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AVERTISSEMENT I)E L’AUTEUR
Dans cette seconde édition, j’ai fait un certain nombre d’additions sans rien modifier à l’ordre général adopté dans la première édition de cet ouvrage.
J’ai résumé les recherches récentes de MM. Andrews et Tait, de Babo et Soret, sur la constitution de l’ozone ; le lecteur verra qu’elles jettent beaucoup de lumière sur ce sujet intéressant. Le chapitre des problèmes a été augmenté d’un certain nombre de questions relatives à la solubilité des gaz, et j’ai fait suivre l’ouvrage de deux notes détaillées sur le passage du gaz à travers les corps poreux et les métaux et sur la dissociation des C6»rjt;5. Cette dernière note est un résumé des expériences et des idées de mon illustre maître, M. Sainte-Glaire Deville, sur l’un des points les plus élevés de la chimie théorique ; elle a été rédigée d’après les mémoires déjà publiés par lui depuis le jour où il a le premier appelé l’attention des savants sur cet important phénomène, et d’après un certain nombre de documents encore inédits qu’il a bien voulu me communiquer.
Je remercie mes collègues de l’accueil bienveillant qu’ils ont fait à mon livre et des critiques qu’ils m’ont adressées ; ils verront que leurs conseils m’ont été d’un utile secours pour la révision de la première édition.
Paris, ce G avril 1805.
NOTIONS PRÉLIMINAIRES
d. Phénomènes physiques et chimiques. — Les COrps matériels (jui nous entourent produisent sur nos sens des impressions variées, d’où résulte pour nous la connaissance de leurs propriétés. Ces propriétés éprouvent de nombreux changements, les uns temporaires, les autres permanents; les premiers sont désignés sous le nom de phénomènes physiques, les autres sont les phénomènes chimiques. Quelques exemples feront mieux comprendre ce qu’il faut entendre par ces dénominations.
Chauffons une barre de fer supposée primitivement à la température de zéro, nous verrons sa longueur augmenter à mesure que sa température s’élèvera; laissons-la refroidir jusqu’à la température de 0”, d’où elle est partie, nous la verrons se raccourcir peu à peu et revenir à sa longueur initiale. A ce moment, elle aura repris toutes les propriétés dont elle jouissait avant l’expérience. Supposons, au contraire, qu’on expose une barre de fer à l’air humide; on la verra peu à peu se rouiller, c’est-à-dire se recouvrir d’une couche terreuse brunâtre, qu’on appelle la rouille; au bout d’un temps suffisant, tout le fer aura disparu pour faire place à cette nouvelle matière. Ici le changement subi par le fer est profond et durable ; la rouille n’a, en effet, ni l’éclat, ni la dureté, ni la ténacité, ni la malléabilité du fer; elle est terne, friable, et de faibles compressions la réduisent en poussière. C’est là le type du phénomène chimique; le phénomène de la variation de longueur du fer avec la température est le type du phénomène physique.
Si 1 on examine avec attention les circonstances dans lesquelles le fer se transforme en rouille, on voit qu’il est nécessaire que ce métal se trouve
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au contact de l’eau et de l’un des éléments de l’air que nous apprendrons bientôt à connaître, l’oxygène. On peut d’ailleurs facilement démontrer par l’expérience l’existence du fer, de l’oxygène et de l’eau dans la rouille; par conséquent l’altération éprouvée par le fer tient à ce que la matière qui le compose peut s’unir à la matière d’autres corps au contact desquels il est placé. On peut donc définir le phénomène chimique : un phénomène qui se produit au contact des corps, et d’où résulte un changement profond et durable dans leurs propriétés. Le phénomène physique résulte, au contraire, de l’action des forces telles que la pesanteur, ou des agents impondérables (chaleur, électricité, lumière) sur les corps matériels. Ceux-ci ne peuvent donc éprouver aucun changement appréciable dans leur composition intime.
La chimie a surtout pour but d’étudier les phénomènes chimiques ; mais il nous sera facile tout à l’heure de mieux préciser l’ohjet et l’étendue de cette science.
2. Corps simples^ corps composés. — 11 existe des corps simples, c’està-dire des corps dont on n’a pu jusqu’ici retirer qu’une seule espèce de matière ; tels sont le fer, le mercure, etc. Ces corps, au nombre de 64 connus aujourd’hui, forment en s’unissant entre eux, deux à deux, trois à trois, les nombreux corps composés répandus sur notre globe. On peut, par une expérience bien simple, mettre en évidence l’existence de corps composés. On introduit dans un petit tube de verre fermé à l’une de ses extrémités une poussière rouge, qu’on pourrait appeler r(;wi7/e de mercure, puisqu’elle se forme à la surface de ce métal quand on le chauffe au contact de l’air, mais que l’on désigne aujour- ' d’hui sous le nom à'oxyde de mercure. On chaulfe assez fortement le tube de verre sur des charbons ardents (/i^. 1), et l’on voit bientôt se déposer sur les parois supérieures et froides du tube desgoutleleltosde mercure métallique. On constate également que l’air contenu primitivement dans le tube est remplacé par un gaz jouissant de la singulière propriété de rallumer, avec une petite explosion, une allumette présentant seulement quelques points en ignilion. Si l’on continue l’expérience un temps suffisant, l’oxyde de mercure disparaît complètement, en se résolvant dans les
Fig. 1.
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deux matières dont nous venons de parler. L’oxyde de mercure est donc un corps composé. Si, au contraire, nous prenons le mercure, il nous sera impossible, à quelque épreuve que nous le soumettions, d’en tirer deux ou plusieurs matières; nous pourrons bien l’altérer au contact des autres substances, mais seulement en lui ajoutant quelque chose ou, comme on dit, en le combinant à d’autres corps. Mais alors le poids du mercure aura augmenté du poids des corps qui se sont combinés à sa propre matière.
Nous reconnaîtrons donc le corps composé à ce caractère, qu’il est possible d’en retirer deux ou plusieurs matières distinctes dont la somme des poids représente le poids de la substance primitive. Nous reconnaîtrons le corps simple à l’impossibilité où l’on est, dans l’état actuel de la science, de modifier ses propriétés d’une manière profonde sans lui ajouter quelque chose, c’est-à-dire sans augmenter son poids.
3. But de la chimie. — Le but de la chimie est donc l’étude des corps simples et des combinaisons qu’ils forment entre eux. Cette étude se compose de deux parties distinctes : la première, purement physique, comprend la description des propriétés extérieures, couleur, éclat, densité, etc.; elle donne, en quelque sorte, le signalement du corps que l’on étudie; la seconde, bien plus étendue, fait connaître les réactions mutuelles des corps simples ou composés : elle constitue la chimie proprement dite.
4-. Constitution des corps; cohésion, affinité. — Les COrps matériels peuvent toujours être divisés en un certain nombre de parties; c’est en cela que consiste cette propriété générale connue sous le nom de divisibilité de la matière. Théoriquement, il semble que la matière doive être indéfiniment divisible, puisque, si petit que soit un corps, nous pouvons, par la pensée, le supposer divisé en deux ou plusieurs parties; mais l’expérience nous conduit à une conclusion tout opposée ; il est impossible, en eftet, d’expliquer la plupart des lois qui régissent la matière, et notamment les lois des combinaisons chimiques, à moins d’admettre la matière indivisible au delà d’un certain terme. Les petits corps insécables dont on est conduit ainsi à admettre l’existence, ont reçu le nom ^'atomes ou de molécules; quoique leurs dimensions soient finies, leur degré de petitesse est tel, qu’ils échappent à nos regards armés des instruments de grossissement les plus puissants. Les corps matériels sont supposés formés par la réunion de molécules situées à de petites distances les unes des autres, et laissant, par conséquent, entre elles des intervalles interniüléculaires désignés sous le nom do pores. Cette manière d’envisager la constitution des corps permet d’expliquer facilement les propriétés générales de la matière, telles que l’élasticité, la compressibilité, etc. Dans les solides, les atomes sont maintenus dans leurs positions respec-
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tives par une force particulière, qu’on appelle la cohésion. C’est l’effet de cette force que l’on a à vaincre quand on rompt un corps solide ou quand on le réduit en poussière. Mais, quel que soit le degré de division auquel on arrive par la pulvérisation, chaque grain de poussière, si impalpable qu’il soit, n’en possède pas moins la composition du corps tout entier. On comprend donc qu’il serait possible, à la rigueur, en pulvérisant de l’oxyde de mercure, d’arriver à détruire toute cohésion, à séparer, en un mot, les molécules les unes des autres. Mais chacune de ces molécules serait encore composée de deux corps différents, réunis entre eux par une force qui ne peut être vaincue de la même manière que la cohésion et que l’on appelle affinité. L’affinité est donc la force qui lie entre elles les molécules des corps simples pour en former des molécules composées que la cohésion réunit, à son tour, dans les corps solides. Dans le fer, la cohésion exerce seule son effet; dans le marbre, la cohésion réunit des molécules composées similaires, formées chacune d’une molécule de carbone, d’une de calcium et de trois d’oxygène.
DE LV COHÉSION. — CAUSES QUI LA FONT VARIER. — SES EFFETS
5. Influence de la chaleur et des chocs. — La chaleur décompose un grand nombre de corps composés, c’est-à-dire que, sous son influence, les atomes qui les constituent se groupent entre eux pour former des composés plus simples et plus stables dans les conditions de l’expérience. D’autres, au contraire, n’éprouvent aucun changement dans leur composition, leur état physique seul se trouve modifié. S’ils sont solides, la chaleur les fait passer à l’état liquide ou môme à l’état de vapeurs, en détruisant totalement la cohésion de leurs molécules; mais avant d’arriver à ce terme, la force de cohésion doit naturellement se trouver modifiée, elle diminue sensiblement à mesure qu’on approche du point de liquéfaction, et certains corps solides passent même par un état intermédiaire, l’état pâteux, avant de devenir liquides; tels sont les corps gras et les résines. La chaleur, en changeant l’arrangement des molécules dans les corps simples, modifie également leur cohésion. Ainsi le phosphore, chauffé pendant plusieurs jours à une température comprise entre 230“ et 250“, passe de l’état liquide, où sa cohésion est nulle, à l’état d’une masse solide rouge, très-dilférente au premier abord du phosphore ordinaire, surtout au point de vue de sa combustibilité. On sait, en effet, que le phosphore ordinaire est le type du corps facilement infiammablc, le phosphore rouge ne l’est que difficilement. Le soufre nous présentera des phénomènes analogues.
Les chocs modifient profondément la cohésion; on en trouve un exemple remarquable dans les changemenls de structure et de ténacité éprou-
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vés par le fer soumis à des ébranlements réitérés. Les essieux des voitures récemment forgés offrent, quand on les brise immédiatement, une cassure lamellaire, ils présentent au contraire une cassure semblable
k celle que présente le sucre, quand ils ont servi pendant longtemps : ee changement dans la texture du fer correspond k une diminution considérable dans sa ténacité et dans sa résistance à la rupture; aussi l’essieu qui sert depuis longtemps peut-il se rompre sous un effort bien plus petit que celui qu’il pouvait supporter k l’origine. C’est pour cette raison que les ponts suspendus en fil de fer perdent de leur solidité avec le temps, sous l’influence des mouvements oscillatoires du tablier qu’ils supportent.
6. Force de dissolution. — Beaucoup de corps mis en présence de li-
quides convenables s’y dissolvent comme le sucre se dissout dans l’eau; les molécules du solide se trouvent alors également réparties dans toute la masse du liquide ; leur force de cohésion a donc été vaincue par cette force nouvelle, que nous désignons sous le nom de force dissolvante. Un litre d’eau ou d’un autre liquide ne peut, k une température donnée, dissoudre qu’un poids déterminé d’une substance soluble, quel que soit le temps du contact; le liquide est alors Nous nous contenterons
pour l’instant d’indiquer l’existence de cette force, dont les effets seront étudiés avec plus de détail à propos des sels.
7. Cristallisation. — Lorsque la force qui a détruit complètement la cohésion cesse d’agir, en général, les molécules se groupent de nouveau et forment des solides convexes terminés par des faces planes et de forme géométrique régulière, qu’on désigne sous le nom de cristaux. Ce passage de l’état liquide ou gazeux k l’état solide est appelé cristallisation.
8. Divers modes de cristallisation. — 1° Par fusion. — Si on laisse refroidir lentement une substance fondue, il se forme dans le sein de la masse liquide, sur les parois du vase qui la contient et k la surface, des cristaux souvent très-nets et très-volumineux, que l’on met en évidence en faisant écouler, k un moment donné, le liquide intérieur. Pour cela, quand on juge que la partie solidifiée est suflisantc, on perce la surface de deux ouvertures : l’une pour l’écoulement du liquide, l’autre pour la rentrée de l’air qui doit prendre la place du fluide écoulé.
On fait d’ordinaire l’expérience sur le soufre ou sur le bismuth; dans ce dernier cas, on perce les deux trous dans la couche supérieure au moyen d’un fer rougi.
2“ Par sublimation. — Certains corps, comme l’arsenic, passent, sans fondre, de l’état solide k l’état de vapeurs ; le refroidissement lent de ces vapeurs détermine la cristallisation. On fait l’expérience sur l’arscnic ; on introduit une certaine quantité de ce corps dans une cornue de terre, de manière k la remplir au quart au plus. On chaufle sur des charbons ardents le fond de la cornue, l’arsenic se réduit en vapeurs qui vont
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se condenser sur les parois supérieures et clans le col de la cornue, et y forment une abondante cristallisation. On laisse refroidir la cornue et on la brise de manière à séparer le fond de la partie supérieure, où sont les cristaux.
On donne le nom de sublimation à ce passage direct de l’état solide à l’état de vapeurs ; de là le nom que porte cette méthode que l’on emploie pour obtenir un assez grand nombre de substances à l’état de cristaux. Ex. : sel ammoniac, camphre, bicblorure de mercure.
3° Par dissolution. — Les matières solubles dans un liquide s’y dissolvent plus rapidement quand le liquide est chaud que lorsqu’il est froid ; très-souvent même la quantité de matière dissoute est d’autant plus considérable que la température de dissolution est plus élevée. Dans ce cas, le refroidissement du liquide saturé du sel à une température élevée amenant nécessairement le dépôt d’une partie de la matière, celle-ci se dépose sur les parois du vase, en cristaux d’autant plus volumineux que le refroidissement a été plus lent. La plupart des sels solubles dans l’eau peuvent y cristalliser de cette façon; mais il en est quelques-uns, comme le sel de cuisine ou sel marin, qui sont aussi solubles à froid qu’à chaud ;
on ne les obtient cristallisés que par l’évaporation d’une portion du li-
quide préalablement saturé de sel. C’est de cette manière que, dans les pays chauds, on retire le sel marin de l’eau de la mer. La première méthode est connue sous le nom de méthode par refroidissement., la seconde sous le nom de méthode par évaporation.
On doit à Ebelmen une application très-remarquable de la méthode par évaporation à la reproduction d’un certain nombre de minéraux cristallisés. Il dissolvait dans l’acide borique fondu, un oxyde tel que l’alumine et évaporait l’acide borique en soumettant le mélange à la chaleur continue et intense d’un four à porcelaine; l’alumine se déposait alors peu à peu de sa dissolution en cristaux identiques à ceux de l'alumine naturelle ou corindon. L’alumine mélangée à une proportion convenable de magnésie donne dans les mêmes circonstances le rubis spinelle qui est une combinaison cristallisée d’alumine et de magnésie.
