'action de l'électricité sur les acides (page 88). Elle est la même sur les sels. Le métal, se comportant comme l'hydrogène, se porte au pôle négatif, tandis qu'au pôle positif se rend l'élément électro-négatif si c'est un chlorure, un bromure ou un iodure :
HCl II au pôle négatif.
Acide chlorhydrique. Cl ail pôle positif.
CiiCl* Cu au pôle négatif.
Chlorure de cuivre. Cl* au pôle positif.
Avec les sels oxygénés, le groupe électro-négatif oxygéné se dédouble, de telle sorte que, le métal se rendant au pôle négatif, on trouve au pôle positif l'acide et de l'oxygène libre :
SO*Gu + H20 Cu au pôle négatif.
Sulfate de cuivre en solution. S0'*H* -f 0 au pôle positif.
Si, au lieu de sulfate de cuivre, nous électrulysons du sulfale de sodium, le phénoniène principal sera le même, mais il se compliquera d'une réaction secondaire. Le métal sodium se rend au pôle négatif, et, comme il décompose l'eau en se transformant en soude et dégageant l'hydrogène, nous aurons de la soude et de l'hydrogène au pôle négatif.
274. Action des métaux sur les sels. — Un métal »eut en précipiter un antre de ses dissolutions, le Ôiétal précipitant se substituant purement et simple- Bneot au métal précipité sans qu'il y ait aucun autre ihénomène chimique. Ainsi une lame de fer plongée b.as la solution d'un sel de cuivre se recouvre d'une souche de ce métal, tandis qu'il se dis.'*out une quan- È proportiomieile de 1er; celte substitution se repn*'fente par l'équation :
f Une solution d'azotate d'argent est précipitée par le lereure, et l'argent précipité s'unissant h, l'excès de
Ipercure forme avec lui un amalgame cristallisant en
nngues aiguilles appelé autrefois arbre de Diane. Les métaux qui décomposent l'eau à froid, sodium, [hium, calcium, baryum, etc., ne sont pas précipités r d'autres métaux ; il en est de même des sels d'aluinium, de manganèse, de zinc, de fer, de chrome, de ibalt et de nickel. Quant aux sels des autres métaux, hisquels nous réunissons les combinaisons salines
Ërantimoine et de bismuth, on peut résumer l'action g métaux sur eux dans le tableau suivant :
priiiiiiùtés par le Ter el le r.
275. Action des acides, des bases et des sels sur les sels. — Lois de Berthollet. — Les réactions des acides, des bases et des sels sur les sela en solution ont été formulées par Berthollet en quelques propositions qui portent le nom de lois de Berthollet.
Action des acides. — Lorsqu'un acide réagit sur un sel, il y a décomposition dans les trois cas suivants :
!• Quand l'acide est plus fixe que celui du sel.
Ainsi les carbonates sont décomposés à froid par l'acide chlorhydrique ; les azotates le sont à chaud par l'acide sulfurique; sur cette loi repose la préparation de tous les acides volatils, acide carbonique, acide azotique, acide chlorhydrique, etc.
2° Quand l'acide peut former avec le métal du sel un nouveau sel insoluble.
HCI
= AgCI
AzO'H
Acids
Chlorure
. d'irgent
szolique.
3* Quand le sel renferme un acide peu ou point soluble qui peut être précipité.
Exemple :
Si03K2 H- 2HC1 =
Si03H2
KC
Silicate Acide
Acide
Chlorure
de potassium, chlorhydrique.
silicique (insoliùsle).
de potassium.
Action des hases.
lo Une base fixe décompose les sels dont les bases sont volatiles. Par exemple, les sels d'ammonium sont décomposés par l'hydrate de sodium, de potassium, par la chaux, etc.
2° Une base décompose les sels dont le métal peut fournir une base insoluble.
Exemple :
(Az03)»Pb
-h 2KH0 =
Pb02H2
+ 2Az03K
Azotate
Hydrate
Hydrate
Azolate
de plomb.
de potassium.
de plomb (insoluble).
de potassium.
3° Une base décompose complètement un sel, quand, avec Taide de celui-ci, elle peut donner un sel insoluble.
Exemple :
S0*Na2 4. Ba02H2 = SO*Ba + 2Na0H
Sulfate Hydrate Sulfate Hydrate
de sodium. de baryum. de baryum de sodium.
(insoluble).
Action des sels,
11"" Deux dissolutions salines mélangées se décomposent lorsque les deux sels peuvent donner naissance à un troisième sel insoluble.
Exemple :
BaC12 + SO*Na =
= SO^Ba + 2NaCl
Chlorure Sulfate
Sulfate Chlorure
de baryum. de sodium.
de baryum. de sodium.
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A cette loi, qui comprend les réactions des sels solubles, on ajoute celle-ci, qui s'applique aux sels non dissous :
^ Quand on chauffe un mélange de sels qui peuvent, par double décomposition, former un sel plus volatil, la double décomposition a lieu.
Exemple :
SO*Hg H- 2NaCl
= HgCl» 4- SO*Na»
Sulfate Chlorure
Chlorure Sulfate
mercarique. de sodium.
iiiercurique de sodium.
(volatil).
Les lois de Berthollet peuvent se résumer dans l'expression suivante :
Dans Vaction des acides^ des hases ou des sels sur les selSy il y a décompositioti toutes les fois quHl peut se former un produit insoluble ou un produit volatil.
276. Quand on mélange des solutions de sels solubles qui ne peuvent donner naissance à des sels insolubles, quoique aucune réaction apparente ne se manifeste, il y a néanmoins double décomposition, comme Ta montré Malaguti. Mais cette double décomposition n'est pas complète; il y a partage entre les acides et les métaux. Si Ton mélange des solutions de chlorure de potassium et d'azotate de sodium, il s'établit un état d'équilibre tel que les affinités se contrebalancent et que la liqueur renferme tout à la fois du chlorure de potassium, du chlorure de sodium, de l'azotate de potassium et de l'azotate de sodium.
Les proportions des nouveaux sels formés sont différentes pour chaque couple salin, et le chiffre qui indique la proportion suivant laquelle les molécules des sels primitifs entrent en réaction est appelé coefficient de décomposition. Ainsi, par le mélange d'une
»lutioii d'une molôcule d'acétate de potassium et
rtl'une molécule d'azotate de plomb, 92 pour 100 de
chaque molécule subissent la double décomposition
pour donner naissance h. de l'azotate de potassium et à
de l'acétate de plomb, riéciproquement, parle mélange
I d'azotate de potassium et d'acétate de plomb, il se
forme 8 pour 100 d'acétate de potassium et d'azotate de
, Ce second coefficient de décomposition est
iOmplémentaire du premier.
Los faits suivants mettent en évidence cette double
I. décomposition des sels solubles donnant naissance à
! nouveaux sels solubles. Le sulfate de cuivre bleu
i à du chlorure de sodium incolore donne une
iqueur verte, parce qu'il s'est formé du chlorure de
B vert; de même, un mélange d'acétate de sodium
Itde sulfate ferrique prend la couleur rouge de l'aoé-
B ferrique.
; solution d'azotate de plomb et d'acétate de wntium étant additionnée d'un excès d'alcool, les 3 insolubles dans l'alcool, azotate de plomb et azoe de strontium, sont précipités; tandis qu'il' reste en olution les deux acétates de strontium et de plomb, reuve de la double décomposition opérée entre les
Cet échange des métaux entre les sels solubles donkant naissance h des sels solubles n'est pas complet, Qs-nous dit, mais arrive à un état d'équilibre que représente par le coefficient de décomposition, 3, si l'un des sels formés est insoluble, celui-ci se , un nouvel état d'équilibre s'opère, amène la mation d'une nouvelle quantité de sel insoluble, et il de suite jusqu'à ce que la double décomposition t complète. La loi de Bertholiet qui énonce ce fait ! qu'une conséquence de la loi plus gfiwïT^Va,
' CBiaie isoRG.
d'après laquelle les sels solubles mélangés donnent lieu à une double décomposition.
Enfin, dans le cas des sels solubles fournissant des sels également solubles, on arrive à séparer les nouveaux produits, si on les amène à une température à laquelle ils ont une solubilité moindre que leurs générateurs, vis-à-vis desquels ils sont relativement insolubles.
Ainsi un mélange de sulfate de magnésium et de chlorure de sodium étant soumis à un froid de zéro, le sulfate de sodium qui se trouve dans la dissolution, étant moins soluble à cette basse température que le sulfate de magnésium, le chlorure de magnésium et le chlorure de sodium, se sépare et cristallise, et, par un emploi suffisamment prolongé du froid, on arrive à une décomposition presque complète. Balard a appliqué cette réaction à l'utilisation des eaux mères des marais salants (voy. plus loin. Sulfate de sodium).
POTASSIUM — SODIUM
Potassium, — Potasse. — Sulfures, chlorure, bromure, iodure, carbonate, chlorate, chlorite, hypochlorite, azotate, arsénite et sulfate de potassium. — Caractères des sels de potassium. — Sodium. — Hydrate de sodium. — Sulfures, chlorure, carbonates de sodium. — Alcalimétrie. — Azotate, arséniate, hypochlorite, sulfate, sulfite, hyposulfîte de sodium. — Borate de sodium ou borax. — Caractères des sels de sodium.
POTASSIUM
277. Ce métal fut découvert en 1807 par Humphry Davy, qui l'obtint en décomposant la potasse (hydrate de potassium) par une pile puissante. Gay-Lussac et Thenard parvinrent à décomposer la potasse par le 1er à une température très élevée. Le procédé de Guraudeau modifié successivement par Brunner, par Mareska et Donny,et par Sainte-Claire Deville, consiste à chauffer au rouge blanc un mélange intime de carbonate de potasse et de charbon obtenu par la calcination de la crème de tartre ou tartrate acide de potasse; on ajoute au mélange du carbonate de chaux; celui-ci empêche la masse de fondre et fournit de l'acide carbonique, qui facilite la distillation du métal. La réaction principale est représentée par l'équation :
C03K2 + 20 = 2K + 3C0 C&rbonale Charbon. Potassium. Oxyde
de polassiuni. Oi^ o.^'c^owei.
L'opération se fait dans des cylindres de fer; le potassium qui distille se rend dans un récipient en tôle, d'où il s'écoule dans un vase renfermant de Thuile de naphte.
900 grammes de crème de tartre calcinée produisent de 200 à 250 grammes de potassium.
Le potassium est un métal d'un blanc d argent, brillant, mou comme de la cire, fondant à 62'*,5 et se volatilisant au-dessous du rouge en une vapeur d'une belle couleur verte. Il est plus léger que l'eau : sa densité est égale à 0,865, son poids atomique est 39, son symbole est K.
Au contact de l'air, il se ternit et se convertit rapidement en potasse : aussi le conserve-t-on sous Thuile de naphte.
Il décompose l'eau à la température ordinaire en dégageant de l'hydrogène et se transformant en hydrate de potassium (potasse) :
H20 + K = KHO H- H
Eau. Potassium. Potasse. Hydrogèoe.
La réaction est tellement énergique que le globule de métal devient rouge, et l'hydrogène s'enflamme. Le morceau de potassium brûlant tournoie sur l'eau, où il est promené par l'hydrogène qui se dégage. Quand le dégagement d'hydrogène a cessé, le fragment de potasse produit vient au contact de l'eau, et, comme il est chauffé au rouge, il amène la formation instantanée d'une petite quantité de vapeur d'eau, qui fait éclater le fragment de potasse et le projette de tous côtés. C'est là la cause de la petite explosion qu'on observe à la fin de l'expérience.
Le potassium est sans usages.
POTASSIUM
r^TS. Hydrate de potassium {potasse) KHO. — ^ti'e cet hydrate, il existe ud oxyde anhydre K'O,
e présente pas d'intérêt.
•L'hydrale KHO se prépare par la réaction de la
: sur le carbonate de potassium dissous dans
lOn prend 1 partie de carbonate de polassiiim, 1 pat
I de chaux, et 10 à 12 parties d'eau, et l'on fait
Willir le tout pendant une heure en ayant soin de
Qjplacer t'eau qui s'évapore, parce que la réaction
Balieu qu'en présence d'une certaine quantité d'eau.
lOn laisse reposer, on déca,nle le liquide clair, on
Kvapore jusqu'à consistance sirupeuse, et l'on coule
■ résidu sur des plaques de cuivre. Le produit se
Dlidiûe par le refroidissement et se présente sous la
me de plaques blanches, qui constituent la potasse
fia chaux. Pour avoir la pierre à cautère, on coule ta
isse dans des lingolières où elle prend la forme de
|jrlindrea.
f La potasse à la chaux est mélangée d'un peu de "iaux et de différents sels, sulfate, chlorure de potas- ÎUm, que renferme le carbonate de potassium du
meree.
EComrae elle est soluble dans l'alcool et que les sd lèlangés y sont insolubles, on met à profit cette prffl "priété pour la purifier. La potasse huileuse, â r refroidie, est dissoute dans l'alcool; il se forme deux couches : l'une aqueuse, inférieure, renferme les sels ■angers; l'autre, supérieure, est une solution aleoo-]
lique de potasse pure. Il ne reste qa'à décanter la couche supérieure, distiller Talcool et fondre le résidu pour avoir de la potasse pure, dite potasse à FolcooL
L'hydrate de potassium ou potasse est un corps solide, déliquescent, excessivement caustique, fondant au rouge sombre; c'est une base énergique qui sature les acides et ramène au bleu la teinture rouge de tournesol.
Elle est employée comme caustique sous le nom de pierre à cautère, A cause de sa déliquescence, elle coule souvent sur la peau et donne des eschares mal circonscrites. Aussi lui préfère-t-on le caustique de Vienne, mélange pulvérulent formé de 50 parties de potasse caustique et de 60 parties de chaux vive.
La potasse caustique détruit rapidement la peau et plus vite encore les muqueuses. Les phénomènes de l'empoisonnement par cet agent sont les mêmes que ceux de rintoxication par les acides; les uns et les autres sont des poisons irritants qui agissent en désorganisant les tissus.
Les lessives de potasse servent à préparer les savons mous ou savons de potasse.
279. Sulfures de potassium. — On connaît un grand nombre de sulfures de potassium ; nous ne citerons que les suivants : le sulfhydrate KHS, correspondant à l'hydrate KHO; le sulfure K-S, correspondant à Toxyde K'O, et le pentasulfure K*S^, que Ton peut comparer au sulfate de potassium SO^K*.
"Le sulflujdrate KHS se produit quand on sature une solution de potasse par de l'acide sulfhydrique. En ajoutant à cette liqueur une quantité de potasse égale à ccîlle qui a été saturée, et évaporant lentement la liqueur, on obtient le monosulfure K^S, qui se pré-
te sous forme de cristaux incolorea très solubles s l'eau, d'une réaction fortement alcaline :
Le penlasulfvre K'S^ est employé en médecine. On le prépare à l'état impur en fondant 1 partie de soufre et 2 parties de carbonate de potassium; il est mélangé de sulfate de potassium.
Ce pentasulfure, appelé foiû de soufre, et sulfure de potasse, est solide, verdatre à l'intérieur, brun à l'intérieur, d'une odeur d'œufs pourris. Sa solution {sulfure depolasse liquide) est d'un jaune foncé.
Le foie de soufre, comme tous les sulfures, est un poison violent agi-ssant de la même manière que l'hydrogène sulfuré.
On le prescrit en bains ou en lotions pour le traitement des diverses alïections cutanées, et principalement pour le traitement de la gale.
280. CMorure de potassium KCl. — Il s'extrait des cendres de soudes de varechs, des eaux de la mer, et se rencontre en gisements considérables dans les mines de Stassfurt. 11 est en cristaux cubiques, incolores, de la saveur du sel marin. 100 parties d'eau en dissolvent 29,2 p. à 2" et 59,5 â la température de l'ébullition. Il sert à l'obtention de divers autres sels de potassium, azotate, carbonate, chlorate, etc. On l'employait autrefois en médecine sous le nom de sel fébrifuge de Sylvius.
potassium KBr. — On ajoute du.
brome à une solution de potasse jusqu'à ce qu'il ne soit plus absorbé ; il se forme du bromure et du bromate de potassium :
6KH0 + 6Br = 5KBr + BrQSK + 3H«0
Potasse. Brome. Bromure Bromate Eau.
de potassium, de potassium.
On évapore ensuite, et l'on chauffe au rouge clair le résidu pour détruire le bromate, qui dégage tout son oxygène et se convertit en bromure. On redissout le résidu dans l'eau et on l'abandonne à la cristallisation.
Le bromure de potassium est en cubes incolores, très solubles dans Teau, peu solubles dans l'alcool. Sa saveur est salée et piquante.
Ce sel, très employé en médecine, doit être exempt d'iodure de potassium. Pour s'assurer de sa pureté et y reconnaître la présence de l'iodure, on prend une pincée du sel suspect, on l'écrase avec une goutte d'eau sur du papier amidonné, et l'on y fait arriver un peu de vapeur de brome, en approchant des cristaux le bouchon d'un flacon renfermant du brome. S'il y a de l'iodure de potassium, le brome déplace immédiatement l'iode, qui colore en bleu le papier amidonné, ou donne des taches noires bordées de bleu.
Le bromure de potassium est un sédatif du système nerveux; il procure, sans être narcotique, un sommeil paisible; aussi est-il prescrit comme calmant dans un grand nombre de névroses, à la dose de 2 à 4 grammes.
282. lodure de potassium Kl. — On peut le préparer comme le bromure en dissolvant l'iode dans une solution de potasse caustique, évaporant et calcinant, pour le convertir en iodure, l'iodate de potassium formé en même temps.
■Un autre procédé consiste à traiter une solutii Rodure de fer par une solution de carbonate de potasB ; le carbonate de fer se précipite, et la liqueur jtrée et concentrée fournit des cristaux d'iodure de
[ L'iodure de potassium cristallise en cubes blancs,
iques, fusibles au rouge, d'une saveur salée et acre.
3 dissout dans les deux tiers de son poids d'eau i
!S, et dans moins de la moitié à l'ébullitiot
Jette dissolution s'accompagne d'un abaissement s^
Ible de température.
t La solution d'iodure de potassium dissout l'iode, en ! colorant en brun rouge; c'est ce qu'on appelle i)diire de potassium ioduré.
[■ L'iodure de potassium est très employé à l'intérieur It à l'extérieur pour combattre le goitre, les scrofules f les accidents de la sypbilis. On l'administre à des Mes variables, qui peuvent s'élever à 5 grammes par r et même plus. Il est absorbé très rapidement et It éliminé par les urines.
' 28;ï. Carbonate de potassium CO'K'. — Sous le n générique de potasses, on désigne, dans le com- , du carbonate de potassium plus ou moins lé de sels étrangers et provenant de diverses
■ On eu prépare de grandes quantités par la combus- BQ du bois; les cendres sont lessivées, la lessive évadée, et le résidu, connu sous le nom de salin, est Bciné pour amener la destruction des dernières traces p matières organiques. Les potasses brutes sout c
rées en rouge par l'oxyde de fer; on les rafHue en les dissolvant dans l'eau et concentrant la liqueui*. Le carbonate de potasse, très soluble dans l'eau, reste dissous, tandis que la plus grande partie des sels étrangers cristallisent d'abord; il n'y a plus qu'à décanter la solution et à l'évaporer pour avoir de la potmse propre à tous les usages industriels et renfermant de 68 à 71 pour 100 de carbonate de potassium. Suivant leur origine, on désigne les potasses provenant de la combustion des bois sous le nom de potasses d' Amérique j de Russie^ de Dantzick.
Une autre source de carbonate de potasse est la calcination des résidus de la fermentation des mélasses de betterave. Ces mélasses renferment tous les sels de potassium que la plante a enlevés au sol pendant sa végétation.
On retire encore de grandes quantités de carbonate de potasse du suint des moutons. Ces animaux absorbent avec leur nourriture des sels de potassium qui sont éliminés principalement par les glandes sudoripares et s'accumulent dans la laine. Par le lavage des laines brutes et l'évaporation des eaux de lavage, on obtient une masse noire, mélange de matières organiques et de sels de potassium. On la calcine dans des cornues; les matières organiques fournissent, outre de l'ammoniaque, des gaz hydrocarbonés qu'on peut appliquer à l'éclairage ou au chauffage, et le résidu de la distillation est un mélange de charbon et de carbonate de potassium, d'où l'on extrait ce dernier par lavage.
Il est bien entendu que dans les bois, les mélasses, le suint de mouton, il ne préexiste pas de carbonate de potasse, mais des sels de potassium à acides organiques, sels que la calcination convertit en carbonate.
Dr se procure le carbnïiate de potassium pur dans
R laboratoires ea ealcinant le hitartrate de potassium
(crème de tartre), reprenant pur l'eau bouillante !tf~ rfeidu, connu sous ie nom de flux noir et formé d charbon et de carbonate, filtrant et évaporant la soldj 3 t siccité.
carbonate de potassium (plus ordinairemet
elé carbonate de potasse) CO^K' est blanc, pulv6'*1
lent, d'une saveur caustique, bleuissant le papier
; de tournesol; il fond à la chaleur rouge, mais
Jtet pas décomposé. Il est très avide d'eau et tombe
■déliquescence à l'air humide.
3 carbonate de potasse du commerce est quelqueb employé en hains et en pédiluves contre le lichen, ■pour combattre l'atonie des parties qui ont été îtemps le siège d'une inflammation.
1 s'en consomme de grandes quantités dans les arts far l'obtention de la lessive de potasse des savonfers, la fabrication du cristal, du bleu de Prusse, etc. i84. Bicarbonate de potassium CO°KH. — En saturant une solution de carbonate de potassium par le gaz carbonique, on obtient le carbonate acide ou bicarbonate de potassium :
CO'Kï + C02
= i![C03HKl
1 cristallise en prismes rhomboïdaux obliques, non
fcquescents : 100 parties d'eau en dissolvent 26, (M
)". Par l'ébullition de sa solution, il dégage du gaz
■bonique et repasse à l'état de carbonate neutre. U
à peu près inusité.
Chlorate de potassium GIO'K, — On dirige I courant de cidore dans une solution concattoê.^. 4.*^
potasse, marquant 31*^ Baume, et, après saturation, on porte à TébulUtion. Par le refroidissement, le chlorate de potassium cristallise; le chlorure, plus soluble, reste dans la liqueur. La réaction du chlore sur la potasse est la même que celle de l'iode et du brome :
6KH0 + ea = 5KC1 4- Ç103K -f- 3H20
Potasse. Chlore. Chlorure Chlorate Eau.
de potassium, de potassium.
Ce procédé, où les 5/6 du chlore et de la potasse sont employés à produire du chlorure de potassium, est peu avantageux.
Il est préférable de saturer, par le chlore, un mélange de 100 parties d'eau, 300 parties de chaux et 154 parties de chlorure de potassium, puis de faire bouillir la liqueur. Il se forme de Thypochlorite de calcium, que Tébullition transforme en chlorate et chlorure de calcium ; mais, pendant le refroidissement de la liqueur, il y a, entre le chlorate de calcium et le chlorure de potassium, une double décomposition déterminée par la faible solubilité du chlorate de potassium à froid. Celui-ci se sépare, et il ne reste dans la liqueur que du chlorure de calcium.
Le chlorate de potassium, chlorate de potasse, appelé autrefois muriate suroxygéné de potasse^ est blanc, cristallisé en lames hexagonales anhydres et inaltérables à Tair. A 15**, 100 parties d'eau n'en dissolvent que 6 parties et 12 parties à 35°. La solution saturée à Tébullition renferme 60 parties de chlorate pour 100 parties d'eau, et bout à 104°.
Soumis à l'action de la chaleur, il perd son oxygène et se convertit en chlorure de potassium; cette décomposition est facilitée par la présence de certains oxydes métalliques (voy. page 17).
FOTASSmu
est un osyiJant (énergique; projeté sur des fa-bons ai-dents, il fuse comme l'azotate de potassium et active la combustion. Mélangé avec du soufre ou du phosphore, il détone violemment par le choc. Aussi a-t-on essayé de le faire entrer dans la fabrication de la poudre à canon, mais il donne une poudre brisante et détériorant rapidement les armes. Mélangé h, du sulfure d'antimoine, ou à du prussiate de potasse et du sucre, ii fournit des poudres explosibles par le choc, employées dans la fabrication d'amorces fulminantes, de torpilles et de fougasses. Ces poudres sont d'un maniement dangereux et ont donné déjà lieu à de terribles accidents, à cause de leur facile inflaramabilité.
Le chlorate de potassium traité par l'acide chlorhydrique dégage du chlore et des composés oxygénés de chlore, qui oxydent énergiquement les matières organiques en les transformant en eau et en acide carbonique. On utilise cette réaction, comme nous l'avons déjà vu, pour détruire les matières organiques dans la recherche de quelques poisons minéraux.
En médecine, on emploie le chlorate de potassium dans le traitement des inflammations de la bouche et du pharynx, soit en potion, soit en gargarisme. Ce sel, absorbé dans l'organisme, est en partie éliminé par les glandes salivaires.
286 Hypochlorite de potassium. — Sous les noms A'eati de Javelle, chlorure de potasse, liypochlorite de potasse, on désigne une solution d'hypochlorite de potassium et de chlorure de potassium obtenue en saturant de chlore une solution étendue et froide de potasse ou de carbonate de potasse (7 parties de car- -}ïoiiate de potasse pour 100 parties d'eau) :
2KH0 + C12 = KQ + ClOK + H^O
Potasse. Chlore. Chlorare Hypochlorite Eau.
de potassium, de potassium.
L'hypochlorite de potassium est un décolorant qui agit par son oxygène sur les matières oxydables; il se dédouble en leur fournissant de l'oxygène et passant à l'état de chlorure de potassium.
' En présence des acides, même les plus faibles, comme l'acide carbonique, il donne de l'acide hypochloreux :
2C10K + C02 + H20 = C03K2 + Hypochlorite Gaz Eau. (Carbonate
(le potassium, carbonique.
Acide de potassium. hypochloreux .
et deux molécules d'acide hypochloreux se dédoublent en eau, en chlore et en oxygène (voy. page 100) :
Acido Chlore. Oxygène. Eau.
hypochloreux.
Gomme tous les hypochlorites, il est peu stable; par l'ébullition de ses solutions, il se transforme en chlorate et chlorure :
3C10K = 2KC1 -f C10-1K
Hypochlorite Chlorure Chlorate
de potassium. de potassium. de potassium.
287. Azotate de potassium AzO^K. — L'azotate de potassium, azotate de potasse, nitre ou salpêtre^ se produit dans les lieux humides où des matières animales se trouvent au contact du carbonate de potassium. On le rencontre mélangé aux azotates de calcium, de magnésium, de sodium, formant des efflorescences sur
les murs des écuries, des caves, des bergeries, etc. On le trouve aussi dans certaines plaines de la Chine, de l'Inde et de l'Egypte formant des el'IIorescences à la surface du sol; dans d'autres régions, comme au Chili et au Pérou, au lieu d'azoLate de potasse, c'est de l'azotate de soude dont on rencontre des gisements. Longtemps on a allribué la production des azotates à l'oxydation lente de l'ammoniaque fournie par les déjections animales, et l'on admettait que cette oxydation s'accomplissait sous l'iiifluence dos corps poreux, comme le sol, les pierres, pour donner naissance à de l'acide azotique, qui ensuite se convertissait en azotate au contact des sels de potassium, de calcium, de sodium, etc. Comme un mélange d'ammoniaque et d'air dirigé sur de l'éponge de platine chauffée au rouge donne de l'acide azotique, on croyait avoir démontré l'action des corps poreux sur la formation des azotates. Cependant le mode de production n'est pas comparable, puisque dans l'expérience de la mousse de platine on opère à une haute température.
Les expériences remarquables de MM. Schlœsing et Miintz onl donné enfin l'explication de la formation des azotates dans le sol. MM. Schlœsing et Miintz ont montré que la nitrification est un acte physiologique qui s'accomplit sous l'influence d'un ferment organisé. En effet, tous les agents qui empêchent le développement des ferments {temp. de 100°, chloroforme) arrêtent la nitrification; d'un autre côlé, en faisant circuler de l'ammoniaque dans des tubes remplis de gravier roulé et poli, et ne présentant aucune porosité, ils ont transformé cette ammoniaque en acide azotique par l'addition d'eau d'égout, qui renferme les germes du
ferment organisé.
y En Europe, on a retiré longtemps le salçétte. d^5^
murs, des vieux plâtras ou des nitrières artificielles dans lesquelles on réunissait les conditions favorables à sa production. Aujourd'hui, on prépare presque tout l'azotate de potassium nécessaire à la consommation industrielle, en décomposant, par le chlorure de potassium, l'azotate de sodium naturel, dont il existe des gisements considérables au Chili et au Pérou.
Quand on mélange des solutions d'azotate de sodium et de chlorure de potassium, il s'opère cette double décomposition partielle, ce partage dont nous avons parlé en traitant des sels, et il se forme d'abord un peu de chlorure de sodium et d'azotate de potassium :
Az03Na + KQ = AzQSR + NaQ
Azotate Chlorure Azotate Chlorure
de sodium. de potassium, de potassium. de sodium.
Les solutions sont portées à l'ébuUition ; le chlorure de sodium, peu soluble à chaud, se dépose pendant révaporation, de sorte que l'équilibre est rompu et qu'une nouvelle portion de sels fait la double décomposition.
Cette transformation de Tazolate de sodium en salpêtre s'opère en dissolvant dans une petite quantité d'eau bouillante 100 kilog. d'azotate de sodium et 87 kilog. 300 grammes de chlorure de potassium. On concentre la liqueur par l'ébuUition, et l'on enlève le chlorure de sodium au fur et à mesure qu'il se dépose.
Quand la solution marque 45« Baume, on la laisse écouler dans des bassins, et on l'agite pendant la cristallisation, afin qu'elle donne de petits cristaux.
Le salpêtre brut doit être raffiné ; on le fait cristalliser une seconde fois en petits cristaux, et, après que ceux-ci sont égouttés, on les lave avec une solution de salpêtre pur, qui déplace le liquide emprisonné dans
la masse cristalline et renfermant encore des traces de chlorures de potassium et de sodium. Le aalpi^tre ilestiné à la fabrication de la poudre ne doit pas renfermer plus d'un gramme de chlorure sur trois iiilogrammes.
L'azotate de potassium cristallise en prismes réguliers à six pans, ordinairement striés et creux, d'une saveur salée et fraîche. Soumis àl'action de ta clialeur, il petxl au rouge une partie de son oxygène et se convertit en azotite ; par une plus forte chaleur, l'azotite est ensuite décomposé et laisse de la polasse anhydre.
Il est soluble dans l'eau ; sa solubilité augmente très rapidement avec la température, car 100 parties d'eau en dissolvent 13, ^2 k 0", 75,6 à 45° et 246 à -lOO". Il est insoluble dans l'alcool absolu, peu soluble dans l'alcool faible.
Projeté sur des charbons ardents, il fuse en activant la combustion. Il se comporte en effet comme oxydant; nous avons vu que, mélangé avec de l'antimoine et ■ projeté dans un creuset au rouge, il convertit ce métalloïde en anti moniale de potassium.
288. L'azotate de potassium, à la dose de 2 & 4 gram- i mes, est prescrit comme diurétique, car il est rapide- l ment éliminé par les reins et active la sécrétion de ces j _+' organes. A la dose de 4 à 10 gr., il agit sur la circulation, qu'il ralentit en diminuant la plasticité du sang, j Aussi l'emploie-t on dans le rhumatisme articulaire ' aigu.
A la dose de 20 à 30 grammes, administrés en une fois, il est toxique et peut amener la mort.
Dans les cas d'empoisonnement, on le retire des organes ou des matières des vomissements en les faisant bouillir avec de l'eau distillée, filtrant et concentrant la solution. On caractérise les cristaux de nitre
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recueillis au moyen des réactions indiquées pour la recherche de Tacide azotique (voy. page 195). .
289. Poudre de guerre. — Un mélange de salpêtre, de soufre et de charbon s'enflamme à 300°; le nitre abandonne son oxygène au charbon, qu'il transforme en acide carbonique; l'azote est mis en liberté, et le soufre s'unissant au potassium donne du sulfure de potassium. La grande quantité de gaz carbonique et d'azote produits instantanément à une haute température rend compte des effets explosifs de ce mélange, qui n'est autre que la poudre.
La réaction de déflagration de la poudre est représentée par l'équation suivante :
2Az03K + s -f- 3G = K«S + Az« + 300^
Azotate Soufre. Charbon. Sulfure Azote. Gaz
(le potassium. de potassium. carbonique.
Ces proportions correspondent, pour 100 du mélange, à 74,8 de salpêtre, 11,9 de soufre et 13 3 de charbon. Ce sont à peu près celles qu'on adopte pour la fabrication des poudres. La poudre de guerre française renferme : azotate de potassium, 75,0; soufre, 12,5; carbone, 12,5.
Si Ton calcule le volume de gaz représenté par l'équation précédente, on voit qu'à 0° il serait au moins 200 fois plus grand que le volume de la poudre qui lui a donné naissance. Gomme la température développée par la réaction est de plus de 1200^^, les gaz sont énormément dilatés et occupent un volume considérable.
290. Arsénite de potassium. — On l'emploie en solution pour l'usage médical sous le nom de liqKeiir de Fowler. La liqueur de Fowler se prépare par l'ébullitioii de 5 gr. d'acide arsénieux, 5 gr. de carbonate de
isàlfiilj et 500 jfr. d'eau distillée. Après dissolution laisse refroidir, on ajoute. 16 gr. d'alcoolat de mélisse mr aromatiser, et l'on remplace l'eau évaporée pendant l'ébullition , de manière que le (oui pèse 500 gr. 100 gr. de liqueur de Fowler renferment 1 gr. d'acide srsénieux. On la prescrit à la dose de 2 ou 3 gouttes jour dans tous le.s cas oU l'acide arsénieux est liqué.
291. Sulfate de potassium SO'K'. — Il est ciialallisé en prismes orlhorhombiques à six faces, solubles dans lli parties d'eau froide et 5 d'eau bouillante.
C'est un purgatif peu employé. On ne doit pas le confondre, au point de vue de ses eflets, avec le sulfate de sodium; il agit h la dose de 4 à 8 grammes. A la liose de 30 grammes, il est toxique.
292. Caractères des sels de potassium. — Ils sont presque tous solubles, incolores et ne présentent pas de réactions colorées qui les fassent immédiatement
mnallre dans l'analyse.
'I^e chlorure de platine y produit un précipité jaune chlorure double de platine et de potassium, très peu soluble dans l'eau, insoluble dans l'alcool. I,es sels ammoniacaux donnent également un précipité avec le chlorure de platine, mais le précipité de chlorure de platine et d'ammonium ne laisse que du platine à la calcination, tandis que celui que lournissent les sels de potassium laisse, outre le platine, du cldorure de potassium.
L'acide hydrofluosiUcique forme un précipité gela neux, opalescent, de fluorure douille de silicium et de ' potassium.
Dans les solutions concentrées, l'acide tartrique en excès détermine la formation de crème de tartre ou 'ate acide de potassium, précipité cristallin.
de ri
Rioi cl!
Le sulfate d'alumine donne également dans les solutions concentrées un précipité cristallisé d'alun.
SODIUM
293. Découvert par Humphry Davy, en même temps que le potassium, le sodium s'obtient par les mêmes procédés. On le prépare en chauffant au rouge le carbonate de sodium avec de la craie et du charbon. Grâce aux perfectionnements apportés par Sainte-Glaire Deville, le sodium, qui coûtait encore en 1853 de 800 à iOOO francs le kilogramme, ne revient plus aujourd'hui qu'à 8 francs. Son poids atomique est 23; son symbole Na.
Le sodium se rapproche du potassium par ses propriétés; il est moins oxydable et peut être fondu et coulé au contact de l'air, sans prendre feu. Il décompose l'eau moins énergiquement que le potassium, et la chaleur produite n'est pas suffisante pour enflammer l'hydrogène dégagé par un globule de sodium. Mais si Ton enveloppe le sodium dans du papier, de manière qu'il ne puisse courir à la surface de Teau où il se refroidirait, il décompose l'eau avec flamme comme le potassium.
Récemment coupé, il est d'un blanc d'argent et se ternit rapidement à l'air en se couvrant d'une couche de soude, qui le préserve contre une oxydation plus profonde; aussi n'est-il pas essentiel de le conserver dans l'huile de naphte.
11 fond à 95 degrés et bout au rouge. Sa densité est (le 0,97.
Le sodium est très employé dans les recherches de laboratoire; dans l'industrie, il sert à la fabrication de raluminium.
294. Hydrate de sodium (soude) KaOli. — La srmde se prépare cumme la potasse par l'ôbullition riu carbonate de sodium avec de la chaux, en présence de 12 parties d'eau. Elle est en plaquea blanches et dures: exposée à l'air, elle en attire l'humidité pour tomber en déliquescence, puis elle fixe l'acide carbonique et se convertit en carbonate de sodium, qui, étant efflorescent, forme une masse sèche.
L Elle agit sur les tissus comme la potasse et peut lui B entièrement comparée au point de vue de sesréac-
On consomme de grandes quantités de lessive de
fade pour la fabrication des savons durs.
. Sulfures de sodium. — Quand on dirige uu î&irant d'hydrogène sulfuré dans une solution de soude, il se sépare des cristaux incolores de monosulfure renfermant 9 molécules d'eau de cristallisation Na'S.OH'O, tandis qu'il reste en solution du sulfhydrate NalIS. Leraonosulfure est employé dans la préparation de quelques eaux minérales sulfureuses artificielles. Il entre dans la composition du bain de Barèges.
29(î. Chlorure de sodium NaCl. — Très répandu dans la nature, ie chlorure de sodium se trouve dans le sol de certaines contrées en gisements considérables (sel gemme), ou dissous dans les eaux de la mer et de diverses sources (sel marin).
Les gisements de sel gemme sont nombreux. Les plus importants en Europe sont ceux de Wieliczka, près de Gracovie; ils sont exploités depuis le xiii" siècle, et occupent une longueur de 200 lieues, sur une largeur qui atteint jusqu'à 40 lieues. En France, on exploite les gisements de Uieuze et de Vie, dans le département de la Meurthe, et de Dax, dans le département des Landes.
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On extrait le sel gemme comme les pierres des carrières. Il est souvent coloré par des oxydes métalliques ou des matières organiques en jaune, en brun, en rouge, en violet ; quelquefois il est mélangé de matières terreuses; on le purifie alors par dissolution, décantation et cristallisation. Dans diverses régions, on opère la dissolution dans la mine même, en y faisant arriver de l'eau, qui, au bout de vingt-quatre heures, est chargée de sel et que Ton retire au moyen de pompes.
Quand le sel est très profond, on va le chercher par des trous de sonde, dans lesquels on introduit des tuyaux percés à leur partie inférieure et munis d'une pompe à la partie supérieure. On introduit de Teau qui se charge peu à peu de sel et est ensuite enlevée par la pompe. Autrefois on utilisait les sources salées qui renferment moins de 5 p. 100 de sel en concentrant les eaux au moyen des bâtiments de graduation. Ceux-ci étaient formés de masses de fagots disposés dans des hangars couverts, ayant une longueur de 100 mètres, une épaisseur de 10 mètres. L'eau, amenée au haut de ces tas de fagots, filtrait à travers leurs interstices et présentait une large surface à l'évaporation. Après cette première concentration, elle était évaporée dans des chaudières. Depuis que, par la méthode des trous de sonde, on obtient des eaux riches en sels, on a renoncé aux bâtiments de graduation, qui occupaient un grand espace de terrain.
Les eaux salées sont concentrées à feu nu dans des chaudières larges et peu profondes. Il se sépare d'abord un sulfate double de sodium et de calcium désigné sous le nom de schlot; puis on décante la solution dans de nouvelles chaudières, où l'on termine l'évaporation et où le sel se dépose. Quant au schlot, il est réservé pour l'obtention du sulfate de sodium .
ifin l'eau de la mer contient 25 à 27 grammes de ^ïorure de sodium par litre : l'extraction du sel se feit par évaporatîori spontanée à l'air libre, pendant les chaleurs de l'été, dans des bassins peu profonds placés près de la mer et appelés marais salants. Après avoir laissé l'eau de mer s'éclaircir dans un premier bassin, où elle dépose les matières terreuses tenues en suspension, on l'introduit dans les marais salants, où, après un ou deux jours de chaleur, le sel se sépare. On le recueille, on le réunit en tas sur le banc de terre qui forme la paroi du marais salant, et on lai8:^e le sel s'égoutter et abandonner les sels déliquescents, comme le chlorure de magnésium, dont il était mélangé. On obtient aint^i le groM sel ou sel gris, qui a besoin d'une cristallisation pour être blanc et pur.
297. Le chlorure de sodium cristallise en cubes comme le chlorure de potassium. Quand la cristallisation se fait tranquillement, les cristaux cubiques s'agglomèrent en trémies. On donne ce dernier nom à des sortes de pyramides quadrangulaires creuses, dont les faces sont constituées par une série de gradins.
Le chlorure de sodium est anhydre, mais ses cristaux retiennent de l'eau d'interposition. Quand un le projette sur des charbons ardents, il décrépite par suite du passage bru.sque de l'eau d'interposition à l'état de vapeur.
100 parties d'eau dissolvent, k 13° ,35 parties de chlorure de sodium, et la solubilité n'augmente guère avec la température, car elles n'en dissolvent que 40,4 h 100". Une eau siiturée de sel marin à ll>0" renferme 29 p. 100 de sel marin, et bout à 108".
L'eau chargée de sel marin ne se congèle qu'à plusieurs degrés au-dessous de zéro.
^^L.ChaufTé au rouge, le chlorure de sodium se vo\s,\.\'\\ïi&
sans se décomposer. A la même température, sous l'influence simultanée de l'eau et de la silice, il se décompose avec formation de silicate de sodium et dégagement de gaz chlorhydrique :
2NaCl +
Si02
= Si03Na2
Chlorure
Silice.
Eau.
Silicate
Acide
de sodiam.
de sodium.
chlorhydrique.
On utilise cette réaction pour le vernissage des poteries de grès, sur lesquelles on projette du sel marin humide quand elles sont fortement chauffées, et qui se recouvrent d'un vernis de silicate double de sodium et d'aluminium.
Outre ses usages domestiques, le sel est employé à la préparation de l'acide chlorhydrique et du sulfate de sodium.
298. Carbonate de sodium. — Sous le nom générique de soudes, on désigne dans l'industrie le carbonate de sodium impur. Ce sel se trouve dans les cendres de divers végétaux marins, les harilles, les salsoles, qui croissent sur les côtes de Languedoc et de Provence. L'incinération de ces végétaux donne la soude naturelle du commerce .
Les cendres des fucus et des varechs qui sont recueillis sur les côtes de Normandie et de Bretagne sont appelées à tort soudes de varechs, car elles ne renferment que très peu de carbonate de sodium, et sont principalement composées de chlorure de sodium, de sulfate et de chlorure de potassium, et d'un peu d'iodures et de bromures alcalins (voyez BroME, page 104).
Pendant longtemps, toutes les soudes du commerce étaient fournies par l'Espagne et connues sous les noms de soudes d'Espagne, soudes d'Alicante.
Fa la fiQ du siècle dernier, quand la République fran- J^aise était en guerre avei; l'Europe entière, les rela- ' tîons commerciales lurent supprimées, et les soudes d'Espagne ne vinrent plus alimenter notre industrie. La Convention nationale lit appel aux chimistes l'rançais, comme elle l'avait déjà fait pour la production de l'acier, l'obtention du salpêtre, la fabrication rapide de la poudre. Nicolas Leblanc, qui depuis plusieurs années s'occupait de transformer en soude le chlorure de sodium, répondit à l'appel de la pairie et fit connaître son procédé.
Pour convertir le sel marin en carbonate de sodium, on commence par le l'aire passer â l'état de sulfate de sodium, au moyen de l'acide sulfurique, puis on décompose le sulfate de sodium par un mélange de charbon et de calcaire (carbonate de calcium).
A cet eflet, on broie et on mélange intimement, sous des moules verticales, du sulfate de sodium, de la craie et de la houille dans les proportions suivantes :
Sulfate ili- .-(iiiiile 1000
Croie illUO
nouille 3aii
is des fourneaux à réverre, à voûte surbaissée, en ayant soin de brasser de is en temps avec un ringard de fer. Le tout se ra- ;t à une température rouge et acquiert une consisi pâteuse. Après quatre ou cinq heures de calsi- , le mélange demi-fluide est brassé, ramassé à e de rdteaux de fer et introduit dans des caisses de eoù il se refroidit. Immédiatement, on recharge le r de nouveau, de telle sorte que la fabrication est btinue. Le produit de cette opération, soude artiji- , est en masses d'un gris bleuùtre, d' GRiMAi'x. ~ i;hi«ii: >\tim. IVi
teneur de 35 à 40 p. 100 de carbonate de soud langé d'un peu de soude caustique, et renferma outre du charbon et divers sels, principaleme sulfure de calcium.