9. Hi^stèmes cristallins. — Chaque coi'ps, en cristallisant, affecte une ou plusieurs formes régulières qui lui sont particulières ; la connaissance de ces formes est du plus haut intérêt pour le chimiste, parce qu’elle suffit souvent, à elle seule, pour caractériser un corps. Nous ne pouvons traiter ici ce sujet que d’une manière très-sommaire, renvoyant pour plus de détails aux traités de minéralogie.
Les cristaux d’un même corps ne sont pas tous identiques, mais ils peuvent se rattacher à une forme type, dont ils dérivent tous par des modifications simples, réglées par la loi de symétrie de Haüy, qui peut s’énoncer ainsi : Une modification effectuée sur Vune des parties d’un cristal
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doit affecter de la même manière toutes les parties identiques de ce cristal. Un exemple fera suffisamment comprendre l’application de cette loi. Supposons d’abord un cube {fig. 2); on peut le modifier en remplaçant un sommet par une facette triangulaire abc.
Cette facette, devant également affecter les parties identiques du cristal, devra être egalement inclinée sur les trois faces du cube qui se coupent au point A ; de plus, les huit sommets du cube étant identiques, nous devrons retrouver cette môme facette à la place de chacun de ces sommets. Le solide ainsi obtenu n’est donc plus un cube, c’est un cubo-octaèdre, mais on dit qu’il appartient au système cubique. On entend, en effet, sous cette dénomination, l'ensemble des formes qui peuvent dériver du cube par des modifications symétriques.
On sait, depuis Haüy, que toutes les formes cristallines sont comprises dans six systèmes cristallins, qui sont :
U Le système du cube;
S'" Le système du prisme droit à base carrée ;
3° Le système du prisme droit à base rectangle ;
4° Le système du prisme hexagonal régulier ou système rhomhoédrique;
ë"* Le système du prisme oblique à base rectangle ;
6° Le système du prisme oblique à base de parallélogramme.
Les cristaux ne sont pas tout à fait des solides géométriquement réguliers; il est facile de montrer qu’il n’en peut être ainsi dans la nature et d’assigner la différence qui existe entre la forme véritable d’un cristal et la forme régulière.
Supposons pour un instant un cristal ayant la forme du cubo-octaèdre, que nous avons obtenu en remplaçant les huit sommets du cube par des faceUes triangulaires. Dans ce solide supposé régulier, les angles formés par les faces correspondantes sont égaux entre eux, et de plus, les dimensions des faces sont les mêmes. Mettons ce cristal, que nous supposerons être de l’alun, dans une dissolulion concentrée de ce sel, nous le verrons augmenter de dimensions; les nouvelles faces seront toujours parallèles aux anciennes, mais l’épaisseur du dépôt ne sera pas la môme dans tous les sens, puisque la face sur laquelle le cristal est posé ne participe pas au développement des autres parties. Le solide ainsi accru cesse d’ôtre un solide géométrique régulier, mais il conserve néanmoins les mômes inclinaisons de faces que ce solide. Ce que nous venons de dire suffit évidemment poumons faire comprendre que les cristaux naturels ou artifi-
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ciels ne peuvent présenter à la fois la régularité dans les dimensions et dans les inclinaisons ; cetle dernière se retrouve seule dans le cristal et permet de remonter à la forme typique régulière dont le cristal dérive. Ainsi dans le cubo-octaèdre, les petits triangles qui remplacent les sommets du cube, pas plus que les octogones formés par les faces du cube, ne sont égaux entre eux, mais les inclinaisons des facettes sur les trois plans du solide primitif sont toutes égales : les faces du solide primitif sont également rectangulaires deux à deux. Un cristal qui remplit ces conditions appartient au système cubique; il est facile en effet de démontrer quTm solide analogue dérivant du prisme droit à base carrée, par exemple, ne posséderait pas les mêmes propriétés, et de voir en quoi
il différerait du cubo-octaèdre- régulier. On peut supposer {fig. 3) que le sommet A du prisme soit remplacé par une face triangulaire; mais cette face abc^ également inclinée sur les deux faces verticales du prisme, ne s’inclinera point de la même manière sur la base supérieure. En effet, des trois arêtes partant du point A, les deux horizontales sont égales, la verticale a une valeur différente. La pyramide kabc n’est donc plus régulière; les côtés A^, ka et kc seront respectivement proportionnels aux côtés correspondants du prisme. Chaque sommet sera remplacé par une facette analogue; seulement, des vingt-quatre angles dièdres correspondant aux arêtes analogues de «è, ac, bc, seize seront égaux entre eux ; les huit autres seront également égaux entre eux, mais ils seront différents des premiers.
Ce que nous venons de dire montre que la mesure des angles suffit à elle seule pour établir le type auquel il convient de rapporter un cristal, lors même que le développement exagéré de certaines parties semblerait l’cn éloigner.
tO. lia cristallisation est un moyen tic purifier les corps. — On fait en général cristalliser les diverses substances solides que l’on emploie dans les arts chimiques, parce que cette opération les débarrasse de la majeure partie des substances étrangères qu’elles peuvent contenir. Ainsi, par exemple, le salpêtre brut (azotate de potasse impur) livré aux raffineurs contient une notable proportion de sel marin que l’on sépare de l’azotate en dissolvant le mélange dans l’eau bouillante. Le salpêtre, bien moins soluble à froid qu’à chaud, cristallise par refroidissement, le sel marin à peu près également soluble à toutes les températures reste dans
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la liqueur qui porte le nom à.'eo.u mère. Toutefois cette première cristallisation ne donne pas du salpêtre absolument pur, parce que les diverses couches de molécules dont l’ensemble constitue le cristal, emprisonnent une petite quantité du liquide où se sont formés les cristaux. Ce liquide, ou eau d’interposition^ contient naturellement du sel marin, et plus généralement toutes les substances étrangères mélangées au produit principal. Mais on voit qu’une nouvelle* cristallisation dans l’eau pure permettra d’obtenir des cristaux beaucoup plus purs, puisque la petite quantité de matières étrangères qu’ils contiennent se répandra dans tout le liquide où s’effectue la cristallisation; on devra agiter le liquide pendant toute la durée de la cristallisation, afin d’empêcher la production de cristaux volumineux qui retiennent toujours proportionnellement plus d’eau d’interposition que le^petits. Toutefois la cristallisation ne peut séparer les corps isomorphes.
11. Isomorphisme. — Deux corps sont dits isomorphes lorsque, présentant la même forme cristalline, ils peuvent cristalliser ensemble en toutes proportions. Les corps isomorphes composés ont une composition chimique analogue.
Nous pouvons citer comme exemple l’alun ordinaire (35) et l’alun de chrome qui, isolément, cristallisent dans le système cubique, et dont les compositions chimiques sont les mêmes; dans le second seulement, l’oxyde de chrome tient la place de l’alumine que contient le premier. Si l’on mélange en effet des dissolutions d’alun ordinaire et d’alun de chrome, on n’obtiendra qu’une seule espèce de cristaux cubiques, qui contiendront à la fois de l’alumine et de l’oxyde de chrome, dans des proportions quelconques. La composition générale de cet alun mixte sera la même que celle de l’alun ordinaire; seulement un certain nombre de molécules d’alun ordinaire seront remplacées par le même nombre de molécules d’alun de chrome.
Le sel marin et l’alun cristallisent tous deux dans le système cubique; mais si l’on mélange deux dissolutions de ces corps, on obtiendra par évaporation deux espèces de cristaux cubiques : les uns formés exclusivement de sel marin, les autres d’alun. Ces deux corps ne sont donc pas isomorphes, quoiqu’ils aient la même forme cristalline. On voit donc que l’isomorphisme suppose non-seulement l’identité des formes, mais aussi la même fonction chimique, c’est-à-dire la possibilité de se remplacer, molécule à molécule, dans des composés, sans qu’il en résulte de changement essentiel dans leurs propriétés.
La découverte de V isomorphisme est due à Mitscherlicb; elle est ressortie de l’étude des phosphates et des arséniates naturels, que l’on trouve associés dans la nature en toutes proportions, et dont les composilions singulières et compliquées en apparence formaient autant
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d’exceptions aux lois simples qui régissent le mode d’union des corps.
12. Oimorphismc. — Un même corps peut affecter deux formes cristallines incompatibles, c’est-à-dire apparlcnant à des systèmes différents. C’est en cela que consiste le dimorphisme.
Le carbonate de chaux est dans ce cas. On le trouve en Islande sous forme de rhomboèdres volumineux, mais il peut aussi affecLer la forme de prismes droits à base rectangle. Il constitue alors la variété connue sous le nom ^'arrogonite.
Le soufre fondu cristallise en prismes obliques à base carrée ; par évaporation dans le sulfure de carbone, on l’obtient en octaèdres dérivant du prisme droit à base rectangle.
13. Polymorphisme. — H y a même des substances qui sont polymorphes. Tel est l’oxyde de titane, qui cristallise sous trois formes incompatibles, c’est-à-dire appartenant à trois systèmes cristallins différents ; quelquefois on entend aussi, sous cette dénomination, la propriété que possède un corps d’affecter plusieurs états moléculaires différents, qu’il soit ou non cristallisé sous chacun de ces états.
Le soufre serait alors le type du corps polymorphe; on connaît deux espèces differentes de cristaux de soufre, auxquelles il faut joindre le soufre mou et élastique, le soufre insoluble, etc.
Le nombre des substances dimorphes ou polymorphes est fort limité : ainsi, sur les 650 à 700 espèces minérales cristallisées actuellement connues, une vingtaine au plus sont dimorphes, une seule serait polymorphe; le nombre des sels dimorphes est peut-être encore plus restreint, de sorte que l’on peut toujours considérer la forme cristalline comme l’un des caractères les plus essentiels des diverses substances chimiques.
AFFIMTÉ. — SES CARACTÈRES. — CIRCONSTAXCES QUI LA MODIFIENT
14. Affinité. — Nous avons défini l’affinité : la force qui réunit dans les corps composés les molécules dissemblables ; nous allons successivement examiner les conditions dans lesquelles cetle force agit, les phénomènes qui accompagnent sa manifestation et les circonstances principales qui la modifient.
15. Ei’affinité ne s^exerce qu’au contact. — Nous voyons bien rarement deux corps solides se combiner entre eux; le contact de leurs molécules, si parfait qu’il nous paraisse, est toujours insuffisant; mais si l’un des corps est liquide, la combinaison peut avoir lieu. Ainsi le soufre et le cuivre solides sont sans action l’un sur l’aulre; mais, si l’on chauffe dans un matras de verre à fond plat un mélange inlime de 2 parties de cuivre en planures et de 1 partie de soufre en fleur, le soufre fond et bientôt la matière mélangée devient incandescente dans toute sa masse.
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Après la réaction, il semble que le soufre et le cuivre aient disparu, mais ils sont remplacés par une substance noire qui les contient tous les deux. La combinaison s’effectue encore plus facilement entre deux corps liquides ; on le conçoit sans peine, puisque l’affinité n’a pas h vaincre dans ce cas la cohésion des molécules. Ün peut mettre en évidence la nécessité du contact dans l’acte de la combinaison, en plongeant dans une dissolution de baryte, contenue dans un verre à pied, une baguette imprégnée d’acide sulfurique; dès que le contact des deux corps a lieu, on voit à l’instant même le liquide se troubler; il s’y produit en effet une poussière ténue, qu’on appelle ordinairement précipité, qui est formée parla combinaison de l’acide sulfurique et de la baiyte. Mais, si petite que soit la distance de l’extrémité de la baguette et de la surface de la dissolution de baryte, celle-ci conserve sa transparence.
Deux corps à l’état gazeux peuvent aussi se combiner; mais il faut alors que la force répulsive qui tient à distance les molécules des gaz soit détruite par l’affinité. De là un obstacle à l’action de cette force; c’est ce qui explique pourquoi une chaleur intense, en faisant passer les corps à l’état gazeux, détruit, en général, la combinaison (21). Des divers états que peut affecter la matière, l’état liquide est donc le plus favorable à la manifestation de l’affinité.
16. Quand deux corps se combinent^ il y a, en g'énéral, désagrément de chaleur, de lumière et d’électricité. — L’cxpériencc dc la Combinaison du soufre et du cuivre (15) met en évidence le dégagement de chaleur et de lumière qui se produit au moment de l’union des corps; on peut encore en donner beaucoup d’autres preuves ; il nous suffira de faire remarquer que l’acte de la combustion des divers charbons ou du bois dans nos foyers, à l’aide duquel nous produisons la chaleur, utilisée par l’homme de tant de manières différentes, est le résultat de la combinaison du carbone contenu dans ces matières, avec l’un des éléments de l’air, l’oxygène, dont le nom et la propriété principale ont déjà été indiqués plus haut (2).
Le phénomène de la combustion de l’huile ou du gaz est également un phénomène de combinaison; c’est à lui que nous devons la lumière qui nous éclaire pendant la nuit. Les piles électriques sont, comme on le sait, des sources puissantes d’électricité; elles doivent également leur action aux phénomènes chimiques qui se produisent dans leur intérieur.
Li’affinité s’exerce de préférence entre les corps les plus «Ussem-
blabies. — Nous jugeons de l’énergie de l’affinité qui réunit deux corps par l’intensité des phénomènes calorifiques et lumineux ou électriques qui accompagnent leur union; si maintenant nous mettons les corps en contact dans des conditions telles qu’ils puissent réagir, nous verrons que leur combinaison dégage d’autant plus de chaleur, par exemple,
NOTIONS PRÉLIMINAIRES
que leurs propriétés seront plus différentes. Le cuivre et l’argent peuvent être fondus ensemble sans qu’il en résulte à aucun moment un dégagement de chaleur sensible; le soufre, essentiellement diflerent par toutes ses propriétés des métaux, se combine avec eux, ainsi que nous l’avons déjà vu, en produisant beaucoup de chaleur et de lumière.
18. Le composé a ordinairement des propriétés bien différentes de celles des composants. — La rouille ne possède évidemment aucune des propriétés caractéristiques du fer, de l’oxygène et de l’eau qu’elle contient; le charbon et le soufre sont solides, sans odeur sensible; de leur combinaison résulte un liquide très-fluide, très-volatil et d’une odeur repoussante, connu sous le nom de sulfure de carbone. Le sel marin est formé par la combinaison d’un gaz verdâtre, doué d’une odeur suffocante et très-dangereux à respirer (le chlore), .et d’un métal (le sodium) blanc comme l’argent, quand il est récemment fondu, mais que l’air ou l’eau altèrent avec une extrême facilité, en donnant naissance à un produit très-caustique, pouvant ronger énergiquement les chairs; néanmoins le sel marin ne présente aucune de ces fâcheuses propriétés; il est même
' employé, comme on le sait, chez tous les peuples de la terre, comme l’assaisonnement indispensable de la plupart des aliments.
19. L’affinité s’ exerce entre des quantités déterminées de matière.
— La combinaison du plomb et du soufre peut nous servir d’exemple : si l’on chauffe ensemble dans un matras, ou mieux dans un petit creuset, 13 parties de plomb et 2 parties de soufre, l’union des deux corps a lieu avec dégagement de chaleur; le creuset contient alors du sulfure de plomb ou galène^ différent par toutes ses propriétés du soufre et du plomb. 11 ne reste plus alors ni soufre ni plomb. Si l’on avait mis une plus grande quantité de soufre, 3 parties, par exemple, pour 13 de plomb, 1 partie du soufre se serait volatilisée pendant la réaction, 2 seulement se seraient combinées au plomb. Inversement, si l’on chauffait ensemble 2 parties de soufre et 20 parties de plomb par exemple, la réaction aurait encore lieu ; mais en laissant refroidir lentement la matière formée, on trouverait au fond du creuset les 7 parties de plomb en excès réunies en une seule masse (culot). Le sulfure de plomb résultant de l’union des 2 parties de soufre et des 1 3 de plomb, étant plus léger,se serait solidifié audessus. Toutefois il ne faut pas croire que deux corps ne puissent jamais s’unir que dans une seule proportion; l’azote et l’oxygène peuvent se combiner dans cinq proportions différentes; mais ce qu’il faut bien comprendre, c’est que les cinq corjis qui résultent de cette action réciproque, bien distincts les uns des autres par l’ensemble de leurs propriétés, ont tous une composition particulière bien définie, qu’il nous est absolument impossible de faire varier, dans quelques circonstances que nous les produisions. Ce fait général, établi seulement depuis le commencement du
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siècle, suiToiit par Proust, est ordinairement connu sous le nom de loi des proportions définies.
20. Distiuctiou entre le mélange et la combinaison. — Il est facile maintenant d’établir une distinction bien nette entre le mélange et la combinaison. Dans le mélange, les proportions sont nécessairement quelconques, et de plus les corps y conservent leurs propriétés essentielles. Supposons en etlet qu’on soit parvenu à broyer ensemble du soufre et du cuivre, de manière à obtenir une poussière impalpable dans laquelle l’œil ne distingue plus les fragments des deux corps, il nous sera toujours possible de mettre chacun d’eux en évidence, soit à l’aide d’un microscope suffisamment puissant, soit, dans le cas particulier qui nous occupe, par des dissolvants appropriés; le sulfure de carbone, par exemple, dissoudra tout le soufre et laissera le cuivre divisé. Il n’en serait plus de même, si l’on avait une combinaison de soufre et de cuivre; le microscope le plus puissant n’y montrerait rien d’hétérogène, et le sulfure de carbone ne dissoudrait plus trace du soufre qui y est contenu.
21. Circonstances qui modifient Fafiinité. — L’affinité peut être modifiée par un certain nombre de circonstances, dont les principales sont : la chaleur^ la lumière, Vélectricité, la compression et le choc, la pression, V action de présence, Vétat naissant et Vinfïuence de la masse.
1° Influence de la chaleur. — La chaleur détermine dans beaucoup de cas la combinaison des corps. On prend un mélange formé de 2 volumes d’hydrogène et 1 volume d’oxygène, contenu dans un flacon résistant à ouverture étroite; en approchant le goulot du flacon d’une bougie enflammée, on détermine la combinaison des deux gaz, d’où résulte une production de vapeur d’eau. On voit alors une flamme pâle sortir du goulot et une détonation, semblable à celle d’un coup de pistolet, se fait entendre. Il faut prendre la précaution, quand on fait cette expérience, d’envelopper le flacon d’un linge humide très-épais destiné à arrêter les éclats du verre, si l’appareil venait à se briser.
Mais une chaleur trop forte détruit en général l’affinité : ainsi l’eau est décomposée en hydrogène et oxygène à la température élevée à laquelle le platine commence à se ramollir. Ce fait, établi pour la première fois par M. Grove, peut facilement se constater en coulant lentement du platine fondu dans un vase en fonte conlenant de l’eau; on voit alors se dégager de l’eau et, au contact du platine incandescent, des bulles de gaz ; on reconnaît qu’elles sont formées par un mélange d’hydrogène et d’oxygène; en en approchant une allumette enflammée, elles prennent feu avec explosion.
Le mercure chauffé au contact de l’air, à une température voisine de l’ébullition, se combine avec l’oxygène de l’air. Si l’on chaufle la poudre rouge qui résulte de la combinaison à une tempéraluie
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plus élevée, on la décompose et on régénère le mercure et l’oxygène.
2" Influence de la lumière. — La lumière détermine la combinaison d’un mélange, à volumes égaux, de chlore et d’hydrogène; à la lumière diffuse, l’union des deux corps est lente; elle est au conlraire instantanée à la lumière solaire directe. L’art du photographe repose, au contraire, sur la singulière propriété possédée par la lumière de décomposer certains sels, et notamment les sels d’argent.
3" Influence de V électricité . — Dans une éprouvette graduée {ficj. 4), dont les parois sont traversées par deux fils de platine ayant leurs extrémités en regard , on introduit sur la cuve à mercure un mélange formé de 2 volumes d’hydrogène et de 1 volume d’oxygène; puis on fait passer l’étincelle électrique à travers le mélange; il se produit une explosion, le mercure s’abaisse d’abord, puis il remonte et remplit l’éprouvette, on voit alors les parois primitivement sèches de l’éprouvette ruisseler d’humidité. La combinaison des deux gaz a en effet formé de l’eau.
Si, au conlraire, on fait passer dans le meme tube, rempli de gaz ammoniac, une série continue d’étincelles, on voit le volume du gaz augmenter peu à peu jusqu’<à devenir double ; à ce moment il ne reste plus dans l’éprouvette qu’un mélange d’azote et d’hydrogène, qui sont les éléments du gaz ammoniac.
Le courant de la pile est l’un des moyens de décomposition les plus puissants que nous connaissions. Davy a décomposé pour la première fois la potasse et la soude, en faisant traverser ccs corps par un courant énergique. Aujourd’hui, à l’aide de la pile, nous décomposons un grand nombre de sels, et nous forçons, par exemple, les métaux qu’ils contiennent à se déposer sur des objets métalliques, en couches d’épaisseur quelconque, sans altérer leur relief général. La galvanoplastie, la dorure et l’argenture sont fondées sur celte importante propriété.
4° Inftuence de la compression et du choc. — La compression et le choc déterminent souvent des réactions chimiques, mais notamment la décomposition instantanée de certains corps, peu slables sous rinfluencc delà
chaleur, comme l’iodure d’azote; on doit supposer que la compression et le choc n’agissent que par la chaleur qu’ils dévcloppcnl. On en trouve une preuve dans le fait suivant. Un mélange d’hydrogène et d’oxygène comprimé brusquement dans un briquet à air détone avec violence. On sait que l’expérience sur l’air échauffe ce gaz au point de lui faire enflammer l’amadou ; comme il suffit de porter le mélange d’hydrogène
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et croxygèneàla température de 300“ pour en déterminer l’explosion, on comprend que la compression ait produit cette élévation de température. Pour montrer d’ailleurs que le rapprochement des molécules n’a eu aucune paît dans l’acte de la combinaison, Aimé fit descendre le mélange d’hydrogène et d’oxygène dans la mer, à des profondeurs telles qu’il supportait une pression de plusieurs centaines d’atmosphères ; cependant la combinaison n’eut pas lieu, parce que la chaleur dégagée par la compression se dissipant au contact de l’eau à mesure qu’elle se produisait, la température du mélange ne pouvait s’élever.
0° Influence de la pression. — L’expérience de Hall, savant anglais du siècle dernier, démontre l’influence de cette cause, qui n’agit d’ailleurs que dans un très-petit nombre de cas. On sait que la craie chauffée au rouge se décompose en gaz acide carbonique qui se dégage, et en ehaux vive qui reste comme résidu de l’opération; mais si l’on fait l’expérience en renfermant la craie dans un canon de fusil clos hermétiquement par un bouchon k vis, la craie fond et, en refroidissant, cristallise et reproduit le marbre h
On effectue aujourd’hui beaucoup de réactions chimiques sur des matières volatiles contenues dans des tubes fermés et chauffés à une température bien supérieure à celle de l’ébullition des substances agissantes; aussi la pression développée dans ces tubes est souvent énorme, mais il faudrait bien se garder de lui attribuer une influence propre dans le phénomène ; c’est un moyen de maintenir liquides, à une température convenable pour la combinaison, les substances qui doivent réagir entre elles. Cette môme remarque s’applique au cas également fréquent d’un liquide volatil et d’un solide chauffés en vase clos.
6“ Action de présence. — Dobereiner constata en 1811 ce fait singulier, que l’action réciproque des corps était singulièrement modifiée par la présence de certains corps poreux, tels que la mousse de platine. On le constate ordinairement par l’expérience suivante : on attache un peu de cette mousse de platine à l’extrémité d’une tige métallique, au moyen d’un fil de môme métal très-fm ; puis on fait descendre sur elle une eprouvette en verre {fig. 3) contenant le mélange de 2 parties d’hydrogène et de 1 d’oxygène. On voit bientôt la mousse de platine devenir incandescente ; une vive explosion se lait alors entendre. En opérant avec une éprouvette épaisse assez large.
On admet que la décomposition a bien pu commencer, mais sans pouvoir se continuer, a cause de 1 influence de la pression exercée par ce gaz sur le reste de la matière.
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on peut sans danger la tenir avec la main par la partie supérieure.
En remplaçant la mousse de platine par une poussière extrêmement ténue de ce métal, connue des chimistes sous le nom de noir de platine^ on obtient presque instantanément le môme effet. Il faut, dans ce cas, attacher à l’extrémité du fil un petit tampon d’amiante, que l’on saupoudre de noir de platine.
Le platine en poudre projeté dans l’eau oxygénée, combinaison d’eau et d’oxygène découverte autrefois par Thénard, la décompose instantanément en ces deux corps ; d’autres corps poreux produisent des effets analogues.
L’élévation de température du platine, dans la première expérience, est due à la combinaison des deux gaz, qui s’effectue d’abord dans ses pores et qui se propage au dehors quand la température du métal est devenue suffisante pour enflammer le mélange qui l’entoure. Gomme on sait que la mousse de platine a la propriété de condenser un volume considérable d’hydrogène et d’oxygène, on pourrait croire que la chaleur dégagée par la compression résultant de cette absorption, est la cause du phénomène, mais il faut bien remarquer que le platine fondu jouit également, quoiqu’à un degré moindre, de la propriété de déterminer les combinaisons. La porosité plus ou moins grande du métal ne fait donc qu’exalter une tendance qu’il possède à tous ses états d’agrégation. Il n’est pas plus facile de rattacher à des faits connus les décompositions opérées au contact du môme métal et d’autres corps poreux.
Berzelius a désigné la force particulière qui intervient dans tous ces phénomènes sous le nom de force catalytique. Il est bien entendu que cette dénomination n’apprend rien de particulier sur leur cause véritable, nous l’adopterons parce qu’elle est consacrée par l’usage et qu’elle est commode pour l’exposition des faits.
7° Etat naissant. — Nous connaissons un grand nombre de composés qu’il n’est pas possible de reproduire en mettant en présence les éléments qui les constituent, à quelque température que l’on opère. On dit alors que la combinaison ne peut être obtenue directement ; tel est le cas du composé d’azote et d’hydrogène désigné sous le nom d'ammoniaque.
On peut cependant déterminer la combinaison de l’azote et de l’hydrogène, en faisant réagir ces corps au moment où ils sortent des combinaisons dans lesquelles ils étaient primitivement engagés. On dit alors que les deux corps se sont combinés parce qu’ils étaient à Vétat naissant. Ainsi, que l’on fasse passer de la vapeur d’eau (composé d’hydrogène et d’oxygène) sur un cyanure^ composé de charbon, d’azote et d’un métal, l’oxygène de l’eau sera absorbé par le métal et le charbon, tandis que l’hydrogène et l’azote, tous deux ù l’état naissant, s’uniront pour former de l’ammoniaque. Il suffit parfois que l’un des corps soit à l’état naissant
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pour que sa combinaison avec un autre corps s’effectue, la combinaison ‘ directe entre les deux étant supposée impossible. Si l’on met du chlore en présence de l’oxyde de mercure, le chlore s’emparera du métal, et l’oxygène naissant s’unira au chlore pour former un composé que nous étudierons plus tard sous le nom d'acide hypochloreux. Au fond, cette dénomination d’état naissant n’est que l’expression de ce fait, que la matière engagée dans des combinaisons est toujours plus apte, au moment où elle sort de ces combinaisons, à en contracter de nouvelles, que lorsqu’elle est préalablement isolée.
8° De l'action de masse. — Berthollet a fait intervenir dans l’explication de certains phénomènes, contradictoires en apparence, l’influence des quantités de matières réagissantes. La vapeur d’eau que l’on fait passer sur du fer porté au rouge est décomposée en oxygène, qui s’unit au fer, et en hydrogène, qui se dégage. Au contraire, l’hydrogène réduit, à la même température, l’oxyde de fer, c’est-à-dire qu’il s’empare de son oxygène, reforme de l’eau et met le fer en liberté. Berthollet suppose, dans le premier cas, que la vapeur d’eau en excès, par rapport à l’hydrogène mis en liberté, a empêché l’action réductrice de ce gaz de s’exercer sur l’oxyde de fer formé; dans le second cas, l’hydrogène est en excès par rapport à la vapeur d’eau formée; il empêche l’action oxydante de cette vapeur de s’exercer sur le fer réduit.
Les expériences suivantes justifient cette explication. Si l’on fait passer sur de l’oxyde de fer porté au rouge, des mélanges composés d’un volume de vapeur d’eau et de un, deux ou trois volumes d’hydrogène, l’oxyde est seulement ramené à l’état de protoxyde ; mais le mélange composé d’un volume de vapeur d’eau et de quatre volumes d’hydrogène donne du fer métallique. Réciproquement, un mélange contenant un volume d’hydrogène et un volume de vapeur d’eau est sans action sur le fer; mais si la proportion de vapeur d’eau devient beaucoup plus considérable (4- volumes de vapeur d’eau pour un d’hydrogène environ) l’action oxydante de la vapeur d’eau n’est plus contre-balancée par l’action réductrice de l’hydrogène et le fer se transforme en oxyde. (H‘ Debray.)
^1. Ijoîs de§ proportions multiples. — Nous avons dit que l’azote pouvait se combiner en plusieurs proportions avec l’oxygène pour former des produits caractérisés par des propriétés bien distinctes. Si nous cherchons les poids d’oxygène unis à une même quantité d’azote dans ces divers composés, nous trouvons que :
Le premier contient, pour
Le deuxième
Le troisième
Le quatrième ...
Le cinquième
14 d’azote 8 d’oxygène.
18 NOTIONS PRÉLIMINAIRES
On voit ainsi que les quantités d’oxygène pouvant s’unir à une môme quantité d’azote sont entre elles dans des rapports simples, exprimés ici par les nombres 1, 2, 3, 4 et 5. C’est en cela que consiste la loi des proportions multiples que nous allons généraliser à l’aide d’autres exemples.
On connaît cinq composés du manganèse^ formés de la manière suivante ;
Le premier contient.... 28 de manganèse et 8 d’oxygène.
Le deuxième 28 — 12 —
Le troisième 28 — 16 —
Le quatrième 28 — 24 —
Le cinquième 28 — 28 —
On voit que les quantités d’oxygène sont encore dans des rapports simples exprimés par les nombres 1, 3/2, 2, 3 et 7/2.
La loi des proportions multiples s’étend également aux matières résultant de l’union en plusieurs proportions de corps composés, comme les sels qui sont formés d’un acide et d’une base. Nous en donnerons seulement deux exemples.
La soude s’unit en trois proportions à l’acide carbonique; les trois sels qui en résultent contiennent :
Le premier 31 de soude et 22 d’acide carbonique.
Le deuxième 27 — et 33 —
Le troisième 31 — et 44 —
Les quantités d’acide carbonique sont entre elles dans les rapports simples exprimés par les nombres 1, 3/2 et 2.
L’acide azotique forme avec l’oxyde de mercure trois composés.
Le premier contient, pour 64 d’acide, 108 d’oxyde rouge de mercure.