DaDS cette réaction, le charbon s'empare de gène du sulfate de sodium et le transforme en su
S0*Na2 + 2C = Na2S + 200^
■ - Salfure Charbon. Sulfure Gaz
de Bodiam. de sodlom. carbonique.
D'autre part, le carbonate de chaux, réagissant haute température sur le sulfure de sodium, ( du sulfure de calcium et du carbonate de soude.
Na2S + C03Ca = CaS + COSNaS
Sulfure Carbonate Sulfure Carbonate
de sodium. de calcium. de calcium. ' de sodium.
On raffine la soude brute en la lessivant pour 1; les substances insolubles, charbon, craie non d< posée et sulfure de calcium, et évaporant la solu siccité. Le produit, qui contient de 70 à 80 p. 1 carbonate de sodium, est livré au commerce se
, nom de sel de soude.
I En faisant cristalliser plusieurs fois le sel de s
I on obtient le carbonate de sodium pur.
) Depuis quelques années, un nouveau procédé
ij tention du carbonate de soude tend à remplacer ce
'î Leblanc. Ce procédé, dit à l'ammoniaque, est baj
! la double décomposition du bicarbonate d'amnion
et du chlorure de sodium, qui donne naissance à ( ■ carbonate de soude et à du chlorhydrate d 'ammoni;
GO
I ^^'" + NaCl = C03 S J^^ + AzH
Bicarbonate Chlorure Bicarbonate (^lilorhy<
d'ainmonia(iue. de sodium. de soude. (ranimoni
SODIUM 3ol
La formation du bicarbonate de soude est due à la faible solubilité de ce sel à froid. Pour le transformer en carbonate neutre, il suffit de le calciner :
l(c03JNa)
= C03Na2 + C02 + H20
Bicarbonate Carbonate Acide Eau.
de soude. de soude. carbonique.
Dans ce mode d'obtention, le chlorure de sodium est seul perdu, car on régénère l'ammoniaque du chlorhydrate d'ammoniaque au moyen de la chaux et on utihse l'acide carbonique provenant de la décomposition du bicarbonate de soude en le dirigeant dans l'ammoniaque, qu'il sature en partie. L'autre quantité d'acide carbonique nécessaire pour amener la saturation complète de l'ammoniaque est fournie par la combustion du coke.
MM. Schlœsing et Rolland avaient réahsé, dès 1855, la production industrielle du carbonate de soude par le procédé dit à l'ammoniaque; mais, en présence des droits élevés qu'une administration inintelligente maintenait sur le chlorure de sodium destiné à être transformé en sel de soude, ce procédé ne put lutter contre celui de Leblanc. 11 a été repris en Belgique par M. Solvay, qui a perfectionné le mode opératoire et fournit aujourd'hui à l'industrie une grande quantité de carbonate de sodium.
Le carbonate de sodium cristaUise en gros prismes rhomboïdaux, transparents, renfermant 10 molécules d'eau de cristallisation, ce qui correspond à 62 p. 100 d'eau; il est représenté par la formule GO^Na* + lOH^O.
Ces cristaux sont efflorescents ; exposés à l'air, ils perdent de l'eau et deviennent opaques. Par Ua.çA\WN. ^^
:hiuie inorganique élémentaire la ( SI ils fondent dans leur eau de criRtallisation, qui s'évatinre peu à peu ; au rouge, le carbonate de sodium SI t la fusion ignée sans se décomposer.
Le sel cristallisé sa dissout dans l'eau, et son maximum de solubilité est à 38 degrés i
HIO p. ilenvi llissolvonl., . . k 15" 63,20 de sel hjdralé.
Il est insoluble dans l'alcool, tandis que la soude y est soluble; ce caractère permet de les séparer. Sa saveur est caustique; il bleuit le papier rouge de aumesol.
Le carbonate de soude est employé dans des fabriations diverses, qui en consomment des quantités i,onsid érable s. Il sert au blanchiment du fil et du coton; traité par la chaux, il donne la solulion de soude caustique, appelée lessive des savonniers, employée pour la fabrication des savons ordinaires, etc.
299. Bicarbonate de sodium CO'NaH. — Le bicarbonate de sodium, carbonate acide ou sel de Vichy, prend naissance par l'action du gaz carbonique sur le carbonate neutre :
CO'Naî + CO' + H20 = 2{C05NaH)
On le prépare en grand à Vichy en utilisant l'acide carbonique qui sort spontanément des sources. Le gaz carbonique est dirigé dans des chambres où du carbonate de soude est étendu sur des toiles claires. Comme le carbonate neutre renferme -10 molécules d'eau de "Cristallisation, et que le bicarbonate formé est anhydre.
EVécoute de l'eau qui entraîne un peu des deux car-
ISates, ainsi que les sels étrangers contenus dans le sel de soude du commerce.
Le bicarbonate de sodium est incolore, cristallisé en prismes rectangulaires à quatre pans, d'une réaction et d'une saveur alcalines, peu solubles dans l'eau. Par l'ébuilition de sa solution, il perd du gaz carbonique et passe à l'état de carbonate neutre.
Ce sel est employé à la préparation des eaux gazeuses; dans les petits appareds à eau de Seltz artificielle, on fait réagir l'acide tartrique sur le bicarbonate de sodium.
Il est prescrit en médecine comme antiacide dans certaines formes de dyspepsie, et contre les affections calculeuses; c'est à lui que les eaux de Vichy doivent leurs propriétés,
300. Seaqui carbonate do sodium. — On trouve en Egypte, en Hongrie et en Amérique un carbonate de sodium, appelé natron, qui a été longtemps, avec les soudes d'Espagne, une des sources du carbonate de soude du commerce.
Ce sel est une combinaison de carbonate neutre (une molécule) et de carbonate acide (deux molécules), cris-
Itallisaat avec trois molécules d'eau :
JjCe sesquicafbonate est inaltérable à l'air; mais par febuUition de sa solution il perd de l'acide carbonique S passe à l'état de carbonate neutre.
301, Alcelîmétrie. — Les potasses et les soudes du commerce n'ont de valeur que par la quantité de potasse KHO ou de soude NaOH qu'elles peuvent fournir. Pour doser la potasse ou la soude corresuonda-oi.
C0''NBa.2iC0"NaH)
ItlI'O.
aux carbonates contenus dans les sels du commerce, on a recours au procédé d'analyse appelé alcalimétrie et basé sur les faits suivants :
i^ La potasse et la soude libres ou à l'état de carbonates bleuissent la teinture rouge de tournesol.
2° Les acides énergiques saturent ces alcalis de manière à donner des sels neutres, de telle sorte qu'après neutralisation par les acides, une seule goutte d'un acide même étendu ramène au rouge le tournesol bleui par les alcalis. On sait qu'une molécule d'acide sulfurique SO*H*, pesant 98, neutralise deux molécules d'hydrate de potassium KHO, pesant chacune 56, c'està-dire que 98 parties de SO*H* neutralisent 112 de potasse.
Par conséquent, si une quantité quelconque de potasse du commerce sature 98 grammes d'acide sulfurique, c'est que cette quantité renfermait 2 X 56 ou 112 d'hydrate de potassium.
Ceci posé, voici comment on opère. On prend de l'acide marquant 66*^ Baume, on le distille en rejetant les premières portions, et Ton recueille le second tiers, qui est de l'acide SO*H* à peu près pur. On pèse 98 grammes de cet acide, on l'introduit dans un flacon d'un litre jaugé, et on l'étend d'eau de manière à avoir un litre de liquide après refroidissement. 50 centimètres cubes de cette liqueur renferment 4 gr. 9 d'acide sulfurique, c'est-à-dire une quantité suffisante pour saturer 5 gr. 6 d'hydrate de potassium KHO ou 4 gr. 7 de la potasse supposée anhydre et représentée par la formule K*0. C'est à cet oxyde anhydre qu'on est convenu de rapporter le titre des potasses du commerce.
Ceci fait, on introduit les 50 centimètres cubes de la liqueur dans une burette graduée en demi-centimètres cubes : ils occupent donc 100 divisions. On pèse 4 gr. 7
i essayer, on les dissout dans l'eau, on l^oute de la teinture bleue de tournesol et l'on verse »utte à goutte la liqueur acide, jusqu'à ce que le toiii-lasse au rouge vif.
: évîcleni qu'à ce momeni toute la potasse est ^turée.
Si pour arriver à ce résultat il avait fallu employer
les 100 divisions de la burette, correspondant à igr. !*
—d'acide sulfurique, c'est que les 4 gr. 7 de potasse
îayée eussent été de l'oxyde anhydre K'O. S'il n'en
P&Uu que 60 divisions, c'est que les 4 gr. 7 de potasse
Ssavée renfermaient 60 pour 100 d'oxyde anhydre
\ Toutes les fois qu'on indique le titre d'une potasse i disant qa'il est de 60, 70, 80, etc., on veut dire b'elie renferme 60, 70, 80, etc., pour 100 d'oxyde ihydre K'O. On transforme facilement ce chiffre en la lantitiS correspondante d'hydrate de potassium KHO, liiisque !)4 parties d'oxyde K'O coiTespondent h H2 Vhydrale KIIO. L'essai se fait de même avec les sou- ; seulement la molécule d'hydrate de sodium NaOH mt40, et celle de l'oxyde Na'O étant 62, on prend, fcur les 50 centimètres cubes de liqueur acide renfeiv lant 4,ïl d'acide sulfurique, un échantillon de soude du poids de 3 gr. 1, puisque 98 grammes d'acide sulfurique saturent 62 grammes d'oxyde de sodium Na'O.
302. Azotate de sodium AzO'Na. — Ce sel, cristallisé en rhomboèdres qui se rapprochent du cube, se trouve en gisements importants au Chili et au Pérou : de là son nom de nitre cubique du Chili. Comme il attire légèrement l'humidité de l'air, il ne peut remplacer l'azotate de potassium dans la fabrication delà poudre, Par double décomposition avec ie chlorure de potassium, il fournit du salpêtre; on l'emploie aussi
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pour obtenir Tacide azotique. On en consomme de grandes quantités comme engrais.
303. Apsénîate de sodium AsO*Na*H + 7H*0. — Uarséniate disodiqùe est le seul employé ; on le prépare en chauffant au rouge un mélange de 426 parties d'anhydride arsénieux et de 200 parties d'azotate de sodium. Il se forme de Tarséniate monosodique AsO*NaH% qu'on dissout dans l'eau bouillante et qu'on sature par le carbonate de sodium jusqu'à réaction alcaline. La liqueur filtrée et évaporée donne Tarséniate disodiqùe
^ cristallisé en prismes à six pans. La solution de ce sel dans l'eau, dans les proportions de 5 centigrammes pour 30 grammes d'eau, constitue la liqueur arsenicale de Pearson,
304. Hypochlorite de sodium. — Ce sel se prépare, comme le sel correspondant de potassium, par l'action d'un courant de chlore sur une solution étendue et froide de soude. Outre Thypochlorite GlONa, il se forme en même temps du chlorure de sodium. Le mélange de ces deux sels dissous dans l'eau est aussi connu sous les noms de chlorure d'oxyde de sodium et de liqueur de Làbarraque. C'est Thypochlorite de soude qu'on emploie le plus souvent comme désinfectant dans le traitement des plaies.
305. Sulfate de sodium. — Le sulfate de sodium ou de soude, qui cristallise avec dix molécules d'eau, SO*Na'^ + 10H*0, a été découvert par Glauber. Appelé aussi sel de Lorraine^ sel admirable de Glauber, le sulfate de sodium se trouve dans plusieurs sources, à Château-Salins, Moyenvic, Dieuze. Il se rencontre en dépùts considérables dans les vallées de l'Èbre, où on l'exploite. Il s'extrait des eaux de la mer et des sources salées ; on le prépare en grand par l'action de l'acide sulfurique sur le chlorure de sodium , opéra-
t|ui fournit en raùme temps de l'acide clilorhyrique.
Le sulfate de suude n'existe qu'en petites quantités dans les eaux de la mer, qui contiennent du sulfate de magnésium et du chlorure de sodium; mais, lorsque ces deux derniers seissonten présence et qu'on abaisse la température au-dessous de zéro, il se fait une double décomposition, du sulfate de sodium se dépose à l'état de cristaux, et il reste en solution du chlorure de magnésium très aoluble.
Balard a appliqué cette réaction aux eaux mères des marais salants et a créé une industrie nouvelle en utilisant ces eaux mères, qui jusqu'alors étaient rejetées et qui peuvent fournir du sulfate de sodium et du chlorure de potassium- Après qu'on a recueilli le chlorure de s'>dium, on laisse évaporer les eaux mères jusqu'à production d'un premier dépôt formé de sulfate de magnésium mélangé d'un peu de chlorure de sodium; puis on les décante, on les abandonne de nouveau à l'évaporalioo, et l'on recueille un second dépôt de chlorure double de magnésium et de potas-
Le premier dépijt est dissous dans l'eau et additionné d'un excès de chlorure de sodium, parce que le sulfate de sodium est moins soluble dans une eau chargée de sel marin que dans l'eau pure. A l'aide d'un appareil à production de froid, on soumet cette solution au refroidissement, la double décomposition s'opère, il se sépare du sulfate de sodium, et le chlorure de magnésium reste dans les eaux mères.
Quant au second dépôt formé de chlorure double de magnésium et de potassium, il est dissous à chaud dans feau, et, par Tévaporation de la solution, du chlorure de potassium presque pur se dépose.
Dans toutes ces opérations, on obtient une grande quantité de chlorure de magnésium.
Le sulfate de sodium est incolore, d'une saveur fraîche et amère; il cristallise en grands prismes renfermant 40 molécules d*eau. Abandonné à Fair, il perd une partie de son eau et s'effleurit. Quand il se dépose de ses solutions aqueuses à une température supérieure à 35 degrés, il ne renferme pas d'eau de cristallisation.
100 parties d'eau dissolvent 321 parties de sel cristallisé à 33 degrés et 210 parties à 103 degrés. Le maximum de solubilité est à la température de 33 degrés.
Les solutions de sulfate de soude présentent à un haut degré le phénomène de la sursaturation.
Ce sel sert principalement à la fabrication de la soude artificielle. En médecine, il est employé comme purgatif doux et sûr, à la dose de 30 à 50 grammes.
306. Sulfite de sodium SO^Na^ + lOH^O. — Il cristallise en prismes obliques, d'une saveur sulfureuse, très solubles, et dont la solution s'altère au contact de l'air, le sulfite absorbant de l'oxygène et se convertissant en sulfate.
On le prépare en dirigeant un courant de gaz sulfureux dans une solution de carbonate de soude.
Le sulfite de sodium remplace l'acide sulfureux dans le blanchiment de la laine et de la paille. Gomme l'acide sulfureux, il empêche la putréfaction et la fermentation ; aussi sert-il dans les amphithéâtres d'anatomie pour la conservation des cadavres; on injecte dans les vaisseaux une solution de sulfite marquant 25 degrés Baume.
On a employé le sulfite de soude dans les papeteries sous le nom d' antichlore pour enlever les dernières traces de chlore et d'acide chlorhydrique qui restent dans
lapâtedas chiffons après le blanchiment, et quiscraienl une (jause d'altération pour le papier.
Outre le sulfite neutre, on connaît un sulfite acide ou bisulflteSO'NalI. employé dans certaines recherches de chimie organique, et que l'on prépare en traitant le carbonate de soude par un excès de gaz sulfureux.
307. Hyposulflte de sodium S'O^Na' -j- 5H^0. — Obtenu par l'ébullilion d'une solution de sulfite neutre avec un excès de soufre, il est en grands prismes rhomboïdaus, imiolores, inodores, très solubles dans l'eau, insolubles dans l'alcool. Par l'action de la chaleur, il fond dans son eau de cristallisation. En opérant cette fusion dans un matras de verre, que l'on scelle immédiatement, on obtient une solution qui présente le phénomène de la sursaturation.
Traité par les acides, il dégage du gaz sulfureux et donne un précipité laiteux de soufre :
S'O^.Naî + 2HCI = riO' + S + 2NrtC] + H^O
n dissout le chlorure, le bromure et l'iodure d'argent qui n'ont pas été influencés par la lumière; on l'utilise dans la métallurgie de l'argent, et en photographie pour fixer les images (voy. Photographie).
308. Hydrosulfite de sodium SO'NaH. — Ce sel, découvert par M. Schiitzenberger, se prépare par l'action du zinc sur les solutions concentrées de bisulfite . de sodium. On ajoute au produit de la réaction 7 oa 8 fois son poids d'alcool. Il se précipite du sulfite de ' zinc et du sulfite neutre de sodium, tandis que l'alcool retient l'hydrosulfite; au bout de quelques instants, la solution décantée se prend en une masse de fines aiguilles d' hydrosulfite.
Ce sel est un réducteur énergique, car il est peu stable et se décompose en bisulfite et en hydrogène, qui exerce Faction réductrice :
SQîNaH
SOsNaH
Hydrosulfite de sodiom.
Eaa.
Bisulfite de sodium.
Hydrogène.
Il est employé pour la réduction de l'indigo bleu en indigo blanc, et pour le dosage de l'oxygène.
309. Borate de sodium (borate de soude ou hordx). — Ce sel se forme par l'ébullition de 12 parties de carbonate de soude cristallisé, 10 parties d'acide borique et 15 parties d'eau. Quand il se dépose de sa solution à une température inférieure à 60 degrés, il est en prismes renfermant 10 molécules d'eau, Bo*O^Na* -f 10H*O. Au-dessus de 60% il cristallise en octaèdres avec 5 molécules d'eau seulement, Bo*0'Na* + 5H*0.
Le borax cristallisé soumis à l'action de la chaleur fond dans son eau de cristallisation en se boursouflant ; puis au rouge il éprouve la fusion ignée et se prend en masse transparente et vitreuse. Fondu, il dissout les oxydes métalliques en donnant avec eux des borates diversement colorés, qui permettent de reconnaître la nature des oxydes métalliques. Aussi lemploie-t-on dans les essais au chalumeau.
Il se dissout dans 12 parties d'eau froide et 2 parties d'eau bouillante : il est insoluble dans l'alcool. Il possède une réaction et une saveui* légèrement alcalines.
L'acide borique renferme BoO^H^; on connaît quelques borates correspondant à cette formule. Mais les molécules de l'acide borique possèdent la propriété de s'accumuler en éliminant de l'eau et donnant des anhydrides condensés. Le borax correspond à un acide polyborique Bo*O^H*, résultant de la condensation de
\ molécules d'acide borique Bq=H^ avec élimination 5 molécules d'eau ;
Bo*0'Hî + SH*0
\ La propriété du borax, de dissoudre les oxydes mét&lliques le fait employer dans les soudures métalli- Fques; on projette du borax en poudre sur les pièces ù tsouder et on les porte au rouge; le borax dissout |f l'oxyde qui recouvrait les surfaces métalliques, et Ljtermet à la soudure de se fixer sur le métal.
En médecine, le borax est prescrit sous forme de Jlpirgarisme dans les affections aphteuses et les inflamfmations de la bouche.
Il empêche la fermentation alcoolique et la fermentiation putride.
Silicate de sodium. — Loi-squon fond au rouge
Ejla silice avec de la soude ou du carbonate de soude,
Ton obtient ua silicate dont les propriétés varient sui-
jrant la proportion des matières employées. Lorsque
K soude prédomine, le silicate présente l'aspect d'une
ratière vitrifiée, transparente, soluble dans l'eau ; c'est
B qu'on appelle le veive soluble. Les verres ne sont en
^flét que des mélanges de silicates alcalins et de silicate
e chaux, d'alumine, etc. (voy. Poteries et verres).
Avec la potasse et le carbonate de potasse, on obtient
cSes silicates analogues aux silicates de soude.
Le silicate de potasse, appelé autrefois liqueur des Weailloux, est employé en chirurgie pour la préparation ft:des appareils inamovibles, à la place du plâtre ou a dextrine.
Le silicate de soude est employé pour rendre imper- Diéables les pierres poreuses.
MiLi. — CffuriE isoRO. IV
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310 Us, Caractères des sels de sodium. — Les^ sels de sodium sont difficiles à reconnaître, car ils ne présentent que des caractères négatifs. Ils ressemblent aux sels de potassium, fournissent comme eux dans certaines conditions un alcali énergique, soluble, bleuissant le papier de tournesol, un carbonate soluble, indécomposable par la chaleur; mais ils ne sont pas précipités par Tacide tartrique ou le chlorure de platine. Ils ne donnent de précipité qu'avec un seul réactif, le pyroantimoniate de potassium, dont nous avons indiqué le mode de préparation (voy. Antimoine, §245).
AM M ON IL M
311. — Théorie de l'ammonium, — Legaz amiiioniac Bire ou en solution s'unit directement aux acides, et s combinaisons qui en résultent présentent les mêmes SilfactèreB et affectent la même forme que les sels de lÔtassiura. Ils sont comparables à ceux-ci, font comme : la double décomposition, se comportent comme î sels et paraissent résulter de la substitution d'un iétal à l'hydrogène des acides.
I La combinaison formée par l'acide chlorhydrique et t gaz ammoniac (chlorhydrate d'ammoniaque) ren- \ AzH^jHCl; le sulfate d'ammoniaque formé par )tinion d'une molécule d'acide sulfurique et de deux loléeulee de gaz ammoniac est SO'H^ (AzH')". De lelles formules diffèrent complètement des formules des sels de potassium. Mais l'analogie reparaît tout entière si l'on suppose qu'un groupe d'éléments, AzH', joue le rôle d'un métal monoatomique, d.'\\a ■roà'mi.
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composé, fonctionnant comme le potassium, et se substituant à Thydrogène des acides pour donner les sels ammoniacaux.
Dans cette hypothèse, le groupe AzH^ étant le métal composé ammonium, les sels ammoniacaux sont représentés par des formules analogues aux formules des sels de potassium avec lesquels ils sont isomorphes :
(AzH*)Cl KCl
Chlorure d'ammonium Chlorure
(chlorhydrate d'ammoniaque). de potassium.
S0*(AzH*)« S0*K*
Sulfate Sulfate
d'ammooium . de potassium .
AzH*I Kl
lodure lodure
d'ammonium. de potassium, elc.
Telle est la théorie de Tammonium due à Ampère et développée par Berzelius. Elle se base sur les faits et les raisonnements suivants :
1° Lorsqu'on électrolyse la potasse ou un sel de potassium en prenant pour électrode négative une capsule de platine pleine de mercure dans laquelle est placée la combinaison à électrolyser, on constate que le potassium mis en liberté s'allie au mercure. En opérant de même avec le chlorhydrate d'ammoniaque, on voit le mercure se gonfler, prendre une consistance butyreuse, et donner un amalgame qui paraît renfermer le métal composé ammonium, métal peu stable, car l'amalgame se détruit rapidement en dégageant du gaz ammoniac AzH' et de l'hydrogène H.
!2 ' Les sels d'ammonium sont de véritables sels présentant tous les caractères de cet ordre de composés,
faisant la double dfeomposition el rentrant fl.ins li.'^ lois de Berthollet.
3^ Ils sont isomorphes avec les sels de potassium.
Dans cette théorie, Thydrate d'ammonium, comparable à l'hydrate de potassium KOH, serait AzH'OH.
Cet hydrate n'est pas stable; il n'existe qu'en solution, et, si l'on veut l'isoler, il se scinde en eau et en gaz ammoniac AzH'. Mais ce peu de stabilité de l'hydrate d'ammonium n'est pas un argument contre la Ihéurie de l'ammonium, car il existe des hydrates très stables, doués de réactions aussi énergiques que celles de la potasse, et qui renferment un métal composé analogue à l'ammonium.
On désigne sous le nom d'ammoniaques composées
corps qui résultent du remplacement partiel ou
rtal de l'hydrogène du gaz arurjioniac par des radicaux
drocarbonés ou radicaux alcooliques ; tels sont l'éthy- 'îamine AzH'(C'H=), la diéthylamine AzII(CîH')', la triéthylamine A2{C'H')^, dans lesquelles l'hydrogène de AzH' est remplacé par -1, 2 ou 3 groupes C'H'', ce
lupe appelé èthyle fonctionnant comme mono-ato-
ique. (Voy. Chimie organique êtêmentaire.)
La triéthylamine A7,{C'H')' chaufTée avec de l'iodure 'étliyle G'H'l s'y combine directement, et le produit réaction, sel blanc, cristallisable, est comparable l'iodhydrate d'ammoniaque ou iodure d'ammonium ;
AzH',1
A/.fC'H')',l
' L'hydrate correspondant à cet iodure faction de l'hydrate d'argent :
Az(c=eE)«,i
Ak
Jll
Hy-1
Wlra-dlhylê.
obtient par A/|C>H«)',0H
. Cet hydrate est analogue à l'hydrate d'ammonium AzH*,OH; mais, tandis que nous ne pouvons isoler celui-ci de sa solution, l'hydrate d'ammonium tétraéthylé est stable; il se présente en masses blanches, incolores, caustiques, saponifiant les graisses, précipitant les oxydes métalliques, ressemblant entièrement à la potasse, avec laquelle on pourrait le confondre, n'était Faction de la chaleur, qui le détruit facilement.
L'existence de cet hydrate et d'un grand nombre d'autres hydrates d'ammonium composés est une des preuves les plus importantes sur lesquelles s'étaye la théorie de l'ammonium.
Cette théorie, rendant compte des relations évidentes des sels ammoniacaux et des sels potassiques, représentant les uns et les autres par des formules analogues, présente l'avantage de simplifier l'enseignement et d'amener dans l'exposé des faits une unité précieuse.
Excepté l'hydrate d'ammonium AzH\OH, l'oxyde (AzH*)*0 correspondant à l'oxyde K*0, tous les sels du potassium et du sodium que nous avons étudiés ont leurs correspondants dans la série de l'ammonium.
312. Sulfures d'ammonium. — On en connaît plusieurs; un seul est employé : c'est le monosulfure (Vammonium (AzH*)'S, appelé ordinairement sulfhydrate d'ammoniaque. On prépare sa solution aqueuse en saturant le gaz sulfhydrique par de l'ammoniaque liquide et ajoutant une quantité d'ammoniaque égale à celle qui a été saturée.- Il se forme d'abord du sulfhydrate d'ammonium AzH*HS, qui par l'addition d'ammoniaque se convertit en sulfure (AzH*)"2S.
Le sulfhydrate d'ammoniaque fait la double décomposition avec un grand nombre de sels métalliques en précipitant des sulfures métalliques insolubles; aussi
bbl solution est-elJe d'un fréquent emploi dans l'analyse poui' reconnaître et séparer les métaux.
Ce sulfure d'ammonium (AzH')'S s'obtient en cristaux incolores, brillants, par l'union directe du gaz sulfhydrique sec et d'un excès de gaa ammoniac. Il est très soliible, volatil, d'une odeur piquante, très vénéneux. Il constitue les émanations dangereuses des fosses d'aisances, que les ouvriers désignent sous le nom de plomb.
313. Chlorurs d'ammonium, (chlorhydrate d'ammoniaque, sel ammoniac) AzH'Cl. — Il se trouve à l'état de masses sublimées dans les fentes des laves volcaniques du Vésuve, de l'Etna et dans les solfatares de Naples. Il se produit aussi par la combinaison directe de l'acide chlorhydrique et du gaz ammoniac, soit à l'état Sec, suit en solution.
Pendant longtemps, tout le chlorhydrate d'ammoniaque consommé dans les arts provenait de l'Egypte, où il était préparé par la sublimation de la suie formée dans la combustion de la fiente de chameau. Aujourd'hui, on se le procure en utilisant les eaux ammoniacales fournies par la putréfaction des urines ou par le lavage du ga/. d'éclairage.
Ces eaux ammoniacales sont mélangées avec un lait de chaux et distillées; le gaz ammoniac est recueilli dans l'acide chlorhydrique. La solution est concentrée, puis décolorée en pailie par une liltration â chaud sur le noir animal; par le refroidissement, elle dépose le sel ammoniac. D'ordinaire, le sel est purifié par sublimation dans de grandes chaudières; il \'ient se condenser sur la partie concave des couvercles de fonte et se réunit on gros pains volumineux concavo-coiivexea, C'est sous cette forme qu'il se trouve dans le commerce ,
rm-
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Le chlorure d'ammonium cristallise en petits octaèdres, quelquefois en cubes groupés en feuilles de fougère. Il présente une certaine flexibilité qui le rend difficile à pulvériser.
Sa saveur est fortement salée. Il est soluble dans l'eau, qui en dissout environ les deux cinquièmes de son poids à la température ordinaire, et cette dissolution est accompagnée d'un abaissement sensible de température. A l'ébullition, l'eau en dissout son propre poids. Il est peu soluble dans l'alcool faible, insoluble dans l'alcool absolu.
Par l'action de la chaleur, il se volatilise sans fondre. Chauffé avec des oxydes métalliques, comme l'oxyde de cuivre, il donne de l'eau, du gaz ammoniac et un chlorure volatil :
CuO + 2AzH*Cl = CuCl* + H^O + 2AzH3
Oxyde Chlorure Chlorure Eau. Gaz
de cuivre. d'ammonium. cuivrique. ammoniac.
Cette propriété le fait employer pour décaper le cuivre, le fer, le laiton, et débarrasser leur surface des oxydes, dans Tétamage, le zincage ou la soudure de ces métaux. C'est là son principal usage.
Dans les laboratoires, on l'emploie pour l'obtention du gaz ammoniac en le chauffant avec de la chaux vive.
En médecine, le chlorure d'ammonium n'est usité qu'à l'extérieur comme stimulant, en gargarismes dans les angines chroniques, et en collyres dans les inflammations de la sclérotique.
314. Carbonate d'ammonium. — Le carbonate neutre CO^(AzH*)* n'existe qu'en solution. Le carbonate d'ammoniaque des pharmacies est constitué par du sesqui'Carhonate d'ammonium^ combinaison de
ïTbonate neutre et de bicarboDate cristallisant i |roolécules d'eau, CO^AzH'V, 2C0'AzH',H -f- 2H'C
I le prépare en chanffant au rouge naissant, dans be cornue de fonte, un mélange de 1 partie de chlo- ^re d'ammonium et de '■2 parties de craie (carbonate
•de calcium) . Le carbonate d'ammoniaque volatil se rend dans les récipients.
Récemment cristallisé par dissolution dans l'ammoniaque, il est en cristaux transparents qui s'altèrent proraptement ;i l'air en dégageant de l'ammoniaque et se transformant en une masse blanche de bicarbonate d'ammonium CO'AzH',H. Aussi son odeur est très am* moniacale et sa réaction fortement alcaline.
II se produit également du carbonate d'ammoniaqnsj a distillation sèche des matières organiques.
r Le bicarbotiale d'ammonium est le plus stable de^ s carbonates; c'est en lui que se transforment le^ c autres. Le bicarbonate se forme aussi dans l*ï iatréËiction des urines, par la transformation de
F L'urée représente du carbonate neutre d' 2 molécules d'eau :
l'Pendant la putréfaction des urines, l'urée assimilff s deux molécules d'eau et passe à l'état de carbonate butre d'ammonium, qui se dédouble immédiatement p gaz ammoniac et bicarbonate d'ammonium :
(XlAï^H* + 2HS0
■ ' -îV:
Un mélange sec de chlorure d'ammonium et de carbonate de potassium dégage lentement du carbonate d'ammoniaque; c'est ce mélange, appelé sel vol-atil anglais, dont on remplit les flacons de poche.
Appliqué à l'extérieur, le carbonate d'ammoniaque agit comme rubéfiant. A l'intérieur, à la dose de 4 à 40 grammes, dans les 24 heures, il est diaphorétique comme l'ammoniaque. Sous le nom de sel volatil de corne de cerf, on prescrivait autrefois le carbonate d'ammoniaque impur, mélangé de produits empyreumatiques, que l'on obtenait par la distillation sèche de la corne de cerf. On emploie le carbonate d'ammoniaque dans la pâtisserie et dans la fabrication du pain d'épice pour faire lever la pâte.
315. Sulfate d'ammonium SO*(AzH*)*. — Les eaux ammoniacales provenant de la préparation du gaz d'éclairage ou de la putréfaction des urines sont distillées avec de la chaux, et le gaz ammoniac est recueilli dans l'acide sulfurique. La solution concentrée donne du sulfate d'ammonium qu'on purifie par de nouvelles cristallisations.
On peut aussi préparer le sulfate d'ammonium en traitant les eaux ammoniacales (qui renferment du carbonate d'ammoniaque) par le sulfate de chaux :
2(C03 1 ^^^\ + SO*Ca = S0HAzHv;2
Bicarbonate
Sulfale
Sulfale
(rainmonium.
(le calcium.
d'ammonium
+ CO'Cii
CD
(larbonato
Gaz
Eau.
(le calcium.
carboni(|ue.
Il est en prismes rhomboidaux droits, anhydres; il est isomorphe avec le sulfate de potassium. Il se dis-
H_iac
Sûut lions son poids d'eau bouillante et dans deux fois
son poids d'eau froide; il est insoluble dans l'alcool. Il
irt comme engrais et est employé pour la fabrication
l'alun ammoniacal ou sulfate double iraloniinium et
'ammonium.
316. Azotate d'ammonium AzO',AzH'. — Obtenu ir double décomposition avec le sulfate d'ammonium
l'azotate de potassium, il est en prismes hexagonaux très solubles dans l'eau. Cette dissolution amène un abaissement cunsidérable de température, i partie d'eau à 10' étant mélangée de 1 partie d'azotate d'ammonium, la température s'abaisse à 16" au-dessous de zéro. Sous le nom de sel réfrigérant, on se sert de <razotate d'ammonium pour obtenir de petites quantités àe glace. Ce sel est avantageux, car il suffit d'évaporer sa solution pour le régénérer.
Soumis à l'action de la chaleur, l'azotate d'ammonium se dédouble en eau et protoxyde d'azote Az'O. (Voy. PïiOTOxYDE d'azote, g 147.)
317. Caractères des sels ammoniacaux. — Les sels ammoniacaux ont une saveur fraîche et salée; ils
mt volatils et solubles dans l'eau. L'action du courant Tique les dédouble comme les autres sels; au pôle l^Ositif, on trouve l'acide et de l'oxygène ; au pôle négatif se rendent les éléments de l'ammonium, gaz ammoniac et hydrogène.
Comme les sels de potassium et de sodium, ils ne int précipités ni par l'hydrogène sulfuré, ni par les ilfures. En solutions concentrées, ils sont précipités et l'acide tartrique employé en excès. Avec le chlorure de platine, ils donnent un précipité jaune de chlorure double de platine et d'ammonium.
On distingue facilement les sels ammoniacaux par l'action des alcalis. Chauffés avec de la chaux éteinte
dans un tube fermé, ils dégagent du gaz ammoniac que l'on reconnaît à son odeur, à son action sur le papier rouge de tournesol, et aux fumées blanches qui se produisent par le contact d'une baguette de verre mouillée d'acide chlorhydrique.
LITHIUM
318. Le lithium est un métal d'un blanc d'argent, d'une densité de 0,59 et fondant à 180**. Il décompose l'eau à la température ordinaire, mais la chaleur dégagée par la réaction n'est pas suffisante pour enflammer l'hydrogène qui se dégage.
Son symbole est Li et son poids atomique 7.
Les sels de lithium se trouvent en petites quantités dans certaines roches et dans quelques eaux minérales.
On extrait le lithium surtout de la lépidolithe, silicate d'alumine, de potasse et de lithium, qui renferme 3 pour 100 de cette dernière. La lépidolithe se rencontre en Bohême, en Saxe et en France dans le département de la Haute- Vienne.
Le carbonate de lithium GO^Li* est un sel blanc, cristallisable, peu soluble dans l'eau. Il est décomposé par la chaleur en acide carbonique et oxyde de lithium (lithine), ce qui le distingue des carbonates de sodium et de potassium.
Il est employé en médecine contre la gravelle et la goutte.
ARGENT
319. L'argent natif est assez rare ; les minerais exploités sont le sulfure, le sulfo-antimoniure et le
chlorure. Il se rencontre aussi mélangé aux. minerais de cuivre et de plomb, et l'on en extrait une notable quantité du plomb argentifère.
Deux méthodes principales sont usitées pour retirer l'argent de ses minerais ; ce sont la méthode saxonne et la méthode américaine.
320. Méthode saxonne. — En Saxe, on exploite un rainerai qui renferme du sulfate de fer, du sulfure de cuivre et du sulfure d'argent. Après avoir été réduit en poudre, le minerai est mélangé avec 10 pour 100 de chlorure de sodium et soumis au grillage dans un four à réverbère. Par la combustion à l'air, les sulfures se convertissent en sulfates qui réagissent sur le chlorure de sodium, donnent du sulfate de sodium, du chlorure de cuivre, du chlorure de fer et du chlorure d'argent. Après ce grillage, le minerai est passé au crible, réduit en poudre et introduit, avec de l'eau et des lames de fer forgé, dans de grands tonneaux tournant autour d'un axe horizontal. Après une heure de rotation, on verse du mercure dans les tonneaux, qu'on fait tourner de nouveau. Dans la première phase de l'opération, le fer décompose le chlorure d'argent, donne du chlorure de fer et met en liberté le métal précieux. Mais celui-ci est disséminé dans la masse; c'est pour le réunir qu'on agite le tout avec le mercure avec lequel l'argent se combine. On soutire le mercure, on le filtre sur des toiles; l'excès de mercure liquide passe, et il reste sur la toile un amalgame solide contenant 17 à 18 pour 100 d'argent. On soumet cet amalgame à la distillation; le résidu renferme tout l'argent de l'amalgame, mais impur, et retenant environ 28 pour 100 de cuivre et 3 pour 100 de plomb. On purifie l'argent par quelques fusions à l'air libre pendant lesquelles les i métaux s'oxydent en partie. On livre l'argeat.
au commerce quand il ne renferme plus que 25 pour 100 de cuivre.
321. Méthode américaine. — Dans ce procédé, employé au Mexique dès 1557, on broie le minerai additionné de sel marin et de magistral, nom que Ton donne à du sulfate de cuivre impur provenant de la calcination du sulfure double de cuivre et de fer; on mêle le tout en y ajoutant du mercure à plusieurs reprises, et, pour opérer un mélange intime, on fait piétiner la masse par des chevaux pendant plusieurs jours.
Dans cette opération, il se passe des phénomènes chimiques complexes. Le sulfate de cuivre du magistral donne, avec le sel marin, du chlorure de cuivre et du sulfate de sodium. Le chlorure de cuivre fait la double décomposition avec le sulfure d'argent : de là production de sulfure de cuivre et de chlorure d'argent. Le mercure réagit sur le chlorure d'argent, donne du chlorure mercureux ou calomel et s'allie à l'argent mis en liberté. En lavant la masse, on sépare toutes les boues et l'on recueille un amalgane riche en argent, d'où l'on retire celui-ci par distillation.
322. Argent de coupelle, — La galène ou sulfure de plomb est souvent mélangée de petites quantités de sulfure d'argent; le plomb métallique que fournit une telle galène renferme donc de l'argent, qu'il est avantageux de retirer quand la proportion s'élève à 1/5000% c'est-à-dire à 1 gramme par 5 kilogrammes.
La séparation de l'argent du plomb argentifère se fait par coupellation, opération basée sur ce fait que l'argent est inoxydable à la température de sa fusion, tandis que le plomb se convertit en un oxyde très fusible, la litharge, qui, à l'état fondu, dissout les oxydes peu fusibles, comme l'oxyde de cuivre.
1 fond le plomb argentifère dans un four dont la ^e coQcave est recouverte d'une œuche d'argile bien tassée. Quand le plomb introduit dans cette sole concave, appelée coupelle, est en pleine fusion, on dirige Eisa surface un vif courant d'air. Le plomb s'oxyde et se convertit en litharge fondue. On entaille alors la paroi de la coupelle, de manière que la litharge fondue s'écoule par cette rigole oii la pousse !e courant d'air, et qu'elle s'écoule seule, l'entaille n'atteignant pas la couche d'argent fondu. Quand la litharge est presque entièrement écoulée, qu'U n'en re.ste plus qu'une couche mince à la surface du métal, celle-ci se déchire comme un voile, et l'on voit apparaître, brillant, l'argent en fusion. A ce phénomène, on donne le nom à'édair.
L'argent de coupelle renferme encore du cuivre et du plomb; on le purifie par une nouvelle coupellation.
323. Dans les laboratoires, on obtient de l'argent pur en dissolvant l'argent des monnaies dans l'acide azotique, précipitant la solution par le sel marin, recueillant, lavant et séchant le précipité de chlorure d'argent, et fondant alors celui-ci au rouge vif avec du charbon et de la craie, dans les proportions suivantes :
Chlorure li'nrgenL
Craid iCDrliunati: de calcii Charbon
La réaction est représentée par l'équation i
2Ai?a -f- CO'Cu -t- C = C03 -I- CO -I- CaCl» -|- SAg | Cblonlre llarboontB Clinrhoii. Oni Oiydo Chlorurs AtgoBt,' |
L'argent se rassemble en culot au fond du creuset, que l'on casse après refroidissement.
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324. L'argent est un métal blanc, susceptible d'un beau poli; à l'état divis'é, il constitue une poudre d'un gris clair, devenant brillante par le brunissoir. Dans la nature, on le trouve cristallisé sous des formes appartenant au système régulier, parmi lesquelles prédominent le cube, l'octaèdre et le dodécaèdre.
Il est inodore et insipide. Sa dureté est comprise entre celle du cuivre et de l'or. Il occupe le second rang sous le rapport de la malléabilité et de la ductilité. Il peut être réduit en feuilles d'une épaisseur de moins de 3 millièmes de millimètre ; 5 centigrammes d'argent fournissent un fil de 130 mètres de long. Un fil de 4 millimètre carré de section se rompt sous un poids de 28 kilogrammes.
Sa densité est de 40,59.
11 fond vers 4000° environ en émettant des vapeurs verdâtres. Fondu à l'air, il dissout jusqu'à 22 fois son volume d'oxygène, qu'il abandonne en reprenant l'état solide. Aussi la surface de l'argent fondu est inégale et surmontée d'une sorte de végétation due à la projection du métal par le dégagement de l'oxygène. Ce phénomène porte le nom de rochage.
Le poids atomique de l'argent est 408; son symbole est Ag.
Il est inaltérable à l'air et dans l'eau. Le sel marin en fusion l'attaque notablement en produisant du chlorure d'argent. Avec l'acide chlorhydrique concentré ou gazeux, il y a dégagement d'hydrogène et formation de chlorure d'argent, mais l'attaque est superficielle, à cause de l'insolubiHté du chlorure d'argent.
L'hydrogène sulfuré le noircit en le recouvrant d'une couche mince de sulfure d'argent.
L'acide azotique le dissout surtout à chaud, en dégageant des vapeurs nitreuses et formant de l'azotate
irargent. L'acide sulfurique étendu est sans action; l'acide sulfurique concentré et bouillant convertit l'argent en sulfate.
325, Oxyde d'argrent. — Une solution de potasse versée dans une solution d'azotate d'argent précipite une poudre brune d'hydrate d'argent AgOH, qui, desséché à 70", perd de l'eau et se transforme en oxyde anhydre Ag'O. Celui-ci est une poudre noire, soluble seulement dans 300Û fois son poids d'eau, d'une faihle réaction alcaline sur le papier rouge de tournesol. C'est cependant une base énergique, car il fait la double décomposition avec les acides en les neutralisant parfaitement et attire l'acide carbonique de l'air.
L'oxygène et le métal y sont faiblement unis ; chauffé à quelques degrés au-dessus de 100°, l'oxyde d'argent dégage de l'oxygène et laisse de l'argent métallique.
Quand on fait digérer l'oxyde d'argent pendant quelques heures avec de l'ammoniaque, on obtient une poudre noire, qui a la propriété de détoner avec violence par le plus léger frottement, même par celui d'une barbe de plume. Ce composé, appelé argent fvîminant, paraît être un aKoture d'argent, mais sa composition n'est pas certaine.
326. Chlorure d'argent AgCl. — Toutes les fois que l'on ajoute à une solution d'un sel d'argent de l'acide chlorhydrique ou un chlorure soluble, il se forme un précipité de chlorure d'argent, blanc, caillebotté, noircissant à la lumière, insoluble dans l'acide azotique et l'acide chlorhydrique, soluble dans l'ammo- □iaque. Par l'évaporation d'une solution ammoniacale de chlorure d'argent à l'abri de la lumière, on l'obtient cristallisé en octaèdres réguliei's.
Soumis à l'action de la chaleur, il fond en un hquide jaune qui attaque les creusets; par le refroidissemeat.
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il se prend en une masse de l'apparence de la corne. Insoluble dans l'eau, Tacide azotique, Tacide chlorhydrique, il se dissout facilement dans Thyposulfite de sodium et le cyanure de potassium, quand il est récemment préparé. Les chlorures alcalins et alcalino-terreux le dissolvent surtout à TébuUition.
Chauffé avec de la craie et du charbon, il se réduit et donne de l'argent métallique, comme nous l'avons dit plus haut.
327. Le bromure d'argent AgBr et Viodure Agi se préparent comme le chlorure et, comme lui, sont insolubles dans Teau. Ils sont d'un blanc jaune; l'ammoniaque dissout bien moins le bromure que le chlorure et ne dissout pas l'iodure.
Ces trois sels sont décomposés par la lumière ; sur cette propriété est basé l'art de la photographie (voyez § 331).
328. Azotate d'argent AzO^Ag. — Ce sel se prépare par l'action de l'acide azotique sur l'argent pur. Pour 500 parties d'argent, on prend 700 parties d'acide azotique d'une densité de 1,42 étendu de 300 parties d'eau distillée; on fait; dissoudre l'argent en chauffant légèrement, et, par le refroidissement de la liqueur concentrée, il se sépare des cristaux d'azotate d'argent. Comme d'ordinaire on emploie non l'argent pur, mais l'argent monétaire, la solution renferme de Tazotale de cuivre; pour se débarrasser de celui-ci, on met à profit la propriété de l'azotate d'argent de fondre au rouge sombre sans se décomposer, tandis qu'à cette température l'azotate de cuivre se détruit en dégageant des vapeurs nitreuses et laissant de l'oxyde de cuivre insoluble.
On évapore donc à siccité le mélange d'azotate d'argent et d'azotate de cuivre, on le maintient en fusion
iudant quelques insUints jusqu'à ce qu'il ne se dégage I vapeurs nitreuses, et, quand, la masse est refroidie, on la reprend par l'eau bouillante, qui ne dissout que de l'azotate d'argent pur. Il suffît de filtrer la solution et de la coneentrer pour la faire cristalliser.
L'azotate d'argejit cristallise en tables transparentes, incolores, anhydres, dont la forme est h peu près celle de l'azotate de potassium. Il est neutre au papier de tournesol. Il se dissout dans 1 partie d'eau froide, une demi-partie d'eau bouillante, et dans 4 parties d'alcool bouillant. Il n'est pas altéré par la lumière seule. Chauffé, il entre en fusion au rouge sombre et peut être coulé soit en plaques, aoit en petits cylindres constituant alors l'anotate d'argent fondu ou pierre infernale des chirui-giens. Au rouge vif. il se décompose entièrement en laissant un résidu d'argent métallique.
Sous l'influence des matières organiques, l'azotate d'argent se décompose en donnant de l'argent métallique, qui forme une tache noire sur les tissus, de l'acide azotique et de l'oxygène, qui, l'un et l'autre, agissent comme caustiques. De là son emploi en médecine pour cautériser et amener une inflammation franche dans les phlegmasies chroniques.
1! sert à teindre les cheveux, sur lesquels il laisse une couche noire d'argent, et à fabriquer une encre indélébile destinée à marquer le linge. On recouvre le linge d'une couche de gomme mêlép de carbonate de soude, et sur cette couche de gomme on écrit avec une solution d'azotate d'argent. Le carbonate d'argent formé se réduit rapidement en laissant dans le tissu de l'argent divisé.
A doses peu élevées, l'azotate d'argent introduit ' dans les voies digestlves est un poison énergiqjj.-b. \Jt
contrepoison est le chlorure de sodium, qui for^^^| chlorure d'argent insoluble, dont on peut débaitq^^H l'estomac en provoquant le vomissement. ^^%
32!>. Allîag:es d'argent. — L'argent acquiert de la dureté en s'alliiint à de petites quantités de cuivre. L'alliage monétaire de France renfermait jusqu'à ces dernières années 900 parties d'argent el 100 parties de cuivre. A la refonte des petites monnaies d'argent opérée en 1866, ou a adopté pour les divisions de la pièce de cinq francs un alliage renfermant 835 parties d'argent, 93 de cuivre et 72 de zinc. Les pièces de cinq francs ont conservé leur titre de 900 millièmes, de telle sorte que les pièces de 20 centimes, 50 centimes, 1 franc et 2 francs ont une valeur de convention supérieure à leur valeur réelle, 5 pièces de 1 franc ne renfermant pas autant d'argent qu'une pièce de 5 francs.
L'alliage pour la vaisselle, les couverts d'argent et les médailles est au titre de 950 millièmes; pour la bijouterie, l'alliage renferme 800 millièmes d'argent ^ 200 millièmes de cuivre,
330. CARACTÈRES DES SELS d'ahgent. — Les sels d'argent sont incolores; quand ils sont solubles, ils ont une saveur métalUque désagréable. La plupart sont décoraposablea par la chaleur. Sous l'inlluence de la lumière, surtout en présence de matières organiques, ils sont décomposés en mettant de l'argent en liberté.
Ils sont précipités par l'acide chlorhydrique et les chlorures; ce précipité de chlorure d'argent, blanc, caillebotté, insoluble dans l'acide azotique, soluble dans l'ammoniaque, est caractéristique.
L'ammoniaque les précipite et redissout le précipita. Le fer, le zinc, le cuivre et le mercure en séparent dO l'argent métallique. L'hydrogène sulfuré et les sulfures solubles donnent un précipité noir d'hydrogène sulfurd.
Avec la potasse et la soude, il se sépare de l'oxyde
tfgentj les carbonates de sodium et tie potassium donnent un précipité insoluble de carbonate d'argent.
331. Photographie. -^ L'action de la lumière sur les sels d'argent a donné naissance h la photographie, due à Niepce, et principalement à Daguerre, qui indiqua les réactions principales par lesquelles se produisent les images. Fo-ï Talbot et Archer ont apporté les plus grands perfectionnements à cet art, le premier en découvrant la photographie sur papier, le second en employant des plaques de verre recouvertes de collodion.
Sans entrer dans le détail du mode opératoire, il importe d'indiquer les réactions qui se passent dans l'obtention des images sur coilodion.
Sur une plaque de verre, on étend une couche de collodion tenant en dissolution des iodures et des bromures de potassium et de sodium, puis sur la surface du collodion on verse une solution d'azotate d'argent, qui convertit les iodures et les bromures en iodure et en bromure d'argent. Cette plaque est devenue impressionnable par la lumière; si on l'expose au foyer d'une chambre noire, l'image qui vient se former à ce foyer décompose les sels d'argent, et cela proportionnellement à l'intensité de la lumière, marquant ainsi les différences des clairs et des ombres. Après un temps d'exposition suffisant, quelques secondes, on porte la plaque impressionnée dans un appartement obscur, et l'on n'aperçoit rien ou presque rien sur la plaque. La lumière a converti l'iodure et le bromure d'argent en sous-iodure et sous-bromure presque incolores euxmêmes. C'est alors qu'on fait usage des agents dits ré>'élaletirs et qui sont l'acide gallique, l'acide pyrogal- Hque ou le sulfate ferreux.
^L Ceux-ci ont la propriété de décomposer iiistanto.i\fe-
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ment le sous-iodure et le sous-bromure, en mettant en liberté Targent divisé et noir, c'est-à-dire de fidre apparaître cet argent dans les portions impressioimées par la lumière, tandis qu'ils sont sans action sur l'iodure et le bromure d'argent qui n'ont pas été influencés par les rayons lumineux.
On a donc un cliché qui représente en noir les clairs de l'objet dont on a pris l'image, et en clair les ombres de cet objet : c'est une image inverse. Mais, dans les parties restées claires du cliché, il se trouve encore du bromure et de l'iodure d'argent non impressionnés, et le cliché noircirait tout entier, si on l'exposait à la lumière. On enlève cet excès de sel d'argent en lavant la plaque dans une solution d'hyposulûte de sodium qui dissout l'iodure et le bromure : c'est ce qu'on appelle fixer le cliché.
Pour obtenir une image véritable avec ce cliché, où les clairs de l'objet à reproduire sont noirs et par conséquent non transmissibles à la lumière, on le place sur un papier sensible, imprégné de chlorure d'argent par immersion successive dans un bain de sel et dans un bain d'azotate d'argent.
Partout où le chlorure d'argent reçoit la lumière, c'est-à-dire dans les parties transparentes du cliché qui correspondent aux noirs de l'objet, il est décomposé proportionnellement à l'intensité de la lumière qui traverse le cliché; il reproduit donc une image de l'objet. Quand cette image est assez intense, on lave le papier dans l'hyposulfite de sodium, qui enlève le chlorure d'argent non décomposé; c'est ainsi qu'on fixe l'image. Des lavages à grande eau sont ensuite nécessaires pour enlever les dernières traces d'hyposulfite de sodium, qui attaquerait ultérieurement l'image elle-même, s'il restait dans le papier.
pSSâ. Relations des métaox mono atomiques. — Les létaux monoatomiques que nous avons étudiés com- ' prennent le potassium, le sodium, l'ammonium, le lithium et l'argent ; il faut y joindre :
Le rubiilium, symbole Rb. poids atomique 85,3, métal blanc, d'une densité de 1,516, fondant à 38° ,5; ressemblant au potassium, et retiré de lalépidolite;
Et le césium, symbole Cs, poids atomique 133.
Tous ont un caractère commun; leur atome remplace dans les acides un seul atome d'hydrogène, ou, ce qui revient au même, ils fixent un seul atome de chlore; ils sont nionoatomiques, et par suite leurs composés sont représentés par des formules analogues :
Potassium KCI KOH
Sodium NaC! NaOH
Lilhium LiCI LiOH
Ammonium AzU'CI AiH',ÛU
ArgenI AgCI AgOH
Bubidium RbCI RbOli
Césium CsCI CsOH
AïO^K
SO'K
AzOïNa
SO>NaS
AzO'Li
SO'Li'
AzQSAzH*
aO'(AzH')«
AïOUg
SOSAgï
AïO'Bl)
SO*Hbi
AïO^Cb
SO*Ca>, elc
S n'indiquons que la compoins tenir compte de l'eau de
Dans ces formules, na sition du sel anhydre, crislallisation.
Les sels de ces différents métaux sont isomorphes, c'est-à-dire qu'Us cristallisent dans le même système. I^ui"S oxydes et leurs hydrates se comportent tous comme des bases puissantes neutralisant parfaitement les acides énergiques.
Excepté l'argent, tous décomposent l'eau avec énergie en se combinant avec l'oxygène, pour lequel ils ont ' une grande aOinité. Les oxydes et les hydrates résistent à la chaleur rouge, excepté ceux d'ammonium et d'argent.
384 CHIMIE INORGANIQUE ËLÉMENTÂIRB
Les carbonates de lithium et d*argent sont décomposés par la chaleur; le carbonate d'ammonium est volatil, les autres ne perdent pas leur acide carbonique aux températures les plus élevées.
Les sulfates d'ammonium, de potassium, de sodium, de rubidium, de césium, donnent, avec le sulfate d'aluminium, des sulfates doubles appelés aluns. Le sulfate de lithium et celui d'argent ne possèdent pas cette propriété.
D'après ce qui précède, on peut ranger les métaux monoatomiques dans l'ordre suivant : ammonium, se distinguant par son instabilité, celle de son hydrate, la volatilité de ses sels; — potassiutny sodium, rubidium, césium, appelés métaux alcalins, qui ont les analogies les plus étroites; — lithium, voisin des précédents, mais s'en distinguant par la facile décomposition de son carbonate, la nature de son sulfate, qui ne fournit pas d'alun, et se rapprochant par là de l'argent; — enfin Vargent, ayant le même pouvoir de substitution que les précédents, fournissant des sels isomorphes, et qui, d'un autre côté, s'en éloigne par son inaltérabilité à l'air, son peu d'affinité pour l'oxygène, l'instabilité de son oxyde et de son carbonate, et la forme cristalline de son sulfure isomorphe avec le sulfure de cuivre.
CHAPITRE XVI
CALCIUM. — BARYUM. — STRONTIUM
Métaux dialomiques. — Calcium. — Chaux, mortiers, ciments.
— Sulfures de calcium. — Chlorure, carbonate, sulfate, phosphate, hypochlorite de calcium. — Baryum. — Strontium. — Caractères des sels de calcium, de baryum et de strontium
— Relations de ces éléments.
333. Métaux diatomiques. — Les métaux diatomiques, c'est-à-dire dont Tatorae fixe 2 atomes de chlore ou se subtitue à 2 atomes d'hydrogène, sont très nombreux ; ils présentent entre eux des analogies plus ou moins grandes qui nécessitent leur séparation en groupements particuliers. L'un des plus naturels de ces groupements comprend le calcium, le baryum et le strontium y qu'on appelle métaux alcalino-terreux, parce que leurs oxydes, plus ou moins solubles dans l'eau, d'une réaction alcaline sur le papier de tournesol, comme les hydrates des métaux alcalins, présentent d'autre part l'aspect terreux de l'alumine et de la magnésie.
Nous indiquerons plus loin les relations de ces trois métaux.
CALCIUM
334. — Le calcium, poids atomique 40, et symbole Ga, fut découvert en 1808 par H. Davy. C'est un
GRIMAUX. — CHIMIE INORG. "^^
métal jaune pâle, brillant, se ternissant promptement à l'air, décomposant l'eau à la température ordinaire ; il est complètement inusité.
335. Oxyde de calcium (chaux) GaO. — L'oxyde de calcium ou chaux vive se produit par la calcination au rouge blanc du carbonate de calcium :
CQsCa = CQî + CaO
Carbonate Gaz Oxyde
de calciam. carbonique. de calcium.
Dans l'industrie, on prépare la chaux vive en calcinant, dans des fours, des pierres calcaires qui sont formées de carbonate de calcium plus ou moins pur. La fabrication s'opère d'une manière continue; on charge le four avec des couches alternatives de calcaire et de houille, on allume à la partie inférieure, et toutes les heures on enlève le produit de la calcination par des portes situées en bas du four, tandis que l'on introduit par la partie supérieure une nouvelle charge de combustible et de calcaire.
La décomposition du carbonate calcaire se fait plus facilement dans les fours que dans les creusets, car le courant d'air nécessaire à la combustion, ainsi que la vapeur d'eau dégagée par le combustible et la pierre, entraînent le gaz carbonique au fur et à mesure de sa production.
Dans les laboratoires, pour obtenir de la chaux pure, il est plus avantageux de décomposer l'azotate de calcium par la chaleur.
La chaux vive pure est blanche, tendre, infusible aux plus violents feux de forge, d'une saveur caustique et alcaline. Elle se combine avec l'eau avec un dégagement de chaleur considérable, d'environ 300% et tel qu'une grande partie de l'eau versée sur la chaux vive
réduit instantanément en vapeur. La cliaux, par
Ite hydratation, appelée d'ordinaire exlinclion de la ehatix, augmente de volume, foisonne et finit par se déliter, c'est-à-dire par se réduire en poussière, Elle s'est convertie en hydrate de calcium ou chaux éteinte CaO'H'.
La chaux est peu soluble dans l'eau, et sa solubilité est plus grande à froid qu'à chaud. Un litre d'eau dissout 1 gr. 30 de chaux à 15", 1 gr. 0/t à 50° et 0 gr. 7t> seulement à 100". Aussi une solulion limpide d'eau de chaux se trouble quand on la porte à rébullitioii.
Le lait de chaux est une bouillie claire de chaux
lyée dans l'eau, ifeau de chaux a une réaction alcaline très prononcée; elle bleuit le papier de tournesol. Abandonnée dans le vide sec, elle dépose l'hydrate CaO'H', cristallisé en prismes hexaédriques. Au contact de l'air, elle absorbe l'acide carbonique et se recouvre d'une pellicule de carbonate de calcium.
La chaux a de nombreu."c usages, On s'en sert pour la préparation de la potasse et de la soude, l'épilage des peaux, la fabrication des sucres, la saponification des graisses dans l'industrie des bougies stéariquea. Les agriculteurs en consomment de grandes quantités pour amender les terres argileuses; enfin, depuis longtemps, la chaux est indispensable à l'art de bâtir, qu'elle serve à obtenir les mortiers ordinaires, les mortiers hydrauliques ou les ciments.
336. Mortiers, ciments. — Dans les arts, la chaux est appelée chaux tirasse quand elle est préparée avec des calcaires à peu près purs. Efle possède les caractères de la chaux pure, s'échauffe beaucoup et augmente considérablement de volume pendant son extinction.
La chaux est dite maigre quand elle est obtenue avec des calcaires renfermant du carbonate de magnésium, du sable, de l'argile et de Toxyde de fer. Par l'addition de l'eau, elle s'échauffe peu et n'augmente guère de volume.
La chaux grasse et la chaux maigre ont des usages différents; la première est destinée à la fabrication des mortiers qui doivent faire prise à lair. La chaux maigre, préparée avec des calcaires renfermant 8 à 15 pour 100 d'argile et 80 à 90 pour 100 de carbonate de calcium, donne un mortier qui possède la propriété de durcir lentement sous l'eau : c'est ce qu'on appelle de la cliaux hydraulique.
Si le calcaire renferme jusqu'à 30 ou 40 pour 100 d'argile et 60 à 70 pour 100 seulement de carbonate de calcium, il donne par la calcination un ciment qui, mélangé avec de l'eau, fait prise presque immédiatement et finit par acquérir une grande dureté.
Les mortiers et les ciments font prise et durcissent en vertu de diverses réactions.
Le mortier ordinaire, destiné aux constructions exposées à l'air, est un mélange de chaux grasse récemment éteinte et de sable ; on l'applique entre les pierres que Ton veut réunir. Peu à peu, la chaux du mortier absorbe le gaz carbonique de l'air et, au bout de quelque temps, est transformée en carbonate de calcium dur, résistant et adhérant fortement aux surfaces sur lesquelles il est appliqué. Mais ce carbonate de calcium ainsi formé n'a de dureté que sous un petit volume; ses diverses particules n'adhèrent pas fortement entre elles : de là la nécessité de mélanger du sable à la chaux. Le carbonate calcaire se lie intimement aux particules du sable, ainsi qu'aux surfaces des pierres, de manière à former un tout solide et résistant.
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prise des mortiers hydrauliciues et des ciments it due à une autre réaction. Par la calcination de calires renfermant de l'argile, il se forme, outre de lu chaux vive, des silicates et des aluminates de calcium anhydres. Ces silicates et ces iduminates, en s'hydratant, deviennent extrêinemenl durs, et, si les ciments durcissent plus rapidement que les chaux simplement hydrauliques, c'est qu'ils renferment une plus forte lortion de silicates et d'aluminates calciques. On trouve, dans certaines localités, des pierres qui tferment les éléments nécessaires pour fournir, par calcination, les unes des chaux hydrauliques, les autres des ciments. L'ingénieur û^nçais Vicat, qui a donné la théorie du durcissement des chaux hydrauliques et des ciments, montra qu'on peut les ohtenir ïrtificiellement par la calcination de mélanges de calet d'argile, faits en proportions convenables. !n 1818, la première fabrique de chaux hydraulique artificielle a été établie au Bas-Meudon, sur les indications de Vicat. On produit la chaux hydraulique en calcinant un mélange de 4 parties de calcaire de Meu- <n et de 1 partie d'argile de Vanves.
337. La chaux est peu usitée en médecine; à l'intéirescrit quelquefois, étendue de 4 ou ô fois Bon poids d'eau, comme astringente et Luitiacide, dans l'ulcère de l'estomac, les diarrhées, les leucorrhées; à l'extérieur, la chaux entre dans la composition de erses pommades antipsoriques. Un mélange de 8 à parties d'eau de chaux avec 1 partie d'huile d'olive mstilue le Uniment oléo-calcaire, très précieux pour guérison des brûlures.
Sulfures de calcium. — Un lait de chaux, kturé par uTi courant d'hydrogène sulfuré, t'oumit une grise, souvent verdAtre quand la chaux i
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impure, et formée principalement de sulfhydrate de calcium GaH'S*. Ce sulfhydrate est usité comme dépilatoire.
Dans le traitement de la gale, on emploie, sous le nom de sulfure de chaux liquide, un mélange d'hyposulfite et de polysulfure de calcium produit par l'ébullition d'un mélange de 450 parties d'eau, 35 parties de soufre, 14 parties de chaux vive. On prolonge Tébullition pendant une heure au moins, en ayant soin de remplacer l'eau qui s'évapore, et l'on filtre la liqueur, qui doit marquer 20<* Baume. Cette solution, d'un jaune orangé, remplace les sulfures de potassium et de sodium pour les bains sulfureux; elle est d'un prix moins élevé.
339. Chlorure de calcium CaCl' + 6H«0. — Le chlorure de calcium, obtenu par l'action de l'acide chlorhydrique sur le marbre ou la craie et l'évaporation de la solution, cristallise en prismes hexagonaux avec 6 molécules d'eau. Il est très déliquescent et se dissout dans l'eau en amenant un abaissement considérable de température : mélangé avec de la neige, il produit un froid qui peut aller à 40^* au-dessous de zéro. Par l'action de la chaleur, il se déshydrate vers 200» et se convertit en une masse poreuse de sel anhydre CaCP, qui, plus fortement chauffé, subit la fusion ignée et peut se couler en plaques blanches.
Le sel anhydre est très avide d*eau ; il s'y combine avec une notable élévation de température. Cette avidité du chlorure de calcium anhydre pour l'eau le fait employer dans les laboratoires, où il sert à dessécher les gaz et certains liquides.
340. Carbonate de calcium CO'Ca. — Le carbonate de calcium, carbonate de chaux ou calcaire^ prend naissance toutes les fois qu'on traite un sel soluble de
tdum par un carbonate alcalin, et se précipite sous ^me d'une poudre blanche, volumineuse.
C'est un des corps les plus répandus de la nature, et l'un (les principaux éléments de l'écorce ten-estre; il constitue des chaînes de montagnes entières, comme les Apennins, les Pyrénées, les Vosges, le Jura, des Iles madréporiques comme celles des mère du Sud. La coquille des œufs, celle des mollusques, la carapace des cnjstacés, sont formées de carbonate calcaire.
On le trouve sous des états très divers, quelquefois cristallisé, le plus souvent à l'état amorphe.
A l'état cristallisé, le carbonate calcaire est dimorphe; la variété appelée «palh d'Islande est en cristaux rhomboédriques, transparents, présentant le phénomène de la double réfraction; la variété connue sous te nom d'aragonite appartient au prisme rectangulaire.
r.e marbre statuaire ou marbre blanc est du carbonate de calcium pur; il présente une cassure cristalline, analogue à celle du sucre : de là son nom de marbre saccharoïde; il n'est employé que par les sculpteurs. Les plus beaux marbres statuaires viennent de Carrare, près de Modène, et de l'île de Paros, dans l'archipel grec.
A l'état amorphe, le carbonate de calcium présente un plus grand nombre de variétés. Les unes sont compactes, auscoptibles d'être polies : ce sont les marbres souvent colorés et dont la coloration est due h. des matières étrangères, des oxydes métalliques , du bitume, etc.
La moin^ brillante et la plus utile des variétés de carbonate de chaux est le calcaire grossier ou pierre à bâtir, pierre à cbaux, qui se rencontre en bancs plus ou moins considérables. Sa couleur est bla.'cuAve. w
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grise, sa texture ISche, son grain grossier; suivant les dimensions des blocs naturels, on les distingue en pierres de taille et en moellons. Ces calcaires sont mélangés de silice, d'argile, d'oxyde de fer, de carbonate de magnésium.
La craie, appelée vulgairement blanc de Meudon, blanc d'Espagne, est un carbonate de cbaux faiblement agrégé, résultant de l'agglomération de débris d'infusoires à coquilles calcaires.
1a pierre iithographiqueesi un carbonate de chaux compact, susceptible d'être poli.
Enfin, on désigne sous le nom d'albâlre calcaire une variété translucide de carbonate de calcium.
Il est insoluble dans l'eau, à moins que celle-ci ne renferme de l'acide carbonique, qui le convertit en bicarbonate soluble.
Quand une eau contenant du bicarbonate de calcium est abandonnée à l'évaporation , le bicarbonate se décompose, de l'acide carbonique se dégage, et le carbonate de calcium se dépose sous forme cristalline.
Si la décomposition a lieu vers 100°, le carbonate calcaire affecte la forme de l'aragonite; si elle a lieu au-dessous de 30°, il se présente en rhomboèdres, comme le spath d'Islande; on peut donc obtenir à volonté les deux formes différentes sous lesquelles le carbonate de calcium cristallisé se présente dans la nature.
Les eaux des différents terrains calcaires renferment ainsi du carbonate de chaux qui y est dissous, à la faveur d'un excès d'acide carbonique. (Voyez Eaux, §30.)
341. Sous quelque état qu'il se présente, le carbonate de calcium est facile à distinguer des autres matières minérales : il fait effervescence avec les
acides en dégageant du gaz carbonique, et la solution présente les caractères des sels de calcium.
K Soumis à l'action d'une forte chaleur, ce sel se double en gaz carbonique et en chaux (oxyde de ealrni):
I CO'Cu = C0« + CiiO
:rx::. ,..*^:^=. ..^^i.
Sulfate de calcium SO'Ca + 2H'0. — Le
sulfate de calcium, sulfate de chaux ou gypse, se rencontre dans les terrains tertiaires inférieurs, au-dessous du calcaire grossier; il est hydraté et renferme '2 molécules d'eau. La pierre à plâtre, qui se trouve en quantités considérables aux environs de Paris, est essentiellement formée de gypse amorphe, mélangé de petits cristaux brillants du même sel et renfermant en outre 5 à i5 pour 100 de carbonate calcaire et d'oxyde de fer; celui-ci colore souvent la pierre en jaune.
Le gypse cristallisé est en lames, ou en rosaces, ou en grands cristaux hémitropes ayant la forme d'une flèche ou d'un fer de lance.
Il existe en Toscane une variété de sulfate de chaux translucide, Vaîbàlre blanc ou gypseux, susceptible de recevoir un beau poli, et avec lequel on fabrique des vases et des objets d'ornement : certaines variétés d'albâtre gypseux ont une couleur fauve.
Enfin, par l'addition de l'acide sulfurique ou d'un sulfete soluble .\ la solution d'un sel de calcium, il se précipite une poudre blanche, lourde, de sulfate de calcium.
Ce sel est peu soluble dans l'eau : un litre d'eau n'en
dissout que 2 grammes à 2 gr. 5, suivant la température.
^^éCB eaux qui renferment du sulfate de chaux sont
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impropres ù la coosommation. (Voyez Eaux potables,
343. Le gypse, soumis à Faction de la chaleur, perd son eau de cristallisation dès 130" et dcAÎent anhydre. Il constitue alors le plâtre^ qui, mélangé avec de l'eau, forme une pâte liquide, se solidifiant au bout de peu de temps. Cette solidification du plâtre est due à ce que le gypse anhydre se combine avec l'eau, en donnant des cristaux de sulfate de chaux hydraté, qui s'enchevêtrent les uns dans les autres et forment un tout .solide .
En s'hydratant, il augmente de volume. Cette propriété le fait employer dans les moulages. La bouillie liquide de plâtre, versée dans un moule, en remplit toutes les cavités, et, se gonflant pendant sa solidification, en reproduit les moindres détails.
Le gypse, après avoir été chaufl*é à 160-200», ne s'hydrate que difficilement; si la calcination a été poussée jusqu'au rouge cerise, il perd la propriété de se combiner avec l'eau : aussi la cuisson de la pierre à plâtre donne-t-elle souvent des produits d'inégale valeur.
Si l'on trempe du plâtre cuit dans une dissolution d'alun et qu'après dessiccation on le recuise de nouveau au rouge sombre, on obtient le plâtre aluné, qui devient plus dur que le plâtre ordinaire et adhère mieux au bois et à la pierre.
Le plâtre récemment cuit, pulvérisé très finement et délayé dans une solution de colle de gélatine blanche, donne une bouillie qui durcit très vite et qui est susceptible (le recevoir un beau poli. C'est là le stuc, dont on se sert pour décorer l'intérieur des maisons et qui, par le mélange de divers oxydes métalliques, prend l'aspect de certains marbres.
.'On emploie également le plâtre en agriculture pour
lender le sol des prairies artificielles. 1.344, phosphate de calcium (phosphate de chaux).
Od connaît plusieurs phosphates de calcium. Le sel
lutre, appelé ordinairement Iribasique, renferme '^PhO')'Ca^; d résulte du remplacement des (i atomes d'hydrogène de 2 molécules d'acide phosphorique PhO'H' pai' 3 atomes de calcium, métal diatomique.
Ce phosphate neutre ou tribasique forme les quatre cinquièmes de la partie inorganique des os, l'autre cinquième étant l'orme de carbonate de calcium et de ,-«els de magnésium.
On trouve en outre, dans le sol, des gisements
.portants de phosphate de chaux, en nodules ren- ^ ïérmant 54 à 80 pour 100 de ce sel, et dont l'existence a été signalée dès ISaO par Berlhier. Ces nodules paraissent être des coprolithes, c'est-à-dire des excréments fossiles de grands sauriens disparus. La découverte des gisements de coprolithes est due surtout à M. de Molon, qui les a rencontrés dans la Seine-Inférieure, la Somme, le Pas-de-Calais, le Nord, les Ardennes, la Meuse, etc.
La chaux phosphatée d'Espagne ou apatite est un minéral cristaUisé contenant de 80 à 85 pour 100 de phosphate de chaux. Enfin, on trouve dans le département du Lot et dans celui de Tarn-et-Garonne une chaux phosphatée amorphe, réunie en masses compactes et terreuses, et connue sous le nom de phosphorite.
Ces diverses vai'iétés de phosphates de chaux, ainsi que le noir animal provenant de la calcination des os, sont des engrais précieux, fort usités en agriculture, parce que les plantes, comme les animaux, ont besoin d'acide phosphorique pour vivre et se déveloççev.
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Le phosphate de chaux est insoluble dans Teau^ mais les acides l'attaquent facilement. L'acide carbonique môme le dissout; si Ton met du phosphate de chaux des os en suspension dans de Teau chargée d'acide carbonique, il se forme du carbonate calcaire et du phosphate acide de calcium PhO^CaH, qui se dissout. C'est par ce mécanisme que les plantes peuvent enlever au sol le phosphate de chaux et se l'assimiler. Néanmoins, certaines variétés de phosphates de chaux naturels sont tellement compactes, qu'elles résistent à l'action de l'acide carbonique et ne produisent pas une action marquée sur la végétation.
Aussi attaque-t-on les phosphates naturels par l'acide sulfurique, employé en quantité suffisante pour saturer toute la chaux et mettre l'acide phosphorique en liberté. On donne à l'engrais ainsi préparé le nom de superphosphate de chaux; ce n'est, à proprement parler, qu'un mélange d'acide phosphorique et de sulfate de chaux.
Le phosphate de chaux a été prescrit comme astringent dans les diarrhées rebelles, et comme reconstituant dans le rachitisme, pour fournir aux os l'élément qui leur manque.
*V45. Hypochlorite de calcium. — Le chlorure de chaux du commerce est un mélange de chlorure de calcium et d'hypochlorite de calcium; on le prépare en faisant arriver du chlore dans des chambres dont le t>ol est garni de chaux humectée. La réaction est la même que celle qui donne naissance aux hypochlorites (le potassium et de sodium :
?.Ca0 + Cl*
= (C10)2Ca + CaC12
Oxyde Chlore, de calcium.
Hypochlorite Chlorure de calcium. de calcium
n doit éviter une trop forte élévation de tempéra- I, car entre 60' et 100° ia réaction est différente et ITDit du chloi'ate et du chlorure de calcium :
fLe chlorure de chaux est blanc, amorphe, pulvérulent. Comme les autres hypochloritea, il est désinfectant et décolorant; c'est le plus employé, parce qu'étant solide il est d'un transport commode. Traité par l'eau, il lui abandonne de l'hypochlorite et du chlorure, tandis qu'il reste de l'hydrate de calcium insoluble. Cette solution (chlorure de chaiix liquide) se détruit par l'ébuUition, avec formation de chlorate et de chlorure :
a(CIO)'Ca
(CI03)5Ca + 2CaC|3
346. Chlorométrie. Les chlorures décolorants du commerce sont des mélanges en proportions variables d'hypochlorite, de chlorure et d'oxyde. Leur valeur vénale dépend de la quantité d'hypociiiorite, c'est-àdire de la quantité de chlore qu'ils peuvent mettre en liberté. Le procédé d'analyse qui permet de doser cette quantité de chlore est appelé chlorométne.
La chlorométrie est fondée sur ce fait que le chlore oxyde l'acide arsénieux en solution aqueuse et le coq- K^^tit en acide arsénique :
^a'O" + SH'O -|- (Cl
AsîOE + *HCl
arsenieux
ilrirp Tifiiir '
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Une molécule ou 198 grammes il'acide arsenieux exige deux molécules ou 143 grammes de chlore pour [jasaer à l'état d'acide arsénique.
D'autre part, le chlore décolore la solution de sulfate d'indigo; mais, dans une liqueur où se trouvent tout à la fois de l'acide arsenieux et du sulfate d'indigo, celuici ne sera décoloré que lorsque tout l'acide arsenieux aura passé à l'étal d'acide arsénique; la décoloration instantanée du sulfate d'indigo indique donc la fin de la réaction.
Par conséquent, en prenant un poids connu d'acide arsenieux en solution, et y ajoutant peu b. peu une solution d'hypochlorite, en présence de sulfate d'indigo, on arrive à connaître combien il faut de cette liqueur pour oxyder le poids connu d'acide arsenieux, et par suite combien elle renferme de chlore pour 100.
Pour exécuter ce dosage, on prépare une liqueur arsénieuse normale renfermant 4 gr. 439 d'acide arsenieux pur As'O' par litre, ce qui représente la quantité d'acide arsenieux oxydé par un litre de chlore ; en effet, le litre de chlore pèse 3 gr. 17, et l'on a
La liqueur normale d'acide arsenieux est ainsi oxydée par son propre volume de chlore.
Ceci fait, on prend 10 centimètres cubes de liqueur arsénieuse que l'on colore avec quelques gouttes de sulÊite d'indigo, et l'on y ajoute goutte à goutte au moyen d'une burette graduée une solution faite avec 10 grammes du chlorure de chaux à analyser dissous ians un litre d'eau.
Si les 10 grammes de chlorure de chaux renfermaient un Utre de chlore, il est évident que 10 centimètres
5 de cette solution oxyderaient tout l'acide arsé- "îiieus de 10 centimètres cubes, puisque le litre de liqueuc arsénieuse normale correspond à un litre de chlore. Si, pour amener la décoloration de l'indigo, il faut en ajouter 20 centimètres cubes, c'est que les iO grammes de chlorure de chaux ne renferment qu'un demi-litre de chlore : la richesse x de ces 10 graounes est égale à j"de litre, et si l'on veut la rapporter au
I kilogramme de chlorure de chaux, ou multiplie jiar ICO:
10 X mil ^ Le titre d'un tel chlorure de chaux est donc de 50 litres de chlore au kilogramme. Pour avoir le titre x d'un chlorure de chaux, il suffit donc de diviser 1000 par le nombre n de centimètres cubes employé pour . oxyder 10 centimètres cubes de la liqueur arsénieuse :
I Les chlorures de chaux du commerce ont des titres nii varient de 90 à 110-.
BARYUM. — STRONTIUM
. BarTum. — Le baryum, poids atomique 137,
mbole Ba, est un métal argentin, décomposant l'eau
|tla température ordinaire. Il est sans usages.
Il existe dans le sol à l'état de carbonate et de sul-
; ce dernier est le spathpesant des minéralogistes.
Le carbonate de baryum, beaucoup plus fixe que le
carbonate de calcium, ne se décompose car la. ii\val*ïViS.
qu'à une très haute température. Aussi prépare-t-on l'oxyde de baryum BaO en décomposant l'azotate au rouge clair. L'oxyde de baiyum ou baryte ressemble à la chaus; comme elle, il s'unit & l'eau avec un grand dégagement de chaleur, en donnant l'hydrate BaO'H* qui cristalhse avec 8 molécules d'eau, BaO'H' -|- HH'O, en cristaux blancs et transparents.
L'hydrate BaO'H' est beaucoup plus soluble dans l'eau que la chaux; l'eau froide en dissout 4 p. 100, et l'eau bouillante 50 p. 100; la solution est appelée eau de baryte.
Chauffé au rouge sombre, l'oxyde BaO absorbe l'oxygène de l'air et donne un bioxyde BaO' qui, au rouge clair, abandonne cet oxygène et repasse à l'état d'oxyde BaO.
Le sulfate de baryum artificiel SO'Ba, obtenu par l'action d'un sulfate soluble sur le chlorure de baryum, est un précipité blanc complètement insoluble dans l'eau. On l'emploie dans la peinture et dans la fabrication du papier; incorporé à la pâte à papier, il lui donne de la blancheur et du poids.
Les sels de baryum sont très vénéneux. Ils possèdent une grande densité : de là le nom du métal, jïipùî, pesant.
348, Strontium. — Le strontium, poids atomique 87..5, symbole Sr, présente les plus grandes analogies avec le baryum. Excepté l'azotate, -qui colore la flamme en rouge et entre dans la composition des feux d'artifice, les sels de strontium sont sans usages; mais, depuis quelque temps, on emploie la strontiane au lieu "e la chaux dans l'extraction du sucre de betterave.
"149. Caractères des sels de calcium, de baryum et STRONTIUM. — Ils sont incolores. L'ammoniaque ne
• précipite pas; la potasse et la soude ne les précipi-
BABTÏJM — gTRONTlDB ^t«H
leot qu'en solution concentrée. L'acide suIthydrlquM et le sulfhydrate d'ammoniaque sont sans action sufl eux; par ce caractère, ils se rapprochent des métaujfl alcalins, mais ils s'en distinguent, parce qu'ils sont prâS cipités par les carbonates et les sulfates solobles. 9
En etîet, les carbonates et les sulfates de calcium, â3 baryum et de strontium sont insolubles ou presqud insolubles. I
Ce sont là des caractères communs. Les sels de ceu trois métaux se distinguent de la manière suivante : fl
L'azotate et le chlorure de calcium sont déliquea^ cents; ceux de baryum et de strontium ne le sont pas^ Les trois .sulfates sont insolubles, mais à des deg'rén différents. Le précipité de sulfate de baryum, complè^ tement insoluble, se produit immédiatement, quel guM soit l'état de dilution de la liqueur; celui de sulfate d« strontium n'apparaît qu'au bout de quelque tempflt dans les solutions étendues. Le précipité de sulfate de calcium, sel soluble dans 500 fois son poids d'eau, ne se fait pas dans des solutions aussi peu concentrées.
Une solution limpide de sulfate de calcium précipite^ les sels de baryum et de strontium. ■
Avec l'oxalate d'ammoniaque, les sels de calciuiiM même en solutions très étendues, donnent un précn pité blanc d'oxalate de calcium soluble dans l'aciâu chlorhydrique et l'acide azotique, insoluble dans Idffl acides acétique et oxalique- I
Les sels de baryum et de strontium ne précipitenfl par l'acide oxalique qu'en solutions plus concentrées^
Le cbromate de potasse et l'acide hydrofluosiliciqoM précipitent les solutions étendues des sels de baryumJ mais ils ne précipitent pas les sels de strontium. ■
350. RelatioDS des trois métaux alcalino-terreux. —M Le calcium, le baryum et le strontium focKve.^^. "«il
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famille naturelle des métaux alcalico-terreux, unis entre eux par ies plus étroites analogies. Ils décomposent l'eau à la température ordinaire. Leur atome fixe deux atomes de chlore. Us fournissent des chlorures solubles de la formule R"C1' (R étant un quelconque de ces trois métaux), des oxydes de la formule R"0 se combinant éoergiquement avec l'eau pour donner des hydrates de la formule RO'H'. De plus, ces trois oxydes fixent de l'oxygène au rouge pour se convertir en bioxydes de la formule RO'. On connaît, en effet, outre le bioxyde de baryum BaO', un biuxyde de calcium CaO' et un bioxyde de strontium SrO'.
Eafln leurs carbonates et leurs sulfates sont insolubles ou très peu solubles.
Ils se rapprochent des métaux alcalins par leur avidité pour l'oxygène, par la réaction alcaline de leurs hydrates qui sont des bases énergiques, par la nature de leurs oxydes non réductibles par le charbon et l'hydrogène, et s'en séparent nettement par leur diatomicité et l'insolubilité de leurs sulfates et de leurs carbonates.
Ainsi que nous le verrons plus loin, le plomb se rapproche par certains caractères des métaux alcalineterreux.
CHAPITRE XVII
PLOMB. — MAGNESIUM.
Plomb. — Oxydes (lilli.îrge, miniiijn, liioxyde). — Sulfure, ehlo- ;, iodiire, carbonate, sulfate de filomli. — Caractères des de plomb. — Relations du plomb.
Magnésium. — Oxyde, chlortire, carbonate, siilfale, phosphatesilicate» de magnésium. — Caractères des sels de magnésium. — Relations du magnésium.
- Oiyde, chlorure, sulfate de zinc. — CaratliTes des sels ni^, — Relations du lino.
il . Le minerai de piomb est la galène ou sulfure de lomb. Ses gisements sont très répandus. On l'exploite 1 Espagne, en Hongrie, en Siiésie, en Saxe et en rance, datis le Puy-de-Dôme, la Lozère, etc. Les procédés d'extraction varient suivant la nature de la gangue qui accompagne le minerai.
La méthode dite par réaction s'applique aux minerais dont la gangue renferme peu de silice. Le minerai hocardé, criblé et lavé, est griUé au contact de l'air: une partie du sulfure de plomb s'oxyde et se transforme en sulfate et en oxyde, en même temps qu'il se dégage du gaz sulfureux. Après quelques heures de grillage, on ferme toutes les ouvertures qui amenaient l'air dans le foyer et l'on continue à chauffer. Alors le .sulfure de plomb non attaqué réagit sur le sulCa.^ «
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l'oxyde foi. ..v=, du gaz sulfureux se dégage, et le métal,
mis en liberté, coule dans un bassin de réception.
Les réactions qui se passent dans cette phase de ropération sont représentées par les équations suivantes ;
2PbO + PbS = SO" + 3Pb
SO»Pb -I- PbS = 2H0' + 2Pi> Suirna Sulfure Gat Plomb,
dfl ploix^b. tia plomb. Biilfureax,
Les minerais du Harz, riches en silice, ne peuvent être traités de cette manière, parce que le métal passerait en grande partie à l'état de silicate.
On extrait le métal en réduisant les minerais par le fer. On les fond avec 35 p. -100 de fonte de ter grenaillée, et l'on reçoit, dans un bassin, le sulfure de fer et le plomb en pleine fusion; le métal, plus dense, vient occuper la partie inférieure, et le sulfure de fer, plus léger, peut être séparé par décantation.
352. Le plomb est d'un gris bleuâtre, brillant quand il vient d'être récemment coupé ou fondu, très mou et facilement rayé par l'ongle. Son poids atomique est de 207 ; son symbole est Pb.
Il fond à 325°; mauvais conducteur de la chaleur et de l'électricité, il n'a pas d'élasticité et ne possède qu'une faible ténacité; un fil de 2 milhmètres de diamètre se rompt sous un poids de 5,5 kilogrammes. Il est peu ductile, mais assez malléable. Sa densité est de 1-1,35.
Il laisse sur le papier des taches grises, comme le lit le graphite.
A l'air, la surface brillante du plomb récemment
^ tne:
Lephi
mdu se recouvre promptement d'une couche grisâtre 'un sous-oxyde. Maintenu en fusion au contact de l'air,
plomb se convertit en oxyde de plomb PbO.
Il peut être conservé sans altération dans l'eau pure edegazparl'ébullition : au contact de l'eau aérée, recouvre d'une couche d'oxyde et de carbonate. On ne peut s'en servir pour conduire ou conserver des eaux de pluie ou de sources très pures qui sont toujours aérées; mais, si ces eaux renferment du sulfate de chaux , le métal est faiblement attaqué ; il se recouvre promptement d'une couche de sulfate de plomb insoluble qui protège le reste du métal contre une altération profonde. C'est pour cela qu'on a pu, sans inconvénients sensibles, se servir de conduites en plomb pour les eaux potables; néanmoins, d'une manière générale, il est d'une bonne hygiène de proscrire l'emploi du plomb dans les tuyaux qui amènent les eaux destinées à l'alimentation. D'après les expériences de Fordos, on doit, dans tous les cas, filtrer l'eau qui sort des conduites en plomb, avant de s'en servir pour l'alimentation.