Le deuxième — 64 — 21G — —
Le troisième — 64 — 324 — —
Les quantités de base sont donc entre elles comme les nombres 1, 2, 3. On peut donc énoncer d’une manière générale la loi des proportions multiples : quand deux corps (simples ou composés) se combinent en plusieurs proportions, le poids de l’un d’eux étant supposé fixe, les poids de l’autre seront entre eux dans des rapports simples exprimés par les nombres 1, 3/2, 2, etc.
22. i^ois de Cüa:y-i..uB8ac. — Un Certain poids d’un corps composé con-
1 Nous avons omis dessein un composé de manganèse et d’oxygène, formé de 28 de métal et de 10 ’ d’oxygène, parce que ce composé doit être envisagé comme une combi-
liaison du premier oxyde et du second. Il est donc inutile d’ajouter le rapport — ^ ou.-
à ceux que nous venons d’énumérer.
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lient toujours la môme proportion des mêmes cléments ; mais les proportions des corps simples, dont la réunion constitue les corps composés, ne présentent pas ce rapport de simplicité qu’on est habitué à trouver dans les lois de la nature. Ainsi, par exemple, de plomb et
16 grammes de soufre s’unissent pour former d’un compose
naturel bien défini, la galène. Si l’on considère, au lieu des poids, les volumes des gaz ou des vapeurs des corps simples combinés dans les corps composés, on arrive à des lois d’une simplicité remarquable, découvertes au commencement de ce siècle par Gay-Lussac. Voici la première :
Les volumes de deux gaz ou de vapeurs qui se combinent , mesurés à une même pression et à la même température^ sont entre eux dans des rapports simples.
Les exemples qui suivent sont choisis de manière à mettre en évidence les rapports de volume les plus fréquents.
1 volume de chlore et l volume d’hydrogène s’unissent pour former de l’acide chlorhydrique.
1 volume d’oxygène ^t 2 volumes d’hydrogène donnent de l’eau.
1 volume de vapeur de soufre et 2 volumes d’hydrogène donnent de l’acide sulfhydrique.
1 volume d’azote et 3 volumes d’hydrogène donnent du gaz ammoniac.
La seconde loi est relative au rapport existant entre le volume des gaz ou des vapeurs combinés et le volume du gaz ou de la vapeur du corps résultant de leur union. On peut l’énoncer ainsi :
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 vapeurs qui le constituent [ces volumes étant supposés mesurés à la même température et à la même pression). Exemples :
1 volume de chlore et 1 volume d’hydrogène donnent 2 volumes d’acide chlorhydrique.
1 volume d’oxygène et 2 volumes d’hydrogène donnent 2 volumes de vapeur d’eau.
1 volume de vapeur de soufre et 2 volumes d’hydrogène donnent 2 volumes d’acide sulfhydrique.
I volume d’azote et 3 volumes d’hydrogène donnent 2 volumes de gaz ammoniac.
II ressort de ces exemples que si la combinaison s’efl'ectue à volumes inégaux, il y a condensation, c’est-à-dire que le volume du composé est moindre que la somme des volumes des composants. Au contraire, si la combinaison s’effectue volume à volume, elle a généralement lieu sans condensation. La contraction est de 1/3 du volume total quand les gaz se combinent dans le rapport de 1 à 2, comme cela a lieu dans l’eau ; elle est de 1/2 si ce rapport est exprimé par les nombres 1 et 3 (gaz ammoniac). Nous aurons l’occasion de faire ressortir toute la généralité de ces énoncés dans l’étude des gaz composés.
-3. Conséquences. — Des faits précédents il résulte nécessairement, comme 1 a montré Gay-Lussac, une relation simple entre la densité d’un
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gaz ou d’une vapeur composée et celle de ses éléments pris dans les mêmes circonstances physiques. C’est ce que nous allons faire ressortir, en prenant comme exemple l’acide chlorhydrique. Rappelons d’abord que la densité d’un gaz se définit : le rapport existant entre le poids d’un gaz ou d’une vapeur et celui d’un môme volume d’air, supposé à la môme température et à la môme pression. Soient donc ô, D et D' les densités respectives de l’acide chlorhydrique, de l’hydrogène et du chlore, et désignons, pour plus de simplicité, par d le poids du litre d’air dans les circonstances de température et de pression où nous comparons l’acide chlorhydrique et les gaz qui lui donnent naissance. Un litre d’hydrogène pèsera alors t/D, \ litre de chlore pèsera d\)' \ en s’unissant, ils produiront 2 litres d’acide chlorhydrique pesant 2c/S; on devra donc avoir l’égalité suivante :
d’où l’on déduit la relation suivante :
D-hR
entre la densité du composé et celle des composants, relation qu’on exprime ainsi en langage ordinaire : la densité de l’acide chlorhydrique est la moyenne des densités du chlore et de Vhydrogène.
Un raisonnement du môme genre ferait voir :
1° Que la densité de l’acide sulfhydrique doit être égale à la densité de l’hydrogène, augmentée de la demi-densité du soufre ô = D -j- y ;
2° Que la densité de l’ammoniaque est égale à une fois et demie la densité de l’hydrogène, augmentée de la demi-densité de l’azote S = ’
R est donc possible, dans tous les cas, de déduire la densité de vapeur d’un composé de celle des composants ; ordinairement, cette densité est déterminée expérimentalement; on peut alors, par l’accord qu’elle offre avec le résultat du calcul, vérifier la composition d’un corps. Nous aurons souvent l’occasion de faire cette vérification quand nous étudierons les corps composés.
Mais ce n’est pas le seul usage des densités de vapeurs; on peut s’en servir pour déterminer la composition en volumes des corps dont on connaît la composition en poids. C’est ce que nous montrerons sur un exemple particulier.
La composition du prolochlorure de phosphore est exprimée en centièmes de la manière suivante :
Phosphore. 22,55
Chlore 77,45
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Sa densilc de vapeur est 4,742, on sait de plus que les densités du eblore et de la vapeur de phosphore sont 2,44 et 4,35.
Représentons comme précédemment par d le poids du litre d’air dans des circonstances de température et de pression où nous puissions considérer le chlore, le phosphore et le chlorure de phosphore comme étant à l’état de gaz, et désignons par x le volume de chlore qui s’unit à i litre de vapeur de phosphore pour former le protochlorure, le poids du phosphore sera égal à 4,35 X d et celui du chlore à ^ X 2,44 X c?; et comme le rapport de ces poids est celui qui est indiqué par la composition en centièmes, on aura nécessairement, en supprimant le facteur commun (f, l’équation
X X ii,44 ~ 77,^5
d’où l’on tire la valeur de x. Cette valeur étant sensiblement égale à 6, on en déduit que le chlorure de phosphore résulte de l’union d’un volume de phosphore et de 6 volumes de chlore. Pour obtenir le volume y de protochlorure qui en résulte, on exprimera comme précédemment que la somme des poids des composants est égale au poids du composé, ce qui conduit à l’équation :
d’où
4,35Xf/-l-(i X2,44 X f^ = 2/ X 4,742 X^^
() 1 ! voit ainsi qu’un volume de vapeur de phosphore en s’unissant à 6 volumes de chlore donne 4 volumes de vapeurs de chlorure de phosphore.
XOMENCLATUUE CHIMIQUE.
24. Acides^ bases^ sels^ corps neutres. — Nous ^désignons SOUS le nom d’acides^ des corps tels que le vinaigre, le vitriol (acide sulfurique), ayant la propriété de rougir la teinture bleue de tournesol dans laquelle on les verse.
Les bases sont des composés oxygénés des métaux, dont le type est la potasse ou la soude. La dissolution de ces corps, versée dans la teinture de tournesol rougie par un acide, la ramène au bleu ; la base détruit donc l’ellet produit par l’acide, c’est ce qu’on exprime en disant qu’elle le neutralise.
Le produit résultant de l’imion d’un acide et d’une base est un sel.
Enfin on désigne sous le nom de corps neutres ceux qui n’ont ])oint d action sur la teinture de tournesol, bleue ou rouge.
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La teinture de tournesol ne permet de reconnaître un acide, une base ou un corps neutre, que si ces corps sont solubles dans l’eau; nous connaissons cependant beaucoup de bases et d’acides insolubles ; nous verrons plus tard les caractères à l’aide desquels nous constatons leur acidité ou leur basicité, quand nous étudierons les sels. Pour l’instant, acceptons la possibilité d’une telle distinction.
25. Nous connaissons aujourd’hui 64 corps simples. Aucune règle fixe n’a présidé à la formation de leurs noms. Les uns ont conservé le nom qu’ils portaient avant l’époque où Guyton de Morveau, de concert avec Lavoisier, Berthollet et Fourcroy, posa les bases de la nomenclature actuelle (1787). Tels sont le fer, le plomb, l’étain, etc. Beaucoup d’autres, découverts plus récemment, ont tiré leur nom de celui que porte leur composé le plus important ; tels sont le potassium, le sodium, le calcium, trouvés dans la potasse, la soude, la chaux. D’autres, enfin, portent un nom significatif, rappelant une propriété du corps ; ainsi le nom d’oxygène (ô^uç, acide; yswocoj, j’engendre) et celui d’azote (de a, privatif, et de CwTi, vie). Malheureusement l’oxygène n’est pas le seul corps capable d’engendrer des acides, et l’azote n’est pas le seul gaz irrespirable. De pareilles dénominations ont donc des inconvénients très-réels et devraient être évitées à l’avenir.
Le nom d’un corps simple devrait avant tout être bref et sonore et se prêter facilement à la production de mots composés.
26. Division des corps simples en métalloïdes et en métaux. — Les métaux possèdent, quand ils sont en masse suffisante, un éclat particulier appelé éclat métallique ; ils sont bons conducteurs de la chaleur et de l’électricité; enfin, en s’unissant à l’oxygène, ils donnent naissance au moins à une base (24).
Les métalloïdes sont dépourvus de cet éclat, ils conduisent mal la chaleur et l’électricité : enfin, et c’est là le caractère qui les sépare le plus nettement des métaux, ils ne forment jamais de bases en s’unissant à l’oxygène.
Nous connaissons 15 métalloïdes et 49 métaux. Les deux tableaux suivants contiennent les noms de ces corps, rangés par ordre alphabétique.
MÉTAUX
Aluminium.
.... Al
Niobium . . .
Antimoine. .
.... Sb
Or
Argent
Osmium. . . .
Barium
. . . . Ba
Palladium. .
Bismuth.. . .
.... Bi
Pelopium ..
Cadmium . .
... Cd . . . .
Platine
.... Pt
Calcium
Plomb
. . . . Pb
Cérium
Potassium. .
Chrome....
.... Cr......
Rhodium. . .
.... Rh
Cobalt
. . . . Co
Rubidium . .
.... Rb
Cæsium
Cs
Ruthénium.
Cuivre
Sodium ....
. . . . Na
Didyme
. . . . Di. .... .
Strontium. .
. . . . St
Erbium
. . . ' Er
Tantale
.... Ta
Étain
Terbium .
.... Te
Fer
. . . . Fe
Thallium. . .
. . . . Tl
Glucinium. .
Thorium , .
.... Th
Iridium
Titane
... Ti
Lanthane. . .
. . . . La
Tungstène. .
Lithium. . . .
Uranium . . .
Magnésium.
.... Mg
Vanadium. .
.... Vn
Manganèse .
.... Mn
Yttrium
Mercure
•• • Hg
Zinc
. ... Zn
Molybdène. .
.... Mo
Zirconium. .
. . . . Zr
ISickel
. . . . Ni
NOMENCLATURE DES CORPS COMPOSÉS
Les corps simples, en s’unissant entre eux, peuvent donner naissance à un grand nombre de composés qu’on a voulu désigner par des noms signilicatifs, c’est-à-dire capables de rappeler à l’esprit la composition et les propriétés principales de ces corps. Voici la marche qu’on a suivie pour arriver à ce but important.
UTomenclature des composés bioaires.
27. Supposons qu’il s’agisse d’un composé binaire, formé de chlore et de plomb; on lui donne le nom de chlorure de plomba c’est-à-dire que l’on fait suivre de la terminaison ure le radical du mot chlore, on ajoute ensuite le nom du métal uni au chlore. On comprend alors ce que c’est que du chlorure de cuivre, du chlorure d’argent. Le nom de chlore ainsi modifié spécifie donc le genre du composé, le nom du métal détermine l’espèce.
Le sulfure de fer est un composé de soufre et de fer; on a pris le ra-
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dical du mot latin sulfur pour éviter le nom peu euphonique de sulfurure de fer. On dit aussi phosphure de zinc, par abréviation, au lieu dephosphorure de zinc ; il ne peut évidemment en résulter de confusion.
Personne n’appelle le composé de chlore et de plomb plombure de chlore ; on convient, en effet, de mettre le premier, en le modifiant par la terminaison wre, le nom du corps électro-négatif; le corps électro-positif s’écrit toujours le second. Voici, d’ailleurs, ce qu’il faut entendre sous ces dénominations. Le chlorure de plomb est décomposé par le courant de la pile en chlore qui se rend au pôle positif et en plomb métallique qui va au pôle négatif ; comme on attribuait autrefois une attraction particulière aux pôles de la pile, à raison de l’électricité libre qu’on voit s’y accumuler lorsque le circuit n’est pas fermé, on supposait naturellement que les matières attirées par chaque pôle possédaient une électricité de nature contraire à la sienne ; de là le nom à.' électro-négatifs donné aux corps qui se rendent au pôle positif de la pile, et û.' électro-positifs à ceux qui vont au pôle négatif; cette hypothèse n’est plus acceptée aujourd’hui, mais on a néanmoins conservé les noms qu’elle a fait naître. Il est bien entendu qu’ils ne nous apprennent rien sur l’état des corps, leur seule utilité est de nous indiquer à quel pôle les corps se dégagent dans les décompositions produites par la pile.
Remarquons que ces dénominations de corps électro-positifs et électronégatifs n’expriment pas une propriété absolue, mais bien un rapport de propriétés. Ainsi le phosphore est électro-négatif par rapport au fer, il est électro-positif par rapport au chlore. C’est-à-dire qu’il .>^6 rend au pôle négatif quand on décompose par la pile le chlorure de phosphore.
Les métalloïdes peuvent être considérés comme électro-négatifs par rapport aux métaux; dans les composés résultant de l’union de ces deux espèces de corps le nom du métal sera donc toujours mis le dernier. Exemples :
Siliciure de cuivre,
Carbure de fer.
D’après Berzelius, on peut ranger les métalloïdes dans l’ordre suivant, qui est tel qu’un corps est électro-négatif par rapport à ceux qui le suivent, et électro-positif par rapport à ceux qui le précèdent.
Oxygène^ fluor chlore^ brome, iode, soufre, sélénium, azote, phosphore, arsenic, bore, carbone, tellure, silicium, hydrogène.
On appellera donc le composé de chlore et de soufre chlorure de soufre, le composé de soufre et d’arsenic, sulfure d’arsenic, etc.
1 On n’a pas encore isolé le lliior, et on ne coniiait pas son véritable rang dans la série (|ue nous écrivons; Deizelius ne l’a placé au second rang (jiie par suite d’li\[)ullièses sur la composition de l’acide qu’on retire des fluorures.
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Il existe deux composés de soufre et de chlore contenant, pour une même quantité de soufre, des quantités de chlore variant dans le rapport de 1 à 2. On appelle alors le composé le moins chloré protochlorure de soufre^ et le second, bichlorure. Les particules proto, bi, expriment ainsi le rapport de composition des corps.
Le soufre et le potassium forment cinq composés, dans lesquels les quantités de soufre 16, 32, 48, 64, 80, unies à 39 de potassium, sont entre elles dans les rapports exprimés par les nombres, 1, 2, 3, 4, 6. On exprime les mômes rapports dans la nomenclature, en faisant précéder le mot composé sw//*wre de potassium des particulesj^ro^o, bi, tri, quadri, quinti.