L'acide chlorhydrique concentré et bouillant, l'acide sulfurique étendu, n'attaquent le plomb que très faiblement; l'acide sulfurique concentré et bouillant le convertit en sulfate, en même temps qu'il se dégage de l'acide sulfureux. L'acide azotique le dissout rapidement à Ja température ordinaire.
Le plomb est employé à doubler les chambres dans
iquelles on fabrique l'acide sulfurique. Réduit en feuilles ou façonné en tuyaux, il sert à faire des conduites d'eau, de gaz, des toitures, des gouttières, etc.
Le plomb de chasse est du plomb allié à un peu d'arsenic qui lui donne la propriété de prendre la forme iphérique, quand on le fait tomber, foix'to., «SNi-wi ti.
grande hauteur, après lui avoir fait traverser une passoire oii il se divise ; les gouttelettes de plomb se solidifient pendant la chute.
:îôa. Oxydas de plomb. — Us ciimpreiinent le protoxyde PbO, le bioxijde ou anhydride plombiqice PbO', et le plombate de plomb ou minium Pb'O'.
354. Pbotoxyde de plomb PbO. — Le plomb, à sa température de fusion, se recouvre d'une pellicule jaune de protoxyde de plomb, appelé massicot. Chauffé au rouge, le massicot fond lui-même, et, par le refroidissement, cristaUise en paillettes brillantes, jaunes quand le refroidissement est rapide, rouges quand il a été lent. L'o-xyde de plomb cristallisé par fusion porte le nom de litharge. La coupellation du plumb argentifère fournit de grandes quantités de litharge au com-
II est un peu soluble dans l'eau pure, qui en dissout 1/7000°. Il est soluble dans la potasse et la soude. Chauffé avec des corps oxydables, charbon, hydrogène, il est facilement réduit, et le plomb est ramené à l'état métallique.
L'oxyde de plomb fondu se combine avec la silice en donnant un silicate très fusible : aussi ne peut-on le fondre dans des creusets de terre, qu'il perce très rapidement.
Par l'addition de l'ammoniaque à une solution d'azotate de plomb, on obtient un hydrate PbOMI', blanc, insoluble, perdant son eau à une température peu supérieure à 100" .
Le massicot sert à préparer le minium ; la litharge
est la matière première de la fabrication de la céruse ;
■^Ue est employée en pharmacie pour l'obtention de
nplâtre simple, qui est un stéarate de plomb.
t55. BioxYDE DE FLOUB (anhydride plombique, oxyde
lie plomb) PliO*. — Quanil on traite le minium,
teont nous parlerODs plus loin, par l'acide azotique
[endu de 3 ibis son volume d'eau, et qu'on porte le
lut à rébuUition, il se dissout de l'azotate de plomb,
t il reste une poudre brune, insoluble, de bioxvde de
b PbO'.
Ce bioxyde est l'anhydride d'un acide métallique; Elissous dans la potasse, il donne un plombate de «tassium cristallisé PbO^K' ~\- ^H'O (Freray). L'acide plombique correspondant à ce sel serait PbO''H' ; mais, d on veut isoler cet acide, il se dédouble en eau Ï'O et en anhydride PbO' ou bioxyde de plomb. ■ Le minium est un plombate de pioinb comparable a plombate de potassium :
PliOM»!!
HbO^Kî
* Quand on le traite par l'acide azotique, l'acide ploôi 3 est déplacé et mis en liberté à l'état d'anhj;
l'bOa.Pb + 2 4.ZOÏH = {Af.O^)^Pb + PhO^ + 11=0
l'Iombale A In Aiotiil.-. AiiLydrid» Eim.
L'anhjdride plombique est une poudre d'un brur: fo[icé, insoluble dans 1 eau, que la chaleur décompose en oxjgeneet en lithaifte. Traité par l'acide sul fur i que, ^déga^e de l'oxygène et donne du sulfate de plomb^
mm, +
+ Hso ■
c l'acide cblorhydrique, il donne du chlorure d |i)mb, et du gaz chlore se dégage :
PIjO' + 4HCI = PhC|5 + au'O -|- 2Cf Uiosyile Acide Chlorure Eoii. Clilore.
Il se comporte comme un oxydant énergique; trituré
avec un corps combustible, comme le soufre et le sulfure d'antimoine, il les oxyde et enflamme le mélange.
Il entre dans la composition de la pâte pour les allumettes au phosphore rouge : c'est là son seul emploi industriel.
356. Minium (plombate de plomb). — Le massicot PbO, chauffé au contact de l'air à une température de 300 degrés, inférieure à son point de fusion, absorbe l'oxygène et se convertit en une poudre d'un rouge vif, qui est le minium.
Le minium est un plombate de plomb, mais sa composition n'est pas toujours constante et varie avec la durée de l'oxydation. Berzelius a analysé un minium de la formule Pb'O' =; PbO'Pb, correspondant au plombate de potassium PbO'K' décrit par M. Fremy; le plus ordinairement, le minium du commerce renferme Pb^O', représentant l'union d'une molécule d'anhydride plombique et de 2 molécules d'oxyde de plomb. Soumis à l'action d'une forte chaleur, le minium perd de l'oxygène et se transforme en litharge. Traité par l'acide azotique, il donne du hioxyde et de l'azotate de plomb.
Il est d'une couleur rouge vif. Par la calclnation ménagée du carbonate de plomb, on obtient du minium présentant une couleur orange : c'est la mine orange du commerce.
En raison de sa belle teinte, le minium sert à colorer les papiers de tentures, les cires à cacheter, et entre dans la fabrication des couleurs à l'huile. Il est surtout
employé pour la labricalion du cristal et du stras; un ]e préfère à !a lilharge, parue qu'on peut l'obtenir plus pur et exempt de métaux étrangers qui colore-^ raient le verre ; de plus, quand on le chauffe, il dégagi de l'oxygène qui brûle toutes les matif'res organîquef accidentellement mélangées aux substances employées à la fabrication du cristal,
357. Sulfure de plomb PbS. — Le sulfure plomb ou galène est en masses fragiles d'un gris " bleuâtre métallique, d'une densité de 7,5. Le grillage le convertit en un mélange d'oxyde et de sulfate de plomb, tandis qu'il se dégage du gaz sulfureux. Chauffé i avec l'oxyde ou le sulfate de plomb, il donne du j sulfureux, et la totalité du plomb est mise en libertô-l La métallurgie de ce métal est fondée sur ces réaoi tions (§ 3i7).
Les potiers de terre se servent de la galène, sous 1g>I nom d'alquifuttx, pour vernir les poteries grossières^ ils les recouvrent de galène délayée dans l'eau et lesl chauffent de manière à obtenir h la surface un vemîs¥ de silicate de plomb. Comme la réaction ne se fait pasti à une température suffisamment élevée, elle n'est que 1 partielle, et il reste à la surface du vase de l'oxyde d plomb fondu, peu adhérent et très facilement attaqué J par les acides faibles, comme le vinaigre. A l'usagejl ces poteries présentent de graves inconvénients i donnent lieu à des empoisomiements saturnins chro-1 niques : les épidémies dites coliques du Poitou, coli-B ques de Normandie, paraissent n'être que des intoxi»" cations dues i l'emploi de poteries vernissées à Isl
358. Chlorure de plomb PbCl'. — Cristallisé, peu I soluble dans l'eau froide, soluble dans 33 parties d'eau J bouillante, ce sel n'est pas usité. La combmTÂso'ft. S
chlorure et d'oxyde de plomb (oxyclilorure), qu'on prépare en fondant de la litharge avec du sel marin, est une belle couleur, variant du jaune clair au jaune brun. Elle sert à la peinture des décors de théâtre, des voitures, sous les noms dejauna de Tumer, jaune de Cassel.
359. lodure de plomb Pbl'. — On précipite une solution d'azotate de plomb par l'iodure de potassium. L'iodure de plomb est d'un jaune citron, un peu soluble dans l'eau bouillante, d'où il se sépare par le refroidissement en belles écailles hexagonales d'un jaune d'or; il se dissout dans un excès d'iodure de potassium, pour donner un iodure double, incolore et soluble dans l'eau.
11 entre dans la composition de différentes pommades prescrites contre les engorgements scrofuleux et syphilitiques.
360. SuUate de plomb SO'Pb. — C'est une poudre blanche, insipide, anhydre, presque complètement insoluble dans l'eau, indécomposable par la chaleur et se rapprochant par là des sulfates de baryum, de strontium et de calcium.
Il prend naissance toutes les fois qu'on ajoute un sulfate soluble ou de l'acide sulfurique à la dissolution d'un sel de plomb.
361. Carbonate de plomb {céruséj CO'Pb. — Le carbonate de plomb se trouve dans la nature en cristaux présentant la même forme que l'aragonite. On le prépare, à l'élat amorphe, en précipitant la solution d'un sel de plomb par un carbonate alcalin.
Il est blanc, pulvérulent, insoluble dans l'eau, décomposable par la chaleur.
Il est employé dans la peinture sous le nom de blanc d'argent, céruse ou blanc de plomb, et forme la base de presque toutes les peintures à l'huile.
Le procédé de préparation dit de Clichy est dû U Thenard. Il repose sur ce fait que l'acétate basique de plomb (C'H'0')'Pb,2PbO,H'0 est décomposé par l'acide carbonique, qui précipite du carbonate de plomb, tandis qu'il reste en solution de l'acétate oeutre, sur lequel le gaz carbonique est sans action :
([ïiH»0»)'Plj,2P1iO + aCO* = aCO'l'li +")C H»0')»Pb
^P^En taisant bouillir cet acétate neutre avec de lu TUhargs, on le convertit de nouveau en acétate basique, qui, soumis ultérieurement à l'action du gaz carbonique, subit la même décomposition que précédemment. Il s'ensuit que l'acétate neutre de plomb n'est qu'un intermédiaire à l'aide duquel la litharge est transformée en céruse.
La cérose est ensuite lavée, séchée et broyée avec de l'huile, pour être livrée aux peintures.
Le procédé de Clichy donne une céruse moins belle que le procédé hollandais et est à peu près abandonné.
Le procédé hollandais, plus anciennement connu, consiste à introduire des lames de plomb roulées en spirale dans des vases de terre contenant un peu de mauvais vinaigre, et qu'on range par étage dans une fosse, en les faisant reposer sur des couches alternatives de fumier. Des ouvertures sont ménagées dans la masse pour y permettre la circulation de l'air. Le vinaigre attaque les lames de plomb qui sont partiellement converties en acétate basique; sur cet acétate réagit l'acide carbonique produit par la fermentation du fumier, et, au bout d'un à deux mois, les lajnes de plomb sont couvertes d'une couche de eé'ro.'ae., (ç\\ e,^ _
détai:hée, broyée et lavée. Ces dernières opérations doivent se faire dans des moulins bien fermés, de manière à éviter l'existence, dans l'air de l'usine, de poussières riches en plomb, qui amèneraient des empoisonnements chroniques de la plus haute gravité.
La céruse du commerce est un mélange de carbonate neutre CO'Pb et d'un carbonate hydraté basique (hydrocérmite) renfermant 2GO'Pb,PbO'H' (L. Bourgeois).
362. Chromate de plomb CrO'Pb. — Une solution de chromate de potassium donne, dans les dissolutions des sels de plomb, un précipité d'un. beau jaune de chromate de plomb, usité dans la peinture à l'huile 30US le nom de jaune de chrome. Dans la nature, le chromate de plomb se trouve cristallisé en prismes obliques d'une couleur rouge : c'est le plomb rouge des minéralogistes.
3C3. Caractères des sels de plomb. — Les sels de plomb solubles sont incolores, d'une saveur douce et astringente. Avec l'acide sulfurique et les sulfates, ils donnent un précipité de sulfate de plomb blanc et insoluble; avec les alcalis caustiques, ils précipitent de l'hydrate PbO'H', soluhle dans un excès de potasse ou de soude.
Le chlorure de sodium donne un précipité blanc, cristallin, de chlorure de plomb soluble dans 33 fois son poids d'eau bouillante.
L'iodure de potassium et le chromate de potassium les précipitent en jaune.
L'acide sulfhydrique et les sulfures alcalins en séparent du sulfure de plomb de couleur noire, insoluble dans le sulfhydrate d'ammoniaque.
364. Relations du plobib. — Le plomb présente plusieurs points de ressemblance avec les métaux de
la lamille du calcium ; c'est après eux qu'on doit le ranger, saos cependant le faire entrer dans le même groupe. Comme le calcium, le baryum, il donne un sulfate insoluble et indécomposable par la chaleur, un carbonate insoluble cristallisant comine l'aragonite, un bioxyde PbO*; ses sels sont isomorphes avec ceux des métaux du calcium. Mais il s'en distingue par divers caractères; il ne décompose pas rapidement l'eau à froid ; son oxyde est réductible par le charbon, son sulfure insoluble. Enfin il possède une propriété qui le sépare nettement des autres métaux diatomiques. Dans cerlaines combinaisons, il fonctionne comme tétratomique : ainsi on connaît un dérivé organo-métallique dans lequel un atome de plomb est saturé par quatre groupes monoatomiques, éthyle C'H= ; c'est le plomb tétréUiyle Pb" (C-H'/.
Dans les miniums Pb-0' et Pb^O', un des atomes.de plomb fonctionne comme tétratomique; le plomb est de même tt^tratomique dans le plombate de potassium :
^^B65. Action des sels de plomb sub l'organisme.
^^E.I'âs sels de plomb sont vénéneux; l'empoisonnement afi'ecte la forme aiguë ou la forme chronique.
La forme aiguë s'observe par suite de l'ingestion des sels solubles de plomb. Les malades sont pris de nausées, de douleurs violentes du ventre, d'engourdiasement des membres inférieurs ; l'abattement est général. Quand la mort survient, c'est au bout de trois ou quatre jours. On combat facilement cette foï«\& ia.\\a.-
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toïication si l'on est appelé peu de temps après riogestion du poison ; en administrant au malade du sulfate de magnésie, on transforme le sel de plomb en sulfate insoluble, dont un débarrasse l'économie par des purgations.
La forme lente de l'empoisonnement satuimin est plus grave et plus fréquente. Elle s'cbsei-ve dans un grand nombre d'industries où l'on manie le plomb ou ses préparations, cliez les fabricants de céruse et de vernis, les broyeurs de couleurs, les peintres, le.s fondeurs, les étameurs.
Les phénomènes de l'empoisonnement saturnin chronique apparaissent après plusieurs mois de séjour dans une atmosphère viciée par les poussières plombiques. Les individus deviennent pAles, maigres, et sont pris de la colique dite colique des peintres, dont les crises s'accompagnent de violentes douleurs. En même temps, te système nerveux est profondément atteint; il apparat bientôt des douleurs intenses, de l'anesthêsie et souvent de la paralysie, qui affecte spécialement les muscles extenseurs, principalement ceux du poignet et des doigts. Le plomb est éliminé par les reins, mais ceux-ci sont altérés par cette élimination, et l'intoxication s'accompagne d'une albuminurie saturnine qui a été signalée par M. A. OUivier.
La colique sèche des pays chauds, longtemps considérée comme une espèce morbide particulière, n'est autre qu'une colique saturnine, produite par l'emploi d'eau de mer distillée dans des appareils munis de serpentins en plomb. Ce fait important a été établi par les recherches du docteur A. Lefèvre.
Une bonne disposition des ateliers où l'on travaille le plomb et ses préparations est le seul préservatif à employer contre les empoisonnements saturnins.
Dn doit, par des procédés mécaniques, remplacer
tent que possible la main de l'homme, broyer les substances avec de l'eau, ou de l'huile dans des moulins bien fermés, ventiler avec soin les ateliers; en un mot, préserver les ouvriers du contact des poussières métalliques.
C'est ce qu'on lait actuellement dans les fabriques de céruse, qui présentent moins de dangers qu'autrefois. Néanmoins, comme dans beaucoup d'industries il n'est pas facile d'éviter entièrement l'absorption de particules métalliques, les individus dont la santé commence à s'altérer doivent changer de profession s'ils ne veulent pas être exposés à des paralysies qui les rendront. invalides le reste de leur existence.
Quant à la manière de reconnaître le plomb dans les organes, nous en parlerons plus tard, en indiquant le procédé général d'analyse qui permet de retrouver les poisons métalliques, ainsi que l'arsenic, le bismuth, l'antimoine et l'étain.
k MAGNÉSIUM
866. Ce métal, dont le poids atomique est 24 et symbole Mg, ne se rencontre dans la nature qu'à l'état de combinaison ; carbonate, carbonate double de magnésium et de calcium, sulfate, silicate, chlorure.
Découvert en 1831 par Bussy, il s'obtient par l'action du sodium au rouge sur le chlorure de magnésium, , en présence du chlorure de sodium et du fluorure de calcium, qui servent défendants.
Par son éclat, il ressemble à l'argent. Il est très léger, sa densité n'est que de 1,75 ; il fond vers 500° et B volatilise à la chaleur rouge. Dans la flamme d'une
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Ijougie, il prend feu et brûle en se convertissant en oxyde de magnésium. Cette oxydation produit une llamme blanche, très éclairante, et d'un éclat tel que l'œil peut à peine la supporter.
Pur, il ne -s'altère pas sensiblement dans l'air sec. DansJ'air humide ou dans l'eau à froid, il s'oxyde lentement.
On emploie le magnésium pour produire une lumière artlflcielle très vive. Comme sa fiamme est riche en rayons chimiques, on s'est servi de lampes alimentées par du magnésium pour prendre des photographies dans les endroits où ne pénètre pas la lumière du soleil, comme les catacombes et l'intérieur des pyramides.
367. Oxyde de magnéaitiin (magnésie) MgO. — Cet oxyde, que fournit la combustion du mt^tal, se prépare d'ordinaire au moyen du carbonate basique de magnésium ou magnésie blanche (g 369), que l'on calcine au rouge dans des creusets. La magnésie est une poudre blanche très légère ; mais, si l'on tasse fortement le carbonate dans les creusets, après l'avoir humecté, on obtient une magnésie beaucoup plus dense. C'est ainsi qu'on prépare la magnésie commerciale, appelée magnésie anglaise, et que quelques médecins préfèrent à tort. Plus agrégée que la magnésie ordinaire, elle est plus difficilement attaquée par les acides et convient moins pour l'usage médical.
L'oxyde de magnésium est blanc, pulvérulent, plus ou moins léger, infusible aux plus hautes températures, irréductible par le charbon, presque entièrement insoluble dans l'eau : 10 kilogrammes d'eau n'en dissolvent pas même 2 grammes.
Au contact de l'eau, la magnésie se transforme en un hydrate blanc, amorphe, MgO'H', que l'on trouve
SO'M
Mgtl'll' + yo*KJ
cristallisé dans la nature. L'hydrate amorphe absorbe peu à peu l'acide carbonique de l'air.
tLe même hydrate se précipite par l'addition de la tasse au sulfate de maj^nésium :
ua. magnésie calcinée est employée comme antiacide dans les dyspepsies, qui s'accompagnent de renvois acides. A la dose de 8 à 10 grammes, elle est purgative. C'est le contrepoison de l'acide arsénieux et des acides caustiques, avec lesquels elle donne des sels inoffensifs.
368. Chlorure de magaéBium MgCl' + 6H'0. — Ce sel se trouve en dissolution dans l'eau de nier; on peut le préparer en saturant du carbonate de magnésium par l'acide chlorhydrique et concentrant la solution. Il se sépare en cristaux, prismatiques renfermant 6 molécules d'eau qu'on ne peut lui enlever par la chaleur sans le décomposer. Quand on chauffe le chlorure hydraté, une partie de son eau de cristaîlisation réagit sur le sel et le dédouble en magnésie et en acide chlorhydrique :
MgCl^ +
MgO
Une décomposition partielle a déjà lieu par l'ébullition des solutions très concentrées de chlorure de' magnésium; elle explique l'acidité des eaux potable» obtenues par distillation de l'eau de mer. De plus, l'acide chlorhydrique dégagé agit sur les tuyaux en plomb du serpentin, et c'est à lui qu'il faut attribuer I;
présence de petites quantités de plomb dans l'eau de merdistUlcSe. On obvie à cet inconvénient eu ajoutant à l'eau de mer, avant de procéder â la distillation, un peu de chaux, éteinte qui fixe l'acide chJoriiydrique mis en liberté.
Pour obtenir le chlorure de magnésium anhydre, duquel on retire le magnésium, on ajoute du chlorure d'ammonium à la solution du chlorure de magnésium hydraté, et l'on évapore à siccité ; toute l'eau de cristallisation est éUminée, et il reste une combinaison de chlorure de magnésium et de chlorure d'ammonium. Cette combinaison portée au rouge se détruit; le chlorure d'ammonium se volatihse et laisse le chlorure de magnésium en belles lames blanches anhydres, renfermant MgCF-
369. Carbonates de magnésiom. — Le carbontUe neutre CO'Mg se trouve dans la nature à l'état anhydre, et cristalhsé en rhomboèdres comme le spath d'Islande; c'est la. giobertite des minéralogistes. Dissous dans une eau chargée d'acide carbonique, il s'en sépare par l'évaporation, dans un courant de ce gaz, en prismes rectangulaires comme ceux de l'aragonite. Ce carbonate présente donc le même dimorphisme que le carbonate de calcium.
Il est insoluble dans l'eau, et se transforme en sel basique lorsqu'on le met en suspension dans l'eau et qu'on porte celle-ci à l'ébuUition .
Une solution bouillante de sulfate de magnésium, additionnée de carbonate de sodium en excès, donne un précipité blanc, léger, volumineux, d'hydrocarbonate de magnésium ou carbonate basique, appelé aussi magnésie blanche, et qui est une combinaison de carbonate et d'hydrate de magnésium, avec trois molécules deau;il renferme SCO'Mg, MgO'H' + 3H'0.
Cette composition n'est pas constante :
blanche renferme une plus ou moins grande proportion d'hydrate de magnésium, suivant la durée de l'ébullittoo ,
En Angleterre et en Bohême, on prépare ce corps en précipitant, par le carbonate de sodium, les eaux mères des sources d'où l'on a déjà retiré la plus grande partie du sulfate de magnésium par cristallisation.
L' hydrocarbonate de magnésium se trouve dans le commerce sous la forme de grands pains rectangulaires blancs, légers et très friables. Il sert à préparer la magnésie calcinée; on l'emploie aussi comme antiacide.
370. Dolomie. — La dolomie est un carbonate double de magnésium et de calcium; il en existe en France et en Angleterre des gisements importants. On l'utihse pour obtenir les autres sels de magnésium ; par exemple, traitée par l'acide sulfurique, elle fournit du sulfate de magnésium soluble et du sulfate de calcium insoluble.
371. Sulfate de magnéBlum SO'Mg + 7IP0. — Ce :^el se trouve en dissolution dans l'eau de la mer, qui en contient de 2 ;i 7 grammes par litre, et dans certaines eaux minérales, qu'il rend amères et purgatives : telles sont les sources de Saint-Gervais, en Savoie, de Pullna et de Sedlitz, en Bohême, d'Epsom, en Angleterre. Ces deux dernières en renferment 30 à 32 grammes par litre. Aussi est-il appelé commune- ■ ment sel de Sedlitz, sel d'Epsom.
Le sulfate de magnésium fourni au commerce s'extrait de ces deux sources. On peut aussi l'obtenir en traitant la dolomie par l'acide sulfurique.
Cristallisé à la température ordinaire, il est en
aiguilles renfermant 7 molécules d'eau. Chauffé à 920", il est anhydre; au rouge vif, il subit la fusion ignée et ne se décompose qu'à une température très élevée. ■100 parties d'eau dissolvent 26 parties de sulfate anhydre à 0" et 72 parties à 100". Sa saveur est très amère.
Il est employé comme purgatif et sert h préparer la magnésie hlanche ou h y dro carbonate de magnésium.
372. Phosphates de magnésium. — Le pkosplutts neutre (PhO*)'Mg' se rencontre en petites quantités dans les os, ainsi que dans les cendres des graminées.
Si l'on ajoute du phosphate acide de sodium PhO'Na*H à une solution d'un sel de magnésium, en présence d'ammoniaque, il se forme un précipité cristallisé de phosphate double de magnésium et d'ammonium, appelé phosphate ammoniaco-magnésien PhO'Mg (AzH*) + 6H'0. Ce sel se rencontre dans l'urine et dans quelques calculs. Au microscope, il apparaît en grande prismes, isolés ou réunis en étoiles.
Un peu soluble dans l'eau pure, ce phosphate douldC' ■est tout à fait insoluble dans l'eau ammoniacale. Sa formation sert à reconnaître les sels de magnésium ou l'acide phosphorique.
373. Silicates de magnésium. — Un grand nombre de minéraux sont constitués par des silicates de magnésium. Le talc, talc de Venise ou craie de Briançmb est un silicate hydraté qui se trouve en écailles ou ai> lames transparentes; les tailleurs s'en servent pour la coupe des habits. H donne une poudre douce au toucher qui est employée comme fard et sert à laciliter l'introduction des mains dans les gants. L'amiante ou asbeste est un sdicate anhydre en filaments blancs et brillants. L'écume de mer ou magnésite, avec laquelle on fabrique des pipes, la serpentine, très dure, et dont
on fait des mortiers de pharmacie, des vases de cuisine infusibles et durcissant au feu, sont des silicates de magnésium hydratés.
374. Caractères des sels de magnésium. — Ils sont neutres aux papiers réactifs, incolores, d'une saveur amère très prononcée, quand ils sont solubles dans l'eau. L'hydrogène sulfuré, le sulfhydrale d'ammoniaque, sont sans action sur eux. La potasse et la soude y donnent un précipité blanc d'hydrate de magnésium; les carbonates alcalins en séparent de la magnésie blanche- Ces précipités ne se forment pas en présence des sels ammoniacaux, parce qu'il se produit des sels doubles, ammoniaco-magnésiens , qni sont solubles. Une réaction caractéristique des sels de magnésium est celle que produit l'addition du phosphate disodique en présence d'ammoniaque ou de sels ammoniacaux. Il se précipite du phosphate ammoniaco-magnésien sous forme d'une poudre cristallisée.
375. Relations du magnésium. ^ Il se rapproche du calcium par l'irréductibilité de son oxyde au moyen du charbon, l'insolubilité et la forme cristalline de son carbonate présentant le même dimorphisme que le carbonate de calcium.
11 s'éloigne des métaux alcalino-terreux et se rapproche du zinc par son inaltérabilité à l'air, son point de fusion élevé, et surtout par la solubilité de son sulfate et la forme cristalline de ses sels, isomorphes avec ceux de zinc. C'est avec ce dernier métal qu'il présente le plus d'analogies.
; 376. Les minerais de zinc sont le sulfure on Uende, {^.silicate et le carbonate, appelés l'un et l'autre cala-
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mine; ces rainerais forment des couches et des amas dans la Haute-Silésie, en Angleterre, en Westphalie. en Belgique, en Espagne, eu Sardaigne, en Grèce.
On grille le minerai pour le convertir en oxyde, on le broie et on le chauffe avec du charbon dans des moufles en terre; l'oxyde de zinc cédant son oxygène au charbon, le métal se volatilise et se rend dans des récipients où il se condense. Le zinc commercial renferme toujours des substances étrangères, du fer, du plomb, de l'arsenic, etc. On le débarrasse de ce dernier en mélangeant A parties de poudre de zinc avec i partie d'azotate de potassium, l'introduisant dans un creuset, recouvrant le tout d'une couche de salpêtre et chauffant au rouge. L'arsenic passe à l'état d'arséniale de potassium, et le zinc fondu se réunit en un culot. On ne peut l'obtenir tout à fait pur qu'en réduisant, par le cliarbon, de l'oxyde préparé avec du sulfate de zinc pur.
Ce métal est blanc bleuâtre, d'une texture cristalline, présentant, après fusion, une densité de 6,862, Son poids atomique est 65, son symbole Zn.
Il est mou et graisse la lime. A la température ordinaire, il est difficile à laminer, mais devient malléable entre 130 et 150°. Aussi, pendant longtemps, n'a-t-on pas su le laminer. A 200-255°, il est tellement cassant, qu'on peut le pulvériser dans un mortier. Il fond vers 550" et distille à 1040°. Au contact de l'air humide ou abandonné sous l'eau, il se recouvre d'une couche d'oxyde et de carbonate hydraté, tous les deux insolubles : la première couche ainsi formée protège le métal contre une oxydation plus avancée. Chauffé au rouge blanc, le zinc brûle avec une belle flamme blanche ; le produit de la combustion est l'oxyde ZnO. Le chlore, le brome, l'iode, le phosphore se com-
binent directement avec le zinc; ii se dissout dans l'acide chlorhydrique et l'acide aulfurique étendus avec dégagement d'hydrogène.
Le zinc est très employé. On en fabrique des vases destinés à contenir de l'eau ; laminé en feuilles légères et minces, il sert principalement h couvrir les toits des habitations. On doit éviter de fixer les feuilles de zinc avec des clous en fer ou des soudures métalliques : les métaux étrangers formeraient avec le zinc un élément de pile, dans lequel le zinc, plus électro-positif, serait rapidement oxydé par l'oxygène provenant de la décomposition de l'eau.
En outre, comme il est le plus dilatable de tous les métaux, on doit agrafer les feuilles de zinc les unes aux autres en leur laissant assez de jeu pour ne pas gêner les mouvements d'expansion et de contraction qu'amènent les alternatives de température.
Le zinc, étant peu altérable a l'air et à l'humidité, sert à protéger le fer contre l'oxydation ; le fer z'mgné est appelé improprement fer galvanisé. Le fer est mieux préservé de l'oxydation par le zingage que par rétamage; quand même quelques points de sa surface sont à découvert, il ne s'oxyde pas ; le zinc seul est altéré, parce qu'il est plus électro-positif que le fer.
Pour zinguer le fer, il suffit de le plonger dans un bain de zinc fondu. On emploie beaucoup les objets en fer zingués : tels sont les flis de télégraphe, les tuyaux de poêle et de cheminée, les gouttières, les , conduites d'eau, etc. Cette industrie importante a été l créée en 1836 par M Sorel
Les vases en zinc o i en t le 7 nguée sont impropres
à la conservation des ahmenls et des boissons. L'eau,
Je vin, le lait, les huiles se chargent rapidement de sels
H|de zinc vénéneux. L 1 grand nombre, ô! eïi\'çisv'î«v.vi&-
meDts ont été occasionnés par l'ingestion d'aliments
conservés dans des vases en zinc.
377. Oxyde de zinc /nO. — L'oxyde de zinc produit par !a comljustioi e t en llocons blancs, légers, que les anciens chimiste de gna nt sous ie nom de nihil album, lana philosopl ca Cbtenu par la calcination du carbonate de ? ne 1 est lourd et pulvérulent. On en fabrique auj urd 1 u de grandes quantités par la combustion du z ne dans u courant d'air : i! est employé pour la peinture sous le nom de blanc de zinc, il la place de la céruse (carbonate de plomb), sur laquelle il présente l'avantage de ne pas noircir par l'hydrogène sulfuré, et de ne pas être vénéneux.
L'oxyde de zinc est blanc, infusible, sans saveur, insoluble dans l'eau. IL n'attire pas l'acide carbonique de l'air et ne s'unit pas à l'eau quand il a été fortement calciné. L'addition de potasse à un sel de zinc soluble donne un précipité d'hydrate ZnO'H', qui absorbe facilement le gaz carbonique. L'oxyde et l'hydrate de zinc sont des bases puissantes qui neutralisent les acides en donnant des sels isomorphes avec ceux du magnésium. Ils sont en outre solubles dans la potasse et dans la soude ; un excès d'alcali ajouté à un sel de zinc redissout le précipité formé au début de la réaction.
L'oxyde de zinc est prescrit comme antispasmodique; à la dose de lO à 12 grammes par jour, il a été vanté contre l'épilepsie.
L'industrie du blanc de zinc, créée par Leclaire, en fournit annuellement plus de 6 millions de kilogrammes.
378. Chlorure de zinc ZnCI'. — On dissout le zinc dans l'acide chlorhydrique, et l'on évapore la solution de manière à chasser tout l'acide chlorhydrique. On
^ben
iaulïe le résidu jusqu'à fusion du chlorure de zinc
iviron 250°), et on le coule sur des plaques de faïence où il se prend en masses blanches, déliquescentes. Par évaporation dans lo vide de sa solution aqueuse, il cristallise en octaèdres, renfermant une molécule d'eau
iCl'+H'O.
Le chlorure de zinc fondu est employé pour cauté-
ler les plaies cancéreuses.
En délayant de l'oxyde de zinc dans une solution de
lorure de zinc marquant 58" Baume et additionnée 'un peu de carhonate de sodium, on obtient une pâte
lur peinture blanche, qu'on applique sans huile sic-
ttive et qui sèche rapidement (Sorel).
Sans carbonate de sodium, la pâte durcit très vite; constitue alors une sorle de ciment qui devient dur et sert au moulage d'objets d'ornement.
379. Sulfate de zinc SO^Zn + 7H'0. — Il se produit s la préparation de l'hydrogène par l'action du zinc l'acide sulfurique. Les ateliers de dorure et de galranoplastie où l'on se sert de piles de Bunsen en four-
issent de grandes quantités au commerce. A Goslar, dans le Hanovre, oCi l'on exploite un minerai de plomb renfermant du sulfure de zinc et de fer, on obtient par grillage et lavage du rainerai une solution de sulfate de zinc et de fer. Cette solution étant évaporée à siecité, on introduit le résidu dans des cornues en grès, oii il est calciné. Le sulfate de fer se détruit en acide sulfurique fumant qui distille et en oxyde ferrique insoluble qui reste dans la cornue avec le aullate de décomposé. Il suffit de reprendre celui-ci par l'eau bouillante, de filtrer et de concentrer la liqueur,
Le sulfate de zinc, appelé aussi couperose blant vitriol blanc, est en cristaux transparents. e£florescent8j|_
nfermant 7 mdécules d'eau comme ccuk àa soNSaMe.
'eau \
jntsT^H âSSa.\a f
(le magnésium, avec lesquels ils sont isomorphes. Sa saveur est acre et styptique. Il se dissout dans deux fois son poids d'eau à O et dans son poids d'eau bouillante.
n ne se décompose qu'au rouge en oxyde de zinc, acide sulfureux et oxv'gène.
H est employé dans l'industrie des indiennes. En médecine, on s'en sert comme astringent, en injections et en collyres : on le prescrit aussi quelquefois comme vomitif.
380, Caractèbes des sels de zinc. — I^ea sels de zinc sont incolores, d'une saveur désagréable. La potasse, la soude et l'ammoniaque y donnent un précipité blanc d'hydrate de zinc qui se redissout dans un excès d'alcali.
Les carbonates alcalins y donnent un précipité blanc dB carbonate de zinc, insoluble dans un excès de réactif, mais soluble dans l'ammoniaque.
Le sulfhydrate d'ammoniaque et les sulfures alcalins précipitent du sulfure de zinc blanc, insoluble dans l'eau. C'est le seul sulfure insoluble qui ne soit pas coloré. L'hydrogène sulfuré ne précipite que partiellement les sels de zinc et seulement dans les solutions neutres.
Le ferrocyanure de potassium donne un précipité blanc de ferrocyanure de zinc.
381. RELATIONS DU ZINC. — Par ses propriétés, son aspect, son point de fusion, la forme cristalline de ses sels isomorphes avec ceux du magnésium, il se rapproche de ce métal. Il en diffère, entre autres caractères, par la facile réductibilité de son oxyde au moyen du charbon et par l'insolubilité de son sulfure.
Le magnésium et le zinc forment un groupe naturel 'ans Ja famille des métaux diatomiques.
re. — Alliages de cuivre. — Osydes. — Chlorures, sulfures, I aulFate, araénile. carbunalvs de tuiivre. — CaractëreE des sels
(le cuivre. — Action îles sels de cuivre sur l'organisme.
Mercure. — Relalions du mercure avec tes autres métaux. —
Combinaisons mercureuses, oxyde, azotate, chlorure, iodure
mercureux. — Caractères des sels mercureux. — Combinaisons
^^lercuriques ; oxyde, sulfure, axotaie, sulfate, cliloruri!, iodure
- Action du
^^p 882. Le cuivre est connu dès la plus haute antiquité : son usage a précédé de plusieurs siècles celui du fer. Il se trouve à l'état natif ou à l'état d'oxyde et de carbonate d'une exploitation facile ; le minerai le plus abondant est la pyrite cuivreuse ou sulfure double de cuivre et de fer. Divers procédés sont usités pour son extraction ; nous nous contenterons de citer le procédé anglais.
La pyrite cuivreuse, accompagnée de sa gangue 1 siliceuse ou calcaire, est soumise au grillage ; le sul- * lure de fer, plus oxydable, se transforme en grande partie en oxyde ferrique et gax sulfureux. Après le grillage, le minerai additionné de silice si sa gangue est alcaire, ou de calcaire si elle est siliceuse, &¥,\.xî\^'iso\^fe j
^Wlcai
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avec de la houille et chauffé dans un four à réverbère. La silice et le calcaire donnent un silicate de calcium facilement fusible, dans lequel le fer vient se concentrer à l'état de silicate; en effet, l'oxyde ferrique est réduit par le charbon à l'état de protoxyde qui s'unit à la silice. La scorie est alors formée de silicate double de calcium et de fer fusible, au-dessous duquel se réunit le sulfure de cuivre, débarrassé de la plus grande partie du fer. Ainsi purifié, le sulfure de cuivre renferme 23 pour 100 de métal ; il porte le nom de matle bronzée.
Par grillage et fusion k l'air, la matte bronzée perd presque tout son soufre, qui s'oxyde, et le produit de ce grillage, appelé matte blanche, renferme alors 78 pour 100 de cuivre.
La matte blanche est ensuite additionnée de minerais de cuivre exempts de sulfure (oxyde et carbonate), grillée et fondue de nouveau ; l'oxygène de ces minerais oxyde presque tout ce qui reste de soufre; on obtient le cuivre brut. Pour le raffiner et lui enlever un peu de soufre et quelques métaux étrangers, on le chauffe dans un four à réverbère, de manière à oxyder une portion du métal. Cette portion oxydée réagit sur ce qui reste de sulfure et sur les métaux étrangers, qu'elle oxyde, et on a alors le cuivre rosette, mélangé d'oxyde cuivreux. On le débarrasse de ce dernier en le fondant sous une couclie de. charbon et brassant le bain avec une perche de bois vert, qui dégage pendant sa combustion des gaz carbonés au contact desquels les dernières traces d'oxyde cuivreux se réduisent.
Dans les laboratoires, on se procure du cuivre chimiquement pur, en précipitant le sulfate de cuivre par des lames de fer bien décapées.
Le cuivre a une couleur rouge, une odeur et une
saveur sensibles et désagréables; son poids atomique est de 63,5; on le représente par le symbole Cu. Il est très malléable et très ductile, tenace à un degré moindre que le fer : un fil de cuivre de 2 millimètres de diamètre ne se rompt que sous une charge de 140 kilogrammes. Après fusion, sa densité est de 8,85. Il fond vers H50' et cristallise ensuite par fusion. L'aîr sec ne l'aîtère pas h froid : en présence de l'bumidité et de lacide carbonique, il se recouvre d'une couche superficielle de carbonate de cuivre, appelé souvent vert-de-gris, et qui ne doit pas être confondu avec l'acétate basique de cuivre désigné sous le nom de vert-degris.
Le cuivre chauffé au contact de l'air brûle facilement en se transfoi-mant en protoxyde ou en bioxyde, suivant que l'oxygène est en quantité insuffisante ou en excès.
L'acide sulfurique attaque le cuivre à chaud en donnant du sulfate de cuivre et du gaz sulfureux (§ 97).
L'acide azotique le dissout avec formation d'azotate de cuivre et dégagement de bioxyde d'azote AzO (§ 150).
L'acide chlorhydrique l'attaque difficilement, même à, chaud.
Sous l'influence des acides faibles , le cuivre donne les sels correspondants : c'est ainsi qu'on prépare le sulfate ou l'acétate de cuivre en humectant des lames de ce métal avec de l'acide sulfurique étendu ou du vinaigre. Les acides gras amènent assez rapidement cette transformation du cuivre en sels.
Au contact de l'ammoniaque, le cuivre s'oxyde rapidement; l'oxyde formé se dissout dans l'ammoniaque avec une belle couleur bleue.
383. Les usages du cuivre sont connus; il sert à fabriuierdes vases de cuisine, des bassins d'évaporatioa.
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des appareils distitlatoires, etc. Il entre dans uq grand □ombre d'îdliages de la plus haute importance.
On protège les vases de cuivre contre t'oxydatioD, en recouvrant leur surface eslérieore d'ooe couche mince d'étaîn.
Pour opérer Vélamage, on commence par décaper le mêlai en le chaufTant et le saupoudrant de chlorhydrate d'ammoniaque, qui transforme l'oxyde de cuivre en chlorure volatil; puis, sur la surface chaude et brillante, on étend de l'étain fondu au moyen d'un tampon d'étoupe.
Les alliages de cuivre sont nombreux. Les plus usités sont le laUon ou cuivre jaune, le bronze et le maillechort.
Le laiton est un alliage de cuivre et de zinc qui peut remplacer le cuivre dans presque tous ses emplois ; aussi malléable, aussi ductile que le cuivre pur, il est plus fusible, moins altérable et se prèle mieux au travail. Les proportions de zinc dans le laiton varient de 30 à 34 pour 100, suivant l'emploi auquel on destine le laiton : quand il doit être tourné, on y ajoute un peu de plomb et d'étaîn. Le laiton a une foule d'usages; on en fait des fils, des roues de montres, des ustensiles de ménage, des gai'uitures d'armes, des ornements, des boutons de portes, de serrures, etc. Le similor, le chrysocale sont des laitons renfermant de 83 à 90 de cuivre pour 100 avec lesquels on fabrique les faux bijoux. Le bronze est un alliage de cuivre et d'étain en proportions variables (80 à 90 de cuivre pour 100) qui, à l'inverse de l'acier, devient malléable par la trempe. On en fait des canons, des cloches, des cymbales, des statues, des médailles, etc.
Le jnaillechort ou argentan est un alliage de cuivre, de zinc et de nickel, d'une couleur blanche, peu alté-
rable et avec lequel oq fabrique des objets de sellerie, des instruineiiLs de physique et la monture de divers instruments de chirurgie.
384. Le cuivre, comme les métaux diatomiques jusqu'à présent étudiés, fournit un chlorure CuGP, un osyde CuO; mais, en outre, son atome possède la propriété de se doubler, de manière à former un groupement Cu' également diatomique. A ce groupement correspondent des composés dits cuivreux ou de cuprosum : tels sont le chlorure cuivreux {Cu')"Cl', l'oxyde cuivreux (Cu^'O. Aux sels qui renferment l'atome Cu diatomique on donne le nom de sels cuivriques ou de ùuprioiin.
Les composés cuivreux sont peu stables et se transforment facilement en composés cuivriques.
385. Oxydes de cuivre. — Oxyde CUIVREUX [protoxyiie de cuivre] {Cu')"0. — Appelé aussi oxyde rouge de cuivre, il existe à l'état natif, cristallisé en octaèdres rouges et transparents. On le prépare en calcinant fortement un mélange de 100 parties de sulfate de cuivre, 28 parties de carbonate de sodium et 25 parties de limaille de cuivre- Dans cette réaction, il se forme du sulfate de sodium,
de l'acide carbonique et de l'oxyde cuivrique CuO que l'excès de cuivre convertit en oxyde cuivreux Cu'O :
SOM^u + CO^Xai = SO»Nas -|. C0« -|- CuO
(ijObUent aussi de l'oxyde cuivreux cristallisé ea taèdres en faisant bouillir de l'acétate de cuivre aveo J
de la glucose, qui s'oxyde aux dépens du sel cuivrïque et le transforme en oxyde cuivreux. C'est sur cette réaction qu'est basée la recherche de la glucose dans les urines des diabétiques.
Chauffé au contact de l'air, l'oxyde cuivreux absorbe de l'oxygène et se transforme en oxyde cuivrique :
Cuio + 0 = acuo
Oiyde Oivgéno. Oiyde
Avec l'acide chlorhydrique, il donne du chlorure cuivreux (Cu')GI', mais avec les autres acides il ne fournit pas de sels correspondants. Ainsi, avec l'acide sulfurique, il donne du .sulfate cuivrique et du cuivre métallique :
SD'Hs -\- Cii=0 = SO'Cu + H'O + Cii
On voit que les combinaisons cuivreuses sont peu stables et n'ont pas grande importance.
L'oxyde rouge de cuivre, fondu avec le verre, Je colore en un beau rouge pourpre, en formant un silicate cuivreux; c'est pour cet usage qu'on le prépare dans les arts.
Comme il s'oxyde à l'air avec une grande facilité, on doit toujours l'additionner d'un peu d'étain ou de fer qui ramène l'oxyde cuivrique à l'état d'oxyde cuivreux et qui donnent eux-mêmes des silicates incolores.
386. Oxyde cuivbiquë (bioxyde de cuivre) CuO. — Par la calcination du cuivre au rouge dans un courant d'air, on obtient l'oxyde de cuivre CuO sous forme "une poudre noire et dense. Il se précipite un hydrate
! cuivre CuO^H', de couleur bleue, par l'addition de
la potasse à la solution d'un sel de cuivre ; cet hydrate perd facilemeat son eau d'hydratation ; mis en suspension dans l'eau en ébulUtion, il se convertit en oxyde cuivrique anhydre.
L'oxyde de cuivTe se dissout dans l'ammoniaque en donnant une liqueur d'un bleu intense, dons laquelle ]a cellulose est soluble.
Il est facilement réduit au rouge sombre par le charbon et l'hydrogène, qu'il convertit en acide carbonique et en eau : de la son emploi pour l'analyse des matières organiques.
C'est une base puissante qui fait la double décomposition avec les acides en donnant les sels cuivrlques ou sels de cuivre ordinaire.
387. Sulfure de cuivre. — Le sulfure cuivreux (Cu'^S est très répandu dans la nature, surtout associé au sulfure de fer et constituant le minerai appelé pyrite cuivreuse, ùuivre panaché; c'est le minerai le plus employé pour l'extraction du métal.
Le sulfure cuivrique CuS prend naissance par l'action de l'hydrogène sulfuré sur les solutions des sels de cuivre. C'est un précipité noir, très altéralile; abandonné à l'état humide, au contact de l'air, il absorbe de l'oxygène et se convertit en sulfate.
388. CUortires de cuivre. — Le chlorure cuivreux (Gu'y'Cl' se produit par l'action de l'acide chlorhydrique bouillant sur la tournure de cuivre, en présence d'un peu d'acide azotique. Il se forme d'abord du chlorure cuivrique CuCI", qui, par l'ébullition de sa solution chlorhydrique au contact d'un excès de cuivre, donne du chlorure cuivreux. Celui-ci est soluble dans l'acide chlorhydrique, mais cette solution étendue d'e. laisse déposer le chlorure cuivreux sous forme d'uoat j poudre blanche cristalline.
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Le chlorure cuivreux en solution chlorhydrique absorbe l'oxyde de carbone; il est employé, à cet effet, dans l'analyse des mélanges gazeux.
Il se dissout dans l'ammoniaque; la solution est incolore, mais bleuit rapidement à l'air; elle possède la propriété d'absorber le gaz acétylène C*H*.
Le chlorure cuivynque CuGl* + 2H^0 s'obtient par la dissolution de l'oxyde GuO dans l'acide chlorhydrique. H est soluble dans l'eau avec une couleur verte et cristallise en prismes rhomboïdaux d'un vert bleuâtre, renfermant 2 molécules d'eau.
Sous le nom de vert de Brunswick, on emploie une combinaison de chlorure et d'oxyde cuivriques (oxychlorure), que l'on prépare en abandonnant à l'air des feuilles de cuivre mouillées avec une solution de chlorhydrate d'ammoniaque.
dSS bis. Sulfate de cuivre SO*Cu + BH^O. — Ce sel se produit en grande quantité dans l'affinage des matières d'or et d'argent (voyez Or), et par le grillage à l'air des pyrites cuivreuses. On en obtient aussi en mouillant des lames de cuivre hors d'usage, les saupoudrant de fleur de soufre et les chauffant au rouge : il se forme du sulfure de cuivre, qui, abandonné au contact de l'air, se convertit en sulfate que l'on reprend par l'eau.
Le sulfate de cuivre {vitHol bleu, couperose bleue) cristallise en parallélépipèdes obliques, bleus, d'une saveur styptique et désagréable. Il renferme 5 molécules d'eau qu'il perd entièrement à 250^, en devenant blanc et pulvérulent; au contact de l'eau, le sel anhydre s'hydrate de nouveau et reprend sa couleur bleue. Chauffé au rouge blanc, il se détruit en oxygène, acide sulfureux et oxvde de cuivre.
Il est soluble dans 4 parties d'eau froide et 2 parties
d'eau bouillante. Sa solution, par l'addition d'ammo- 1 niaque, donne une liqueur appelée eau céleste, d'un beau bleu foncé et qui renferme du sulfate de cuivre ammoniacal.
Il est très employé dans la teinture sur laine et sur soie pour produire des noirs, des violets et des lilas : il sert en agriculture pour chauler les blés de semence et les préserver de l'action des parasites qui pourraient se développer sur le grain, au sein de la terre.
En médecine, on l'administre contre le croup comme éraétique, à la dose de 5 à 20 centigrammes; à l'extérieur, il est caustique et sert à cautériser les ulcères, les aphtes, les chancres atoniques.
Le sulfate de cuivre ammoniacal, qui entre dans la composition de quelques collyres, a été aussi vanté contre l'épilepsie; on le prépare en précipitant par l'alcool une solution de sulfate de cuivre dans l'ammoniaque.
389. Araénita ds cuÎTre (AsO=)Cu,GuO {vert de Scheele). — C'est un arsénite basique d'un vert clair, qui se précipite par l'addition d'une solution d'arsénite de potassium à une solution bouiUante de sulfate de cuivre. Le vert de Schiveinfai'th est une combinaison d'arsénite et d'acétate de cuivre.
390. Carbonatas de cuivre. — Le carbonate neutre GO'Gu n'est pas connu; par l'addition d'un carbonate alcalin à une solution de sulfate de cuivre, il se dégage de l'acide carbonique et il se sépare un précipité volumineux, bleuâtre, se contractant et verdissant par des i lavages à l'eau chaude, et l'orme par un carbonate ' basique CÛ'''Cu,GuO,H'^0. Ce carbonate est employé e peinture sous le nom de vert minéral. Il se trouve dansJ la nature en masses compactes et dures, constituant l|i T maluchite, dont on fait des objets d'ornement, des vases, .' des bijoux, des pendules, etc.
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I! existe un autre carbonate naturel de cuivre, de la formule (CO'Cu)',CuO,H'0 : c'est VazurUe ou bleu de montagne, dont on se servait autrefois sous le nom de cendres Ueiias, dans la fabrication des papiers peints, mais qui est aujourd'hui remplacé par l'outremer artificiel, M. Debray a reproduit l'azurite en laissant en contact, dans des matras fermés, une dissolution d'azotate de cuivre avec des morceaux de craie,
391. Cahactères des sels de cuivre. — Les sels cuivreux, appelés aussi sels de cuivre au minimum, dans lesquels existe le groupement diatomique Cu% ne comprennent que le chlorure, le bromure, l'iodure, le sulfure et le séléniure. Ils sont très instables; la potasse en précipite de l'hydrate cuivreux jaune (CuO"0'H^, que l'ammoniaque dissout en donnant une solution incolore, bleuissant rapidement à l'air.
Les sels cuiofiques, dits sels au maximum, sont les sels de cuivre ordinaires, renfermant l'atome de cuivre Cu diatomique; leurs formules générales sont semblables à celles des métaux diatomiques précédemment étudiés.
Ils sont tous colorés en bleu ou en vert ; les sels neutres solubles dans l'eau ont une réaction acide au papier de tournesol.
La polasse y donne un précipité bleu clair d'hydrate de cuivre CuO^HS insoluble dans l'eau et noircissant par l'ébullition. Cet hydrate se dissout dans l'ammoniaque avec une belle couleur bleu foncé.
L'hydrogène sulfuré et le sulfhydrate d'ammoniaque précipitent les sels de cuivre en noir (sulfure cuivrique) insoluble dans un excès de sulfhydrate d'ammoniaque.
Le ferrocyanure de potassium y forme un précipité mari-on de ferrocyanure cuivrique; dans les solutions
e MERCURE ^^^^^^1
jniie une couleur jauue bi'un. Cett^^^H ^Dsible. ^^^m
Une lame de fer ploneèe dans la solution acidulée d'un '
métal
Rfile rése
Une lame de fer plongée dans la solution acidulée d'un sel de cuivTe se recouwe d'un dépôt rouge de cuivre métallique; cette réaction est constante et sensible. ~^ La présence de certaines matières organiques mo- [fie quelques-uns des caractères précédents : ainsi, en présence de l'acide tartrique, la potasse ne précipite pas le sulfate de cuivre, mais il n'en est pas moins précipité par le ferrocyanure de potassium et coloré en bleu foncé par l'ammoniaque.
392. Action diîs sels de cuivre sur l'organisme. — Les sels de cuivre sont émétiques; ils amènent facilement le vomissement. Pendant longtemps on les a ^■^gardés comme très vénéneux et pouvant amener la ^^kort, mëmefifaiblesdoses; mais cetteopinion avait été Hp^lie sur des faits insuffisamment observés. M. Ga- ^lîppe en effet a fait voir qu'on peut faire absorber peiM dant plusieurs mois 50 centigrammes à 1 gramme d sels de cuivre par jour h. des chiens sans que leur s ^noit altérée; il a constaté de plus qu'on peut san^S ^^faconvénient notable consommer des aliments cuits^ HpUis des vases de cuivre. Il est douteux qu'fi dose» i ^fiîus élevées les sels decuivre puissent amener la mort, parce qu'ils provoquent le vomissement et sont rejetés par l'estomac. Quant aux coliques qu'on avait signa- 3 chez les ouvriei-s qui travaillent le cuivre, M. A. , tautier les attribue au plomb des étamages et dfflj s de cuivre maniés par les ouvriers.
} 3y;3. Le mercure se trouve à l'état de sulfure o« ', exploité en Europe à Idria, près d& T'îS.es.Va's
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h Alraaden, en Espagne, et en Californie, à New-Almaden. Le traitement du minerai est 1res simple : il consiste en une (listiliatioo dans un courant d'air; le soufre s'oxyde et se dégage à l'état de gaz sulfureux, tandis que le mercure est recueilli dans des chambres de condensation. La production annuelle du mercure est de trois millions cinq cent mille kilogrammes, sur lesquels la Californie en fournit à elle seule deux millions.
Le mercure est le seul métal lir|uide à la température ordinaire ; il est opaque et doué d'un grand éclat. Il se solidifie à — 40*, en cristallisant en octaèdres; solide, il présente la malléabilité du plomb. Sa densité est de 13,59. Il bout à 360*, mais émet des vapeurs à toutes les températures : on constate ce fait en maintenant au-dessus de la surface du mercure une lame d'or qui blanchit par la formation d'une mince couche d'amalgame, mais ce réactif n'est pas assez sensible pour constater la formation de vapeur mercurielle à de basses températures. M. Merget emploie comme réactif une feuille de papier imprégnée d'azotate d'argent ou d'azotate de palladium, que le mercure décompose en mettant en liberté de l'argent ou du palladium, qui colore le papier en noir. On peut ainsi démontrer que le mercure émet des vapeurs même quand il est solide.
Le mercure ne s'altère pas à la température ordinaire; chauffé à 350° dans l'air ou l'oxygène, il se recouvre d'une pellicule rouge d'oxyde mercurique. Le soufre, le chlore, le brome, l'iode s'y combinent à froid. L'acide azotique l'attaque facilement : il en est de môme de l'acide bromhydrique, de l'acide iodhydrique, de l'acide sulfurique concentré à chaud, qui donne en même temps du gaz sulfureux. L'acide chlorhydrique est sans action.
Agité longtemps à l'air, le mercure se tîîvise t donne une poudre sinise sans éclat, autrefois usité'J! en médecine. Trituré avec de la graisse, il se divise, s'éteint, comme on dit vulgairement, en colorant la masse en gris. Le mélange de parties égales de graisse et de mercure constitue la pommade mercurielle 0U| ongiienl napuUluin.
Le mercure métallique sert à l'extraction de l'ai gent et de l'or par amaigamation : c'est là s( cipal emploi. Il entre dans la confection des baromM très, des thermomètres : il est la matière première dd sels de mercm-e.
Ses alliages sont appelés amalgames. L'amalgam de sodium, employé dans les laboratoires, est cristal* lise; on le prépare en ajoutant peu à peu de petila morceaux de sodium k du mercure légèrement chaul (1 à 5 parties de sodium pour 100 de mercure).
L'amalgame d'étain constitue l'alliage usité poiH rétamage des glaces. On étend une feudle d'étaia mince sur un plan horizontal, on la recouvre de mei cure, puis on applique la glace de manière qu'il i reste entre les deux surlaces aucune trace d'à d'humidité : l'amalgame s'attache au verre et lui doniM la propriété de réfléchir les objets.
394. Le poids atomique du mercure déduit de s combinaisons volatiles et de sa chaleur spécifique * égal h 200, et l'atome est représenté par le symbole llg (du nom latin hydrargynim). Le poids molécifll laire déduit de la densité de vapeur du mercure i également '200, d'où il suit que la molécule du mercui ne renferme qu'un seul atome.
395. Relatiiws du mercure. — Le mercure et 1 cuivre forment un groupe naturel dans les métaufl
atomiques; ils sont liés par les plus étroites analo»'!
gies. En effet, le mercure, comme le cuivre, donne deux séries de combinaisons. Dans les unes, deux atomes Hg se soudent et donnent un groupement diatomique (Hg*)" ; tel il est dans le chlorure mercureux ou calomel (Hg^j^Gl*. Ces combinaisons, qui correspondent aux sels cuivreux, sont dites combinaisons de mercurosum, mercureuses ou au minimum.
Dans les autres, Tatome Hg est comparable aux autres métaux diatomiques; comme eux, il est diatomique, fixe deux atomes de chlore ou se substitue à deux atomes d'hydrogène des acides; tel il est dans le chlorure mercurique HgGl% l'azotate mercurique (AzO')*Hg. Ces combinaisons sont dites de mercurircumy mercuriques ou au maximum.
Les sels mercureux ont plus de stabilité et plus d'importance que les sels cuivreux. Nous étudierons séparément les dérivés mercureux et les dérivés mercuriques, car, en considérant leurs réactions caractéristiques, ils semblent appartenir à deux métaux différents, le mercurosum Hg* et le mercuricum Hg. Néanmoins les sels mercureux et mercuriques, sous l'influence de divers réactifs, se transforment plus ou moins facilement les uns dans les autres.
Combinaisons mercureuses.
396. Oxyde mercureux (Hg'/O. — Poudre noire qui se produit par la digestion du chlorure mercureux avec la potasse ou la soude; il est peu stable, et, par raction de la lumière ou d'une température de 400", il se dédouble en mercure et oxyde mercurique HgO. C'est cependant une combinaison définie, car, traité par l'acide chlorhydrique, il se convertit en chlorure mercureux (calomel) :
MERCURE
(Hg2)"0 + 2HC1 = (Hg2)/»rC12 + H20 Oxyde Acide Chlorure Eau.
mercureux. chlorhydrique. mercureux.
Autrefois on employait en médecine sous le nom d'eau phagédénique noire une eau tenant en suspension de Toxyde mercureux. On la préparait en agitant du calomel avec de Teau de chaux.
397. Azotate mercureux {kz0^y(Eg^y + H'O. — On fait dissoudre à froid deux parties de mercure dans une partie d'acide azotique. Au bout de vingtquatre heures, le métal en excès est recouvert d'une couche de cristaux prismatiques, transparents, incolores, d'azotate mercureux.
Soumis à Taction de la chaleur, ce sel se décompose en peroxyde d'azote et oxyde mercurique ou oxyde rouge de mercure :
(Az03)2(Hg2)" = Az20^ + 2HgO
Azotate Peroxyde Oxyde
mercureux. d'azote. mercurique.
398. Chlorure mercureux [calomel, calomelaSy souschlorure de mercure^ 'protochlorure de mercure, précipité blanc) Hg^GP. — Le chlorure mercureux se produit sous forme d'un précipité blanc et dense par l'addition d'une solution de chlorure de sodium à une solution d'azotate mercureux.
On le prépare d'ordinaire par voie sèche, en chauffant au bain de sable, dans de grands matras en verre, à fond plat, un mélange de sulfate mercureux * et de chlorure de sodium :
1. On obtient le sulfate mercureux en triturant le sulfate mercurique avec du mercure :
SO*Hg + Hg = S0*Hg2
Sulfate Mercure. Sulfate
mercurique. TaeTCVJit^vKR..
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On pulvérise le calomel sublimé, puis on le lave avec soin pour lui enlever de petites quantités de chlorure mercurique, provenant de ce que le sulfate naercureus est mélangé d'un peu de sulfate mercurique. On continue les lavages jusqu'à ce que les eaiix ne donnent plus les réactions des sels mercuriques.
Pour avoir le calomel dans un plus grand état de ilivision, on le soumet à la distillation, en recevant sa vapeur dans de grands récipients froids où elle passe subitement à l'état solide, sans s'agglomérer, et se condense alors en une poudre impalpable. C'est le chlorure mercureus ainsi divisé qui porte le nom de calomel à la vapeur.
Le chlorure mercureux préparé par sublimation est en masses cristallines, compactes, fibreuses, formées de prismes à base carrée, terminés par un pointement octaédrique. Le calomel à la vapeur est une poudre blanche.
Il se sublime sans fondre entre 420 et 450".
Le chlorure mercureux est complètement insoluble dans l'eau. La lumière le jaunit par suite d'une décomposition partielle ; aussi est-il bon de le conserver dans des vases opaques.
li se dédouble en mercure et en chlorure mercurique sous l'influence de l'acide chlorhydrique et des chlorures alcalins; cette transformation est plus rapide en présence des matières organiques. Quand on administre du calomel, on doit éviter de l'associer aux chlorures alcalins. Avec l'acide cyanhydrique ou les cyanures alcalins, il donne du cyanure mercurique.
poison violent: aussi ne faut-il jamais le prescrire dans desloochs otiilse trouverait associé àresaenced'aman-
s amères, qui renferme de l'acide cyanhydrique.
I Arrosé d'ammoniaque, de potasse ou de soude, il se
dore en noir, en se transformant en oxyde mercu-
la I
Le calorael est très usité comme purgatif et comme fuge à la dose de 1 décigramme ù 1 gramme. On le prescrit avec avantage dans la dysenterie des pays chauds, n agit comme altérant, à doses fractionnées de 1 à 5 centigrammes; sous son iniluence, le sang devient plus limpide et" donne un caillot mou. C'est pouniooi on l'a employé contre un grand nombre de phlegmasies,méningite, péritonite puerpérale, etc., etc. A l'extérieur, sous l'orme de pommade ou pulvérulent, il est usité dans le traitement de diverses maladies de la peau et de manifestations d'origine syphilitique.
luvent, pour l'usage externe, on lui préfère le chlo- ■e mercureux obtenu par précipitation et désigné
ms le nom de prikipité blanc.
lodure mercureux Hg'P. — On mélange le mercure et l'iode dans les rapports des poids atomiques, et l'on triture avec un peu d'alcool destiné à modérer la violence de la réaction jusqu'à ce que le mercure ait disparu et que le tout soit converti en une pâle verte. Celle-ci est broyée sur un porphyre et lavée avec de l'alcool bouillant pour enlever une petite quantité d'iodure mercurique formé en même temps.
L'iodure mercureux est une poudre d'un vert jaune, insoluble dans l'eau et dans l'alcool. Traité par une solution d'iodure de potassium, il se dédouble en mercure et en iodure mercurique qui se dissout dans l'iodui-e de potassium. Les chlorures alcalins donnent la même décomposition.
CHIMIE IKOILGAMQUE ELEllENTAJRE ' '
Ce sel se prescrit dans les affections scrofuleuses et syphitititiues, à la dose de 1 à 5 centigrammes par jour environ. Il amène rapidement la salivation mercurielle.
400. Caractères des sels mehgltreux. — Ils sont précipités en noir par l'hydrogène sulfuré et le suifhydrate d'ammoniaque. L'ammoriiaque en sépare de l'oxyde mercureus noir. Avec l'acide chlorhydrique, les sels mercureux solubles donnent un précipité blanc de calomel, qui noircit par l'addition de l'ammoniaque, ce qui le distingue du précipité blanc formé par l'acide chlorhydrique dans les sels d'argent.
Comme les sels mercuriques, les sels mercureux sont précipités par une lame de cuivre; celle-ci se recouvre d'un dépôt hrun de mercure qui devient blanc et brillant par le frottement.
Combinaisons mercuriques.
401. Oxyde mercurique {oxyde rouge de mercure) HgO. — Il se forme par l'oxydation du mercure chauffé à l'air, à une température voisine de son point d'ébuUition ; de là le nom de précipité per se que lui donnaient les anciens chimistes.
On le prépare par la décomposition de l'azotate mercureux soumis à l'action de la chaleur (| 394). Il est pulvérulent, rouge brique, cristallin. Par l'addition d'une solution de potasse à une solution de chlorure mercurique, il se précipite de l'oxyde nnercurique également anhydre, mais d'une couleur jaune.
Quelle que soit son origine, il est décomposé ù 400 , en oxygène et en mercure. C'est cette propriété de l'oxyde de mercure, de prendre naissance à 350' par l'oxydation du mercure et de se détruire à 400>, que
Lavoisier a mise k profit pour l'analyse de l'air otmo-B sphéri(jue. Ê
L'oxyde raei'curique est employé comme eschai'o-J tique et stimulant, pour amener la cicatrisation desw ulcères syphilitiques et combattre les ophthalmies chro'fl niques entretenues par l'ulcération du bord libre dea-l paupières. Il est la base d'un grand nombre de pom-« mades antiophthalmiques, pommades de Lyon, defl Desault, de Régent, etc. ■
402. Sulfure mercurique HgS. — Le sulfure mer-^ curique ou cinabre est le principal minerai de merJ cure. Il est en masses compactes, d'un rouge brun,l donnant une poudre écarlate. On le produit par voie^ sèche en soumettant à la sublimation un mélange dal soufre et de mercure. Il se volatilise sans fondretj Chauffé au contact de l'air, il se détruitavec production.^ de mercure et de gaz sulfureux. I
L'acide azotique est sans action sur le sulfure merrj curique, même à l'ébuUition. ■
En triturant du soufre avec du mercure, on obtientS un sulfure noir, appelé autrefois letbiops minéral, etj qui se forme aussi par l'action de l'hydrogène sulfurâ-J et des sulfures alcalins sur les sels mercuriques. Cal sulfure noirse transforme en cinabre par la sublimation. ■
Si on le fait digérer avec un sulfure alcalin, il prend une belle couleur rouge et constitue alors le verrnillo», qu'on prépare de la manière suivante : on broie lOtl parties de mercure avec ;ï8 parties de soufre pendant quelques heures, on ajoute 25 parties de potasse et 150 parties d'eau, en triturant d'abord d'une luanière _ continue, puis de temps en temps à une lempèraturfiJ de 45". Après huit heures, le produit commence îM ^^ugir, el, quand il a atteint une belle nuance écarlate^fl ^Mle décante et on le lave. M
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Le cinabre artificiel bien pulvérisé et le vermillon sont employés dans la peinture à l'huile.
403. Azotata morourique. — On connaît le sel Pleutre {AzO^)'Hg 4" 8H'0 cristallisé en grandes lames rhomboïdales, et un azotate basique (AzO^)'Hg,HgO 4- 2H'0. On n'emploie que le sel neutre en solution dans un excès d'acide azotique .sous le nom d'azotate ou nitrate acide de mercure. Cette solution, dont on se sert pour cautériser les dartres rongeantes et les ulcères cancéreux de la peau, est obtenue par la dissolution à chaud de 100 parties de mercure dans 200 parties d'acide azotique et l'évaporation de la liqueur aux trois quarts.
La solution de mercure dans l'acide azotique est employée dans la fabrication des chapeaux de feutre. On imprègne de cette solution les peaux de lapin pour donner aux poils la propriété de se feutrer. Cette opération, appelée secrétage, est très dangereuse pour les ouvriers qui présentent promptement les symptômes de l'intoxication mercurielie.
404. Sulfate mercurique SO'Hg. — C'est une masse blanche, cristalline, qui se produit par l'action à chaud de 1 partie 1/2 d'acide sulfurique sur i partie de mercure, et qui sert à préparer le chlorure mercurique. Trituré avec du mercure, le sulfate mercurique se transforme en sulfate mercureux destiné à l'obtention du calomel.
405. Chlorure mercurique (bichlorare de mercure; sublimé corrosif) ' HgCl*. — II se prépare par double
lelqiics chimistes, appelant le calomel ?oiis-clilorure de rc, donnent au sublimé corrosir le nom de pruloctilorure, réservé ordinairement au calomel. Ces différences de nomenclature pouvant amener des erreurs, il vaut mieux désigner les
[écomposition entre le suJfate mercurique et le chloire de sodium :
SO'Hg + 2NaCl
So'Na" + HgClî
On mélange intimement les deux sels, et on les Introduit dans des matras de verre h fond plat qui sont jiauffês au bain de sable et à la partie supérieure els se condense le sublimé. Comme le sulfete inercurique peut renfermer du sulfate mercureux, on iditionne d'un dixième de peroxyde de manganèse, [Ui, oxydant le sel mercureux, le fait passer à l'état de Ml mercurique et d'oxyde rouge de mercure :
SO*Hgî
SO'Hg -j- HgO
On fabrique aussi le chlorure mercurique en dïS
feant un courant de chlore sur du mercure chauffé ; t^
j^rocédé est suivi en Angleterre.
Le chlorure mercurique sublimé esl
compactes, translucides, cristallines, friable^ "^ formées d'octaèdres à base rectangulaire. Par cristallî^ sation dans l'eau, il est en prismes rhomboïdaux droits, anhydres comme Je sel sublimé.
400 parties d'eau en dissolvent 6 parties 57 à 10«, 7 parties 39 à 20', et 53 parties m à iOOo. On voit que la Holubilité augmente beaucoup avec la température. Il 38t soluble dans l'éther et dans l'alcool; ce dernier en ^issout 40 pour 100 de son poids h froid.
,-iiltrflL
u par les non
Sa saveur est Scre et styptique : il est très vénéneux : à la dose de 10 à 20 centigrammes, c'est un poison des plus violents. Sa solution est précipitée en blanc par l'albumine, qui forme avec lui un coagulura insoluble. L'albumine est le contrepoison le plus certain du sublimé corrosif. Le précipité qu'elle fournit se dissout dans un grand excès d'albumine et dans les solutions des chlorures alcalins. Aussi, dans les cas d'empoisonnement, faut-il donner l'aibumine !i doses répétées et provoquer le vomissement après chaque ingestion.
On administre quelquefois le sublimé corrosif à rintérieur, après l'avoir associé h des matières alburainoides, kit, blanc d'œuf, gluten, farine, de manière h avoir une combinaison insoluble, mais se dissolvant lentement b. la faveur des chlorures du suc gastrique.
On prescrit le sublimé corrosif, k la dose de i centigramme, pour combattre les maladies vénériennes. La liqueur de Van Su'ieten est une solution au millième de sublimé dans un mélange d'eau et d'alcool. Le sublimé entre également dans la composition des pilules antisyphilitiques dites de Dupuytren. Il est le principe actif de diverses liqueurs destinées à détruire les taches de rousseur, à combattre les démangeaisons cutanées, les dartres, etc. ; tels sont les cosmétiques appelés lotion de Gowland, lotion de Henry, lait antéphélique.
C est un puissant agent antiseptique; il est employé pour conserver les pièces anatomiques.
Il donne, avec les chlorures alcalins, des sels doubles, solubles dans l'eau. Le chlorure d'ammonium et de mercure (sei alembrotk), étant plus soluble que le sublimé, est préféré pour les bains mercuriels. Au lieu de préparer ce chlorure double à l'avance, on se con-
tente de dissoudre dans 500 grammes d'eau le sublimé et le sel ammoniac et d'ajouter cette solution au bain.
406. lodure mercurîque Hgl'. — Par le mélange d'une molécule de chlorure mercurîque et de deux molécules d'iodure de potassium, il se précipite de l'iodure mercurîque sous l'aspect d'une poudre cristalline d'un rouge magnifique.
Ce sel se dissout à chaud dans une solution de chlorure de Kodium et s'en sépare, par le refroidissement, sous la l'orme d'octaèdres aigus h base rhombe.
Il fond par la chalem', puis se volatilise en cristaux jaunes. Il suffit de comprimer les cristaux jaunes pour qu'ils redeviennent rouges.
L'eau en dissout j!,| à froid; il est soluble à chaud dans l'alcool, peu soluble dans l'éther. Il forme, avec les iodures alcalins, des iodures doubles, solubles dans l'eau.
Il sert, dans les arts, pour la peinture à l'aquarelle et à l'huile. Incorporé à l'huile d'olive et à l'axonge, il est usité comme caustique contre le lupus; l'application de ce caustique est très douloureuse.
407. Caractères DES sels mehcubiques. — Ils sont précipités par l'hydrogène sulfuré et le suli'hydrate d'ammoniaque et donnent du sulfure mercurîque noir, que l'acide azotique, même bouillant, ne dissout pas,
La potasse y forme un précipité jaune d'oxyde mercurique insoluble dans un excès de réactif. L'iodure de potassium en sépare de l'iodure mercurîque rouge- Dans les solutions acidulées des sels mercuriques, le cuivTo se recouvre d'une couche de mercure qui blanchit et devient brillante par le frottement. _ 408. Action du mercure sur l'organisme. — Les J Çmposés mefcuriauK sont to-tiques ; l'empoisonne- J
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ment affecte la forme suraiguë, la forme aiguë ou la forme lente Tardieu),
Dans la forme suraiguê, on observe des vomissements et des évacuations biliaires répétés, de violentes douleui^ avec tension du ventre ; le malade accuse une saveur métallique et une sensation de brûlure dans la gorge et l'œsophage, s'étendaDt jusqu'au creux épigastrique; les urines sont rares, l'haleine fétide, le pouls petit, la peau froide, la salivation abondante. Les lèvres et les joues sont gonflées, d'un rouge luisant; l'abattement est extrême, et la mort arrive habitueUemenI «lans les vingt-quatre heures.
Dans la (orme aigué, les accidents sont les mêmes, mais moins violents ; il y a souvent une réaction temporaire, et la mort n'arrive qu'après 8, 12 ou 10 jours. Dans les empoisonnements par les mercuriaux, les cas de guérison sont fréquents, lorsqu'on a pu administrer l'eau albumineuse peu de temps après l'ingestion du poison, qui est presque toujours du sublimé corrosif.
A l'autopsie, on trouve la membrane muqueuse de la bouche gonflée, ramollie, revêtue d'un enduit pultacé très épais; l'estomac est couvert de petites ecchymoses, le sang est noir et fluide, les reins présentent la dégénérescence graisseuse.
La forme lente de l'empoisonnement s'observe chez les individus qui sont soumis à l'absorption répétée de très petites doses de mercure ou de préparations mercurielles: tels sont les doreurs, les étameurs de glaces, les fabricants de baromètres et de thermomètres, les ouvriers chapeliers qui fabriquent les chapeaux de feutre et détachent les poils à l'aide lie brosses trempées dans l'azotate acide de mercure.
Cet empoisonnement se révèle par de nombreux symptômes. Au début, les gencives se gonflent, devien-
MERCURE
nent douloureuses et se recouvrent d'une pellicule blanche ; l'haleine est fétide, puis apparaît une salivation abondante, spéciale à cette intoxication. L'affaiblissement des forces musculaires, la diminution de l'intelligence, un tremblement général commençant par les membres supérieurs, les convulsions épileptiformes sont les phénomènes les plus graves. On constate en outre une éruption spéciale de la peau, appelée hydrargyrie.
Le mercure est éliminé par les reins, en déterminant des altérations analogues à celles de la maladie de Bright et qui rendent compte de l'albuminurie observée pendant la vie.
Melsens et Natalis Guillot ont démontré que l'iodure de potassium facilite l'élimination du mercure de l'économie.
CHAPITRE XIX
Fer : exlracUon, propriétés. — Fonle et acier. — Corabiaai soas ferreuses : sulfure, chlorure, lodure, sulfale, cnrltonale terreux. — Caraclèrea ilea sels terreux. — Combinaisons ferriqucs ; oxyde terrique, oxyde terroHo-ferrique. — Acide ferrique. — Sulfures, chlorure fcrrique. ~ CaraetÈres lies aela ferriques.
409. — Le fer est très répanda dans la nature, combiné soit au soufre, soit à l'oxygène. Les sulfures, ne fournissant que du métal de qualité inférieure, ne sont guère employés. Les principaux minerais oxydés sont: l'oxyde ferroso- ferrique, oxyde de fer magnétique ou pierre d'aimant naturelle, l'oxyde ferrique anhydre, dont les variétés comprennent le fer oligiste et l'hématite rouge, l'oxyde ferrique hydraté, dont il existe diverses variétés, fer oolilhique, hématite brune, litnonite, etc. , et enfin le fer spathique ou carbonate ferreux, minerai important , car il se trouve ordinairement à cùté des gisements de houille nécessaires à l'industrie du fer.
Ces minerais sont mêlés de parties étrangères, d'une gangue formée de silice, d'argile ou de silicate calcaire.
La méthode d'extraction du fer dite des hauts fourneaux, par laquelle on produit la presque totalité du
Ifer, consiste ù rédoii-e par le charbon les minerais Traxydés; le métal mis en liberté pasae à l'état de fonte, e fer et de charbon, tandis que les ma-
ièrea étrangères se con\ ertiiasent en une scorie plus i (bsible, dans dea opérations ultérieures, on affine la jbnte, c est à-dire qu on la transturme en fer 1, Un haut fourneau (fig J9) est essentiellement formé
p deux troncs île cùne accolés par leur base, et d'une
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hauteur totale de 10 à 20 mètres : par roùverture supérieure {gueulard) j on introduit le mélange de minerai et de coke. La base commune des deux cônes, la partie la plus large marquée B dans la figure, porte le nom de ventre. Au cône supérieur on donne le nom de cuve^ et au cône inférieur, entre B et G, le nom di^étalageH. Au-dessous des étalages se trouve un espace prismatique CD, appelé Vouvrage, puis vient le creuset, formé par le prolongement des parois de l'ouvrage. Une des . parois de l'ouvrage est ouverte entremet o; c'est par cette ouverture, appelée la dame, que s'écoulent les scories fondues. Entre le creuset et l'ouvrage, à la hauteur de la dame, se trouvent en D trois tuyères qui amènent le vent de puissantes machines soufflantes.
Le but que Ton se propose est de réduire l'oxyde de fer en fonte qui, se liquéfiant, descendra dans le creuset, et de convertir la gangue en une scorie très fusible, se séparant de la fonte par différence de densité, et s'écoulant par la dame au fur et à mesure de sa formation. Pour avoir une scorie fusible, si la gangue est argileuse, on ajoute au minerai une certaine quantité de carbonate de chaux {castine) ; si au contraire elle est trop riche en calcaire, on l'additionne d'argile {erhiie); dans les deux cas, on cherche à produire avec la gangue un silicate d'aluminium et de calcium facilement fusible.
Pour réduire le minerai, le haut fourneau étant allumé, on introduit par le gueulard des couches alternatives de minerai et de coke ; au l)out de dix à douze heures, le creuset se remplit de fonte, et la scorie liquide déborde à la partie supérieure et sort par la dame. On enlève alors un tampon d'argile placé à la partie inférieure du creuset, et on laisse la fonte s'écouler dans des rigoles où elle se solidifie. La mar-
che de l'appareil est continue, et, au fur et à mesure que les matières introduites par le gueulard descendent dans le haut fourneau par suite de la combustion du coke et de la réduction du minerai, on charge de nouveau du minerai et du coke. On n'interrompt la marche d'un haut fourneau que pour le réparer.
Quelles réactions se sont opérées dans cette transfonaatioii du minerai en fonte ? D'un cùté, l'air envoyé par les tuyères convertit le charbon en acide carbonique qui, dans la partie supérieure de l'ouvrage et dans les étalages, se trouvant en présence d"un excès de charbon incandescent, passe à l'état d'oxyde de carbone. Celui-ci, à son tour, dans le ventre et jusque dans la cuve, rencontre du minerai oxydé qu'il réduit à cette haute température, et cette réduction conthiue dans la partie inférieure de la cuve. L'oxyde de carbone se convertit en acide carbonique aux dépens de l'oxygène des minerais; il est un des principaux agents de la réduction. Telle est la marche ascendante de l'air envoyé dans le haut fourneau.
D'un autre côté, le minerai se dessèche dans la parlie supérieure, descend dans la cuve, oii il commence il se réduire, et dans le ventre, où la réduction s'achève. Dans les étalages, le fer se carbure et passe à l'état de fonte. En même temps, la gangue se convertit en scorie fusible; fonte et scorie descendent ensemble dans l'ouvrage, oii la température est le plus élevée ; ils y entrent en pleine fusion, se séparent en raison de^ leur différence de densité, la fonte se réunissant dant le creuset, la scorie s'écoulant par la dame.
La conversion de la fonte en fer porte le nom d'affi-
tge. Elle comprend deux opérations. Dans la première, le la fonte en fusion dans un fourneau rectanpHlaire, on la recouvre de coke incandescent, et on
injecte à sa surface un violent courant d'air qui lait passer le silicium de la fonte à l'état de silicate de fer, fondant en une scorie légère qui recouvre le métal fondu ; en même temps, la fonte perd une partie de son carbone, qui s'oxyde à l'étal d'acide carbonique. Après cette première purification, la fonte porte le nom de fine-métal. L'affinage se termine par lepuddlage. On chauffe le fine-métal dans un four à voûte surbaissée avec des oxydes de fer et des scories riches en silicates; sur ce mélange, on dirige la flamme de la houille. A cette haute température, le carlione de la fonte est brûlé par l'oxygène des minerais et des silicates de fer, et le métal devient demi-solide, le fer étant moins fusible que la fonte. L'ouvrier rassemble le métal demisolide en grosses boules {loupes) de 25 ù 30ki!ogrammes et les porte sous un puissant marteau-pilon qui expulse la scorie et réunit le métal. C'est alors du fer commercial, renfermant de petites quantités de matières étranfîères, silicium et carbone.
On peut se procurer du fer cristallisé pur en chauffant au rouge le chlorure ferreux dans un courant d'hydrogène ; il est alors en cristaux cubiques (Péligot). 410. Le fer est gris bleuâtre, doué de l'éclat métallique. Il est ductile et malléable; on donne le nom de tôle au fer réduit en feuilles par le laminoir. Il est le plus tenace de tous les métaux, car un fd de 2 millimètres de diamètre ne se rompt que sous un poids de 249 kilogrammes. Sa cassure est grenue. La densité du fer forgé varie entre 7,4 et 7,9; la densité du fer fondu est de 7,25.
Il ne fond qu'au rouge blanc, c'est-à-dire vers 1600". Il se ramollit avant de fondre et possède la propriété de se souder à lui-même quand il est martelé à chaud et de fournir un tout homogène. Le fer et le platine
sonl les seuls métaux usuels qui possèdent cette propriété précieuse de se souder directement, pi II est attirable à l'aimant et s'aimante lui-même ■ntnis l'influence de celui-ci ou d'un courant électrique. Hi Inaltérable à l'air sec, Ji la température ordinaire, il ■^■ifl'oxyde au rouge en se convertissant en un oxyde Fe'O', constituant les battitures qui se séparent du fer pendant qu'on le forge. Légèrement chauffé et porté en lames minces dans de l'o.ïygène sec, il brûle avec un vif éclat.
Le fer réduit employé en médecine est du fer divisé. préparé par la réduction de l'oxyde de fer dans un courant d'hydrogène, à la température du rouge sombre. A l'air humide, le fer se convertit en oxyde de fer hydraté ou rouille. Dès (jue l'oxydation est commencée, elle marche rapidement ; le métal et la rouille forment un couple voltaique, qui décompose l'eau, l'oxygène se portant sur le fer plus électro-positif. Il se produit en même temps une petite quantité d'ammoniaque, provenant de l'union de l'hydrogène de l'eau et de l'azote atmosphérique.
On préserve de la rouille les objets de fer en les recouvrant d'une couche de peinture, ou les protégeant à l'aide du zinc ou de l'étain. Le fer Manc est du fer étamé.
Le fer se combine directement à un grand nombre de métalloïdes, chlore, brome, iode, soufre. Dans les acides aulfurique et chlorhydrique, étendus d'eau, il se dissout en dégageant de l'hydrogène. Avec l'acida azotique fumant, il présente le phénomène de la passivité (g 15S).Dans l'acide azotique étendu, it se dissout sans dégagement de gaz; l'hydrogène formé réduit une portion de l'acide azotique et produit de l'azotate
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MI, Foute acier — La fonte est une combinaison de fer 1 h b t 1 ilicium, plus fusible qne
le 1er, 1 t 1 5 pour 100 de carbone. La
fonte e t bl h g ivant que le refroidisse-
ment té b 1 ! t On peut transformer la
fonte g 1 t bl n h en l'amenant en pleine
fusion 1 1 tt t à refroidissement brusque.
Invers t 1 f t bl le soumise à la fusion et
refroid I t m d t de la fonte grise. Dans le refroid m nt 1 t n p rtie du charbon de la fonte se sépa p 11 tt n de graphite qui donnent
au mét.1 t nt gr uniforme. Dans la fonte
blanche, le charbon reste disséminé dans la masse et parait être entièrement combiné au fer.
La fonte grise est plus facile h limer, à couper ou ;■! forer; la fonte blanche est plus dure, mais plus cassante.
En outre, la présence de métaux étrangers, chrome, manganèse, nickel, influe sur la quahté des fontes.
L'acier est un fer carburé renfermant de 0,7 à 1,5 pour 100 de charbon. Il devient dur et cassant par un refroidissement brusque opéré sur l'acier chauffé au rouge cerise : c'est ce qu'on appelle la trempe. En le recuisant avec précaution, on le détrempe partiellement; sa dureté diminue, et son élasticité augmente. Le recuit a lieu a des températures variables, suivant Tusage auquel l'acier est.desliné. L'acier est d'autant moins dur et d'autant plus élastique qu'il est recuit à de plus hautes températures.
L'acier le plus élastique, dont on fabrique des ressorts de montre, est chauffé à 235". La température du recuit est indiquée par la couleur que prend l'acier pendant qu'on le chauffe. A 200", il est jaune paille; à 293°, bleu indigo.
^On obtient l'acier soit par une clécarburatiOD par- ^i^le de la fonte, opérée en la maintenant pendant quelques heures à l'état liquide sous une couche de scories riches en oxydes de fer, soit en chauffant des barres de fer avec du charbon (il porte alors le nom d'acier de cémentation). Comme la partie extérieure des barres est plus carbonée que rintérieur, on réunit les barres, on les porte au rouge, et on les forge de manière à donner de l'homogénéité à la masse. C'est Vacier corroyé.
L'acier Bessemer provient de la décarburation partielle de la fonte, maintenue en pleine fusion, et qu'on fait traverser par un violent courant d'air, sous l'iniluence duquel le carbone de la fonte s'oxyde.
412. Le ter métallique est employé en médecine; comme toutes les préparations ferrugineuses, il est prescrit dans la chloro -anémie. On se servait autrefois de la limaille de fer porphyrisée ; on lui préfère aujourd'hui le fer réduit par l'hydrogène.
-413. Formules générales des dérivés du fer. — Le poids atomique du fer déterminé par sa chaleur spécifique et l'examen d'un grand nombre de ses combinaisons est de 56; on représente l'atome par le symbole Fe. Cet atome est diatomique ; les sels qu'il fournit résultent de la substitution d'un atome de fer à deux atomes d'hydrogène des acides : ils sont isomorphes avec les sels de zinc et de magnésium. Par ces caractères, le fer se rapproche donc de ces deux métaux, mais il s'en éloigne complètement, ainsi que tous les métaux précédemment étudiés, par une autre série de combinaisons dont jusqu'à présent nous n'avons f vu les analogues.
X atomes de fer se soudent et donnent un gro it Fe' qui a la propriété de fixer 6 atatasà
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chlore ou de se substituer à 6 atomes d'hydrogèn&jl acides; tel il apparaît dans le chlorure (Fe')^'CI', le poid3 moléculaire a été déterminé par la densité de vapeur, dans le sulfate (SO')*{Fe')'", etc.
Les combinaisons dans lesquelles fonctionne le fer diatomique Fe" sont appelées combinaisons au minimum, ferreuses ou de ferrosttm. Celles qui renferment le groupe (Fe') "', hexatomique, sont dites au maxim,um, ferreuses ou de ferricum :
Fe-a» Fe'j'-iae
Cklurure terreux. Cliloiira tvrtiqae.