Dans les deux chlorures de fer, le rapport des deux quantités de chlore est celui de 1 à 3/2; on appelle le premier chlorure, protochlorure, le second, sesquichlorure.
28. Exceptions aux règles précédentes. — 1° Les combinaisons des métaux entre eux portent le nom à' alliages ; les plus importants ont conservé le nom sous lequel ils sont connus dans les arts depuis longtemps. Ainsi, le bronze est un alliage de cuivre et d’étain, le laiton est un alliage de cuivre et de zinc. On a conservé le nom A' amalgame aux alliages qui contiennent du mercure.
2° Les composés gazeux résultant de la combinaison de l’hydrogène et des métalloïdes, tels que le phosphure d’hydrogène, l’arséniure d’hydrogène, sont quelquefois désignés, par certains chimistes, sous les noms d’hydrogène phosphoré, arsénié, etc. 11 n’y a aucun avantage réel à employer ces dénominations ; on peut bien dire qu’elles rappellent la propriété que possèdent ces corps d’ôtre gazeux comme l’hydrogène, mais cette raison ne subsistant pas pour les composés liquide et solide formés par le phosphore et l’hydrogène, il faudrait toujours appeler ces deux derniers, phosphures d’hydrogène. Il est bien plus rationnel de donner le même nom générique de phosphure aux trois composés.
3“ L’azoture d’hydrogène était connu autrefois sous le nom ^'ammoniaque; les chimistes ont toujours continué à lui conserver ce nom. L’azolure de carbone est appelé cyanogène.
4*> Plusieurs combinaisons binaires des métalloïdes ont des propriétés acides nettement marquées; telles sont les combinaisons du chlore, du brome et de l’hydrogène, du soufre et du carbone; on leur donne alors le nom générique acides, et l’on spécifie le composé au moyen d’un nom formé des deux radicaux des noms des métalloïdes et delà terminaison ique, employée comme nous allons le voir à l’instant dans la désignation des acides oxygénés. On dira donc acide chlorhydrique, pour désigner l’acide résultant de la combinaison du chlore et de 1 hydrogène; acide sulfocarbonique, pour désigner la combinaison acide
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du soufre et du carbone. On remarquera que le radical des corps électronégatifs est placé le premier comme dans la formation des noms de composés binaires.
Nomenclature des composés binaires oxygénés.
29. D’après la règle établie plus haut (27), les composés binaires oxygénés devraient s’appeler .* oxure de plomb, composé d’oxygène et
de plomb; mais, à raison de l’importance spéciale attribuée à l’oxygène par Lavoisier qui venait d’en faire connaître les propriétés principales, et pour ne pas changer les noms qu’il avait dû former pour représenter les corps dont il venait de révéler la constitulion intime, on convint d’établir pour les composés de l’oxygène une nomenclature spéciale, dont voici les règles.
1° No)uenclature des composés basiques ou neutres. — Les composés binaires oxygénés, basiques ou neutres, sont désignés sous le nom oxydes : oxyde de plomb, oxyde d’azote. Celte règle est généralement suivie ; cependant l’usage a conservé à quelques oxydes métalliques les noms sous lesquels ils étaient désignés avant que leur composition fût connue : c’est ainsi qu’on dit potasse, soude, chaux, alumine, pour oxydes de potassium, de sodium, de calcium, d’aluminium.
Il en est de même pour l’eau, composée d’oxygène et d’hydrogène; on n’a jamais pu songer à faire accepter, même par les savants, le nom
oxyde d'hydrogène q\\Q lui assigne la nomenclature.
Si l’oxygène forme avec un môme corps plusieurs composés neutres ou basiques, on les distingue entre eux, comme les composés binaires ordinaires, à l’aide des préfixes proto, bi, sesqui.
Ainsi les trois premiers composés oxygénés du manganèse s’appelleront protoxyde, sesquioxyde, bioxyde de manganèse ; les oxydes de l’azote porteront les noms de protoxyde et de bioxyde d’azote.
2" Nomenclature des composés acides oxygénés. — Tous ces composés portent le nom générique d’acides.
Si le corps ne forme avec l’oxygène qu’un seul acide, on en indique la nature à l’aide d’un seul mot composé, formé par une abréviation du nom du corps suivi de la terminaison ique.
Acide carbonique ,
— chromique.
Mais si l’on connaît deux acides formés par le même corps, on forme encore le nomduplus oxygéné d’après larèglequi vientd’êtreindiquée; pour le moins oxygéné, on remplace la terminaison ique par la terminaison eux.
Acide sulfurique, — sulfureux ,
Acide phosphorique, — phosphoreux.
NOTIONS PRELIMINAIRES
Ces conventions, suffisantes à l’époque de Lavoisier, n'ont plus permis de désigner tous les composés acides quand leur nombre s’est accru. C’est ce qui est arrivé notamment quand on a découvert deux nouveaux acides du soufre, l’un intermédiaire entre l’acide sulfureux et l’acide sulfurique, l’autre moins oxygéné que l’acide sulfureux. On a appelé le premier acide hyposulfurique, le second hyposulfureux. Si l’on trouvait un acide plus oxygéné que l’acide terminé en ique^ on le ferait précéder de la préfixeou pei\ Exemple : acide hyperchlorique ou perchlorique. On a donc ainsi le moyen de nommer cinq acides oxygénés; on en trouve un exemple pour les acides du chlore :
Acide hypochloreux , chloreux ,
— hypochlorique ,
Acide chlorique,
— perchlorique ou hyperchlorique.
Ces règles suffisent, sauf quelques rares exceptions où l’on a recours à une nomenclature spéciale.
NOMENCLATURE DES SELS
30. L’acide détermine le genre du sel ; il se rend, en effet, au pôle positif quand on décompose un sel par la pile; l’oxyde sert à déterminer l’espèce. Le nom du genre se forme en remplaçant la terminaison ique du nom de l’acide par la terminaison ate. Le sel formé par la combinaison de l’acide carbonique et de la chaux ou oxyde de calcium s’appelle donc carbonate d’oxyde de calcium ou de chaux, et les carbonates sont des sels formés par l’acide carbonique. Autres exemples : sulfate de protoxyde de fer, azotate de sesquioxyde de fer. La terminaison eux des acides se remplace par la terminaison ite dans les sels de ces acides. Ainsi le sulfite d’oxyde de cuivre est formé par la combinaison de l’acide sulfureux et de l’oxyde de cuivre. L’hyposulfite de soude contient de l’acide hyposulfureux et de la soude, etc.
Un acide et une base peuvent souvent se combiner en plusieurs proportions; en général l’un des composés résultants est neutre, ceux qui renferment plus d’acide sont eux-mêmes acides, ceux qui contiennent plus de base sont basiques. Les premiers pourraient être appelés simplement sels acides, les seconds sels basiques, mais il est préférable d’indiquer, au moyen des préfixes >^esqui^ /n, etc., qui nous ont déjà servi, le rapport de composition existant entre un sel donné et le sel neutre. C’est pourquoi nous désignerons les carbonates et les azotates cités comme exemples dans la loi des proportions multiples (21) par tés noms suivants :
Carbonate neutre de soude. ... (22 d’acide carbonique et 31 de soude).
Sesquicarbonate de soude (33 — et 31 — )•
fiicarbonate de soude (44 — et 3i — )•
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Les préfixes s’appliquant à l’acide carbonique, il est inutile d’indiquer autrement qu’il s’agit de sels acides.
Azotate neutre d’oxyde de mercure. (54 d’acide azotique et 108 d’oxyde de mercure'.
— bibasique de mercure (54 — et 21G — ).
— tribasique.. . (54 — et 324 — ).
Remarque. — Afin d’abréger le discours, quand un métal ne forme qu’un oxyde salifiable, ou qu’un seul de ses oxydes est intéressant à étudier, on supprime dans le nom du sel le mot oxyde, et on dit ;
Azotate neutre de mercure.
— tribasique de mercure.
Mais il est bien convenu que le mot oxyde doit être sous-entendu.
31. üels doubles. — Certains sels peuvent se combiner entre eux en proportions définies; en général ils ont le même acide; on les désigne alors en faisant suivre le nom générique du sel des noms des deux bases.
Exemples :
Sulfate d’alumine et de potasse (combinaison de sulfate d’alumine et de sulfate de potasse).
— de potasse et de magnésie (combinaison de sulfate de potasse et de sulfate de magnésie).
32. Combinaison de l’eau avec les oxydes et les aoifles. — On désigne ces combinaisons sous le nom à'hydrates. Comme l’eau joue le rôle d’élément électro-positif par rapport aux acides et d’élément électro-négatif par rapport aux bases, il est bon, afin de rester fidèle à la convention relative à l’ordre des noms, de dire acide borique hydraté plutôt qu’hydrate d’acide borique. On dira, au contraire, hydrate d’oxyde de cuivre, hydrate de potasse (composés d’eau et d’oxyde de cuivre ou dépotasse).
33. Composés «le la ciiimie organique. — On n’a établi aucune réglé précise pour la nomenclature des composés produils dans l’organisme sous rinlluence de la vie ou des corps qui en dérivent. Les conventions ordinaires étaient évidemment insuffisantes pour dénommer un nombre immense de corps formés par la réunion d’un très-petit nombre d’éléments, tels que le carbone, l’hydrogène, l’oxygène et l’azote, qui forment à eux seuls, en se combinant deux à deux, trois ii trois ou quatre à quatre, la pluralité des composés organiques. On a seulement divisé ces composés en trois grandes classes, les composés acides, les composés alcalins et les composés neutres, et l’on a cherché à spécifier chaque corps par un nom rappelant son origine ou ses propriétés :
Acide citrique, trouve dans le citron;
Acide lartrique, retiré du tartre des vins ;
Sucre, retiré du jus sucré de beaucoup de plantes ;
Quinine, base extraite du quiiuiuina.
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On comprend facilement toute l’insuffisance d’une pareille nomenclature ; mais malheureusement, même à notre époque où la chimie organique a fait tant de progrès, il n’existe aucun système d’ensemble permettant de dénommer tous les corps d’une manière rationnelle.'Toutefois nous devons dire que les chimistes modernes, en s’occupant surtout de la classification des corps organiques en séries, ont été conduits à imaginer des nomenclatures partielles, qui facilitent singulièrement l’étude de la chimie organique; nous ne pouvons nous en occuper ici, leur exposition se joindra tout naturellement à l’étude des composés qu’elles comprennent.
34. Nomenclature de Berzelius. — Notre nomenclature est évidemment défectueuse en certains points, notamment à l’égard des composés binaires. Nous avons, en effet, désigné sous le nom d’acides chlorhydrique, sulfhydrique, les composés hydrogénés acides du chlore et du soufre, mais nous avons continué à désigner sous le nom de chlorure de phosphore, de chlorure de mercure, des composés ayant également des propriétés acides. Il est inutile de faire pour l’hydrogène une règle à part, et il serait bien plus rationnel de donner une terminaison identique à tous les corps doués de propriétés analogues; Berzelius proposait de désigner par les noms de chloride hydrique, chloride phosphorique, chloride phosphoreux, chloride mercurique, les composés acides résultant de l’union ,de deux corps. L’analogie des composés résultant de l’union du chlore ou de l’oxygène avec le phosphore, par exemple, est tout naturellement exprimée par des dénominations analogues.
Chloride phosphorique. Acide phosphorique,
— phosphoreux , — phosphoreux.
Les deux sulfures d’arsenic deviendront, l’un le sulfide arsénique, et l’autre le sulfide arsénieux, parce que ces sulfures, acides comme l’acide arsénique et l’acide arsénieux, ont une composition et des propriétés analogues.
Un autre changement également apporté par Berzelius dans cette partie de la nomenclature est relatif à la dénomination des oxy des. Le nombre des oxydes basiques d’un même corps étant ordinairement restreint à deux, on peut sans inconvénient leur donner la même terminaison qu’aux acides. On dira, par exemple, oxyde ferreux et oxyde ferrique, au lieu de protoxyde de fer et de sesquioxyde de fer. On dira également sulfate ferreux ou ferrique, au lieu de sulfate de protoxyde ou de sesquioxyde de fer.
Il est à regretter que les chimistes n’aient pas généralement accepté ces dénominations; mais, pour nous conformer aux usages reçus, nous ferons seulement usage, dans cet ouvrage, de la nomenclature ordinaire adoptée en France par presque tous les auteurs.
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35. ^^otations chimiques et équivalents. — Le tableau descorps simples (26) contient, à côté de chaque nom, un symbole formé d’une ou de deux lettres pouvant servir à représenter le nom lui-même dans une écriture plus abrégée. Ainsi G représente le carbone; Ca, le calcium; Cd, le cadmium : la seconde lettre sert, comme on le voit, à écarter toute confusion. Devant chaque symbole se trouve un nombre nombre pro-
portionnel ou équivalent^ qui satisfait à la condition suivante : quand nous considérons un composé binaire, par exemple, la quantité de l’élément électro-négatif qui se combine avec un poids de l’élément électro-positif déterminé par le nombre proportionnel de ce corps est donnée par le nombre proportionnel de l’élément électro-négatif, ou par un multiple simple de ce nombre. Nous ne nous inquiéterons pas pour l’instant de l’origine des équivalents, nous nous bornerons à montrer tout le parti que les chimistes peuvent tirer de leur emploi et de celui des symboles.
Supposons qu’il s’agisse du sulfure de plomb, nous pouvons représenter ce corps parla formule PbS, composé des deux symboles du plomb et du soufre; les nombres 103,5 et 16 placés, dans le tableau des corps simples, à côté de ces symboles, indiquent en outre les proportions suivant lesquelles les deux corps se combinent, ils font donc connaître la composition du sulfure de plomb.
Nous avons vu (21) que 14 parties d’azote peuvent s’unir à 8 d’oxygène ou à 16, 24, 32 et 40 de ce corps, pour donner naissance aux divers composés oxygénés de l’azote ; nous représenterons le premier composé par la formule AzO, qui nous rappelle en même temps la composition du corps, puisque Az correspond à 14 et O à 8; le second composé, contenant deux fois plus d’oxygène, se représentera par la formule AzO^, l’exposant 2 indiquant seulement qu’il faut multiplier 8 par 2 pour avoir le poids d’oxygène s’unissant à 14 d’azote; les trois autres seront représentés, par la môme raison, parles formules AzO^, AzO^ et AzO®. Ce dernier est l’acide azotique.
Soit maintenant à formuler l’azotate de potasse. La formule suivante RO, AzO®, qui nous fait connaître la nature des éléments constitutifs de ce corps, nous apprend également sa composition, R correspond en effet à 39 de potassium, O à 8 d’oxygène et AzO® à (14-1-40) ou 5i d’acide azotique. La virgule placée entre le symbole de la potasse et celui de l’acide azotique indique que le sel contient de la potasse et de l’acide azotique. Si l’on n’avait eu en vue que le rappel des éléments qui le constituent, sans rien préjuger sur leur arrangement, la formule
eût été suftisante.
AzO^K
NOTIONS PHELIMINAIRli:S.
L’acide sulfurique se représenlanl par SO^, essayons de comprendre la formule suivante, qui est celle de Talun ordinaire :
KO.SO^ + AP03,.3S03 + 24HO
Elle nous apprend que ce corps contient du sulfate de potasse, KO,SO^ combiné à du sulfate d’alumine, A1-0^,3S0‘\ et à de l’eau, 241TO. On en déduit, en outre, que 87 parties de sulfate de potasse y sont unies à 172 de sulfate d’alumine et à 216 d’eau pour former 475 parties d’alun ordinaire. 11 faut, en effet, remarquer, pour trouver ces nombres, que le cbifl're3 placé devant SO^ indique quelepoids de cet acide (16-|- 24 = 40) doit être triplé, de sorte que (28-f-24) d’alumine sont unis à 120 d’acide sulfurique dans le sulfate d’alumine privé d’eau ; le facteur 24 placé avant HO signifie également que la quantité d’eau représentée par HO (1 -|-8=9) doit être multipliée par 24.
On peut se demander pourquoi l’écriture chimique place le premier l’élément électro-positif, qui n’occupe que le second rang dans le discours. La raison en est simple, il aurait fallu, en écrivant d’abord l’élément électro-négatif, mettre les exposants entre deux lettres, comme dans
O^Az, O^Az O^Az; on a pensé que les formules AzO^, AzO^ AzO®
étaient plus claires et partant préférables.
Nous n’insisterons pas plus longtemps sur cette écriture symbolique due à Berzelius, et sur le parti qu’on en peut tirer; nous n’aurons une idée nette de son importance véritable que par la suite, quand nous la verrons nous faciliter l’explication des phénomènes les plus compliqués, et nous faire même très-souvent prévoir les rapports de composition existant entre les corps qui se produisent dans une réaction et ceux qui y interviennent, ce qui eût été parfois impossible avec le langage ordinaire. Aussi est-il peu de découvertes en chimie qui aient autant contribué aux progrès de cette science, que l’emploi de ces notations.
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CHAPITRE PREMIER
OXYGÈNE 0 = 8
De tous les corps connus, l’oxygène est le plus répandu clans la nature. L’air en contient le 1/5 de son volume, l’eau les 8/9 de son poids. Il entre comme élément essentiel dans la plupart des tissus des végétaux et des animaux, et l’on peut dire sans exagération qu’il forme au moins le tiers du poids de l’écorce terrestre.
Il fut découvert en 1774 par Priestley, en Angleterre, et par Scheele, en Suède. Mais c’est à Lavoisier que l’on doit la connaissance de ses propriétés principales et du rôle important qu’il joue dans les phénomènes
de la combustion et
de la respiration.
Préparation de l’oxygrène
1" Par le bioxyde de manganèse. On extrait ordinairement ce gaz du bioxyde de manganèse ou manganèse du commerce, produit naturel assez commun. On remplit à peu
Fig. 6. > . • 1
près aux trois quarts
une cornue de terre {fig. 6) de bioxyde de manganèse pulvérisé, et 1 on bouche le col de la cornue avec un bouchon de liège traversé par un
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lube recourbé, appelé tube abducteur. La cornue esl placée dans un tburneau à réverbère, où on la soutient à l’aide d’un petit cylindre de lerre (fromage). L’extrémité du tube abducteur plonge dans une cuve à eau et s’engage sous un têt à gaz, c’est-à-dire sous une petite capsule de terre échancrée latéralement pour laisser passage au tube, et percée d’un trou en son centre. Quand l’appareil est ainsi disposé, on recouvre la grille du fourneau de charbons ardents, et l’on achève de le remplir avec des charbons noirs. Le charbon s’allume peu à peu, et la cornue peut ainsi être portée au rouge sans se fendre. Aussitôt que la température s’élève, on voit des bulles de gaz sortir de l’extrémité du tube abdueteur, traverser l’ouverture supérieure du tôt et venir crever à la surface de l’eau. L’air contenu dans la cornue se dilatant de plus en plus, à mesure qu’il s’échauffe, doit nécessairement sortir en partie de l’appareil. Quand on est arrivé à la température du rouge, l’oxyde de manganèse se décompose à son tour, et de l’oxygène est mis en liberté à l’état gazeux. Il sortira donc alors de l’appareil, en chassant d’abord la petite quantité d’air restée dans la cornue. On le recueillera dans des cloches remplies d’eau, qui seront placées sur le tôt à gaz. Pour obtenir du gaz oxygène exempt d’air, il convient de prendre celui que l’on recueille après qu’il s’est dégagé de l’appareil un volume de gaz au moins égal à celui delà cornue.
On remarque d’ordinaire qu’un peu avant le dégagement de l’oxygène, il se produit une notable quantité de vapeur d’eau, qui se condense en partie dans le tube, en partie dans l’eau que le gaz traverse à sa sortie de l’appareil ; cette eau provient de l’hydrate d’oxyde de manganèse qui accompagne toujours, mais en proportion variable, le bioxyde de manganèse naturel; cette production de vapeui' continue môme, quoiqu’en moindre quantité, pendant que l’oxygène se dégage ; de là le nuage qui se forme habituellement au milieu du gaz recueilli dans la cloche. Une portion de la vapeur mélangée à l’oxygène a échappé à la condensation en traversant l’eau, et, en se refroidissant dans l’éprouvette, elle forme un brouillard.
On juge que l’opération est terminée lorsque, le fourneau étant encore rempli de feu, le gaz cesse de se dégager. Il faut alors fermer les ouvertures du fourneau, pour que la cornue se refroidisse lentement, et enlever le tube abducteur. Sans cette précaution, le refroidissement de l’appareil amenant une diminution du volume du gaz qui y est contenu, la pression de l’atmosphère forcerait l’eau à s’élever. dans le tube et à pénétrer dans la cornue, qui serait infailliblement brisée.
Le produit qui reste dans la cornue après l’opération est un oxyde brun rougeâtre de manganèse, qui contient pour un môme poids de manganèse les ^/3 de l’oxygène contenu dans le bioxyde ; en d’autres
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termes, le bioxyde de manganèse a perdu, par la calcination, le I /3 seulement de son oxygène.
La formule suivante représente cette décomposition :
3Mn02 = Mn30*4-02.
Le résidu de l’opération est l’oxyde salin de manganèse, que l’on peut considérer comme formé par l’union des deux oxydes, ainsi que le suppose la formule Mn^O'^ = Mn20^,Mn0.
L’oxygène préparé par celte méthode n’est jamais parfaitement pur. Le bioxyde de manganèse contient d’ordinaire du carbonate de chaux, qui se décompose, sous l’influence de la chaleur, en gaz acide carbonique et en chaux. La chaux reste mélangée avec le manganèse ; mais l’acide carbonique se dégage avec l’oxygène. Pour obtenir l’oxygène exempt de ce gaz, il suffit de le faire passer, au sortir de la cornue, dans un flacon laveur contenant une dissolution de potasse ou de toute autre base soluble, qui se combinera nécessairement avec l’acide carbonique. Ce flacon est muni d’un tube abducteur qui conduit le gaz purifié sous la cuve à eau. Le bioxyde de manganèse contient en outre de petites quantités d’azotate que la chaleur décompose en oxygène et en azote. 11 est impossible de séparer ce dernier gaz de l’oxygène, de sorte que ce procédé ne donne jamais d’oxygène absolument pur; il contient quelquefois 2 ou 3 pour 100 d’azote.
Un kilogramme de bioxyde de manganèse parfaitement pur peut donner 83 litres d’oxygène; le manganèse du commerce n’en donne guère plus de 60 à 03 lities.
1° Au moyen du chlorate de potasse. — Pour obtenir de l’oxygène parfaitement pur, on se sert ordinairement de chlorate de potasse, qui peut se transformer, sous l’influence de la chaleur, en chlorure de potassium et oxygène. On remplit une petite cornue de verre à peu près au tiers de chlorate de potasse ; la cornue est munie d’un tube abducteur, qui se rend dans la cuve à eau, sous un têt à gaz ; on la chauffe à l’aide d’un petit fourneau à main {fîg. 7). La chaleur fait d’abord dégager la petite quantité d’eau retenue mécaniquement par les cristaux ; elle se condense dans le col de la cornue, que l’on incline de manière à empêcher le liquide de retomber vers les parties chaudes de l’appareil. Les cristaux fondent ensuite, et l’on voit bientôt se dégager du sein de la masse liquide de nombreuses bulles d’oxygène, qui entraînent avec elles, quand le dégagement est rapide, une poussière ténue de chlorate de potasse qui se condense dans le col de la cornue, et quelquefois même pénètre dans le tube abducteur. On recueille le gaz, comme dans l’opération précédente, après avoir laissé perdre l’air primitivement contenu dans l’appareil. Au
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I)üiu lie quelque temps, la matière conlemie dans la cornue s’épaissit et le dégagement se ralentit au point de cesser. On l’active en chaulVant da-
vantage, mais avec précaution, car, si la température s’élevait trop rapidement, la décomposition serait tellement vive que le gaz, ne trouvant plus dissue suffisante, pourrait faire éclater l’appareil en projetant sur operateur une matière fondue qui le brûlerait grièvement.
L’explication de ces faits est très-simple. La moitié du chlorate de potasse se décomposé d’abord en chlorure de potassium et en oxygène Lue partie seulement de cet oxygène se dégage, l’aulre transforme le chlorate de potasse en perchlorate de potasse, beaucoup moins facile h décomposer que le chlorate. On comprend alors pourquoi l’opération
L’équation suivante rend compte de cette première phase de l’opé- • ation ^
2K0,C105 = KO, CIO’ -f KGl -f- O*.
il ner,Z\'^°T » seulement perdu le 1/.3 de son oxygène ;
Îr f / ? 'ï -l^vantage, de sorte qne l’on
pouria représenter le résultat final de l’opération par l’équation :
KO, Clos = KCl + 06.
nenuTi^^‘* ™ de chlorate de polasse, qui don-
le nlus oxygène si l’on arrête ropération, et c’est ce que l’on fait
et 19 liip oioment où tout le perchlorate de potasse est formé,
"^^|2htres, s. l’on achève l’operation.
poMition fl ®*^ydes de cuivre et de mang-anèse sur la décompose trèsV**T**”*'^^^ potasse. — Le chlorate de potasse se dccom-
^oec une donner de perchlorate, quand on le mélange
petite quaiitilé de bioxyde de manganèse ou d’oxyde noir de
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cuivre. Le dégagemenl d’oxygène a même lieu, dans ce cas, au-dessous de la température de fusion du chlorate. On le démontre en c au an deux tubes identiques qui contiennent l’un le mélange, l’autre le chlorate pur; on constate que l’oxygène se dégage du premier avant que le chlorate soit fondu dans l’autre. L’oxyde de manganèse et 1 oxyde de cuivre n’éprouvent dans cette circonstance aucune altération; ils agissen seulement par leur présence. Ce mode de préparation exige que I on chauffe la cornue contenant le mélange avec beaucoup de précautions, sans quoi la décomposition pourrait être assez brusque pour entraîner l’explosion de l’appareil. On pent employer pour cela une lampe a alcool que l’on pourra approcher ou éloigner k volonté, suivant que le dégagement de gaz deviendra plus lent ou plus rapide. On peut egalement éviter tous les inconvénients en ajoutant au chlorate de potasse son poids d’oxyde rouge de manganèse grossièrement pulvérise, et faisant dégager le gaz par un large tube abducteur. L’oxyde rouge de mangaaèle provenant de la calcination du bioxyde de manganèse, ne renferme plus aucune des impuretés contenues dans ce corps (acide carbonique, azote), qui se mélangent à l’oxygène du chlorate de potasse nuand on chauffe ce sel avec du manganèse ordinaire. . . ,
^ 39. Autre* modes de préparation de l’otygèue. - H existe d autres modes de préparation de l’oxygène, moins usités que les precedents,
mais dont il est cependant utile de connaître la théorie. „
Lorsqu’on chauffe du bioxyde de manganèse avec de 1 acide sulfmique concentré, cet acide, par suite de son affinité puissaiite pour les bases détermine la transformation du bioxyde en protoxyde ; il se prodnit di sulfate de protoxyde de manganèse, et le bioxyde perd la moi le e son
oxygéné. ^ ^ M„0,so» -p HO -p O.
La même réaction se produirait, pour la même raison, avec beaucoup d’autres suroxydes (bioxyde de barium, de plomb, etc.) et avec les acides métalliques, libres ou combinés aux bases; dans ce dernier cas, I aci e sulfurique s’emparerait d’abord de la base et translormeiai aci e en oxyde salifiahle en dégageant une portion de l’oxygène : c est ce qui se produit, parexemple, avec le bichromate de potasse et l’acide sulfurique, comme le montre la formule suivante :
K0,2Cr03 4(S03,H0) = K0.S03 -4- CrM)3,:5S03
On emploie peu l’acide sulfurique et le bioxyde de manganèse, parce nue le plus souvent, le vase de verre dans lequel on fait l’opération est brisé sous l’influence de la chaleur qu’il faut communiquer au mélangé pour produire la réaction, mais on pont facilement utiliser le bichromate.
LIV. 1. CHAP. I. OXYGÈNE
11 siil’lit dechaiilfer légèrement le mélange dans un ballon de verre pour obtenir un dégagement régulier; le résidu de l’opération est de l’alun de chrome sous la modification verte.
40. Propriétés physiques de Poitygèue. — L’oxygène préparé parces diverses méthodes est un gaz sans odeur, sans couleur et sans saveur. Son poids spécifique est 1,1056. On aura donc le poids d’un certain volume d’oxygène en multipliant le poids du même volume d’air, pris dans les mêmes circonstances de température et de pression, par ce nombre 1,1056. Ainsi 1 litre d’oxygène à 0°, et sous la pression de 760, pèse 1^^293 X 1,1056 = 1^^430. Il est peu soluble dans l’eau; 21 litres d’eau dissolvent 1 litre d’oxygène : en d’autres termes, son coefficient de solubilité est 1/21. L’oxygène, soumis à un froid de 110“ an-dessous de 0“ en même temps qu’on le soumettait à une pression de 40 atmosphères, a conservé l’état gazeux. Nous verrons que la plupart des gaz passent dans ces conditions à l’état liquide et même à l’état solide. Les gaz qui, comme l’oxygène, n’ont pu être liquéfiés jusqu’ici, sont dits permanents.
41. Propriétés chimiques. — L’oxygène est éminemment propre à la combustion. Que l’on plonge, en eftét, dans une éprouvette contenant de l’oxygène une allumette que l’on vient d’éteindre, mais qui présente encore quelques points rouges, on la voit se rallumer avec une petite explosion, et brûler avec vivacité tant qu’elle reste dans ce gaz. Ce caractère nous permettra facilement de reconnaître s’il reste encore de l’air dans les appareils où on prépare l’oxygène. Une allumette imparfaitement éteinte, comme dans l’expérience précédente, se rallumera à l’extrémité du tube abducteur aussitôt que l’oxygène commencera à se dégager. On met encore en évidence cette propriété de l’oxygène par les expériences suivantes.
On introduit dans un flacon à large ouverture, rempli d’oxygène, un petit godet de terre, soutenu par un fil de fer qui s’enfonce dans un large bouchon que l’on fait reposer sur les parois du goulot {fig. 8). Si l’on met dans le godet un morceau de charbon rouge, aussitôt qu’il a le contact de l’oxygène, on le voit brûler avec rapidité, en produisant une assez vive lumière; la combustion cesse bientôt et le charbon s’éteint. Si alors on examine ie gaz contenu dans le flacon, on voit qu’il est devenu impropre à la respiration et à la combustion, qu’il trouble l’eau de chaux et rougit la teinture de tournesol.
Ces propriétés caractérisent le gaz acide carbonique.
Si l’on remplace le charbon par un morceau de soufre enflammé , on voit celui-ci brûler avec une flamme bleuâtre beaucoup plus vive que celle qu’il produit en brûlant dans l’air. Quand la combustion est terminée, l’oxygène a disparu ; il
Fig. S.