Fe"0 (Pe«)'iO'
Oiyrla foiTB"i. Oxydo terrique.
Les dérivés ferreux se convertissent facilement en dérivés femques par l'action des oxydants :
+ 03 = 2[{Fe«)"Cl''] + lFeî)vi03
Au fer se rattachent d'autres métaux dont nous indiquerons plus loin les analogies : ce sont le manganèse, le chrome, le nickel, le cobalt, et enfin l'aluminium, qu'on ne pourrait séparer du fer, comme nous le verrons, quoiqu'il ne fonctionne jamais comme élémenl diatomique.
Combinaisons ft
iU. Oxyde ferreux FeO. — C'est une poudre blanche qu'on obtient en réduisant au rouge loxyde femque Fe'O^, par un courant d'oxyde de carbone :
L L'hydrate FeO'H* est hlanc et se précipite par l'ad4 ftitiou de la potasse à une solution de sulfate ferreux-. n s'altère imméiliatement au contact de l'air et se colore en vert, puis en brun, en passant à l'état d'hydrate fërrique.
415. Sulfure ferreux FeS. — Produit par la coraliîoaison direiite du ier et du soufre chauffés au rouge, il est en masses cassantes, brunes, d'un aspect métal-^ Uque. Le fer dit en limaUte et la lleur de souû' mélangés et humectés d'eau se transforment en sut] fure ferreux à la température ordinaire, avec producj iion de clialeur et dégagement de vapeur d'eau.
Le précipité noir fourni par le sulfhydrate d'ammï^ niaque dans la solution des sels ferreux est du sulfun ferreux divisé, qui s'oxyde facilement k l'air en donnai du sulfate ferreux, puis du sullhte fërrique.
Le sulfure de fer obtenu par fusion de ses deux coiv slituants est employé dans les laboratoires pour obteni l'acide sulfhydrique.
Grillé au contact de l'air, 11 se transforme en sulfate^
416. Bisulfure ferreux FeS*. — Ce sulfure, répandu dans la nature, constitue la pjTite de fer, i se présente sous deux formes cristallines différentes,! La pyrite blanche est en prismes rhomboïdaux droits, d'un jaune verdatre; la pyrite jaune est cubique, brillante, d'un éclat métallique d'un jaune d'or. La première s'oxyde à l'air à la tejnpérature oi'dinaire; 1 seconde est inaltérable. L'une et l'autre chauffées e: vases clos donnent du soufre et un sulfure doublta
a'S*. La pyrite de fer chauffée dans un courant d'a.i^
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donne de Tâcide sulfureux; on obtient ainsi une grande partie de l'acide sulfureux, que l'on transforme en acide sulfurique dans les chambres de plomb.
417. Chlorure ferreux (protochlorure de fer) FeCl*. — Un courant de gaz chlorhydriqpie dirigé sur du fer porté à l'incandescence dans un tube de porcelaine le convertit en chlorure anhydre FeCl*. Ce corps est sous la forme d'écaillés blanches, nacrées, volatiles à une température élevée.
Par dissolution du fer dans l'acide chlorhydrique et concentration de la liqueur, le chlorure ferreux s'obtient en cristaux volumineux, verdâtres, renfermant FeCP + 4H^0. Le chlorure hydraté perd son eau par la chaleur, mais en même temps il s'altère en donnant du chlorure ferrique et de l'oxyde ferrique.
Ce sel est employé en médecine comme les autres ferrugineux.
418. lodure ferreux (proto4odure de fer) FeP. — On chauffe à 80° un mélange d'iode, de limaille de fer et d'eau; l'iode disparaît rapidement en se combinant au fer, et par filtration on obtient une solution verdâtre d'iodure ferreux, très altérable au contact de l'air. Par évaporation dans un courant d'hydrogène, elle donne des cristaux verdâtres, FeP + 4H*0.
On isole d'ordinaire Tiodure ferreux en concentrant la solution, après y avoir ajouté un peu de tournure de fer qui empêche son altération à l'air, et, quand elle est suffisamment concentrée pour se solidifier par le refroidissement, on la coule sur des plaques de faïence. L'iodure ferreux est alors une masse amorphe, d'un blanc verdâtre, déliquescente et s'oxydant rapidement.
Pour l'usage médical, on empêche cette oxydation en associant l'iodure ferreux avec du miel ou du sucre et le façonnant en pilules recouvertes de baume de
Tolu ou d'une couche de sucre; telles sont les pilules tle Dupasquier, de Blancard. On administre aussi l'iodure de fer sous forme de sirop, ea ajoutant une solution d'iodure ferreux à du sirop de sucre bien cuit et chaud, en proportions telles que le sirop renferme, pour 30 grammes, 5 centigrammes d'iodure.
4t9. Sulfata ferreux {sulfate de fei\ couperose verte, vitriol vert) SO'Fe -\- 7H'0. — On le prépare en traitant de la ferraille par de l'acide sulfurique étendu. On eu fabrique de grandes quantités en grillant les pyrites de fer, laissant leur oxydation se terminer à l'air et reprenant la masse par l'eau. Le sel obtenu par concentration est livré au commerce; il renferme souvent du sulfate de cuivre dont on peut le débarrasser en faisant bouillir sa solution avec des lames de fer qui précipitent tout le cuivre à l'état métallique.
Cristallisé à la température ordinaire, le sulfate ferreux est en prismes rhomboidaus obliques, comme le sulfate de magnésium et de zinc, et renfermant comme eux 7 molécules d'eau de cristallisation. Il est vert clair.
Soumis à l'action de la chaleur, il se déshydrate à 3(K)° et se décompose au rouge en acide sulfureux, anhydride sulfurique et oxyde ferrique ou colcothar :
Cristallisé, il se dissout dans 164 parties d'eau à 0° et 30 parties i lOO", Sa solution exposée à l'air absorbe de l'oxygène et donne un mélange de sulfate ferrique neutre et de sulfate ferrique basicpae 6S0'Fe -(- 0' ^ {SO*)'Fe' -f (SOyFe^Fe'0^
est très employé dans l'industrie pour la teio^ 1
4G4 CHl&ltE IKORGAMQUE ÉLËMEKTAIRE ^^H
ture lies étoffes et la préparation Je l'encre. Il sert ;i désinfecter les matières fécales, en déconnposant le sulfhydrate d'ammoniaque, qu'il transforme en sulfure de fer et sulfate d'ammonium :
(AkHM'S + SO^Fe = FeS -|- SO'(A/Hi)»
420. Carbonate ferreux CO'Fe. — Le fer spathique, un des principaux minerais de fer, est du carbonate ferreux, cristallisé en rhomboèdres, affectant la même forme que le spalii d'Islande.
Une solution de carbonate de sodium, versée dans une solution de sulfate ferreux, donne un précipité blanc verdàtre de carbonate ferreux hydraté, très peu stable, s'altérant rapidement en perdant île l'acide carbonique et donnant de l'hydrate ferrique Fe'0^,yH'0. Récemment précipité, il se dissout facilement dans l'eau saturée d'acide carbonique. Un grand nombre d'eaux minérales ferrugineuses lui doivent leurs propriétés, telles sont les eaux de Spa, de Vais, de Forges. Ces eaux, limpides et incolores à la sortie de la source, se recouvrent promptement d'une pellicule irisée et déposent des flocons d'hydrate ferrique.
Le carbonate ferreux est un bon ferrugineux, qui se dissout facilement dans l'estomac. Il est la base des pilules dites de Blaud ou de Vallet. Pour l'usage médical, on le prépare en triturant le sulfate de fer avec du carbonate de potassium en présence d'une très petite quantité d'eau, incorporant it la masse de la gomme et du sucre qui empêchent son altération, concentrant en consistance pilulaire, et réduisant promptement en pilules, que l'on recouvre d'une couche de sucre ou d'une feuille d'argent.
. Caractères des sels ferreux. — Ils sont
■êolores ou d'un vert clair. Ils s'oxyilent rapidement
à l'air en passant h l'état de sels ferriques jaunes ou
bruns. L'acide azotique et le chlore les colorent en
brun, en agissant comme oxydants et amenant la
me transformation.
a[(so')=(F^>)"]
(Fe'j'TCI»
Avec la potasse, la soude, l'ammoniaque et les carbcfc iltes alcalins, ils donnent un précipité blanc verdâtr^ d'hydrate ou de carbonate ferreux, qui s'oxydent à l'aiB en prenant une couleur rouge brun.
L'hydrogène sulfuré ne les précipite pas; le sulfliy-iJ drate d'ammoniaque y donne un précipité noir de suH fure ferreux FeS, insoluble dans les sulfures alcalinSj très soluble dans l'acide chlorhydrique et l'acide a tique.
Le feiTOcyanure de potassium les précipite en blanofl bleuâtre, passant au bleu à l'air.
Le ferricyanure de potassium y donne immédiate-B ment un précipité d'un beau bleu foncé (bleu Turnbull).
Combinaisons ferriques.
Rappelons i]ue dans les combinaisons ferriquesf J 2 atomes de fer se soudent et donnent un groupement] Fe', se comportant comme hexatomique (Fe' )"'. qu'on appelle souvent ferricum.
423. Oxyde ferrique (Fe')"0'. — L'oxyde anhydre constitue les minéraux connus sous le nom de fer apéciilHi re, hcrnaiite rouge, fer oUgisle; ce dernier] itallise en rhomboèdres aigus. Le résidu delà cal-
^^tall
cinalioii du sulfate de fer dans la préparation de l'acide sulfurique de Nordhausen {% 106) est un oxyde ferrique anhvLlre, le coîcothar ou rouge d'Angleterre, poudre amorphe, d'un rouge brun.
Le coîcothar, chauffé au rouge dans un courant très lent d'acide chlorhydrique, se convertit en rhomboèdres semblables à ceux du fer oligiste (H. Deville).
Par la déshydratation des hydrates ferriques au moyen de la chaleur, on obtient un oxyde ferrique anhydre, moins agrégé que le coîcothar, et que l'on employait autrefois sous le nom de safran de Mars astringent.
L'oxyde ferrique est facilement réduit par le charbon, l'hydrogène et l'oxyde de cai'bone : quand il a été fortement chauffé, il est à peine attaqué par les acides.
Le coîcothar sert à polir le verre et les métaux ; il entre dans la composition de diverses couleurs vitrifiables.
L'ocre rouge est une argile mélangée d'oxyde ferrique.
-424. Hydrates ferriques. — L'hydrate ferrique obtenu par l'addition de l'ammoniaque à une solution de chlorure ferrique renferme 2FeW,3H^O, comme la rouille. C'est un précipité volumineux, d'un jaune d'or, qui, à l'état de gelée, constitue le meilleur contrepoison de l'acide arsénieux.
La rouille est un hydrate ferrique renfermant 2Fe'0', 3H'0. On obtient un hydrate de même composition, et encore prescrit en médecine sous le nom de safran de Mars apéritif ou sous-carbonate de fer, en précipitant une solution de sulfate ferreux par du carbonate de soude et laissant le précipité de carbonate
'ixyder h l'air et perdre son acide carbonique.
A défaut d'hydrate ferrique en gelée, le safran de Mars apéritif peut être employé avec avantage à la dose de 100 grammes comme contrepoison de l'acide arsénieux,
Lorsqu'on soumet à la dialyse ' une solution d'acétate ferrique ou une solution d'hydrate ferrique dansl'acide chlorhydrique, ces solutions perdent tout leur acide qui traverse la memhrane dialysante, et il reste dans le dialyseurun liquide qui renferme environ 1 p. 100 d'hydrate ferrique dissous. Cette modification solubie de l'hydrate ferrique a été découverte par Th. Graham. Elle est précipitée par les alcalis, un grand nombre d'acides et de sels, même par l'eau ordinaire, et il ae sépare alors de l'hydrate ferrique, sous forme de flocons ayant l'apparence de la rouille et insolubles dans l'eau.
C'est elle qu'on vend sous le nom de fer liquide, fer dialyse, et dont l'emploi s'est répandu grâce aux efl'orts d'un charlatanisme effréné. Le fer dialyse ne présente aucun avantage sur le safran de Mars apéritif.
1. Qd (lanne le Dom de dialyse nu passage des solutions â travers les membranes poreuses, aonitne les membranes auimeles, le papier parcbemin. Tb. firaliam a montré que Ips eorps se dialysent différemmenl suivanl leur nature, au moyen d'un appareil, le rfiaJyseMr, qui eal coiislitué par un vase de Terre "lotit la partie iofèrieiiri! usl lerniée par du papier pareliemin. Si l'on met daus ce vase des soUitlous de sels, comme le chlorure d sodium, et qu'on émerge sa partie inférieure dans l'ei constate que le sel IraTerse la membrane et passe dons b liquide extérieur; le passage est assez rapide. Avec C' corps qui n'ont pas In propriété de cnslalliser, ce passage d vase intérieur à l'extérieur est presque nul; c'est f.c qu'on observe uvee la gorame, l'albumine. Graham a distingué les corps en crhtalloJdtt, tacileraent dialysables, et en eoilotilea, non dialysables. L'hydrate de Fur solubie est une substance cot- ■ "iale.
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425. Oxyde ferroso-ferrique Fe^O'. — L'oxyde ferroso-terrique se trouve h l'état amorphe ou cristallisé en octaèdres. Il constitue l'aimant naturel et est très abondant en Suède et en Norvège. C'est un oxyde intermédiaire : combinaison d'oxyde ferreux FeO et d'oxyde lerrique Fe'O'. Vœthiops martial, quelquefois prescrit comme tonique, mais peu usité, est un oxyde ferroso-ferrique préparé par la précipitation, au moyen du carbonate de soude, d'un mélange de sulfate ferreux et de sulfate lerrique dissous dans l'eau. L'oxyde artiâciel ne jouit pas du pouvoir magnétique de l'oxyde naturel.
426. Acide ferriqae. — Quand on dirige un courant de chlore dans de la potasse tenant en suspension de l'hydrate ferrique, on obtient un sel rouge de sang, le ferrate de potassium FeO'K^; l'acide correspondant FeO'H' n'est pas stable et n'a pu être isolé.
427. Sulfures ferriqaes. — Aux oxydes ferriques correspondent : le sulfure ferrique Fe*S', qui se forme par l'action de la chaleur rouge sombre sur la pyj-iie FeS', et la pyrite magnétique Fe"S', qui se trouve dans la nature en prismes hexagonau.x, jouissant de la propriété d'attirer le fer, comme l'oxyde correspondant.
428. Chlorure ferrique (perchlorure de fer) (Fe^)»''Cl''. — Un courant de chlore en excès, dirigé sur du fer chauffé au rouge dans un tube de porcelaine terminé par une allonge où se sublime le chlorure ferrique, fournit ce sel à l'étal anhydre, en tables hexagonales, déliquescentes, solubles dans l'eau, l'alcool, l'éther et volatiles. Sa densité de vapeur a permis de prendre son poids moléculaire, et l'analyse a montré que cette molécule renferme 2 atomes de fer et 6 atomes de :;hlore.
La solution aqueuse du chlorure ferrique est j: par concentration, elle dépose du chlorure hydraté e lames rjiomboédriques d'un beau jaune, renfermant 4 ou 6 molécules d'eau.
La solution, marquant 30" à l'aréomètre de Baume et renfermant 26 p. 100 de se! anhydre, est la solution officinale, employée comme hémostatique et appelée perchloi-ure de fer liquide. Le Ciîdex donne le procédé suivant pour la préparer :
On traite de la tournure de fer par l'acide chlorhydrique, de manière que la dissolution soit complète, ce qui fournit du chlorure ferreux. On concentre cette solution jusqu'à ce qu'elle ait atteint une densité de 1,10, et on la traite ensuite par un courant de chlore pour convertir le chlorure ferreux en chlorure ferriquij :
^■iQuand un échantillon de la liqueur ne précipite plua en bleu par le ferricyanure de potassium, ce qui i dique la transformation totale du chlorure ferreux e chlorure ferrique, on chauffe à 50° en faisant travers^ le liquide par un courant d'air qui expulse l'excès d chlore, et l'on amène la solution à une densité de 2,2Ï (30" Baume), soit par évaporation si elle est trop été» du«, soit par addition d'eau distillée si elle e concentrée.
On emploie généralement en médecine des solutio^ plus faibles, marquant '25, 20, ib ou 10 degrés Baum^fi Pour amener la solution officinale à ces divers degrél! il faut y ajouter de l'eau distillée dans les proportio suivantes :
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Sdiulion Enu. DcnsiCi. Degrés
orûoinalB, disiillée. Saaiaé.
20 plus S ) i,22 23-
20 10 / ilonnenl des 1,1G 20"
20 2(1 ( aolutions de l.li 18°
20 40 ) 1,0- iO"
La teinture éthérée de chlorure ferrique a joui, au siècle dernier, d'un grand renom sous les appellations Tner veilleuses de teinture d'or, gouttes d'or du général
mothe, teinture île Bestucheff.
429. Pyrophosphate ferrique 3(Ph'0')2(Fe')". — /addition du pyrophosphate de sodium à du chlorure
ferrique donne un précipité de pyrophosphate ferritjue, qui se redissout dans un excès de pyrophosphate de sodium. C'est ce sel double, soluble dans l'eau, qui est usité en médecine. On le prépare en ajoutant, aune solution de 15 grammes de pyrophosphate de sotiium dans 135 grammes d'eau, lOgr. 5 de la solution officinale de chlorure ferrique étendue de 140 grammes d'eau.
430. Caractères des sels ferriques. — Les sels ferriques sont jaunes ou d'un rouge jaunâtre en solution. Traités par l'hydrogène sulfuré, ils ne sont pas précipités, mais ramenés à l'état de sels ferreux, en même temps qu'il se Êtit un dépôt laiteux de soufre ;
FeSCl' + H'S = 2Fea« + 2HC1 -j- S
Chlorure Hydrogène Chlorure A ci la Sourrc.
Le sulfhydrate d'ammoniaque y donne un précipité noir de sulfure ferreux.
La potasse, l'ammoniaque, les carbonates alcalins en séparent un précipité volumineux, rouge brun, d'hy-
ate ferrique.
FER
Le ferrocyanure de potassium les transforme en bleu de Prusse insoluble.
Le sulfocyanure de potassium les colore en rouge de sang sans précipité.
Avec le tannin et la noix de galle, ils fournissent un précipité noir, qui est Fencre ordinaire.
On distingue les sels ferreux des sels ferriques aux caractères suivants :
Sels ferreux. Sels ferriques.
Avec le ferrocyanure de potassium. Précipité blanc Précipité de
bleuâtre. bleu de
Prusse.
Avec le ferricyanure de potassium. Précipité de bleu Pas de pré-
de Turnbull. cipilé; coloration brun foncé.
Avec le sulfocyanure de potassium. Pas de colora- Coloration
tion. rouge de
sang.
Avec le tannin et la noix ae galle. Pas de précipité. Précipité
noir.
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tiaiiganèse. — Oxydes de manganÈae. ^- ManganHtua. — Acidi!
permanganiquâ et permanganateE. — Chloiiirc manganeux. —
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Chrome. — Oïyde chromique. — Acide ehromique et chromâtes.
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Aluminium. — Relations de l'aluni loi uni aveu le fer, le chrome et le' manganèse. — Oxyde d'aluminium (alumine). — Chloruri', sulfak' d'aliniiinium, — Al<m. — Des aluns. — Argiles.
— Verres et poteries.
MANGANÈSE
431, Le manganèse, découvert par Scheele, isolé par Gahn, s'obtient par la réduction de l'un de ses oxydes au moyen du charbon à une température très élevée. Il est cassant, très dur, raye l'acier le mieux trempé, est presque inattaquable par la lime, et n'est pas attirable à l'aimant. Il est presque aussi difficilement fusible que le platine. Il s'oxyde à l'air et dans l'eau bouillante. Son poids atomique est de 55, et son symbole est Mn. Le manganèse est sans usages.
Le manganèse est voisin du fer par la nature de ses composés. Comme le fer, il donne deux sortes de sels : les uns, sels au minimum, sels manganeua:.
MANGANÈSE
ibmparahles aux sels ferreux, renferment l'atome i janganèse Mn diatomique, comme daas le chlonj manganeux MnCP, l'azotate manganeux (AzO')'Mn. Les Hitres, sels au maximum, sels manganiques, renferment un groupement de 2 atomes de manganèse foncfconnant comme hexatomique (Mn*) ; ûs sont compafables aux sels ferriques. L'hydrate manganeux s'oxyde t l'air comme l'hydrate ferreux et se transforme en ÏJydrate manganique; mais, pour les sels, l'analogie as complète. En effet, nous avons vu que tous [3es sels ferreux sont peu stables en présence de l'air et sertissent promptement en sels ferriques ; inversement, dans la série du manganèse, les sels mangat neux sont les plus stables, les sels manganiques pas- »nt facilement à l'état de sels manganeux. Les sels manganeux et manganiques ont peu d'intéfrêt : nous n'aurons à étudier que le chlorure manga- X et la série des oxvfles de manganèse. 4I3'2. Oxydes de manganèse. — lia comprennent :
L'oxjde innnganeiix MnO
L'ojLjde uiarignnique Mii*OJ
L'o.\yde inanganoso-mangnnigin.' Mn^O*
correspondant aux oxydes ferreux, ferrique et ferrosoferrique, et en outre deux oxydes qui n'existent pas dans la série des oxydes de fer :
Le bioxydc de rnntiganése.. !ilnO' ■
L'anhydride pi-Tintitignnrquc Mn^O'' |
433. Voxyde manganeux MnO s'obtient par la décomposition de l'oxalato manganeux, au moyen de la chaleur. C'est une poudre verte. Vhijdrale manganeux MnO'H' est un précipité blanc se Ua&ç.fofwi-i^
^nlMIB INORGANlQtlË ÉLÉMENTAIRE nédiatement h l'air en hyiU-ate manganique ; oft utient en précipitant le clilorure manganeux par la po lasse.
L'oxyde manganique Mn=0^ se trouve dans la nature, à l'état anhydre, constituant la braunite, en petits i-istaus ou masses cristallines d'un gris noir. Uacer- '«". il'un gris foncé, presque noir, en prismes can-
est un hydrate manganique Mn'0',H'0.
ii'o îe manganoso-manganique ou oxyde rouge de mganèse Mn'O* est amorphe et rouge brun : c'est 1 minéral appelé hamsmannite. Cet oxyde se forme ai" la calcination au rouge, en présence de l'air, de 3US les autres oxydes de manganèse.
434. BioxYDE DE MANGANÈSE MnO^ — Le bioxyde de manganèse ou pyrobtsite est le plus important des osydes de manganèse; il est en prismes rhomboïdaux d'un gris d'acier, ou le plus souvent en masses cristallines mélangées de silice, de calcaire et d'oxyde ferrique. Il en existe des gisements en Espagne, dans le duché de Nassau, etc.
Chauffé avec de l'acide chlorhydrique, il donne du chlore et du chlorure manganeux; c'est sur cette réaction qu'est fondée la préparation du chlore (§63) . Soumis à l'action d'une chaleur rouge, il dégage de l'oxygène et laisse de l'oxyde manganoso-manganique :
3MnO* = Oa H- Mn^O'
Biojyile Olygône. Osyle nionjnnoso-
ilp niongsnése. iunngapii|ue.
Chauffé avec de l'acide sulfurique concentré, il donne de l'oxygène et du sulfate manganeux :
MnOS + SO*H« = SO'Mn + H'O -i- 0
E Aussi le mélange d'acide sulfurique et de bioxyde : manganèse est-il très souvent employé comme JjEydant.
■>0n consomme de grandes quantités de bioxyde de
mganèse pour la fabrication du cldore et des chlo-
i décolorants. Il entre aussi dans la composition
a verre; une partie de son oxygène brûle les matières
paniques qui peuvent se trouver mélangées au verre,
mdis qu'il passe à l'état d'oxyde manganeux founds-
Bit un silicate incolore. Un excès de bioxyde de raan-
e colore les verres en violet ; aussi l'emploie-t-on
Jans la fabrication des verres colorés, des émaux et
s pierres précieuses artiflcielles.
1-435. Acide manganique. — L'acide manganique, "fcomme l'acide ferrique, n'a pas été isolé, mais on connaît le manganate de potassium MnO'K', correspondant au ferrate FeO'K^ Pour l'obtenir, on chauffe une partie de bioxyde de manganèse avec deux parties de potasse dans un creuset «l'argent, on reprend la masse refroidie par l'eau, et l'on évapore, dans !e vide, la ^^^olution d'un vert foncé, qui dépose des aiguilles pris- ^^■jtatiques vertes de manganate de potassium. En solu- ^^Bon, ce sel est très instable et se décompose facile- ^^Ktent en potasse, oxyde de manganèse et permanga- ^Kate :
Les matières organiques le détruisent immédiatemt; aussi sa solution ne peut-elle être filtrée sur du
il se colore en rouge par les acides les plus faibles, me par l'acide carbonique, et se dédouble en dœ
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nant un sel manganeux et ilu permanganate de potassium :
BMnO'K" + iSO'R! = SO*Mn + ^{MnO»K) + 3S0'Ka + iHïQ
Par l'addition d'un alcali, le permanganate repassant l'état de manganate, la solution rouge redevient verte.
Ces changements de teintes, autrefois inexpliqués, vaient fait donner au manganate le nom de camëlcmi jiinéraî.
Malgré l'instabilité de la plupart des mariganates, on est parvenu à préparer un sel stable, le manganate de baryum, d'une belle couleur verte et qui est employé dans l'impression des tissus.
436. Acide permanganique, — Le permanganate de potassium étant MnO'K, l'acide permanganique serait MnO'H, mais on ne peut isoler que son anhydride Mn-0', liquide d'un beau rouge foncé, instable et qui n'a pas d'utilité.
Pour préparer le permanganate de potassium, on mêle A imrties de bioxyde de manganèse avec 3 parties 1/2 de chlorate de potassium, on arrose le mélange avec 5 parties de potasse en dissolution concentrée, on dessèche la pâte, puis on la chauffe au rouge sombre dans un creuset de terre. La masse refroidie, reprise par l'eau, fdtrée sur de l'amiante et concentrée, donne, par le refroidissement, des cristauN volumineux, d'un rouge violet, de permanganate de potassium.
Ce sel se dissout dans 15 à 16 parties d'eau froide ; la solution est d'un pourpre magnifique. Ede abandonne facilement de l'oxygène à un très grand nombre
Kiani Ce our
MANGANÈSE
(le corps en se décoiorant et mettant, en lilierlt bioxycle de manganèse :
2MnO'K + ll'O = 2MnO» + 2KI10 + 0> 1
Le permanganate est immédiatement détruit par U matières organiques qu'il oxyde : il ne peut Otre fàpt sur du papier. Il suffit d'arroser une feuille de p avec une solution de permanganate de potassium peu Je voir se recouvrir d'une taclie Lrune de bioxyde d iganèse.
Cette action oxydante fait employer le permanganate lOur déceler, dans les eaux potables, ta présence des matières organiques qui décolorent la solution violette de permanganate. On s'en sert pour purifier les eaux saumâtres et pour désinfecter les vases dont font usage les malades. Depuis quelque temps, il est employé Jiour le pansement des plaies fétides.
E On peut le remplacer par le permanganate de so- Hium, qui se prépare plus économiquement, suivant mil procédé dû à Tessié du Motay et qui consiste h Hiriger un courant d'air sur un mélange d'oxyde man- BBnique et de soude chaufTé h. 400".
m Le permanganate de sodium sert h blanchir les tissus Heclianvre et de lin.
I Chauffé à -120° dans un courant de vapeur d'eau, il n décompose en dégageant de l'oxygène et laissant ma mélange de soude et d'oxyde mauganique propre à ptre de nouveau converti en permanganate de sodium. Ees réactions intéressantes permettent de réaliser la Production économique de l'oxygène (Tessié du Motay). l WT. Chlorare mang'aiieux MnCl' + H'O. — Le [■cldorure manganeux est le résidu de ta çï^V'^'^î^'''™- ^'^
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e. Débarrassé des métaux étrangers pai' plusieurs nstallisations, il est en prismes rectangulaires, rosés, renfermant une molécule d'eau. Sa solution, traitée par carbonate de sodium, donne un précipité blanc rose, sotuble, de carbonate manganeux avec lequel on "ut pt'p'virer les autres sels de manganèse,
i-ure de manganèse sert dans la teinture pour
^.yde manganique sur les tissus. On imprime
I du ciilorure de manganèse, puis on passe
■ un bain alcalin; le chlorure de manganèse, qui a
ré dans la fibre, est décomposé et forme de l'hy-
te manganeus insoluble, intimement uni à la fibre,
ri" ''ans un bain oxydant de chlorure de chaux, passe
['hydrate manganeux de couleur brune. Le chilo-
ire de manganèse sert également h purilîer le gaz
éclairage, dont il fixe le carbonate et le sulfure d'am-
lonium.
Le sulfate manganeux cristallise au-dessous de 7° avec 7 molécules d'eau SO'Mn + 7H»0, comme le sulfate ferreux, avec lequel il est isomorphe.
438. Caractères des sels manganeux. — Ils sont incolores ou rosés, fournissant des solutions légèrement rosées.
Le sulfhydrate d'ammoniaque y donne un précipité de sulfure couleur de chair. Calcinés dans un creuset avec un mélange de salpêtre et de carbonate de potasse, ils se convertissent en une masse verte de manganate de potassium. Chauffés avec du bioxyde de plomb et de l'acide azotique, leur solution se colore en cramoisi, par suite de la formation d'acide permanganique.
Ce métal, dont le poids atomique est 52,2 et le
(ymbole Cr, a été découvei't eu 1797 par Vauquelin.
a été isolé sous forme de grains métalliques, d'un
s blanc, cassants, très durs. Il n'a aucun usage.
Comme le fer et le manganèse, il donne deux séries
Fde combinaisons, les unes au miiimiwm, renfermant
l'atome Gr diatomique, les autres au w-oximum, dans
lesquelles fonctionne un groupement hexatomique
(Gr')". Les combinaisons au minimum sont peu sta-
Lbles, et on ne connaît que l'hydrate chromeux CrO'H',
T^'acétate, et le chlorure CrCl' ; elles se transforaient
fecilement en combinaisons au maximum. Les sels
fehromeux et chromiques n'ont pas d'intérêt pratique.
La série des oxydes du chrome comprend :
L'oxyde chromique ou sesquioxyde do chrome. Cv^O»
L'oxyde chromoso-cbromique Ci^O'
L'anhydride chromique CrO^
L'anhydride perchromique Ci^O'
L'oxyde chromeux CrO n'a pas été isolé, mais on sonnait l'hydrate CrO^H', peu stable.
De toutes ces combinaisons, nous n'avons à étudier
[ue l'oxyde chromique Cr'O^, son hydrate Cr^O-',H^O,
t le composé CrO^ anhydride de acide chromique
0*H' auquel correspondent les chromâtes, sels d'une
rande importance.
) 440. Oxyde oltromique [sesquioxyde de chrome)
- C'est une poudre verte qui se produit par la
alcination d'un mélange de bichromate de potassium
fet de fleur de soufre ; il se forme de l'oxyde cliromique
Bt du sidfate de potassium, qui est enlevé par des
lavages h l'eau :
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cr»om' + s
Il est amorphe, presque insoluble dans les acides ■ôs une forte calcinatiou, irréductible par l'hydrole, réductible par le charbon à une tempéi'ature
cS élevée. Il est employé dans la peinture sur porce-
^m1. Hydrate chromique. — L'hydrate ehromlque Jr'0',H^O coustitue la belle couleur appelée vert émeraude, vert Giiignel et qui, fabriquée depuis "1809, ■emplace les verts arsenicaux dans l'impression des issus et des papiers peints et la coloration des fleurs artificielles.
Il est d'une magnifique teinte, inaltérable à l'air, ne changeant pas de couleur à la lumière artificielle et d'une innocuité complète.
On le prépare en chauffant à 500" environ, dans un four à réverbère,, un mélange de 3 parties d'acide borique et de 1 partie de bichromate de potassium. II se produit ainsi un borate double de chrome et de potassium, qui, traité par l'eau, se décompose en borate acide de potassium soluble dans l'eau et en hydrate chromique.
442. Acide chromique. — Les chromâtes neutres répondent à la formule CrO*M^ et sont les analogues des ferrâtes et des manganates. L'acide chromique normal renferme CrO'H', on donne ordinairement le nom d'acide chromique à l'anhydride CrO'.
Il est en aiguilles d'un beau rouge cramoisi, qu'on obtient en ajoutant peu à peu de l'acide sulfurique concentré (20 parties) à une solution froide de -1 partie de bichromate de potassium dans 10 parties d'eau. On
décante l'eau mère qui surnage les cristaux, et on les fait égoulter sur une plaque de porcelaine. Il est déliquescent, donnant une solution d'un rouge foncé et d'une saveur styptique. Cliauffé ;i une température élevée, il se décompose en oxygène et en oxyde chromique ;
C'est un oxydant énergique, employé souvent dans les laboratoires : de l'alcool ou de l'éther versés sur de l'acide chroraique s'enflamment immédiatement.
Il sert comme caustique en solution dans son poids d'eau distillée pour détruire les cors aux pieds et cautériser les végétations.
413. Chromâtes. — Les chromâtes de potassium fournissent les autres cliromates par double décomposition. On obtient les premiers au moyen d'un minerai naturel de chrome, le fer chromé, que l'on fond avec le double de son poids d'un mélange :ï parties égales de salpêtre et de carbonate de potassium. On reprend la masse par l'eau, qui dissout du cliromate neutre de potassium avec du silicate provenant de la silice contenue dans le minerai; on sursature la liqueur par l'acide azotique, qui précipite la silice et convertit le * chromate neutre en bichromate. Celui-ci cristallise par évaporation de la liqueur. Pour le transformer en chromate neutre, avant d'évaporer la solution, on l'additionne de carbonate de potassium.
Le chromate neutre de potassium CrO'K' est jaune, isomorphe avec le sulfate de potassium, sotuble dans 4 deux fois son poids d'eau â i5", et possède un pouvoir J olorant si intense qu'il communique une teinte ia«.\«
CHIMIE IXORCANIQDB ÉLËUENTÀra fois son poids d'eau. Il sert ;i préparer le de plomb CrO'Pb, jaune, insoluble, employé dansia peinture sous ie unm de jaune de clirome. En teinture, on fixe le ciiroraate de plomb sur les tissu* en les passant successivement dans uq bain d'acétale de plomb et de chromate de potassium.
Le bichromate de potassium Cr'O'K* est en cristaui prismatiques d'une belle couleur orangée, solubles i dans 9 à 10 parties d'eau '~~iide, et très solubles dans i l'eau bouillante. Chauffé avec de l'acide sulfurique, il donne du sulfate chromique, du sulfate potassique (qui se combinent pour donner l'alun de chrome, § 451) et de l'oxygène :
CrïOma + 4S0*fl' = SO'K' + (SOS)\Cr")" + 4H*0 + 0" Bicliromnte Aside SnlfaUiie SuUate Eaa. OnYcrm. i
de paUuaiuni. suUuri>iDa. patauiDm. chronilqiK.
Ce mélange d'acide sulfurique et de bichromate esl ' usité comme oxydant.
En présence d'acide chlorhydrique, le bicbromale met en liberté de l'acide chromique qui oxyde et \ détruit les matières colorantes; cette propriété le Mt employer comme rongeur dans l'impression des indiennes.
444. Cahactères des chromâtes. -— Us sont jaunes ou rouges; les chromâtes alcalins seulement sont solubles dans l'eau. Avec diveraes solutions métalliques, ils donnent des précipités insolubles et colorés, jaunes avec les sels de plomb, d'un rouge clair avec les sels mercuriques, d'un rouge foncé avec les sels d'argent.
Les agents réducteurs, comme l'acide sulfhydrique, réduisent les chromâtes à l'état de sels ehromiqoefi verts, I
445. Ces deux métaux se rapprochent du fer, du manganèse et du chrome, parce qu'ils fournissent des oxydes nickeleux NiO,mckeliqueNi'0', cobalteux CoO et cobaltique Go'O', les uns analogues aux oxydes ferreux, manganeux FeO, MnÛ, etc, les autres aux oxydes ferritiue Fe*0', manganique Mn'O^. Les sels correspondant aux oxydes nickeleux et cobaiteux ressemblent aux sels ferreux; mais ces métaux se distinguent des précédents, parce qu'ils ne donnent pas de sels au maximum correspondant aux oxydes NÎ'O' et Co'O'. Quand on traite ceux-ci par un acide, ils dégagent de l'oxygène et fournissent seulement des sels au minimum :
C(.I0» + 4HCi = 2CoC|î + 2HaO + 0 Osyda Aei.le Cl.lurLira Enu. Oiyj^np.
FabuUiquo. elilorbydrique. oobiJleui.
Les sels de cobalt et de nickel sont donc ceux dans lesquels l'atome du métal est diatomique : NiCI", chlorure de nickel; SO'Co, sulfate de cobalt, etc. On a préparé cependant un chlorure cobaltique {Co')"C!'' très peu stable.
Ces deux métaux se préparent, comme le fer, par la réduction de leurs oxydes au moyen de l'hydrogène. Comme lui, ils peuvent se forger k chaud et s'étirer an fils.
Dans la nature, on trouve le cobalt à l'état d'arséniure [smaltine), d'arséniosulfure (cobaltine), en Saxe, en Bohème et en Suède.
Le nickel s'extrait surtout de son arséniure. le kup- 1 fernickel ou nickeline, qui renferme aussi du cobalt.
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Le cobaU^ dont le poids atomique est 50 et le sym-j bole Go, fournit des dérivés qui sont usités conuM matières colorantes. Les silicates dé cobalt sont itm\ beau bleu; on les emploie dans la fabrication dal verres, des porcelaines, des émaux. La caldnatioB' d'un mélange de phosphate de cobalt et d'alumine es gelée donne une substance colorante bleue, 6feu IMnarà. Le minerai de cobalt grillé, fondu avec du sable blanc et du carbonate de potassium, fournit un silicate double, le smali^ qui sert à l'azurage des papiers.
Le chlorure de cobalt GoGl* + 6H*0 se prépare par l'action de l'acide chlorhydrique sur Toxyde. Lorsqu'on trace des caractères sur du papier avec la solution de ce chlorure, les caractères sont invisibles, mais ils apparaissent en bleu quand on chauffe le papier et disparaissent de nouveau par le refroidissement. La solution de chlorure de cobalt est employée comme encre de sympathie.
Le nickel, poids atomique 59, symbole Ni, forme avec le cuivre des alliages peu altérables à l'air et d'une belle couleur blanche se rapprochant de l'argent : tels sont le maUlechort et l'alliage monétaire de la Belgique et de la Suisse. Les objets de cuivre et de fer recouverts de nickel présentent une grande inaltérabilité. On opère le nickelage par les procédés galvanoplastiques, en formant le bain avec une solution de sulfate double de nickel et d'ammonium parfaitement neutre.
UG. Relations des métaux de la famille du fer. — En parlant de chacun de ces métaux, nous avons fait ressortir leurs relations. Ils ont pour caractères communs les analogies de leurs sels au minimum, qui se rapprochent de ceux du zinc et du magnésium, et Texistence d'oxydes de la formule générale M*0' ; mais
COBALT — NICKEL
ils se séparent en deux groupes. L'un, comprenant le fer, le chrome, le manganèse, renferme les métaux qui fournissent des sels au maximum et des dérivés oxygénés faisant fonction d'acides. Dans le groupe du nickel et du cobalt, ces deux propriétés manquent. Ce tableau résume ces analogies et ces différences.
FeO
Oxyde
ferreux.
MnO
Oxyde
manganeux.
manque
CoO
Oxyde cobalteux.
NiO
Oxyde nickeleux.
Fe02H^
Hydrate ferreux.
! Mn02H2
Hydrate manganeux.
Cr20H2
Hydrate chromeux.
Co02H2
Hydrate cobalteux.
Ni02H2
Hydrate nickeleux.
Fe203
Oxyde ferrique.
Mn203
Oxyde manganique.
Cr203
Oxyde chromique.
Co203
Oxyde cobaltique.
Ni203
Oxyde nickelique.
Fe03
Anhydride
ferrique (dans les ferrâtes).
Mn03
Anhydride manganique (dans les manganates).
Cr03
Anhydride chromique.
manque
manque
manque Mn^O^
Anhydride permanganique.
Cr207
Anhydride perchromique
id.
id.
id. Mn02
Bioxyde de manganèse.
manque
id.
id. *
Fe30*
Oxyde ferrosoferrique.
Mn30^
Oxyde
manganoso-
manganique.
Cr30* Co30* Oxyde Oxyde cobalto-
chromoso- cobaltique.
chromique.
id.
FeC12
Chlorure ferreux.
MnC12
Chlorure manganeux.
CrC12
Chlorure chromeux.
C0CI
Chlorure cobalteux.
NiC12
Chlorure nickeleux.
(Feî)viC16
Chlorure ferrique.
(Mn2)viC16
Chlorure manganique.
(Cr2)viC18
Chlorure chromique.
(Co2)viC16
Chlorure cobaltique (instable).
manque
(Fe2)vi(S04)3
Sulfate
ferrique.
(Mn2)vi(SO*)3
Sulfate manganique.
(Crî)vi(S0*)3
Sulfate chromique.
manque
id.
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447. D'après sa chaleur spécifique, l'aluminiuin a pour poids atomique 27,5, son atome est représenté | par le symbole Al. Comme le fer, le chrome et le manganèse, l'aluminium fournit un oxyde Al'O' et des ses renfermant le groupement hesatomique (AI')", Ces sela sont isomorphes avec les sels ferriques, manganiquea , chromiques , et sont représentés par les mêmes formules générales :
(SO')J(Fe")" (SO')3(A13)'i
SDifnle fmiqne. SiiUolL. daluminmiQ.
Le chlorure d'aluminium, d'après sa densité de vapeur, est (Al^)' Cl", de même que le chlorure fer^ rique est (Fe')'''Cl'. Les relations de l'aluminium avec [ les métau>: du groupe du fer sont donc évidentes; mais ce qui le distingue de ces métaux et le fait placer dans un groupe à part, c'est que l'aluminium ne donne pas de sels analogues aux sels ferreux; il n'existe pas une seule combinaison dans laquelle fonctionne l'atome Al comme diatomique.
Les formules des composés de l'aluminium soDl donc établies d'après la chaleur spécifique du métal, et les ressemblances de propriétés de ces sels avec les sels ferriques.
On ne saurait éloigner l'aluminium du fer, quoique jusqu'à présent on ne connaisse pas de combinaison où il soit diatomique. Ceci prouve qu'une classification des métaux fondée seulement sur leur atomicité ne saurait être adoptée absolument, car on devrait étudier à part les groupements hexatomiques Fe' ferricum, Mn' mangamcum, Cr' chromicum, AI' aluminium
et ainsi scinder en deux parties l'histoire du fer, du manganèse et du chrome.
448. Extyaction el propriétés. — L'aluminium ii l'état d'oxyde ou de silicate est très répandu dans la nature; les argiles sont des silicates d'aluminium plus ou moins purs. Néanmoins, le métal n'a été isolé qu'en 1827, par Wœhier : en effet, l'oxyde d'aluminium ou alumine n'est pas réductible par le charbon, ce qui l'éloigné des métaux du groupe du fer et le rapproche du magnésium,
Wœhier n'obtint l'aluminium qu'à l'état de petits globules mélangés de métaux étrangers. H. DeviUe, j le premier, prépara l'aluminium pur et reconnut que i ses propriétés en font un métal usuel. I
L'aluminium se produit par la réduction au moyen I du sodium, du chlorure double d'aluminium et cje j sodium; cette réduction se fait au rouge, en présence | d'un excès de chlorure de sodium et de fluorure double d'aluminium et de sodium ou cryolithe, qui servent de fondants.
Il est d'un blanc bleuâtre, très léger. Sa densité, égale à 2,5, n'est pas supérieure à celle de la porcelaine. Il est très malléable, ductile, bon conducteur de la chaleur et de l'électricité. Il fond à une température intermédiaire entre celles de la fusion du zinc et de l'argent. II est inaltérable à l'air aux plus hautes températures; il n'est pas attaqué par l'eau et l'hydrogène sulfuré, et ne l'est que faiblement par l'acide azotttjue el l'acide sulfurique. Il est dissous lacilement par l'acide chlorhydrique.
Les solutions alcalines de potasse ou de soude 1 dissolvent à l'ébullition en le transformant en oxyd^J soluble dans les alcalis.