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esl remplacé par un gaz rrune odeur suffocante, impropre à la combustion et rougissant vivement la teinture bleue de tournes'ol que l’on introduit dans le flacon. C’est du gaz acide sulfureux.
Avec le phosphore, l’expérience est plus brillante. Aussitôt que le phosphore enflammé a le contact de l’oxygène, il brûle avec une flamme si vive que l’œil a peine à en supporter l’éclat. 11 se produit, pendant la combustion, des flocons blanchâtres, qui viennent tapisser les parois du vase. Ils sont remarquables par l’énergie avee laquelle leur dissolution rougit la teinture bleue de tournesol ; on a donc encore un acide, l’acide phosphorique.
On comprend alors pourquoi Lavoisier a donné à ce corps le nom &'oxygène{o\h-., acide; yewaoj, j’engendre); maisil faudrait bien se garder de croire que l’oxygène soit le seul corps qui puisse engendrer des acides. On connaît aujourd’hui un certain nombre d’acides qui ne contiennent pas d’oxygène.
Le fer fortement chauffé lance parfois, quand on le forge, des parcelles métalliques qui brûlent avec vivacité dans l’air ; nous devons donc nous attendre à le voir brûler plus vivement encore dans l’oxygène : c’est ce qu’on réalise dans l’expérience suivante, due à Ingenhousz.
On suspend à un bouchon de liège une lame de ressort aussi mince que possible, que l’on a préalablement contournée en spirale 9). L’extrémité inférieure de ce ressort est eftilée ; on l’engage dans un morceau d’amadou. On enflamme d’abord 1 amadou et l’on plonge le ressort dans un flacon, contenant de l’oxygène, dont le fond est recouvert d’eau. Le bouchon de liège qui soutient le ressort ferme alors la tubulure. L’amadou brûle avec vivacité dans l’oxygène et porte au rouge la pointe d’aeier, qui peut alors s’unir à 1 ox\gène. La combinaison se fait a\'ec énergie, et la chaleur dégagée est si intense, que l’on voit l’extrémite du ressort se transformer eu un globule d’oxyde de fer fondu, tellement incandescent, qu’en tombant sur le fond du flacon il s’y incruste profondément, même après avoir traversé la couche d’eau qui le recouvre. Au commencement de l’expérience, le fer projette de tous côtés des étincelles brillantes, qui disparaissent quand le métal est recouvert par l’oxyde fondu, mais qui reparaissent aussitôt que le globule d’oxyde, devenu suffisamment pesant, s’est détaché du métal.
42. Ces diverses expériences établissent de la manière la plus incontestable que les corps ne hrulcnt dans l’oxygène que parce qu ils se combinent avec lui. Gomme dans toutes les combinaisons énergiques, il y a dégagement de chaleur et de lumièri'. — ‘Ajoutons (jue si ces mêmes corps lu'ûlent dans l’air avec unnns de vivacité, il est vrai, (pie dans
Fifj. !).
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l’oxygène, c’esl parce que ce gaz y existe, mais mélangé avec une certaine proportion d’azote qui tempère ses propriétés trop actives.
43. Combustion Yive et combustion lente. — Le fer exposé k l’air se ternit et peut môme, au bout d’un temps suffisant, se transformer totalement en rouille. Ce corps est un hydrate de sesquioxyde de fer. C’est donc, en définitive, un produit d’oxydation du fer. Le phénomène de la produclion de la rouille est donc un phénomène de comhubtion ou d’oxygénation ; mais comme cette combustion n’a pas été accompagnée d’un dégagement de chaleur sensible, nous lui donnerons le nom combustion /en/c, pour la distinguer des précédentes, qui sont appelées, par opposition, combustions vives.
Toutefois il ne faudrait pas croire que la combustion lente ne produise aucune chaleur; comme toute combinaison chimique, l’oxydation du fer en dégage nécessairement, mais, comme l’oxydation est trèslente, la chaleur se dissipe à mesure qu’elle se produit. Quand l’oxydation est vive, toute la chaleur est dégagée en un instant; elle peut alors porter à l’incandescence la masse d’oxyde de fer formé.
44. lia respiration est uii phénomène de combustion. — La respiration des animaux est encore un phénomène de combustion lente où il est facile de constater un dégagement de chaleur. Le sang noir ou veineux, se trouvant, dans les poumons, en contact avec l’oxygène de l’air, l’absorbe en dégageant de l’acide carbonique et se transforme en sang artériel. L’acide carbonique provient de la combustion, dans la profondeur des tissus, de certains principes carbonés du sang ; il en résulte assez de chaleur pour que toutes les parties du corps soient maintenues à une température constante chez chaque animal, mais plus élevée chez les animaux à respiration active (animaux k sang chaud) que chez ceux qui respirent lentement (animaux k sang froid).
C’est k Lavoisier que nous devons l’explication de la combustion et de la respiration ; avant lui on était bien loin de soupçonner la moindre analogie entre ces deux ordres de phénomènes, si naturellement rapprochés par la découverte et l’étude des propriétés de l’oxygène.
45. Déhiiition actuelle de la combustion. — Nous ne pouvons toutefois terminer ce chapitre sans faire remarquer que le moi ùq combustion, synonyme d’oxygénation pour les contemporains de Lavoisier, doit être pris aujourd’hui dans un sens plus étendu.
Les chimistes modernes ont démontré que le cuivre pouvait brûler dans la vapeur de soufre, que le phosphore, plongé dans le chlore, s’y enflammait comme dans l’oxygène. Le mot de combustion doit donc être pris dans le sens plus large de combinaison. Mais, dans le langage habituel, on conserve néanmoins au mot de combustion le sens restreint que lui a\ail donné Lavoisiei'.
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4-6. Corps comburants. — Corps combustibles. — Dans la COnibuslion du charbon dans l’oxygène, l’oxygène est dit \qc,ov\)?> comburant.^ le charbon est le corps combustible ; mais, comme le sens du mot Combustion a été étendu, nous entendrons sous la désignation de corps comburants tous les corps qui jouent dans une combinaison le meme rôle que l’oxygène, et. de combustibles tous ceux qui jouent le rôle du charbon. Exemples : dans la combustion du cuivre dans le soutre, le cuivre est combustible, le soufre comburant; de même le chlore est comburant, vis-à-vis du phosphore qui est combustible, dans le chlorure.
Ces désignations n’expriment évidemment qu’un rapport de propriétés : ainsi le soufre, comburant vis-à-vis du cuivre, est combustible vis-à-vis de l’oxygène. On peut d’ailleurs donner un sens plus précis à ces mots de comburants et de combustibles^ en disant que les premiers sont les éléments électro-négatifs des combinaisons; les combustibles en sont alors les éléments électro-positifs (‘27).
47. Historique de la théorie de la combustion. — Nous avOns Supprimé pour plus de clarté, dans l’exposé de la théorie de la combustion, tous les détails historiques qui se rattachent à cette importante question; nous allons rapidement les résumer ici, afin de montrer l’état de la chimie avant Lavoisier, et la transformation qu’elle a subie sous l’influence des travaux de ce puissant génie.
Les premières observations importantes sur ce sujet remontent à 1630, époque à laquelle Jean Rey, médecin du Périgord, fit connaître le fait de l’augmentation de poids de l’étain et du plomb pendant la calcination. D’après lui, cet effet était dù à une absorption de l’air. On retrouve cette opinion dans les écrits de plusieurs savants anglais, parmi lesquels il convient de citer Robert Hooke (1665), et surtout John Mayow, qui publia, en 1674, un travail sur l’augmentation de poids éprouvée par le plomb et l’antimoine dans leur calcination.
Mais, dès le commencement du dix-huitième siècle, les chimistes, séduits par des hypothèses ingénieuses, perdent complètement de vue lé fait si important de l’augmentation de poids des métaux oxydés, fait dont l’étude attentive pouvait seule conduire à la véritable théorie de la combustion.
Becker, chimiste allemand, attribua (1703) ce phénomène à une substance volatile ou à un soufre qui s’échappait de tous les corps combustibles, lorsqu’ils brûlaient. Son élève, Georges-Ernest Slahl, développa cette idée; il donna à cette substance le nom de phlogistique. D’après lui, tous les corps combustibles sont composés de phlogistique et d’un radical particulier non combustible. Ainsi le soufre contient du phlogistique et de l’acide sulfurique; le fer, du phlogistique et de l’oxyde de 1er. En brûlant, le fer laisse dégager son phlogistique, el il ne reste plus ([ue de
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l’oxyde de fer. La réduction d’un oxyde métallique par un corps combustible s’opérait par le simple transport du phlogistique passant du corps combustible à l’oxyde métallique, qui se trouvait aitisi réduit. De laies expressions de déphlogistiquer et de phlogistiquer qui correspondent aux termes à'oxyder et de déaoxtjder ou réduire. Ce qui doit surtout surprendre, c’est que Stahl ait considéré le phlogistique comme doué de pesanteur; il résultait en effet de cette manière de voir que le fer, en perdant du phlogistique pour passer à l’état d’oxyde de fer, devait diminuer de poids; les expériences des chimistes du siècle précédent auraient prouvé le contraire, si l*on s’était donné la peine de les répéter avec la balance, au lieu de les nier d’une manière systématique.
Si l’on remarque que, par son hypothèse, Stahl explique et relie entre eux, d’une manière très-simple et probable (la notion des poids oubliée), tous les phénomènes de combustion, on comprendra que ce chimiste soit devenu l’auteur d’une théorie chimique adoptée par tous les savants pendant plus d’un demi-siècle, et défendue au moment de sa chute par les meilleurs chimistes de l’époque.
Cette théorie avait cependant subi bien des modifications avant que Lavoisier vînt la détruire. Le phlogistique avait été regardé comme le principe du feu; Macquer le supposait identique au principe de la lumière, parce que l’acide azotique, l’oxyde d’or et l’oxyde d’argent sont réduits par la lumière du soleil. Enfin, en 1774, Bayen fit voir que la théorie de Stahl ne pouvait expliquer la décomposition de Voxydede mercîire (chaux de mercure), que la chaleur seule suffit à réduire. D’après lui, la transformation du mercure en chaux (oxydation du mercure) ne provient pas d’une perte de phlogistique, mais de la combinaison du métal avec l’air, dont le poids, ajouté à celui du métal, déterminait l’augmentation de poids de celui-ci. On revenait ainsi aux idées de Jean Rey. La même année, Lavoisier entreprit quelques expériences pour démontrer, d’une manière péremptoire, l’absorption de l’air pendant l’oxydation. Il chauffa, pendant plusieurs heures, un grand matras en verre hermétiquement fermé, contenant de l’air et de l’étain; ce métal se recouvrit d’une épaisse couche de cendre métallique (oxyde). L’appareil, pesé avant et après l’opération, n’avait pas varié de poids ; mais, quand il l’eut ouvert, l’air y pénétra et rendit le matras plus pesant de 10 grains. Lest à peu près de celte époque que date la découverte de l’oxygène (1774) par Priestley et Scheele. Scheele, parlant de celle découverte, détermina la composition de l’air, et en 1777 il entreprit d’établir une théorie de la combustion. Gomme il avait constaté que le phosphore, en brûlant dans le gaz oxygène, absorbe complètement ce gaz, il en avait conclu que l’oxygène s’élait combiné, avec du phlogistique et échappé sous lorme de lumière et de chaleur. L’oxygène, en se combinant avec le phlo-
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gislique, dégageait toujours de la chaleur; mais la lumière n’apparaissait que si la quantité de phlogistique combiné était suffisamment grande. Comme on le voit, Scheele, imbu des idées de Stahl, avait négligé de peser le corps brûlé ; l’explication véritable du phénomène de la combustion devait donc lui échapper.
Dans la môme année, Lavoisier prouva que la combustion consistait en une absorption de gaz oxygène, et que l’augmentation de poids éprouvée par le corps en combustion était égale au poids de l’oxygène employé. En 1789, il publia son traité de chimie, où sont exposés, dans leur ensemble, ses travaux antérieurs, devenus le point de départ de la chimie moderne. On peut dire que c’est surtout en introduisant l’usage des pesées dans l’étude des phénomènes chimiques, que Lavoisier a donné à la science une direction toute nouvelle. Le premier, il a pu, à l’aide de la balance, poser ce principe fondamental : rien ne se perd, rienne se crée dans la nature. Des substances s’ajoutent, des substances se séparent, mais soit qu’elles s’ajoutent, soit qu’elles se séparent, elles conservent toujours leur poids.
CHAPITRE II
AZOTE. — AIR ATMOSPHÉRIQUE AZOTE Az= 14.
L’azote fut confondu avec l’acide carbonique jusqu’en 177:2, où Rutherford le distingua nettement de ce gaz.
T8. l*réparation de l’azote. — 1” Parle phosphore. — On 1 extrait ordinairement de l’air. Ce fluide, comme nous le verrons bientôt, est un mélange formé presque exclusivement d’azote et d’oxygène. Il suflit donc d’absorber l’oxygène de l’air pour obtenir l’azole. On emploie souvent le moyen suivant. On met deux ou trois grammes de phosphore dans un tôt en terre supporté par un flotteur de fig, 10. liège que l’on place sur une cuve à
eau {fig. 10). On enflamme le phosphore et on le recouvre avec une grande cloche pleine d’air. La combuslion esl vive, et la cloche se remplil d’épaisses vapeurs d’acide pbos-
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phoriqiie qui se dissolvent peu à peu dans l’eau. Au bout de quelques instants, le phosphore s’éteint et l’eau monte dans la cloche. Au commencement de l’expérience il s’échappe souvent des bulles gazeuses qui renverseraient la cloche si on ne la maintenait solidement avec la main. Ce fait provient de la dilatation éprouvée par l’air au contact du phosphore incandescent, qui l’emporte d’abord sur la diminution de volume résultant de l’absorption de l’oxygène. On fait ensuite passer le gaz dans des éprouvettes, où l’on constatera ses propriétés.
Ce mode de préparation ne donne pas l’azote bien pur. 11 contient encore nn peu d’oxygène que le phosphore n’a pas absorbé, et la petite quantité d’acide carbonique qui est toujours contenue dans l’air. On peut enlever cet oxygène en introduisant dans chaque éprouvette un bâton de phosphore qui absorbe lentement l’oxygène à froid, mais d’une manière complète. L’expérience dure plusieurs heures; on sait qu’elle est terminée quand les bâtons de phosphore cessent d’être lumineux. On enlève l’acide carbonique en introduisant dans une éprouvette qui contient encore un peu d’eau un petit fragment de potasse. On ferme ensuite l’éprouvette avec la main, et l’on agite pour mettre l’acide carbonique en contact intime avec la dissolution qui doit l’absorber.
Pa?' le cuivre. — On prépare plus facilement l’azote pur de la manière suivante. On fait passer de l’air, préalablement dépouillé de son acide
Fig. II.
(carbonique, sni- du cuivia^ chaulfé lomeiit l’oxygène de l’air.
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li absorbe alors ti’ès-laci-
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Un grand llacon à deux tubulures contient de l’air. L’une des tubulures, est traversée par un large tube terminé à sa partie supérieure par un entonnoir. Si l’on fait écouler de l’eau par ce tube, elle remplira la partie inférieure du flacon et chassera l’air, qui s’échappe par le tube adapté à la seconde tubulure (fig. 11). Cet air traverse d’abord un tube à boules de Liebig, contenant une dissolution concentrée de potasse qui absorbera l’acide carbonique. 11 pénètre ensuite dans le tube de verre chauffé qui contient la tournure de cuivre; il y perd son oxygène, qui s’unit au cuivre, etl’azote se rend, par un tube abducteur qui termine l’appareil, dans une cuve à eau où on le recueille.