Grice aux travaux de DeviUe, l'aluminium est de-l
venu un métal usuel dont on fait des bijoux, des objets d'ornement, des montures de lorgnettes, des longues-vues, des instruments de chirurgie. Bien qu'il soit quatre fois moins dense que Targent, il ojf&e h même résistance sous le même volume, et par conséquent avec un poids quatre fois moindre.
Allié au cuivre (90 à 95 p. 400 de cuivre, 10 à 5 p. 100 d'aluminium), il donne le bronze d'aluminium, de l'aspect de l'or, malléable, très dur, et se prêtant à la fabrication des objets d'orfèvrerie, des canons de pistolet, des coussinets de machines, des casques, des cuirasses. Le bronze d'aluminium a été obtenu par M. Debray.
449. Oxyde d'aluminium (alumine) A1*0'. — L'alumine, anhydre ou hydratée, forme différents minéraux. Anhydre, incolore et cristallisée, c'est le corindon. Colorée par des oxydes étrangers, elle constitue le ruhis oriental, rouge de feu, le saphir, qui est bleu, et V améthyste orientale, qui est violette.
Vémeri est une variété de corindon amorphe, opaque et mélangé d'oxyde de fer. Sa dureté le fait employer pour user et polir le fer, les cristaux, le verre, les glaces, l'acier; le papier dit de verre est un papier recouvert de colle forte et saupoudré d'émeri.
Il existe divers hydrates d'alumine; l'un d'eux, la bauxite A1*0%2H^0, se trouve en abondance dans le département du Var; il présente l'aspect d'une argile plus ou moins mélangée d'oxyde de fer. La bauxite sert à préparer le chlorure double d'aluminium et de sodium (§ 448). Par l'addition de l'ammoniaque à une solution de sulfate d'aluminium, on obtient un autre hydrate d'alumine AP0%3H^0.
On prépare l'alumine anhydre et amorphe en calcinant le sulfate double d'ammonium et d'aluminium ou
alun ammoniacal. Le sulfate d'ammonium se volatilise et le sulfate iraluminium se décompose en laissant un résidu fl'alumine pure.
Ebelmen a reproduit le corindon en chauffant à la température d'un four à porcelaine de lalumine amorphe et de l'acide borique. Celui-ci commence par dissoudre l'alumine, puis il se volatdise en laissant ds J l'alumine cnstallisée. Si l'on ajoute un peu d'oxyde deij chrome, on obtient le rubis. I
L'alumine anhydre et pure AI'O' est une poudre- l blanche, légère, sans odeur ni saveur, happant à la ' langue, ne fondant qu'au chalumeau au gaz oxyhydrique. Elle est indécomposable par la chaleur, irréductible par le charbon et l'hydrogène. C'est une base faible, donnant avec les acides les sels d'aluminium correspondants, mais elle se dissout également dans les bases pour former des aluminates, en se comportant cojnme un acide très faible. L'alumînate de polassium renferme AJ'O'K' + 3H'0. m
Quanti elle a été soumise à une forte calcination,. ^ l'alumine est attaquée très difficilement par les acides et par les alcalis.
Modérément calcinée, elle condense l'humidité k un haut degré, et, quand on la laisse refroidir dans un air humide, elle peut absorber jusqu'à 15 pour 100 de son ■ poids d'eau, qu'elle ne perd ensuite qu'au rouge. Cette J propriété de retenir l'eau appartient également auxj silicates d'alumine (argiles); elle explique l'iniluencafl salutaire que les portions argileuses du sol exercetiMB sur les terres arables, en leur permettant de réaist^J b. la séciieresse et de conserver l'humidité nécessaire à la végétation.
L'alumine hydratée a une grande affinilé pour les matières colorantes; elle s'y combine en donnant de^J
précipités insolubles dans l'eau, appelés laques. l'on chauffe de l'alumine en gelée avec une soliitîoi de cochenille, elle enlève à la solution toute la mâtiâl colorante. Cette propriété de l'alumine est utilisée les peintres, les teinturiers, les imprimeui's sur étofTes
450. Chlorure d'alummïum. — L'acide chiorhy" drique dissout l'alumine pélatineuse; la solution reB< ferme du chlorure d'aluminium qu'on ne peut isoler par évaporation de la liqueur; pendant la concentration, il ae dégage de l'acide chlorhydrique et il se sépare de l'alumine hydratée. Par ce caractère, le chlorure d'aluminium se rappi-oche du chlorure de sium. On obtient le chlorure d'aluminium anhydra AI'Cl" en mélangeant de l'alumine avec du noir fumée et de l'huile de manière à obtenir une pâte moDB que l'on calcine, puis que l'on chauffe au rouge un courant de chlore. Le chlorure d'aluminium se coadense en une matière blanche, crietalline, fusible volatile.
On prépare le chlorure double de sodium et d' iiium Al'Cl'',2NaCl en traitant de même, par le cblen au rouge, une pite formée d'alumine, de noir de fumée et de chlorure de sodium. Ce chlorure double blime en masses compactes et se condense dans des récipients en terre; il sert à l'extraction de l'aluminium.
451. Sulfate d'aluminium {S0')'{A1)**' -j- -ISH'O.— II se prépare facilement par l'action de l'acide suffîtrique sur le kaolin (silicate d'alumine) ou sur bauxite, alumine hydratée ^naturelle. Il cristallise diltti cilement en lamelles minces, flexibles, solubles dçux parties d'eau froide, d'une saveur acide aatrin* gente. Calciné, il se décompose en laissant un résidu d'alumine anhydre.
Il sert en teinture comme mordant et est employé pour le collage des papiers peints.
452. Alun. — L'alun est un sulfate double d'aluminium et de potassium, qui cristallise avec 24 molécules d'eau :
On appelle aussi aluns, d'une tagon générique, des sels présentant la môme constitution et dont noua parerons plus loin(§ iW).
L'alun ordinaire, ou alun de potassium, était autrefois fabriqué dans le Levant au moyen d'un minéral, i'alunite, renfermant 57 p. -100 d'alun combiné à un excès d'alumine hydratée, ce qui le rend insoluble. Cette fabrication avait lieu aux environs de Rocca, aujourd'hui Édesse ; de 1!» le nom d'alun de roche. A.u XV' siècle, un Génois, Jean de Castro, ayant découvert des gisements d'alunite aux environs de Toffa, près de Rome, y créa la fabrication de l'alun, qui fut alors appelé alun du Rome. Pour transformer l'alunite en alun, il suffit de la calciner modérément, de reprendre par l'eau et de faire cristalliser.
On prépare aussi Talun en mélangeant des solutions de sulfate d'aluminium et de sulfate de potassium et concentrant la liqueur.
L'alun pur cristallise en octaèdres volumineux; lorsqu'il renferme un peu de sulfate d'aluminium basique, il est cristallisé en cubes ; tel est l'alun de Rome, qu'on préfère dans le commerce, parce qu'il est exempt de sulfate de fer. On transforme l'alun ordinaire en alun de Rome par l'addition de deux ou trois centièmes J de carbonate de sodium, qui précipite tout le fer et.l amène la formation d'un peu de aous-sultate d'alumi-1
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Les cristaux d'alun s*effleuriss|gnt à l'air, mais seolement à leur surface. Leur saveur est fortement astriini
gente.
100 parties d'eau dissolvent 3,29 d'alun à &> et 311 à 100°. La solution rougit le papier de toumesoL
L'alun fond à 92^ ; plus fortement chauffé, il perd se» 24 molécules d'eau. Pendant qu'on le chauffe, il se boursoufle et finit par se prendre en une masse blanche spongieuse, anhydre. L'alun déshydraté est appdé alun calciné.
L'alun sert en teinture comme mordant. On l'emploie pour clarifier les eaux bourbeuses : le carbonate calcaire des eaux précipite une petite quantité de sulfate d'aluminium basique qui se sépare à l'état gélatineux en entraînant les parties solides en suspension dans l'eau.
Ingéré à l'intérieur, il est toxique à doses élevées. On ne le prescrit qu'à l'extérieur, comme astringent, pour combattre les inflammations de Tarrière-bouche, les aphtes, etc. ; c'est un excellent hémostatique auquel Veau de Pagliari, vantée contre les hémorrhagies, doit ses propriétés.
453. Aluns. — Le sulfate d'aluminium se combine également aux sulfates des métaux du groupe de potassium, sodium, ammonium, césium et rubidium, en donnant des combinaisons cristallisées en octaèdres comme l'alun et renfermant 2-4 molécules d'eau. Ces corps portent le nom générique d'aluns :
(S04)3(A12)vi,S0*(AzH*)2 + 2iH5;0 Alun annuoniucAl.
(S04)3(A12)vi,SO^Na2 + 24H20
Alua sodiquc.
(SO*)3(A12)vi,sO*Rb2 + 24H20 Alun de rubidium.
Eu outre, nous savons que les sels au maximum de fer, lie chrome et de manganèse sont analogues ans sels d'aluminium. Aussi les sulfates ferrique, chromique, niaoganique peuvent remplacer le sulfate d'aluminium dans ses combinaisons avec les sulfates de potassium, de sodium, d"ammonium et de rubidium, pour donner des corps du même type que l'alun ordinaire, cristallisant comme lui en octaèdres avec 14 molécules d'eau ; tels sont ;
(SO'')3(Cr3)"',30'KS + aiHSO
Les aluns peu\ent donc être tous représentés par la formule générale suivante, dans laquelle II est du fer, du chrome, du manganèse ou de.rahiminium, et M du potissmm, du sodium, de l'ammonium ou du rubidiuiu
[SO*)''(R'l "-0 M' + iiiliso.
Tous les aluns que peuvent fournir les métaux précédents sont indiqués au moyen de cette formule.
454. GARA.CTÈRES DES SELS d'aliiminidm. — L'ammoniaque, les alcalis et les carbonates alcalins y donnent un préicipité blanc ; avec la potasse ni la soude, le précipité se dissout dans un excès de réactif. L'bydrogèm sulfuré ne produit aucune réaction; le sulfhydrattd d'ammoniaque agit comme l'ammoniaque en précipj-^" tant de l'alumine gélatineuse.
Tous les composés d'aluminium chautfés avec l'azotate de cobalt se colorent en bleu.
. Argiles, poteries, verres- — Les feldsçaths
lUAUX. — CÊIiaiK i,\OHC. "-%
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sont des roches formées de silicates complexes d'aluminium, de potassium, de sodium, de calcium et de fer. Sous l'influence des agents atmosphériques, ces' roches se désagrègent et se décomposent en silicates solubles que les eaux entraînent, et eu silicates d'alumine plus ou moins mélangés de substances étrangères.
Ces silicates d'alumine sont les argiles, si répandues à la surface du sol. Ce qui caractérise les argiles, c'est qu'elles forment avec l'eau une pâte maniable, devenant dure et résistante par l'action du feu. C'est en feçonnant ces pâtes d'argile, et les soumettant à la cuisson, qu'on fabrique les objets désignés sous le nom générique de potenes. La qualité des poteries dépend de la composition différente des argiles et de leur mode de cuisson.
Les argiles à poteries sont divisées en argiles pLasiiques,qm sont infusiblËs et dont la plus pure, le kaolin, sert à fabriquer la porcelaine, et en argiles pgulines, fusibles, renfermant une plus forte proportion de silice, et souvent mélangées de sUicate calcaire et d'oxyde de fer; elles servent à faire les poteries communes, les tuiles et les briques.
Les argiles éprouvent par la cuisson un retrait qui tend à déformer les vases façonnés. Dans la fabrication des poteries, on les mélange avec des substances dites dégraissantes qui diminuent leur plasticité et rendent le retrait moins considérable; ce sont les os calcinés, le quartz, le feldspath, la craie, etc.
En outre, les vases de terre sont poreux. On les rend
imperméables en les recouvrant d'un vernis, Vémaii
ou couoerte. Dans les poteries très grossières, le vernis
"st un silicate de plomb mélangé de litharge {§ 353);
ar les faïences, l'émaiJ s'obtient en trempant les
pièces dans de l'eau tenant en suspension de l'oxyde de plomlî et de l'oxyde il'étain, et les soumettant à la cuisson après dessiccation : il se forme alors sur la pièce un stannate de plorab qui constitue la couverte imperméable. Pour la porcelaine, l'émail est tait avec du feldspath, silicate complexe, fusible à, une température un peu inférieure à celle qui est nécessaire pour la cuisson de la porcelaine.
Outre les argiles à poteries, 0 s'en trouve de riches en oxyde de fer : ce sont les ocrea, jaunes ou rouges suivant que l'oxyde de fer est hydraté ou anhydre.
L'émail de la porcelaine formé par le feldspath renferme, outre le silicate d'alumine, des silicates de potasse et de chaux; il est translucide. Lorsque ces derniei's silicates prédominent et que celui d'alumine n'y est qu'en petite quantité, la matière est plus facilement fusible, transparente après fusion, et constitue alors le vei're. Le verre à bouteille, en effet, est fabriqué avec du sable ferrugineux, de l'argile jaune et du carbonate de potassium impur fourni par les cendres de bois; sont les silicates de fer qui le colorent. Il renferme :
Sil[.:a 13,1
Chftiix 28.
O.tyde ferriqin! e.
ti.i
Mais les verres plus purs s'éloignent encore plus de la composition de l'émail de la porcelaine; ils ne renferment que très peu d'alumine et sont essentiellement formés de silicates de potasse et de chaux ou de soude et de chaux. Le crisfai, le ftint-glass plus réfringent mployé dans les instnunents d'optique, sont des sili- ; de potasse et de plomb. Le ccou.'H-gî«ss, v-
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très pur. qui entre aussi dans la confection des instromeols d'optique, est un silicate de potasse et de chaux. La composition des principaux verres est donnée dans le tabîeau suivant :
ae Bohême
Potasse
Soude
Chauï..
Oxyde de ptomb.
Le stras, inventé par Georges-Frédéric Stras, bijoutier à Paria {né en 'nOO, mort en 1773), est un verre très riche en oxyde de plomh, fortement réfringent, d'une grande pureté. Par la taille, on lui communique des feux qui imitent ceux du diamant. Coloré avec des oxydes métalliques, il sert à faire des imitations de pierres précieuses.
CHAPITRE XXI
- ETAIH. — ANALYSE MINERALE
Or. — ALlianL's irnr. — P(..iii-(,re dit Caïsius. - Pialiiie. — Chlorures de plaLïnn.
Elain. — Oxydes, chlorures, âulliirea.
Cluse i H cation des mùtnux. — Principes de l'on rcclierche des poisuiis inëtalliqnes.
^ 456. Très répandu clans ]a nature, Ttir ne s'y trouve-™ cependant qu'en petites quantités. On le rencontre i l'état natif dans les sables d'alluvions anciennes i dans des roches quartzeuses. Quelquefois il est allié à ' de l'argent, du palladium, de l'iridium, du tellure; l'or brut do la Californie renferme 1 pour 100 d'iridium. Certaines rivières charrient de l'or: tels sont en France ., le Rhin, le Rhûne, la Garonne; mais la proportion d'otj est tellement minime dans ces rivières que l'extrac-l tionen est h peine rémunératrice. Ainsi, pourobtenii 1 idiogramme d'or des alluvions du Rhin, il faut lavei 7 millions de kilogrammes de sable. Les dépûts sablonneux de l'Oural sont 2300 fois plus riches.
L'extraction de l'or des dépôts arénacés se fait pal des lavages qui enlèvent les particules terreuses pluilj légères; les paillettes d'or encore mélangées de sablai aont ajiialgamécs avec (i fois environ leur poids d'ï.'ïîv'esc*
cure : on recueille l'amalgame liquide, on l'exprime dans des peaux de chamois pour expulser l'excès de mercure, et l'on recueille un amalgame solide qui est soumis à la distillation. En Californie et en Australie, pour l'exploitation de roches quartzeuses très dures, on se sert de machines qui broient le minerai, le lavent et l'amalgament du même coup.
L'or renferme toujours un peu d'argent, dont on le purifie par affinage. On opère l'affinage en traitant l'or dans des vases en platine par l'acide sulfurique concentré et bouillant : il se produit du sulfate d'argent qui reste en dissolution, tandis que l'or n'est pas attaqué. On étend la dissolution d'eau, on laisse déposer l'or et on le fond en lingots. Quant à la solution de sulfate d'argent, elle est traitée par des lames de cuivre qui précipitent tout l'argent, en passant elles-mêmes à l'état de sulfate de cuivre que l'on isole par concentration et qui est livré au commerce.
L'or est d'un beau jaune, d'un éclat remarquable; c'est le plus ductile et le plus malléable des métaux. Il se réduit en feuilles de 1 dix-millième de millimètre, qui laissent passer une lumière verte. Un gramme d'or peut être étiré en un fil atteignant une longueur de plus de 3000 mètres. Il fond vers 1200° et, par un refroidissement lent, cristallise en octaèdres. Sa densité est de 19,5; c'est, avec le platine, le plus lourd de tous les métaux. Son inaltérabilité par les agents chimiques, sa malléabilité et sa ductilité en font le métal le plus précieux. Il n'est attaqué par aucun métalloïde, excepté le chlore et le brome ; il résiste à l'action des acides et des alcalis ; l'eau régale seule le dissout, parce que c'est une source de chlore.
Son poids atomique est 197, et son symbole Au (de Aurum).
•1- AllîageB d'or. — L'or, pour être converti t maies et en bijoux, (toit être allié au cuivre, parc* cpi'il ne présente pas une assez grande dureté quam il est pur. Les alliages d'or adoptés en France sont fa is les proportions suivantes :
Monnaie. , , HÊdaiJlcâ.. .
TaisaeUc.
L'or qui renferme du cuivre est plus ronge que l'o pur : allié à l'argent, il prend une teinte jaune plus"! pâte. En fabriquant des alliages avec des proportionsi diverses d'argent et de cuivre, on peut varier les teintes'!! des bijoux d'or.
458. Pourpre de Cassius. — Par l'addition d'un mélange de clUorure stanneux et de chlorure stannique à une solution de chlorure d'or AuCl% on obtient un précipité pourpre appelé pourjtre de Cassius, qui a la J propriété de colorer le verre et l'émaU en un rougfl^
■ magnifique, et qui est employé pour la fabrication des verres-rubis et pour la peinture sur porcelaine. Le ' pourpre de Cassius a été longtemps considéré comme un stannate d'ur; mais, d'après les dernières recherohes de M. Dehray, ce serait une laque d'acide stannique colorée par de l'or très divisé,
459. Les solutions d'or se reconnaissent à ce que le^ métal est précipité par les matières organiques, par 1k zinc, le cuivre, le sulfate ferreux et l'acide oxalique. L^ réaction la plus caractéristique est la formation dul
ilirpre de Cassius par l'addition d'un mélange d& lorure stanneux et de chlorure staï^niqyve.
460. Dorure. — La dorure est l'art de recouvrir d'or, pour les protéger contre Taction des agents diimiques, les métaux ou les alliages altérables, connue Târgent, le cuivre, le bronze.
Le plus ancien procédé est celui de la dorure au mercure; il consiste à recouvrir les pièces, bien décapées et préalablement trempées dans l'azotate de mercure, d'une couche d'amalgame d'or. Les pièces sont ensuite chauffées pour volatiliser le mercure, et restent couvertes d'une couche d!or à laquelle on donne de Téclat par le polissage. La dorure au mercure est une industrie des plus dangereuses, amenant rapidement l'intoxication mercurielle.
Les nouveaux procédés de dorure l'ont presque entièrement remplacée.
Dans la dorure au trempé ou par im.m,ersion^ on trempe les objets bien décapés dans un bain d'azotate de mercure, puis on les immerge après le lavage dans un bain bouillant de chlorure d'or et de carbonate de potassium, où ils restent une demi-minute. Ce procédé n'exerce aucune influence fâcheuse sur la santé des ouvriers, mais il ne permet de déposer qu'une couche mince d'or.
La dorure galvanoplastique fournit sur la pièce un dépôt aussi épais que l'on veut, et elle est d'une innocuité complète.
On prépare un bain formé de cyanure d'or et de cyanure de potassium; on y plonge les objets, qui sont mis en communication avec le pôle négatif d'une pile dont le pôle positif est terminé par une lame d'or. Le courant électrique décompose le cyanure d'or; le métal se porte au pôle négatif sur l'objet, et le cyanogène, se rendant au pôle positif formé par la lame d'or, lui mlève une quantité coTt^«»^oxvd^wte de métal pour
l'égénérer du cyanure d'or, de telle sorte que Je bain présente toujours une composition constante. La p de poids de la lame d'or est égale à la ijuantitê < métal qui s'est fixé sur l'objet; cette dernière quantid est donc iacilement connue par une pesée de la lamfij Les procédés de doi'ure au trempé et par la galvw noplastie s'appliquent également à l'argenture.
461. Le platine, poids atomique 198, symbole Ptd longtemps confondu avec l'argent {ptatina ou petm argent, de l'espagnol plata, argent), se trouve ton j OU] à l'état natif, mélangé avec des métaux étrangers, or3 fer, cuivre, iridium, palladium, rutbénium, etc. On )j rencontre dans les sables d'alluvions anciennes S Nouvel le- Grenade, en Californie et surtout dans FOura
On enlève l'or au minerai de platine en le traitai par le mercure, qui s'empare de l'or, puis on le dissoiil dans l'eau régale, on étend d'eau et l'on ajoute Hm chlorure d'ammonium à la liqueur filtrée. Il se préc pite un chlorure double d'ammonium et de platind qui, par la calcination, laisse un résidu spongieux é platine.
Longtemps on a travaillé le platine en le compri-3 mant à l'état spongieux et le martelant au rouge blancj de manière à en souder toutes les parties. MM. H. De* ville et Debray ont réussi à le fondre en le chauffant | l'aide du chalumeau à gaz oxyhydrique, dans un creusa formé de chaux vive.
La fusion de 1 kilogramme de platine t 50 à 60 litres d'oxygène et le double à peu près de gai ^'éclairage.
! platine se rapproche de l'argent par sa coviV^vo
502 CHIMIE INORGANIQUE ÉLÉMENTAIliB
et son éclat; il est mou, très malléable, très doctile et très tenace. La température de sa fusion est de 2900^ environ. Il se ramollit avant de fondre et peut se souder à lui-même comme le fer. Sa densité, pin» élevée que celle de Tor, est de 21^. Il est peu dilatable; aussi l'emploie-t-on à la fabrication des étalons des poids et mesures.
La mousse ou éponge de platine est le métal spongieux obtenu par la calcination du chlorure de platine et d'ammonium. Le noir de platine est du platine très divisé qui se précipite par Faction d'une lame de zinc sur une solution de chlorure. La mousse et le noir de platine déterminent diverses réactions sans y prendre part; ainsi l'hydrogène et l'oxygène se combinent directement à la température ordinaire, le gaz sulfureux et l'oxygène se combinent au rouge quand ils se rencontrent en présence de mousse de platine.
Ces divers phénomènes sont dus à ce que le platine, très divisé, possède la propriété de condenser les gaz avec dégagement de chaleur : le noir de platine, par exemple, condense plusieurs centaines de fois son volume d'oxygène. Par cette condensation, les gaz se trouvent dans des conditions favorables pour réagir les uns sur les autres et se combiner.
Le platine n'est oxydable à aucune température. D se combine au charbon, au bore, au silicium, au phosphore et à l'arsenic, et à plusieurs métaux. Il ne faut donc pas se servir de creusets de platine pour chauffer ces différents corps, ainsi que le zinc, le plomb et Tétain.
Il est inattaquable par les acides et se dissout seulement dans l'eau régale.
Il est employé à fabriquer des vases et des alambics pour la concentration et la distillation de l'acide sulfu-
rique, des capsules pour l'affinage de l'or ; il sert danfn
les laboratoires sous forme de fil, de c
creusets.
H forme deux oxydes, l'oxyde platineux PtO i l'oxyde platinique, et deux chlorures, PtCl' et PtCl*.^ Ce dernier, lêtra-clilorare de platine ou chlorure plor- Unique, se prépare par la dissolution du platine dans l'eau régale et l'évaporation de la liqueur. C'est une masse rougeâtre, cristalline, déliquescente, dont l4,j solution est orange.
Il fournit avec les sels d'ammonium et de potassiuffl des sels doubles, qui se précipitent en octaèdres réga- • liers microscopiques. Ciimme le sel double de platine et de sodium est soluble, le chlorure de platine permet de séparer la potasse de la soude. On l'emploie égale- . meut dans l'analyse pour doser l'ammoniaque des s
■ 462, I.es principaux gisements d'étain sont en Cornouailles. à Malacca, à Banca, au CJiili, On l'extrait du J bioxyde naturel, la cassUérite, ainsi appelée du r que les anciens donnaient h l'étain (jt^cittEpoî, étain)J Ils nommaient Iles Cassitérides la presqu'île de Cop^ nouailles, uù ils recueillaient ce corps.
Le minei-ai est broyé, lavé et fondu avec du charboOJ qui le réduit et met l'étain en liberté. On le purifie t utilisant sa facile fusibilité.
L'étain impur est chauÊTé dans un four incliné, à unrf température peu supérieure à celle de sa fusion; fond, s'écoule au dehors, tandis que les métaux étrar gers, peu fusibles, restent sur la sole du four. l Son symbole est Sn, et son poids atomique est de 118 J
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Il est d'un blanc d'argent, mou, très malléable, peu tenace, car un fil de 2 millimètres de diamètre se rompt sous un poids de 24 kilogrammes. Sa texture est cristalline; quand on plie une barre d'étain, elle fait entendre un son particulier, appelé cri de l'étain. dû à la rupture des cristaux. Il est sonore. Par le firottement, il acquiert une odeur caractéristique.
Il fond à 228'* et cristallise par le refroidissement: sa densité est de 7,285.
L'étain ne peut être réduit en poudre par le pilon; on l'obtient à l'état pulvérulent en versant l'étain fondu dans une boîte enduite de craie, et agitant vivement la boîte pendant le refroidissement.
A la température ordinaire, l'étain ne s'oxyde pas sensiblement ; à une température élevée, il se convertit en oxyde stanneux SnO, puis en oxyde stannique SnO*.
L'acide sulfurique l'attaque à peine ; l'acide azotique l'allaque vivement et le transforme en acide métastanni([U(î Sn'O'Mï-, poudre blanche, insoluble.
il s'unit directement au chlore, au brome, à l'iode, au soulro, et s'allie h un grand nombre de métaux.
Mh^. L'étain, allié au ploml), sert à confectionner un grand nombre d'objets, cuillers, flambeaux, vaisselle, rohincLs do fontaine, capsules de bouteilles, feuilles pour envelopper le chocolat, le thé, le café, etc. Pour les vases destinés aux usages culinaires, la proportion de ploml) ne doit pas dépasser iO pour 100.
L.i soudure des i)lombiers renferme 1 partie d'étain (M 1 de plomb. L'amalgame d'étain constitue le tain, d(Nsl,iné à rétamage des glaces. Enfin, on recouvre (rélain le cuivre et le fer pour les préserver de Toxydalion; le fer-blanc n'est autre chose que du fer étamé. (Voyez Cuivre et Feh.)
L'étain ne fournit aucune combinaison à l'art médi-
■cal. Réduit en poudre, il a été préconisé contre leî tEenia; aujourd'hui, il est à peu près abandonné.
-M34. Oxydes d'étain. — L'hydrate stantieux SnO^H^B est un précipité Liane que fournit l'addition de rara-T moniaque au chlorure stanneux SnCl'; par la dessic-j cation, il se convertit en anhydride ou oxyde slanneu: SnO, poudre noire ou d'un brun olive. L'un et l'autre sont sans usage. Ils se comportent comme un hydrate et un oxyde métallique et fournissent avec l'acide sul-^ furique, l'acide phosphorique, des sels définis qui n'oal pas reçu d'application.
L'oxyde slannique, b'wxijde d'êlain ou anhydride slaiinique SnO', constitue la cassitérite ou minerai 4'étain. 11 se produit aussi parla ealcination de l'étain au contact de l'air. C'est une poudre jaune appeléejj potée d'êlain par les faïenciers, qui s'en servent pou) la fabrication de l'émail.
Le bioxyde d'étain est l'anhydride de l'acide stnnntl que SnO'H', poudre blanche qu'on prépare en précipir! tant le chlorure stannique SnCl' par l'ammoniacpae :
Sna* + iAïH= + 3HS0
^«Ddi
res stannates alcalins sont solubles; lium renferme SnO'Na',3H'0. Les autres stannat sont peu solubles ou insolubles. Le stannate de plora constitue l'émail des faïences ordinaires.
On désigne sous le nom de pink-color un stannaMj de chrome, de chaux et de potasse employé dans | peinture de la faïence et qui donne, après la cuissoiX ■une couleur rouge de sang.
La laque minérale est un stannate de i;\vfuvQ.a ft"*- *
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potasse de couleur violette usité pour la fabrication de papiers peints et la décoration de la porcelaine.
L'acide métastannique, produit de l'action de l'acide azotique sur l'étain, est inusité.
465. Chlorures d'étain. — Le chlorure stanneux ou hichlo7nire d'étain SnCl* * se prépare par l'action d'un courant de gaz chlorhydrique sur l'étain. Il est cristallisé. Le sel d'étain de l'industrie est du chlorure stanneux hydraté, renfermant SnGl*,2H*0, qu'on obtient en dissolvant à chaud de l'étain granulé dans de l'acide chlorhydrique concentré. Quand la solution marque 70* Baume, elle se prend par le refroidissement en une masse cristalline, formée de petites aiguilles.
Le chlorure stanneux est un réducteur énergique qui enlève l'oxygène et le chlore à un grand nombre de combinaisons. Ajouté à une solution de chlorure mercurique HgGl% il s'empare d'une partie de son chlore pour passer à l'état de chlorure stannique et le convertit en chlorure mercureux ou calomel Hg*Cr^.
SnC12 + 2HgCl2 = Hg2Cl2 -{- SnCl*
Chlorure Chlorure Chlorure Chlorure
stanneux. mercurique. mercureux. stannique.
C'est en raison de cette propriété qu'il est employé par les indienneurs pour former des dessins blancs sur les étoffes teintes au moyen du sesquioxyde de fer ou de manganèse. En imprimant du chlorure stanneux sur des étoffes ainsi colorées, on fait passer l'oxyde métallique à l'état de chlorure soluble dans l'eau et
1. Il est appelé communément protochlorure d'étain par les chimistes qui, donnant à l'étain le poids atomique 59, représentent le chlorure stanneux par la formule SnCl et appellent hichlorure le clilorure stannique, représenté alors par la formule SnGI2.
qu'on enlève par des lavages. Il est à remarquer qui cette réduction s'exerce surtout en présence d'acidÉ chlorhydrique ; elle esl représentée par l'équation :
Mn^ya + SnCIi + 6HCI — SnCl^ + 2MnC|î + 3H"â
Le chlorure slanniqne ou tétrachlorure d'ét ynCl' est un liquide jaunâtre, fumant à l'air; il se p pare par l'action du chlore sec en excès sur de l'étai légèrement chauffé.
Bans l'industrie, on désigne sous le nom de campt sift'on d'étain un hydrate SnCi',3H'0 qui se p par l'action du chlore sur une solution de hichlorure" SnCl'. Cet hydrate est en masses amorphes, déliquescentes; il est employé comme mordant dans la teinture des laines et des cotons.
4&i. Sulfures d'étain. — A l'oxyde stanneux i respond un sulfure stanjietix SnS, de couleur ] foncé, qui esl inusité, et à l'oxyde slannique un s fure stannique SnS*.
Le sulfure stannique se forme par l'action de l'hyd gène sulfuré sur les solutions de tétrachlorure d'étain(J il est d'un jaune pâle, insoluble dans l'eau, solubl dans les alcalis et dans l'acide chlorhydrique bouiUaid
Le sulfure stannique préparé par voie sèche est s pelé or mussif. On chauffe lentement au rouge sombre un mélange formé de -12 parties d'étain, 6 parties d mercure, 7 parties de soufre et 1 partie de chlorun d'ammonium. Il se sublime du sulfure de mercure, c chlorure de mercure, du chloruré d'étain et du s ammoniac, tandis qu'il reste au fond du matras dej paillettes hexagonales, d'un jaune d'or, davica^ a:^ ^'^s^
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cher, d'or massif. L'or mussif résiste à l'act^^^l l'acide chlorhydrique. ^^^|
Il sert à bronzer le bois et à enduire les coussins des machines électriques.
467. Caractères des combinaisons d'état?!. — Les sels slannenx sont décomposés par un grand excès d'eau en soua-sels blancs qui se précipitent. L'ammoniaque, les carbonates alcalins, la potasse et la soude en séparent de l'hydrate stanneux blanc : la potasse et la soude en excès redissolvent cet liydrate.
Avec l'hydrogène sulfuré, ils donnent du sulfure stanneux brun, sohible dans le sulfhydrate d'ammoniaque et dans l'acide chlorhydrique bouillant.
Leur solution additionnée de sublimé corrosif (chlorure mercurique) se réduit en donnant un précipité blanc de calomel (chlorure mercureux). Cette réaction est caractéristique.
Les comhinaisona stanniques solubles comprennent le chlorure, le bromure, l'iodure et les stannates alcalins qu'on transforme en chlorure stannique par l'acide chlorhydrique.
Elles précipitent par la potasse, l'aramomaque, la soude, de l'acide stannique blanc, soluble dans un excès de réactif. L'hydrogène sulfuré donne un précipité jaune de sulfure stannique soluble dans les alcalis, les sulfures alcalins et l'acide chlorhydrique bouillant.
Toutes les combinaisons d'étain chauffées au chalomeau dans la flamme intérieure, sur le charbon, ^ mélangées d'un peu de cyanure de potassium et de borax, fournissent un globule métallique d'étain, dont on connaît la nature en le dissolvant dans l'acide c^orh hydrique, et constatant dans la solution les caractèrea I du chlorure stanneux.
Nous avons dit (^ '^S^) (çia Vétain, par les caractères
de son bioxyde SnO', de son tétrachlorure SuCl', rapproche des métalloïdes et par conséiiuent du siIi-4 cium; d'autre part, l'existence de l'oxyde SnO et dn l'hydrate SnO'll', qui forment des sels en s'unissanH aux acides avec élimination d'eau, m'a engagé à étu-q dier ce corps avec les métaux; il ne peut être alorffl placé qu'à cûté du platine, car il forme, comme luijl deux chlorures XCl' et XCl'.
W Classifîcalion des métaux étudiés.
468. A mesure que nous avons fait l'histoire des mé^ taux importants, nous avons indiqué leurs relations, ëjH de cette étude il ressort avec évidence que les classiflJ cations linéaires ne peuvent être satisfaisantes, à causd des liens de parenté divere que présentent les métaujt^
Néanmoins, tenant compte des analogies les plui importantes, nous pouvons ranger les métaux ed familles et en groupes de la manière suivante, résu<a mant en quelques mots les caractères qui les unissenfl ;t ceux qui les différencient :
^^K SODIL'U
Métaux monoatoniiqiies.
Formule RénÉrole des oxydes R'O
— des hydrates RHO
dus chlorures HCl
/ Métaux décomposant l'eau i ^'^i'fll J oxyiJes irrù duc li blés par le oharboiy 1 carbonates solubles, indÉcompoa \ blés par la ebaleur.
Carbonate peu solublu, décompC sable par la chaleur.
Lithium..
S' groupe. Amhoniuh . .
Ii^tal iiomposË; sels volatils.
° groupe. Aroent Métal ne désamposaDt pas l'ea
oxyde réductible; carbonate ins lubte, racilemcnt décomposable | lo chaluur.
CHIUIB INORGUIIQUE ÉLËUENTAIRB
MÉlaui dialomiqiii
jrmulc générale des oxvdes R«0
— des hydrates B'O'H'
— des chlorures R'CI»
Kinales el suilaUs insolubles: sulfures solables; donnent des hioxydes IfO'.
2° croupi;. Plomb N^cdécomposepasI'cauJifroîdioxyde
rédutrlible; sulfure insoluble; earbonaLe et sulfale insolubles; donne un bioxyde PbO>, jouant le râle d'un anhydride d'acide; le plomb tonctionne dans certaines combinaisons comme tètratomiqiie.
\ Sulfates solU'
btes h
nates ïnsoliir blcs isomor-
/ Oxydes réductibles. Ils fournissenl [ deux sortes de combinaisons : les I unes avec Cu et Hg dialomiques; 1 les autres avec un double alome, I Cu> ou Bg>, fonctionnant comme \ diatomique.
I Oxydes réductibles. Ces métaux tourl nissenl deux séries de combinaisons; l dans les unes, t'atome est diatO' I mique; dans tes autres, un groupe- Nickel I '"*"'■ '°""* •' "" double alome se
P / comporte comme hexatomique ,
^ " [ (Fe>)",(Cr>)", etc. Leurs sulfures
1 sont insolubles.
S' groupe. Ar.iiHriiiUM..,. L'atome Al ne tonctionne pas comme diatomique. Le double alome (AI*) est un groupement hexatomique; ses combinaisons sont analogues aux combinaisons au maximum du fer, du chrome, etc.
Oxyde irrèductit>le, ne donne pas de sulfure insoluble. Par 1&, ràlumînium se rapproche du magnésium.
3" groupe. Maonësiuh-
5" groupe. Fe»
HANOANtSE , ,
Mêlai monoatomiqiie et Iriatomitiw:.
Or : Chlorurea AiiC] et AuCl'. — Oxydes Aii'O H AuW.
Métaux dialomiqua et (eli'atomûjues-
VhATiniL : Chlorures Pta= et PtCl*.
Etain : ailonires SnCI' et SiiCI'.
ANALYSE MINÉRALK
469. L'analyse minérale qualitative a pour but de déterminer la composition d'une matière minérale quelconque, d'y déterminer les acides, les métaux qui s'y trouvent. D'ordinaire quand on analyse les sels, c'est-àdire des combinaisons oii U y a à reconnaître tout i la fois des acides et des métaux, on commence par déterminer ceux-ci. La marche de l'analyse en est pluç facile; en effet, dans cette première recherche, reconnaît certains corps qui peuvent être à l'éta d'acides, comme l'acide chromique, l'acide arséniem l'acide arsénique. De plus toutes les bases ne pouvant pas exister avec tous les acides dans une solution, la découverte de certaines bases permet déjà de se prononcer sur la présence ou l'absence de certains acidea. Ainsi quand, en recherchant des métaux dans une sw lution, on a trou\é du baryum, on est certain que la sfr lution ne peut pas renfermer d'acide sulfurique, puisque le sulfate de baryum est complètement insoluble.
Pour procéder à l'analyse, on dissout la substance dans l'eau : si elle y est insoluble, on la dissout dans l'acide chlorhydrique, tel est le cas du carbonate de chaux, liu carbonate de magnésie, et, en opérant cette dissolution, on observe un dégagement de gaz qu'il est facile de reconnaître pour l'acide carbonique. D'autres fois on dissout le mélange dans l'acide azotique,
mme dans l'analyse tles alliages métalliques,
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même dans l'eau régale. Enfin les corps insolubles dans l'eau et dans les acides sont transformés en combinaisons solubles par la fusion avec le carbonate de soude, tels sont les hydrates et les sulfates insolubles dans l'eau. L'analyse minérale est établie sur l'emploi méthodique de certains réactifs spéciaux; elle présente de nombreux détails d'exécution qu'on ne peut apprendre que par la pratiijue du laboratoire, mais il importe de connaître les principes sur lesrmels elle repose.
Dans les pages suivantes, nous donnons seulement rénumération des procédés nécessaires pour reconnaître un seul sel, c'est-à-dire déterminer son acide et son métal. Quant aux procédés qui permettent de reconnaître dans un mélange complexe les divers acides et les divers métaux, ils sont plus compliqués, mais ils I sont établis d'après les mêmes principes, '
Dans l'analyse minérale, quand un essai a donné un résultat négatif, on passe à l'essai suivant.
Recherche du métal
L Métaux qui précipitunt par l'acide chlorhydrique. — On additionne la solution d'acide chlorhydrique. Si elle renferme de l'argent, du plomb ou du mercure au minimum, il se sépare un précipité blanc formé du chlorure de l'un de ces métaux. Pour les distinguer, on arrose le précipité avec de l'ammoniaque.
11 se dissoul Chlorure d'ARGEXT.
Il devient noir Prolochlontre de heiicure.
Il reste blanc Chlorure de plomb.
II. Métaux qui précipitent par l'hydrogène sulfuré. — Si l'addition d'acide chlorhydrique n'a pas déterminé de précipité, on fait passer un courant d'hyiiro-
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gêne sulfuré dans la liqueur jusqu'à ce qu'elle so^| bien saturée. ^Ê
Les métaux ou les métalloïdes précipitables à l'éti^l de sulfures par l'hydrogène sulfuré dans une liquei^| acide sont l'or, le platine, l'arsenic, l'étain, l'antimoin^B le cuivre, le plomb, le bismuth et le mercure quand il est à l'état de sel mercurique. Les sulfures ainsi précipités se subdivisent en sulfures solubles dans le suifhydrate d'ammoniaque chargé de soufre, et en sidB fures insolubles dans ce réactif. ^M
Les sulfures solubles sont les sulfures d'or, depi^H Une, à'élain, d'arsenic et d'antimoine. ^M
Les sulfures insolubles sont ceux: de mercure (su^| fure mercurique), de bismuth et de cuivre. ^M
Â. Sulfures solubles dans le sulfhydrate d'amma^k niaque. — Quand on a obtenu le précipité au moye^B de l'hydrogène sulfuré, on le chauffe doucement avafl du sutfhydrate d'ammoniaque. S'il se dissout, il e^H formé de sulfures d'or, de platine, d'étain, d'arsenic Q^fl d'antimoine. ^
S'il est noir ou brun, c'est du sulfure d'or, de platine ou d'étain {sulfure d'étain au minimum, sulfure stanneux). On soumet alors la liqueur primitive aux essais suivants :
Si la liqueur primilive eal jaune et précipite eu brun par le aulfale ferreux, ce précipité est de l'or dÎTÎsé, et le sulfure élBil du sulfure d' On
Si la liqueur est jaune, ne précipite pas par ie sulfale ferreux, et donne un précipité jaune par le ehlorure de potassium, ce précipité est du chlorure double de potnssium et de Platuie>|
Si la liqueur primitive est incolore et qu'elle donne un précipité blanc de caloraet avec la sublimé corrosif, i.''esl qu'elle reafermait un sel stanneux, et
Êtain a
■ia.
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Quand le précipité de sulfure soluble dans* le suifhydrate d'ammoniaque est jaune ou orangé, c'est du sulfure S! arsenic^ d'étain au maximum ou d*afUiinaine.
Pour les distinguer, on chauffe le sulfure dans un tube ouvert, où il se grille.
S'il laisse un résidu blanc, fixe, non volatil, ce résidu est de Tacide métastannique, dont la formation
indique la présence de 1' Ëtain au
maximum.
Si par le grillage il donne un corps blanc entraîné sur les parois du tube, c'est de Tarsenic ou de l'antimoine, que l'on caractérise en traitant le sulfure primitif par l'acide chlorhydrique, qui dissout le
sulfure d' AimMoniB.
tandis que l'acide chlorhydrique ne dissout pas le
sulfure d' Arsenic *.
B. Sulfures insolubles dans le sulfhydrate d*amm(h niaque. — Quand le sulfure formé par l'hydrogène sulfuré est insoluble dans le sulfhydrate d'ammoniaque, il peut renfermer du sulfure mercurique, du sulfure de bismuth^ du sulfure de cuivre ou du sulfure de plomb '.
On le traite par l'acide azotique concentré et bouillant; il se présente alors les cas suivants :
Le précipité est Insoluble dans l'acide azotique concentré et bouillant, mais il se dissout dans l'eau régale, et la solution présente alors les caractères
des sels mercuriques Mercure
au maximum.
Le précipité devient blanc; c'est le sulfure de plomb qui s'oxyde et se convertit en sulfate de.... Plomb.
11 se dissout facilement dans l'acide azotique, et la solution est précipitée en blanc par l'ammoniaque. Bismuth.
11 se dissout facilement dans l'acide azotique, et l'ammoniaciue bleuit la liqueur Cuivre.
Voy., pour l'arsenic et l'antimoine
2. Quand la liqueur primitive est très étendue, l'acide chlor- >ydri(|ue ne précipite pas de chlorure de plomb; celui-ci, assez
ylnble, reste en soluUon.
Lui. Métaux qui, n'étant pas précipités par l'acide _ lofhydrique et l'hydrogène sulfuré, sont préàpitéa par le suipiydrate d'ammcmiaque. — Ce sont : le feâ le nickel, le cobalt, le manganèse, le chrome, Valum nium et le zinc.
Le précipilé enl noir- Traité par l'aeidu chlorhydriijua, il ne dissout tacilement; la soEution, additionnée de ferricyanure de potassium, donne un précipité bleu Feu.
Il ne se dissout pas dans i'acidc chlorhydriqiie. Chauffé au dialumeau avec un puu du borax, il donne une perle transparente colorée en liluu Cobalt.
Il donne une perle rougeStro à chaud, jaune clair k froid Nickkl.
Le précipité n'est pas noir. Une parcelle de la substance primitive, chauffée au chalumeau avec du borax, donne une perle coloras en violet MANOAKtsE.
La perle est colorée en vert énieraude... OmoaE.
La perle n'est pas colorée Zinc ou AlvhijujIk
On distingue ces deux métaux en ajoutant à la leur primitive du carbonate de sodium qui précipite de l'oxyde de zinc ou de l'alumine, et l'on chauffe ce précipité au chalumeau avec de l'azotate de cohalt :
Hi IV, Métaux qui ne précipitent pas par les réactifs précédents, mais donnent un précipité avec le carbonate d'ammoniaque. — Quand les essais précédents ont été négatifs, on neutralise la liqueur par de Taromoniaque, puis on l'aditionne de chlorhydrate d'ainm( niaque et de carbonate d'ammoniaque.
Dans ces conditions, les sels de baryum, calciui 'frontimn, sont précipités à l'état de carbonates,
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La liqueur primitive ne précipite pas par le sulfate de calcium. Elle donne un précipité abondant avec l'oxalale d ammonium CULCitni.
Elle précipite immédiatement par la aoluUon de sulfate calcique, et elle donne un précipité avec l'acide hydroÂuosilicique Bahtdh.
Elle précipite au bout d'un certain temps par la solution de sulfate calcique et ne précipite pas par l'acide hydrofluosilicique Strontium.
V. Métaux qui ne précipilenl • aucun des rëaclife précédents. — Ils comprennent lagnésium, le potassium, le sodium, l'ammomuni.
On ajoute b. la liqueur, rentermant du chlorhy- H
drate d'ammoniaque, du phosphate de soude, et l'on |
agite vivement. Un précipité blanc, cristallin, de _
phosphate ammoniacu-magnésien, indique la pré'
Bcncu du MACHËBm».
S'il ne se forme pas de précipité, on a recours aus réactions suivantes :
La liqueur donne un précipité jauoc avec le chlorure de place précipité ne laisse que de l'Éponge de platine par la calcination, et la solution primitive dégage
du gaz ammoniac avec la chaux Amsioniuh.
Elle donne un précipité jaune avec le chlorure de platine, précipité qui, par calcination, laisse du chlorure de potassium mélangé de platine. La liqueur
ne dégage pas de gaz ammoniac avec la chaux PoTAsaicH.
Elle ne donne pas de précipité arec le chlorure de platine; le sel sec colore en jaune la Qamme du chalumeau Sodium.
Telle est la marche systématique que l'on peut suivre
pour la recherche du métal d'un sel. Après avoir
"connu le métal au moyen des essais précédents, on
lit contrôler les résultats en recherchant dans la
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solution les caractères propres à chaque métaJ, carac-1 tères que nous avons indiqués précédemment.
Recherche de l'acide 470. On sait par la recherche du métal s un arsénite, un arséniate ou un chromate.
I. Lorsque, dans la recherche de la base, on a ajouta de l'acide chlorhydrique, on peut observer soit i dégagement gazeux, soit un précipité g
Il y a dégagement gazeux.
Le gai dégagé est sans odBiii' cl IrouWc t'eau de chaux
Il répand ['odeur des œuti pourris et noircit
L un papier imprégna d'acétate de plomb A. st'LrHrjiniQUE- 1
" II se forma un précipité géialineiix
II. En recherchant le métal, on a pu trouver l'a: senic ; pour savoir s'il est à l'état d'acide arsénieux ou d'acide arsénique, on ajoute à la solution primitive une goutte d'azotate d'argent additionnée d'ammoniaque.
a. Précipité jaune A. AKeÉxiEUx.
Précipité roug* *■ abséniquï
Si l'on a trouvé du chrome, on reconnaît qu'il est à l'état d'oxyde de chromo si la liqueur est verte ou violette. Si elle est rouge ou jaune, on recherche s le chrome est b. l'état d'acide chromique.
La liqueur jaune ou rouge donne un précipité roufe avec l'a/olale d'argent A. CBlioiuQtE.
III. A une portion de la liqueur, on ajoute du chlor] rure de baryum ; acide phosphorique, azotique ou s l'urique.
. PHosPKOHtgUE.
a. U se mu un prùcipilë soluble ilans l'acide elil yilrique et dans l'acide azo- Uque : la iiqucur primitive mélaDgèe avec du chlorhydrate d'ammoniaque et du sulfate de magnésie donne par l'agitaliou un précipité blanc et cristallin
b. Il se Corme un précipité soluble dans l'acide chlorhydrique, insoluble dans l'acide acétique : le sel primitif chauffé avec SO'H* donne de l'oxyde de carbone et de i'acido carbonique
e. Le prècipitË est insoluble 'acide chlorhydrique
IV. Oq acidulé la liqueur avec de l'acide azotique el l'oD ajoutede l'azotate d'argent. Il se forme un précipité.
Le précipité est soluble dans l'ammoniaque : acide cyanhydriqoe, chlorhydrique ou bromhydrique.
A. CYAJiHïDBlOL'E.
b. La liqueur primitive ne donne pas de bleu de Prusse avec le sulfate Terroso-fer-
rîque et ne se colore pas par l'eau chlortc. . A. CBLomiynKiOïS-
c. La liqueur primitive se comporte comme la solution de chlorure avee le sulfate ferrosoferrique, mais il colore en brun par l'eau de
ehlore A. BROHnYDsiQuE.
Le précipité ne se dissout pas dans l'ammoniaque.
La liqueur primitive, additionnée d'une goutte d'eau chlorée, donne avec l'emploi d'amidon une coloration bleue A. ioduydrique.
On ajoute de l'acide Hulfurique et de l'alcool à la matière sËcbe, et on cnQsmme l'alcool; l'nlcool se colore en vert A. bohiqce.
V. On jette sur le charbon ardent un peu de sel îec. S'il y a déflagration, on a affaire à un chlorate ou i un azotate.
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Si la base trouvée est un alcali, on calcine le sel et on ajoute au résidu de l'azotate d'argent. Si la base du sel n'est pas un alcali, on transforme en sel alcalin par l'addition de carbonate de potasse, on filtre, on évapore à sec la liqueur filtrée, et on calcine le résidu.
a. L'azotate d'argent donne un précipité insoluble dans l'acide azotique; le sel primitif était un chlorate et l'on reconnaît ainsi T... A. chlorique.
6. L'azotate d'argent ne donne pas de précipité; le sel sec chauffé avec du cuivre et de l'acide sulfurique dégagé des vapeurs nitreuses A. azotique.
CHLORE, BROME, IODE, FLUOR
Chlore 86-
Acide chlorhydrique 92^
Définition des acides et des
I bases 9*^
TABLE DBS MATIÈRES
Nomcnclalure des acides ni des base»
Recherche de l'acide chlorhydriquG
Composés oxygénés du chlore
Loi des proportions mu)-
Acide el anhjdrlde bypo-
chlorcux
Acide cliloriquc
Acide bromhïdrique
Acide iodh^driqua
Loi des clialeurs spècill-
HelatioD des Ëlèmenta de
la ramilla du chlore....
Fluor
Acide fluorhydrique
CHAPITRE VI
aOl/FBB. — SÉLiHICH, — TSL- LUBE I
Famille de t'oxygËnc '.
Soufre I
Hydrogène sulfuré '
SulFhydromËLrie I
Gaz EulTureux '
Anhydride sulfuriqiie !
Acide Eulfurlque i
Des acides bibaaiques. ... !
Acide sulforique de Nord-
hauBen :
Action de l'acide sulfuri-
que sur l'organisme l
Recherche de l'acide sul-
Série Lhionique )
Chlorure, iodure de soufre. !
Sélénium, tellure I
H e lotions des éléments de la ramiUc de l'oxygène )
CHAPITRE VII
AIOtB. — Ala «THOSFBÉttlQCE. )5t
Azote m
Air almosphërique i9
Analyse : méthodes volu- i
métriques ISl
Analyse: méthode des pesées.. I6i
PropriéléB de l'air. lE}
Acide carbonique de l'air. 11}
l..ncipos divers conlcnua
CHAPITBE VUl
DfiRlVÉS D
Gaï.
Action de l'ammoniaque
sur l'organisme ISI
Proloxjde d'aiole lit
Bioxyde d'azote 1S5
Acide hypoazotcux lit
Acide el anhydride azoteux m
Peroxyde d'azote 181
Anhydride azotique IN
Acide azotique 188
Action de l'acide azotique
sur l'organisme IH
Recherche de l'acide azotique 19S
CHAPITRE IX
Phosphore 191
Pliosphore rouge 20Ï
Usages du phosphore-... 2DS Action du phosphore sur
l'organisme âU
Recherche du phosphore. SID
Hydrogène phosphore.... Sli Composés oxygénés du
phosphore 21.I
Acide hjpophosphoreux..
Acide phosphorcuii
Acide phDSphorLijue
Aci<le p y rophosp borique..
Acide métapiiosphorique.
Anhydride ptiosphoHque.
Chlorurée de pliospliore..
CHAPITRE XII
Acide borique
Carbone
Diamant
Graphite
Antbracitc,houillc, lignite.
Charbons arlilictels
Coke, chnrbon de cornues.
Charbon de bois
Charbon animal
Propriétés physiques des
charbons
Propriétés chimiques du
carbone .
Poids atomique du car- Acide carbonique
Oxyde de carbone
Sulfure de carbone
Silicium
Chlorures de silicium ....
Fluorure de silicium
Relations du carbone et du silicium
ClaBsirication des mèlal-
Atomicité
CHAPITRE XIII
Des métalloïdes et des mé-
Classidcation des métaux.
Propriétés physiques des
métaux
Poids atomiques des mÈ-
Alliages
Des sels
Nomenclature des sels...
Propriétés des sels 3d
Action de l'eau sur les sels.
Action de la chaleur
Action do l'électricitÉ..,, Action des métaux sur les
Action des acides , des bases et des sels sur les sels. — Lois de Berthollet.
TABL& DES UATIËRBS
CEUPIÏRE XIV
Polassium
Hydrate de potassium
Sulfures de polasBium ...
Chlorure de potassium. ,, Di-oniuPC de potassium...
lodure de potassium
Carbonate de potassium..
Bicarbonate de potasEium. Chlorate de potassium ...
Hypochlorite de potaa -
Carbonates d' Sulfate d' Azolale d' Carai^lères des sels
Azotate de potassium...
Poudre de guerre
Araénite de potassium..
Sulfate de potadsium
Caractères des sels de p
Sodium
Hydrate de sodium
Sulfure de sodium
Chlorure de sodium
Carbonate de sodium
Bicarbonate de sodium. . .
Sesquicarbonate de so -
Alcalimétrie
Azotate do sodium
Arséniate do sodium
Hypuchlorite de sodium..
Sulfate de sodium
Suinte de sodium
Hïposullile de sodium . . .
Hj'drosullile de sodium..
Borate de sodium
Silicate de sodium
CaractËres des sels de so-
CHAPITRE XVI
Métaux diatomiqiics
Calcium
Oxyde de calcium
Slortiers, ciments
Sulfures de calcium
Chlorure de calcium
Carbonate de ealcium
Sulfate de caIHum
Phosphate de calcium ....
Hypochlorilc de calcium.
Chloromélrie
Baryum
Strontium
CaractËres des sels de calcium, de baryum et de strontium
Relations des métau>: alcaline-terreux
CHAPITRE XVII
Biuxyde Je plomt)
Minium (ptombate lie
plomb)
Suirure de plomb
Clilarure de plomb
lodure de plomli
Sulfftte de plomb
Carbonale de plomb
Chromale de plomb
Caraclëres des aels de
plomb
Belations du plomb
Aclion des sels de plomb
sur l'organiiime
Oxyde do mognésiiim
Chlorure de inaRnéaiiim..
Carbonates de magnésium.
Sulfate do magnésium . . .
Pboephalesde magnésium.
Silicates de magnésium..
Caractères dDS sels du magnésium
Helatious du mat^ésium.
Zinc
Oxj-dedeïinc
Cblorure de xinc
Sulfate de zinc
CaraclËres des sels de
Relations du :iinc
y-ydr niivrique
Sulfures de l'uivre
Chlorure» de cuivre
Sulfate de ouivre
Arsénite de cuivre
Carbonates de cuivre
f CaractËres des sels de
! Action des sels de cuivre
sur l'organisme 43]^
t Mercure...
I Relations
t Oxyde n
) Azotate n
1 Cidorure mercureux
! SuHalu iiicicNii,|i(t '. ■
Clitorure mercurique. ....
1 loduru mercurique
i Caractères des sels mercu-
i riquBS
[ Action du mercure sur l'or-
I gnnisme i4d
CHAPITRE XIX
. Métallurgie du fer tEll
Propriétés du fer...
: Fonte, acier
1 Formules générales
i dérivés du fer 4S|
i Combinaisons ferreuses.. 46U
Oxyde ferreux
■ Sulfure ferreux..., i Bisulfure rerreiix...
Chloru re ferreux. , .
lodure ferreux
Sulfate ferreux
Carbonate ferreux...
[ Carnctèrcsdea sels ferreux. 46|
Combinaisons ferriques . .
Oxyde ferrique
'. Hydrates ferriques
I Oxyde ferroao-ferriquo...
I Acide ferrique
i Sulfures ferriques 46^
i Chlorure ferrique
i Pyro phosphate ferrique,.
CaraclËres des sels ferri^
CHAPITRE XX
UAKOAnËSE. — CIIROHE. — r
Oxydes de manganèse...
Oxyde manganeuï
0«j'(le manganique
Oijde manganoso-manga-
Bioxyde de manganèse...
Acide manganlque
Acide permanganique....
Chlorure manganeuï. .
Caractères des sels m
Chrome
Oxyde chromique. . . .
Hydrate cliromique
Acide chromique
Qiromalea
Caractârea des chromâtes.
Cobalt
Nickel
Relations des métani de la famille du fer
BElraclioD et propriétés..
Osyde d'alumii Chlorure d'alumi Sulfate d'alumi Alun (Bulfate d'alumïi et de potassitim)
Caractères des sela d'ali
Argiles, poteries, vi CHAPITRE XXI t
es d'étain
rea d'étain
vjiructêres des combinaî-
Classi fi ration des métaux.
Principes de l'analyse mi-
INDEX ALPHABETIQUE
kcidea bibasitiue^
— (délinilion)
— (nomenclature). . . .
Acide antimoniiiiie
_>— arsénieuï
(aclton sur l'orga-
< (recliurche duns Ica empoisonne m.]. ■ .
' arsinique
' azoteux
, MOtiquc
(ftclion Bur l'organisme)
< (recherche)
' borique
> bromhydrlque
: carbonique
) chlorliydrique
^ ohlorique
i chromique
< ferriquc
fluorhydrique
ilydroOuosiliciquc.
hjdroaulfureiix
hypoa?.oteu.t
h jpochloreux
hy pop] lospho roux. .
' hypoeulfureux
iodhydrlque.....
Acide UthniiqiiG
— raanganique tlfl
— métaphosphorique . 2Va
— mélaatannique !"
— nitrique. (Voy. Acide
azotigue.)
— permangnnique....
— phosphoreux 2ll|
— phosphorique SUT
— plombique
— pyrophosphorique. .
— siliciqiie
— sLannique SAQ
— sulfhydrique....,
— (dosage)
— sulfureux
— aulfurîque
— (action sur l'ori
— (usages) ii3
— suKurique de Nord- '
haueen.. MX
Acier
Atlinoge de l'or
Air atmosphérique IM
— (analyse) ISf
— coallDé ny
Albâtre calcaire
— gypseux
AlcalimALrie
Alliages
— d'argent
INDEX ALPHÀBATIQUB
Alliages de cuivre
— d'or
Allumettes chimiques....
Alumine
Aluminium
Alun
Aluns
Amalgames
Amiante
Ammoniac (gaz)
Ammoniacaux (sels)
Ammoniaque
— ( action sur
l'organisme).
Ammonium (théorie de T).
Analyse minérale
Anhydride arsénieux
— azoteux
— azotique
— hypochloreux .
— phosphorique .
— sulfureux
— sulfurique ....
Anthracite
Antimoine
— diaphorétique..
Apalite
Appareil de Carré pourTob-
tenlion de la glace
Appareil de Marsh
Argent
Argentan
Argiles
Arséniate de sodium
Arsenic
— (recherche)
Arsénite de cuivre
— de potassium . . .
Atomicité
Azotate d'ammonium
— d'argent
— de bismuth
— mercureux
— mcrcuriqne
— de potassium ....
— de sodium
Azote
— (relations des éléments de la famille
der)
Azurite
Baryum
— ( caractères des
sels de)
Baryte ,,.,.
Bases (définition)
— (nomenclature)
Bicarbonate d'ammonium.
— de potassium.
— de sodium...
Bichromate de potassium.
Bioxyde d'azote
— de manganèse...
— de plomb
Bismuth
Borate de sodium
Borax
Bore
Brome
Bromure de potassium...
Bronze
Calcaire.
Calcium
des
— ( caractères
sels de)
— (relations des mé-
taux de la famille du)
Calomel
Carbonate (bi-) d'ammonium
— (sesqui-) d'am-
monium
— de calcium ....
— de cuivre
— ferreux
— de magnésium.
— de plomb
Cnrbonalt do polMsium. .
— (bi-) de riolas-
— de sodium
— (bi*)desûdiiim.
— (sesqui-) de so-
Carbonc
— (oxyde de)
— (sulfure de)
— [poids atomique).
— (propriétés ciiimï-
— (relations des élé-
ments de la famille du)
Céruse
Césium
Chalumeau & gaz
Charbon animal
— de cornuea '..!!.
Charbons ariilidelB
— (propriétés phy-
siques des)...
Cbaux
— grasse
— hydraulique
— maigre
Chlorate de potassium...
Chlore
— (composés oïygé-
nés du)
— (relations des élé-
ments de la famille du)
Chloromélrie
Chlorure d'aluminium....
— d'antimoine
— d'argent
— d'a/oLe
de cobalt
de chaii
Chlorure puivreux 433
— cuivrique 43i
— ferreux 482
— ferrique 48S
— de magnésium., in
— mangaiieux 477
— mercureux Ul
— mercurique 446
— de platine SOI
— de plomb 409
— (tri-) de phos-
phore.... 219
— (penta-) de phos-
phore 320
— de potassium ... 331
— de silicium 283
— de sodium 345
— de soufre 150
— slanneux 508
— slJinnique 507
— de 7inc 424
Chromate de plomb 41S
airomates 481
— (corac-lères des). 4B3
— de potassium ■■ 4SI
Chrome 479
Ciments 387
Cinabre 445
Cinabre d'antimoine 252
Cobalt 483
Coke SUS
Coprolithus 394
Corps simples 3
— (liste des).. 75
Cuivre.. 427
Diamant 2e4
Dolomie 41'J
Dorure 500
- ciriMiE i:40Ra.
INDEX ALPBABtoQOB
Eau (Tapeur d'eau dans rair)
— oxygénée, ►..
— régale
— de cristallisation des
Eaux
— (analyse des)
— non potables
— potables
— de pluie
— de puits
— de riyières
— (purification des) . . .
Étain
— (caractères des com-
binaisons)
Feldspath
Fer
— (formules générales de
dérivés)
— galvanisé
— (minerais de)
— (relations des métaux
de la famille du) . . .
Ferreuses (combinaisons).
Ferreux ( caractères des
sels)
Ferriques (caractères des
sels)
— (combinaisons).
Fluor
Fluorure de silicium
Fonte
Graphite..
Giobertite, Gypse
Haut fourneau
Houille
Hydrate chromique.
Hydrate ferrique
~* de potassium ....
— de sodium
Hydrogène.. •
Hydrogène antimonié • . v .
— arsénié
— phosphore ....
— sulfuré
Hydrosulfite de sodium • .
Hydrotimétrie.
Hp ochlorite de calcium..
— de potas -
sium
— de sodium..
HyposulÛte de sodium . . .
Hypothèse d'ÀYogadro.. . .
I. Jr. K
Iode
lodure ferreux
— mercureux
— mercurique
— de plomb
— de potassium
— de soufre
Jaune de chrome
— de Gassel
— de Turner
Kermès
an
Laiton
Lignite
Litharge
Lithium
Lithmate de calcium
Loi des chaleurs spécifiques
— des proportions défi-
nies
— des proportions multi-
ples
Loi de Raoult
— des volumes
Lois de BerthoUet
— blanche
Magnésium
— (relalions du) .
MaElIcchorl
Malachite
MonganÈse
Mangan eux (caractère B des
Marbres ,
Massicot
Haliëres organiques (des-
iruclion (les) ;
Mercure .
— (relations du).,.. '.
■— (action sur l'orga-
i niame) <
■ Mercureusea (combinai-
F aona) i
I Mercureux (caractÈrea des
1 aelB) i
I Mercurlques ( caractÈrea
des sels) 4
Mercuriques (combinaisons) 4
Méla-antimoniate de potassium 2
MélBlloïdes
— ( clasaifioalion
Mélauï(closaiflcalion),... 2' — alcali no - terreux
. (relations) ii
^^_r- diatomiques 31
^^^K~ mono - atomiques
^^K (relations) 3t
^^B- (poids atomiques
^H des) 3(
I — (propriétés physiques) 3(
Minium 4(
Mortiers.... gj
Mousse de platine !" m
duChili.'."!'.'.'.'.'.'.!X
Noir de fumée
Nomenclature des acides .
— rtea aels...
Or
Or mussir
Orpiment
Oxyde d'aluminium
d'antimoine
— d'argent .,
— de calcium
— chromique
— cuivrique
— ferrique ,,
— ferroao-terrique . . .
— de magnésium
— manganeux , .
— manganique
— manganoBo-manga-
— mercureux
— merpurique
— de plomb
— puce de plomb ....
— slanneux
Oxygène
(relations des éléments de la famille de [')
Oxysulfures d'antimoine. . i
Permanganates ne I
Peroxyde d'antimoine
INDEX Èj^fmstnqv^
Phosphate de calcium ....
— de magnésium.
Phosphore
— (action sur réco-
nomie)
— (composés oxy-
génés)
— (recherche) ....
— (usages)
Phosphore rouge. . . . •^. . . .
Phosphorite
Photographie
Pierre à'pldtre *
Pierre lithographique ....
Platine
Plâtre
Plomb
— (action sur l'orga-
nisme)
— (caractères des sels).
— (relations du)
Plombagine
Plombate de plomb
— de potassium...
Poids atomiques
— moléculaires
Potasse
Potassium
— (caractères des
sels)..
Poudre
— d'Algaroth
Poteries
Pourpre de Cassius
Protoxyde d'azote
Pyro-an timoniate de potassium
Réalgar...
Rubidium.
Salpêtre..
Sélénium Sels..>.-.
SOI
SelB- (action de la chaleur
sur les) 319
— (action de rélectricité
• sur les) 320
— (action des acides, des -
basée et des «els). . . 822
— (action de l'eau) 314
— (action des métaux) . . 321
— (neutralité des) 308
— (nomenclature des)... 312
— (propriétés des) 314
Serpentine ., 420
Sesquicarbonate • d^ammo-
nium 308
Sesquicarbonate de sodium , 353
Silicate de sodium 381
Silicates de magnésium . . 428
SUice 184
Silicium -, 282
— (relations du) 287
SmaU...%^..% 48<
Sodium 314
— (caractères des sels). 362
Soude 345
Soufre » 122
Soufre doré d'antimoine. . 252
Soufres cristallisés 126
— amorphes 126
Spath d'Islande 391
Strontium ^ 400
— (caractères des
sels).., 400
Sublimé corrosif 446
Sulfate d'aluminium 490
— d'aluminium et de
. - potassium 491
— d'ammonium 3"0
— de calcium 393
— de cuivre 434
— dô*cuivre ammo-
niacal 435
— de fer (ferreux) ... 463
— . de magnésium. ... 419
— . mercurique 446
— « de plomb..... 410
INDEX ALPHABÉTIQUE
Sulfate de potassium 343
— de sodium 356
— de zinc 425
Sulfhydrate d'ammoniaque 366
— de potas -
sium 330
Sulfhydrométrie 130
Sulfite de sodium 358
Sulfo-antimoniale de sodium 251
Sulfures d'ammonium .... 366
— d'antimoine 250
— d'arsenic 228
— de cuivre 433
— d'étain 507
— de fer (ferreux).. 461
— de fer (ferriques). 468
— mercurique 445
Sulfures de plomb
— de potassium...
— de sodium
Talc
Tellure
Théories chimiques
Thionique (série)
Verre d'antimoine
Verres
Vert de chrome ..... i .. .
— de Scheele
-— de Schweinfurth . . .
Zinc
— (caractères des sels).
— (relations du)
Zingage du fer
CouLOMMURS. — Typog. p. BROOARD et GALLOIS.
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applications à l'art et à l'industrie, avec fig. et pi. hors texte.
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2" édit., illui^tré.
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•inédit., illustré.
u2, 53. DE SAPORTA et MARION. L'évolution du règne végétal. Les phandrof/ames. 2 volumes illustrés.
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t BARTMA1SN. Lee singes anUiropoldea, illustré. ^ 8CHMIDT. Las mammiRrea dans leurs rapports aveoleura ]
annâtres géologiques, ÏNusTré.
||; IlINKT el FÊRK. la magnéllame animal, 3" H.. iUuîlrf. t, aO. KOiMASES. L'intolUganoB des amraani. 2 vol. i' ùd. I. F. LAORANGH. Physiologie des B3teroioe9 du corps. 3' 6. I. DHKYFlIS(CHmilIc). L'ÊvolutioQdes mandes et des soolêH
2^ i-dilion.
'- DAUBItÊE. I-oB râgiona InTlsibles du globe et des eepac
, illustré.
Et». SIR JOHN LUBBOCK. fhomme prèhlaioriquo, ai' Ui ^ &)■), a TolumeB illustrés.
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MÉDECINE ET SCIENCES
A. — Pathologie médicale, (ËNFELD ET IRICKARU. Traité des névrase<4. 2* iilition,! ■ugnentée île 700 p:igeâ, pnr Henhi Bdcbaiiii, médceiD îles liApi-f '— [. t fort Yol. in-8. 20 fr.J
ftXELS. I*H maladies des reins, traduit lie l'alleitinnd { Vdoetear Edelhank; avec prërace et aotas île M. !« proressead I. in-8. iivec lig. IB fî^
CARDAT. De la glycosnrle on dlabM« hiuw«, i hement hygiénique. iS83, S' âdition. I vol. ^nnd in-S, «lûvtl b noies et documents sur la nature et le traitement île la gùatleM l'graTelle urique, sur Toligurie, le diubèle insipide avee excèn ^lO. ITilppurie, la pimélorrhÉe, elc. 18 te,%
"T~ r BESPRËS. Dictlonn^re de médecine el dflf Fspenllqne médicale» et ehlFurgicnl««. compreiinntl f liiamé de la m^deciae et de la cbiror^ie, les IniliulioDS tli^ enllques de chaque maladie, la mÈdecine opératoire, les 4. Bucbemeiils, l'ocuUstiune, rudonlolechnie, \ea maladies il'oreilles IvtGCtrisaliaii, la matière mëdicale, les eaux minérolcs, et tU brmalalFe Gpécial pour chaque maladie. 5' idilton. Irte iagM ^BeiiU«. 1 yol. in-i, avec 9B0 llg. dans le texte el 3 earte&.Br. SS O.fl Ecart. 27 fr.SO; relié. 2ft ft3
XIBI^TI.. Leçons hdf l'anatomle pathologique des «a£^ triles, des Nal|»ingltes et des cancers de Tulérun^ t vol. in-8, avec 36 gravures dans le texte. 3 fr, sj
Mt( ( I M\r nnnnrt dr rlitmrBl« aniiiiopllqne, liaitiiit
Ji I a M r LirtAun. 1 ton ïpl. m-», t) (t.
EtI I \l I lin inael de medncliie opCr»(olr«.
U nhreuae» llg. itaiia le i.ctk. 16 Tr.
MAI Nil \ n luuri do r»rl dn» «ccnnrhA-
mmt-' 5 en «''deciiie et Aei fclSvci Mgcfr
ft ■ i. 'i" ! t I I 11 18 ivtc M3 graï. 7 fr.
^f'lAIt)^ Éh^mrula de patliologtti nllImrgIvalB, fu
A \ukiiïi niimt >■ de llDïtiiit {jrofessc.ur il<i Gliniigiie U U
Finull* iIb m il* ini «le Uuirage cooiplel en 6 ïolumes. itatMleuHdim cowplèleiaeutremiuiiH.n'iut parles D"Jji«aii(.
1 Éi». Dnsfnits, drLi.GtTS el Hobtelou», chirurgiens des l]6{>ltiiu.
fi ton* vol. gr. in-S, ïvw 795 figures daae le leiU. 82 fr.
PAGBTt»i|-Iau]CS).L«^i)Bdecllalqnecliini*clcale,tta(]qiMl
de l'Mglfllfijisr le docteur L.-H. Petit, et prècèSées d'une Inlnc
dur-liou de M, l« iirofïsaeur VBmNGDiL. t vol. grand inrS. 4 tr. PËAN. Leçon" ■>« «Hnlqoe cUrarBlcale, profCMnétiM A
1-hAldtià NalDl.I.vDia, •!« (S7(f â ISSQ. Tumti» Il ï IV, 3 virf.
in-M, 4Vi:r, llg. et pi. coloriées. CliBoue vol. sAnnrAmenl. fia I^, TuiueiiVïtVI.aiioées 188i-82, 1883-8i. a voi, iii-8. chor.. 35 fr. Le tome 1°' est époisé.
I<6ZZI (fi.). RlKniMl de l'art des accDDirhemonIs. 1 Vttl.
iii-8 (ïuu* praist).
niCllAHD. Prntliine Jonmaliër» de U vhlrnrKle. I vol,
gt, k-fi, avec Si'i lig. dans le teite. 3° èdit., g.uKin«iitèe ée otift-
pilrea îiiédjls de raulear, et revue par le D' J. CstirE. IG te. ROTTEKSTKIN. Traité d'aneslhésle chJrureleale, contenant
lï iJeecription et les applications de la mélliude ancâthèslqne da
VkVi. Bekt. ! Tot. in-8, a\ec figures. 10 fr,
ïSCUWElGOEIt. Leçons d'ophlhMlmnscopi», avec S plattrlra ,Ulh. et des ligures dans le leile. lu-S de U4 pages. 3 fr. Ôi SOELQERG- WELLS. Trait«^ pralli}ue des maladies des
yens, l fort vol. gr. la-8, avec ligures. 15 fr.
TElUtlER. ÉlémenlH de pathologie ehlrnpeicale générale.
i" fascicule : Lésioni Iraumatiquti et leurs conmlicalums. 1 vol. «1-8. 7 fr.
2" fasdcule : Cnmvlimtioni des lésions IraumnUqaes. Lésions inlUmmatoifa. 1 vol. la-S, 1888. s ft.
Le 31 el dernier fascicule parailn en ISH. TltUC Da traitement chlrurgleal de la péritonite.
*rr.
VinCHOW. Palhnlogle des tumeurs, cours professé a l'aiiivereiW de Berlin, traduit de l'allemaiiil par le docieur AnoNsson». Touic 1"', 1 ïol. gr. in-B, avec 1U6 lig. 12 fr.
Tome II, 1 TOl. gr. in-8, avec 74 flc. 12 fr
Touia III, I vol. gr, in-8, avec 4D ïig. 1-2 fr.
Teme IV (t fascicule], i vol. gr. in-8, avec ligarea. 4 fr. SI)
— Thérapeutique. Pharmacie, Hygiène.
i[ICHARDAT. Nouveau rormulairn maKistval, ptkh "■une Notice sur les liJijilaui Je IMrjs, de t'i^iifraliWB snr l'a, ,B formuler, suiïi il'uri l'iiVi= Mir k- i^iu.v iiiinÉrBles naturellM
^ulUdelles, d'un :i10>ju I ilirr..|M'i!i..|u,', ^k nuUoiis sur I'
WOi dAB CODlrepoi$ull^ l'i -m l'-^ -'''l'iji- 41 <li>naer aiil en lonnés et anit asphvxu'j, l!'-^'\ jN" .■,l.'ii..ri, revue. corrieÉe. 1 iu-lB, broché, 3 IV. ':^0 ; <:nu.,w. ■; ir. -. relié. * t
HJCHAnOAT el VIGNARDOU. Formul.iire v«térIoBlre, ■ tenant le mode d'adion, l'emploi et les doses des médleameol |4<eâlt. 1 yù\. iii-18, br. 3 fr. 50, cart. 4 fr., rel. 4 fr. SO {soasprai, pOCilABDAT. Kaunel de nuitière mÉdlmle, de Uién le comparée et de pharmacie. 3° Édition. 3
lUCHAnDAT. De la glycoaiiric on diabète aucr>
flrailement hjpénique. 1383, 2' Èdilion, 1 vol. ïranii in-S, st
^lOtes et documente sur la nature et le traiteuient de la gonltffi
ai gravalle urique, sur l'oligurie, le diabtte insipiiiB »' "
U'Urée, rhippnriB, la pimélorrliée, etc.
DDCHARDAT. Traité d'taygi^ne publique et privée, basii
Ibnr rttiulogle. I fort vol. gr.m-g. :t> édition, 1887. 13 K
^NILelUARTI\. Leçons élémentaires d'ta y gtëneprivéd
I vol- in-fS, avec fienrea. {Soui presie.) r
bRA.'SS-FARDEL. I^s eaux oiinfirales et les maladlal
K-vlirtuiiques. 1 vol. in-18. 2' «dilion, ISSu,
nCAIIlO [il.). Kanuel d'hydrotbôraplc Hulvi d'u
tatrncllon sur les bains de mer. 1 vol. io-IS, i° ^diliou
a fr. !
D. — Anatomie. Physiologie. Histologie,
iliAVOIMil. Tableaux an système nervenx. Deni grsndd ■'lableaus, avec ligures. "
làlN (Al.). Les sens et l'intelllgenee.
Wr SI. Gazelles. 1 vol. in-S.
JteTIAN (Charlton). Le f mtiiei rbomme et cbez les a
■due !e telle. 1882.
KLAURAriGË. Pbrstologie des exerelecs du eorps. Courl ■tount par l'insiiiut. S'édit. 1 vol. iN-B, cari. fi fr
uGltANÔE. L'hygièno de l'exerok-e chez les enlbnls e Iles Jenues sens. I vol. in-18, 1891),
^^m Ikû&AKOl?.. Ho l'iixcrclcc t^lir-s l'homme >iltili(>. i lii^M
^^B in-18 («nui pmse). ^Ê
^H LEVIU.AIF4. L'hygiène des névros GO. I vtil.ln-iaitntit^rHiiafl
^H BELZUNG. Annlomlc et ptavatologle anlmalpa. t fiu-t toH
^H in-8 AVK j2â gravures daii^ le itxir.. G (M
^H S£lVAUD (U.-J.l- Allas complet d'annloml* cliirnrulf^M
^H tapagraplilque, pouviint servir i)e r^om ni émeut a loiisTis m«
^^K vniKes d'auatoinic cniriirgiale, cumpose Je iu() jilauDluiti rçjt^H
^^K UDUiit ping de £00 gravures ilessidèea d'aprëa ualurQ par H, Bw^l
^^1 tt «vue i«tte eiplicatif. 1 fori lul. in-4. JH
^^P Prix ; lîg. noires, relu, 60 fr. — Ftg. colurMcs, rdJt, 12D^^H
^^ Tonles les pièces, dissËanées d*ns l'imphilh^âtre dei tiAplUt^H
ont ^ti leprodailes d'après nature par M. Bion, M rnsolle itrivMH
lur ncir.F par iei mËilIeurs artistes. ^|
EERNARD (Qniiile). Lepaiis sur Ioh propi4nte«i dea tiBMfl
vWnniw, avec 01 llg. dans le texte. I vai. in-X. 9fl^|
BEAHtrrEIN. Les «eus. 1 \ol. ia-S, avec Qg. 3' édit., eart. 6 flfl
BOWON-SAIVDlfRSON. FOSTEIt et Iin(JMX]K. Hanuel dn UfeM
Miluire de ptay^dologie, traduit de l'^inglaîs pair M. UoDtdi^l
Tjinuon. 1 vd. in-S, avec tS4 ngares dans le (exl«, 1S83. li ^M
¥&J!- ADBtomle des formes du corps hamafD, â Tutl^H
Hdi peintre» et des sculpteurs. 1 atlas in-folio Je Sa plaDcM^I
Prix : <l^. noires, 15 fr. — F\g. ^^oloriéeij, 30 flH
COHML ET RAÎSVIER. Hfannel d'hislalotcie palhalDRl4n^|
2' èjlLlion. S vul. ia-li, avec eombreuse; égares dfitii- le (elle. SO f^M
PERlUtift. Les ronclioDs dn cerTean. I vul. in-S, iimH
68 ligures. 10 kM
SEltieRlIE. Trail« éliïmeiilaire d'anatomie de rbmam^M
Aiiritomie dcacrinlive et di^seclion, avec aolionK d'ore»iiof|AiiM ^H
d'flni bryologie générales. Tome 1, Mamiet de VavipliUkMlTt, i toH
ïD-8 de 9!)0 pages s7ec 430 Heures en ooir «t en eouleurs iwe iH
lexle. 1890. n n
Le tome II complétant l'ouvrage [larallra en juin IHïiO. JH
LâGKAINIiE. Physiologie des eserciees du eorp«. t'Uil^l
»]890. 1 vol. la-'» curt. ft flH
LËÏDIG- Traite d'bistoiDgie comparée de l'hoBUue ^H dcH animaux. 1 fort vol. m-8, avec 200 ti{j;ures. '^^H
LONGET. l'railé de pbvsioloeie, à* édiliou, 3 vul. gr. ia-«| tvcc llgores. 3fi ftS
IIARF.Ï. Un monvcmcDl dans les ronction» de U v!«.|
Kl vul. iTi-8, avec ^00 ligures dans le texte. 10 ^jS
PftEYIiiH. ËlémentB de pbysEologle générale. Traduit dd . rdllcuiand par M. J. Socrï, 1 vol. in-S. 5 UJ^
^REreil. Pliysiologie spéciale de l'embiTan. Trnduit de l'allemand par il. le H' Wiei. 1 vol. in-S avec ligures et 9 jilanchet hora teiie. W fr.
— Physique. Ohiinie. Histoire naturelle.
^IGASSIZ. Do Teqièee et de<i clttsaillcallons en ««nlocie, |
1 ïnl, in-e. S tt. I
BEATIIELOT. L» synth^^-te chimique. 1 vol. ia-S Jolii Blblio ' (SrtjiH tnienti/iiiu» inl^rnfllionni*. 6' iMiL-, carl. G fr
':VEnTllRLDT. Lu révolnliun cliinUqne, Lavoisler. 1 vgU I I în-8. 6 fr.
COOKE BT SEBKELEV. I.es rh»ni pignons, avec lit) Hgarea 1 Aiins le telle, i vol. in-S. 4" édiiion, 6 fr,
[ ' DAHWIN. L«B réelle de corail, lear struclure c.t leur ilistribni' I Uoii, 1 vol. îD-S, avec 3 plaocbeâ bors tette, Iraduit de l'unuUia par H. Cosseral. S te.
piUBBËIi:. I«« réKiona invisibles du globo et des cspiit-cs rél«stPB. 1 vul. la-8 avec gravures, CarL 6 tr,
^ V - ! iiiij. Les âges do la pierre, i beau vol. gr. ia-8, ".■ 111,-ures daQB le luMe. 15 fp. '
il'. L'Age du bronze. 1 fort vol. in-B, avïc StO fini- :,■ (elle. 13 fr. '
nnnnci de physique médical», t vol. il ■ ;,;iirea dans le leile. T fr. |
t'Iilmle urganiqae élémenlaire. 5* ^dit. 1 vol. ■ liqurea, 3 fr. 1
I liîmi« inoFganiqne «It^mt^nlaîre. à' ëdit., 1 1 '...' iii-iï, avec ligures. b ie.
lll'j;|:i.i.l' .-il'lil^lCËH. Principes de bIolo|[le, Iradait de l'aii- .'!,!.: j<i; M. C. Gazelles. S vol. in-8. 20 fr.
JIiiM l 1 Lu physlographie, ïntrodDction à l'èlade de U nature, I t .!. ^u-H avec 133 Sgures dans le texte et S plitactiea tiora i.'M. i.is^. 8tr, J
l.l i:l:ii<.K Urigincs de la civilisation, £Ut primitif de l'iioninje \ tn iii'iif des sauvages moderoes, IradaK de l'^ugUts. 3* Mw I ti.-ri 1 sui, iu-8, avec lig. Broché, 45 îr. — Relié. 18 fr. ^
L,{'!:i>"i K. L'homme préhistorique. 2 vol. iu-S avec 32S grain... .!.,ii^ le le>te. 12 fr.
l'IMM 1' ). Traité pratique d'annlfse chimique quall- (:»M I' •*! quantitative, a l'us^ige des laboratoires de chimie. .1 12, 3° Ëdil., auRiueiitte d'aa tr;iité i'analase au cha- ■■■-m. a fr. 50
lillWËLl.. La chimie do laboralotro. 1 vol.
iCr.
,'.i.S (DE). Charles Darwin et ses prAeurseura
Ij.i-.. ...is. Elnde sur le transruriiiisnie. 1 vol. iii-a. (I fr. .
ÏULM'.-MN (L.). Dictionnaire afaréj^c des sciences jihfsl-
8UC» et uainrelles, revn {lar H. de V^ninNV. 1 volnme in-l» de I 30 pages, cartoaaé â l'aaglaise Sfr. |
— loin. — BIBLIOTHÈQUE D'HISTOIRE CONTEMPORAINE
Volumes in-iSa 3 îr.ao. — Volumes io-a à 3, 7 et iïtraofis. Carlonnage toile, aO c. eu plus par ïo!. în-IS, I fr. par ïOJ. Ui-8.
EUHOPE
SgM. Traduit de l'sllamjiDd f»r UUs Uoeqaat. 6 tdI. Id-s' . . Ù Ir.
FRANCE
llicioniK as LA HîvoLUtiOH rtuNi^AisE, par Carlslf. 3 toI. Îq-IS. U tH
LuRtïOLUTton FHAT<çMaE,pi.r//,t'ii™o<. lnil.ûi-lB.Nou».éMt. IflÛ j IlieroinJc ot l* HE3T*un*Tio». par de /iociaii. 1 lol. îfl-lS. ...
Sisruiui as du ass, p» Zoiu! flinne. 5 vol. io-H «
Hlsioini Di Huir ans (1S10-1B18), pu £liai Ai^nauU. 3 lol. în-S. t IlnraiiiEDU aicQHD iHPrniCIStï-lSTOI, pu rnxilEi Oilenl. 6 valoiiUa
La QmdBt'ni; isîO-'lgVl, pir Âoerl, 1 toÎ. ia-18. !.. ■
{Jl riAKCE poLiTiouB H BociALi, psi Asg. LnugtL 1 TOlumo ÎB-S. 1
Lua cuLOHics FiiAnsi]Bn, p» i>. Gaffarel. i roi. fn-3, V M. ï V.
L'axuHa'On caLanuu qi u Fkarci, élade «unamiqae, patitii|in M
R4"K'iipbTqus lur les éMUiBioisenU InDeil' d'autra-mar. put I.-LJt
laiieaau. I va!, in-tj kbii 19 csrlei hors ImlB MU.
U.T:u^usiE,pitcJ.-l.deLaneimn.liol.ia->lM.,Kaiieattteacoa]BaTf.ilt,
Biir la Cochhicliiiie, h Cambodge. l-Annam it h TanJti'M [médiilh DO-
1 vo]. rn-S, ï«0 5 osrtM bd cduLbur .'...'.... Il
L'Auifnta, p>F iV. WvM. 1 <o!. ia-K. t° édilioa. Oaimge oamoani fW'
L'e^fiBË u'Ann.u Et lks Aït^aui-tes, pur /. Silnettre'. 1 toL io-l» ANQIiETEIBBE
tlJSTOICLE aaiIVEHBE>lIHTAI.E DE L'AflOLETEnBC, DIPDIH 1770 JUBâO'* 1
pir «c 0. Canmoai i.siui]. 1 vol. Ja-B, traduit de l'aoglûi . . ,
Addo JDsqu'k ans jmiri, pur //. ReyHald. 'l toI. îd-IS. S- éi. .
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