Le tube de verre doit être peu fusible, et il est bon de l’entourer d’une feuille de clinquant afin d’éviter sa déformation.
On peut encore préparer l’azote par d’autres procédés et notamment par la décomposition de l’azotite d’ammoniaque sous l’influence de la chaleur, ou par la décomposition de l’ammoniaque par le chlore; ces réactions seront indiquées à propos de l’acide azoteux et du chlore.
4-9. Propriétés physiques. — L’azote est un gaz iiicolore, inodore et insipide. Sa densité est 0,9714- : \ litre d’azote pèse donc 1,293 X 0,971-4 = 1,257 à la température deO“ et sous la pression de 760. Il est très-peu soluble dans l’eau. Un litre d’azote se dissout dans 40 litres d’eau. Il est permanent comme l’oxygène.
50. Propriétés chimiques. — L’azote est impropre à la respiration : les animaux meurent asphyxiés quand on les met sous une cloche conte-nant deTazote. Il éteint les corps en combustion, mais ne s’enflamme pas. Il ne trouble pas l’eau de chaux, comme le fait l’acide carbonique, avec lequel on l’avait confondu avant Rutherford.
Pendant longtemps on a cru que l’azote ne pouvait se combiner directement avec aucun autre corps ; mais M. H. Sainte-Claire Deville a fait voir récemment que ce gaz était absorbé par le bore légèrement chauffé; , la combinaison est même accompagnée d’un vif dégagement de chaleur et de lumière. Mais c’est Ih une exception et l’on peut dire, en général, . que les affinités de l’azote sont très-faibles; aussi le reconnaît-on d’habi-tude à ce qu’il ne possède aucune des propriétés chimiques qui caracté-risent si nettement les autres corps.
L’azotejoue néanmoins un rôle très-important dans la nature; il entre' dans la composition de l'air, les tissus des animaux en contiennent de* notables quantités. Il forme indirectement, avec la plupart des corps, des? combinaisons que nous devrons étudier avec le plus grand soin.
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ol. L’air au milieu duquel nous vivons est un gaz sans saveur, sans odeur, et qui, vu sous une grande épaisseur, possède une couleur bleue assez prononcée. On rapporte le poids spécifique des autres gaz h celui de l’air, qui a été pris pour unité; 1 litre d’air pèse 1,293 à 0° et sous 760 : la formule générale qui donne le poids d’un litre d’air à et sous la pression H, est
dans laquelle a, coefficient de dilatation de l’air, est, 0,00367.
La véritable composition de l’air n’est connue que depuis Lavoisier et Sclieele. Avant eux on savait, d’après les expériences de Jean Rey (1630) sur la calcination de Lélain, et celles de Bayen (1774) sur la calcination du m'ercure, que certains métaux chauffés au contact de l’air se transforment, en augmentant de poids, en des matières qu’on désignait alors sous le nom de chaux, et que nous connaissons aujourd’hui sous le nom d’oxydes métalliques. Mais on ne savait pas si l’air était absorbable en totalité ou en partie ; ce fut là le point de départ des recherches de Lavoisier. Il vit bientôt que l’air était composé de deux principes, l’oxygène et l’azote.
52. E^xpérieiice tie liavoisier. — Lavoisier prit 1111 ballon de verre à long col, dans lequel il introduisit du mercure (120 gr.). Le col fut doublement recourbé, de telle façon que, le ballon placé sur un fourneau, la partie horizontale du tube courbé reposât sur le fond de la cuveàmercure, tandis que l’extrémité ouverte s’élevait notablement au-dessus du niveau de ce liquide {fig. 12).
Il mit alors une cloche graduée sur
le mercure, de manière à emprisonner l’air du ballon, et pour que cette cloche pût tenir seule, et afin de pouvoir noter le volume de l’air emprisonne et sa pression, il aspira avec une pipette une porlion de l’air de
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la cloche, ce qui permit au mercure de s’élever d’une certaine hauteur au-dessus de son niveau de la cuve. Le volume de l’air et sa pression étant connus, il chaiifla le mercure un peu au-dessous de son point d’ébullition, pendant 42 ou 15 jours environ. Le premier jour, le mercure s’altéra peu ; mais, les jours suivants, il vit nager à sa surface des pellicules rouges, dont le nombre et l’étendue augraejutèrent jusqu’au septième ou huitième jour. 11 continua l’opération plusieurs jours encore après que leur formation parut s'être arrêtée et mit fin à l’expérience.
L’appareil refroidi, le mercure s’éleva dans la cloche bien au-dessus de son niveau primitif. Le volume de l’air s’etait en efiet réduit de oO pouces cubiques environ à 4-2 ou 43 pouces. Le gaz restant présentait toutes les propriétés que nous avons attribuées à l’azote.
La substance rouge bien rassemblée, Lavoisier la chauffa dans une petite cornue de verre munie d’un tube abducteur se rendant sous une éprouvette; il vit alors cette poudre rouge se transformer totalement en mercure, en même temps qu’il s’en dégageait un gaz dont le volume représentait très-exactement les 7 ou 8 pouces cubes absorbés, mais différant de l’air par l’énergie de ses propriétés. Ce gaz était l’oxygène, récemment découvert par Priestley et par Scheele.
11 vérifia de plus que les deux gaz obtenus dans son expérience, mélangés, reproduisaient Vair ordinaire avec toutes ses propriétés.
L’air contient donc deux éléments : l’un, l’oxygène, qui lui donne la propriété d’entretenir la combustion et la vie des animaux ; 1 autre, l’azote, qui tempère, sans modifier le résultat des combinaisons, 1 action trop énergique de l’oxygène. Si l’on place, en effet, dans une atmosphère d’oxygène un animal à respiration active, il meurt bientôt décoré par une fièvre ’ardente. Les combustions ordinaires, que nous dirigeons au gré de nos désirs et d’après nos besoins, seraient au contraire impossibles à régler, si elles s’opéraient au contact d’une atmosphère illimitée d’oxygène, et deviendraient pour nous la source des dangers les plus giands.
53. Expérience «le Sciieele. — Vers la même époque Scheele démontrait que l’air diminuait de volume au contact des sultures alcalins, mais en laissant toujours un volume fixe d’un résidu gazeux, dans lequel la vie et la combustion étaient impossibles. Ce gaz avait toutes les propriétés de l’azote, et sa proportion dans l’air était, d’après l’illustre Suédois, un ■peu moindre que les 4/.5 du volume priinitit. Cette expérience, facile à interpréter quand on connaît la propriété que les sulfures alcalins ont d’absorber l’oxygène, n’est pas aussi propre que celle de Lavoisier à établir la composition de l’air d’une façon incontestable, puisqu’elle ne permet pas de régénérer la portion de l’air absorbée par le sulfure; mais elle conduit, comme méthode d’analyse, à des résultats plus précis. Le mercure u’absorbe que très-difficilement l’oxygène raréfié, taudis que les
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sulfures alcalins l’enlèvent complètement à l’air; ii la vérité, un peu d’azote peut être également absorbé par eux, de telle sorte que le volume de l’azote est un peu trop faible; mais, dans l’expérience de Lavoisier, il est beaucoup trop fort. L’air contient, en effet, 21 parties d’oxygène pour 79 d’azote, au lieu de 12 ou 14- d’oxygène pour 88 ou 86 d’azote données par cette expérience.
On peut également démontrer dans l’air la présence d’une petite quantité d’acide carbonique par l’expérience suivante. On expose à l’air une dissolution limpide d’eau de chaux dans un vase large et peu profond; il se forme à la surface des pellicules blanches qu’on fait tomber au fond du vase en agitant le liquide; on peut ainsi transformer la totalité de la chaux en carbonate de chaux. En chauffant ces pellicules, recueillies è la tin de l’opération, au rouge vif dans une cornue de terre munie d’un tube abducteur se rendant sur la cuve à eau, on peut recueillir un gaz qui a toutes les propriétés du gaz carbonique dégagé dans la calcination de la pierre à chaux ou à bâtir, dans la respiration des animaux, dans la combustion du charbon. La matière qui reste dans la cornue est de la chaux vive. L’eau de chaux est faite avec de la chaux vive dissoute dans l’eau.
Il existe également de l’eau à l’état de vapeur dans l’atmosphère; on apprend en physique â en déterminer la quantité à un moment donné ; nous n’indiquerons donc ici qu’un seul fait propre à mettre son existence en évidence. La potasse, par exemple, exposée au contact de l’air, se transforme rapidement en liquide, parce qu’elle absorbe assez d’eau pour s’y fondre.
54. Analyse de l’air. — On emploie pour établir la composition exacte de l’air diverses méthodes qui dérivent toutes de ce principe : l’oxygène pouvant se combiner avec un grand nombre de corps qui n’ont aucune action sur l’azote, il est toujours facile d’isoler ce dernier en absorbant l’oxygène. Le corps destiné à absorber l’oxygène doit être seulement choisi parmi ceux qui ne donnent pas de corps gazeux, à la température ordinaire, en se combinant avec lui. Nous remarquerons, en passant, que ces méthodes pourraient s’appliquer également à la préparation de l’azote.
b5. lo Héthodes en Yolume. — Dans ces méthodes, on détermine le volume des éléments qui entrent dans la composition de l’air.
Oo peut opérer de plusieurs manières.
1° Analyse par le phosphore à froid. — Une petite éprouvette graduée, placée sur le mercure, contient un volume d’air connu (iOO divisions de
I éprouvette, par exemple). On introduit un bâton de phosphore humide assez long pour traverser l’éprouvette dans toute sa longueur. Aussitôt qu il a le contact de l’air, on le voit répandre des fumées blanchâtres.
II se forme de l’acide phosphoreux qui se dissout dans l’eau apportée par
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le briLüu, de sorte que sa surlace se trouve conslamnient eu contact par lous ses points avec l’oxygène contenu dans l’air {fig. 13). L’opération est
terminée quand le phosphore ne paraît plus lumineux dans l’obscurité. Il ne reste plus qu’à enlever le bâton de phosphore et à mesurer le volume de gaz restant, en le ramenant à la pression ordinaire, et lui faisant suhir les corrections provenant des changements de température et de pression survenus pendant la durée de l’expérience. En été, il suffit de quelques heures pour que l’absorption soit complète, mais, si la température est basse, l’opération peut nécessiter un temps beaucoup plus long.
Analyse par le phosphore à chaud. — Le procédé suivant est beaucoup plus rapide. On prend une petite cloche courbe, que l’on place sur la cuve à eau, et on y introduit un volume d’air, que l’on a mesuré à l’avance dans un tube gradué. On y fait entrer un petit fragment de phosphore, en le poussant avec un fil de fer enroulé en spirale à son extrémité, jusque dans la petite cavité que présente la cloche courbe {fig. 1-4). Gela fait, on
retire le fil et l’on chaulfe doucement ; le phosphore fond, et comme il était humecté d’eau, il est en général recouvert d’une petite couqhe d’eau , qu’il faut d’abord volatiliser sans briser le tube. On y parvient en modérant d’abord l’action de la chaleur; il faut ensuite, aussitôt que l’eau est évaporée, chaullèr vivement le phosphore , afin que sa vapeur s’enflamme dès qu’elle se forme. On voit alors une lumière veialâtre descendre du haut de la cloche vers le niveau de l’eau. Il serait dangereux de produire rinflammation du phosphore après avoir rempli la cloche de sa vapeur, car le mélange d’air et de phosphore constituerait un mélange détonant, dont l’explosion, amenant la ruplure de la cloche, aurait pour effet de projeter du phosphore enflammé sur l’opérateur.
3“ Analyse de rnir par l'acide pyrogallique et la potasse. — M. Liebig a proposé d’utiliser pour l’analyse de l’air une réaction indiquée pour la
IA\. 1. CHAP. 11. AIH.
première lois par M. Chevreul. L’acide pyrogallique, que l’on emploie aujourd’luii en notable quanlilé pour la photographie, mis en présence d’une dissolution de potasse, brunit très-rapidement à l’air, en absorbant l’oxygène de celui-ci. Il suffit donc d’introduire ^ successivement dans une éprouvette graduée placée sur le mercure, et contenant un volume déterminé d’air, une dissolution d’acide pyrogallique, que l’on doit faire au moment de s’en servir, et une dissolution de potasse. On agite ensuite doucement l’éprouvette ; en quelques -instants l’absorption de l’oxygène est complète. On mesure le volume restant sur la cuve à eau. Ce procédé, d’un emploi très-commode, s’applique également bien à l’analyse des mélanges gazeux contenant de l’oxygène. ^
Les méthodes précédentes sont connues sous le nom de méthodes d'obsnrption.
56. Résultat. — Le résultat donné par ces diverses expériences est toujours le meme : l’air contient toujours 79 volumes d’azote pour 21 volumes d’oxygène.
57. Métiiode eudîométrîque. — Cette méthode est fondée sur le fait suivant : l’oxygène se combine avec un volume d’hydrogène double du sien pour donner de l’eau, dont le volume à l’état liquide est négligeable par rapport à celui des gaz qui la constituent.
Supposons donc qu’on fasse passer une étincelle électrique à travers un mélange de 100 parties d’air (en volume) et de 100 parties d’hydrogène; il se produira une explosion, et le volume du mélange se trouvera réduit à 137 parties. Il en est donc disparu 63 parties, qui ont formé de l’eau ; ces 63 parties étaient donc composées de 21 parties d’oxygène et de 42 d’hydrogène. Donc l’air contient, pour 100 volumes, 21 parties d’oxygène et partant 79 d’azote.
L’expérience se prête ici à plusieurs vérifications que n’offraient pas les méthodes précédentes. Si 42 volumes d’hydrogène ont disparu pendant l’explosion, il doit en rester 58 volumes dans le résidu. Nous le prouverons en ajoutant à ce résidu 50 volumes d’oxygène, et faisant de
‘ l'our introduire un liquide dans une éprouvette placée sur le mercure, on se sert d’une pipette p (fig. 16), dont une extrémité est recourbée On commence par plonger l’extrémité courbe dans le liquide , que l’on aspire avec la bouche par l’extrémité 0 ; il monte alors dans la pipette au-dessus du niveau dans le vase, et remplit en partie la boule.
On ferme rapidement avec le doigt l’ouverture O, et l’on engage l’extrémité recourbée de la pipette sous 1 éprouvette; en soufflant avec la bouche par l’ex- Irémité supérieure, on force une partie du liquide à pénétrer dans l’éprouvette.
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nouveau détoner le mélange. Après le passage de l’étincelle, on constate une diminution de volume de 87 parties, qui correspond à la disparition de 58 d’hydrogène et de 29 d’oxygène. 11 y avait donc bien dans le résidu 58 d’hydrogène, et par conséquent 100 volumes d’air contiennent bien 21 volumes d’oxygène et 79 d’azote. Dans les méthodes par les absorbants, on admet que le volume de l’air est égal à la somme des volumes d’azote et d’oxygène qu’il contient, mais sans pouvoir le démontrer dans l’expérience môme ; elles sont donc inférieures sous ce rapport h la méthode eudiomélrique ; leurs résultats sont tout aussi exacts, parce que le fait qu’elles supposent est rigoureusement démontré par les expériences de Lavoisier ^ur l’analyse et la synthèse de l’air (52) et par l’expérience eudiomélrique.
58. Eudiomètre de Ciay-B^ussac.— L’appareil dans lequel OU fait l’expé-
rience est connu sous le nom (Veudiomè/re de Gay-Lussac.
Il se compose d’un tube en cristal épais, mastiqué k ses extrémités dansdeux garnitures en cuivre munies de robinet et se terminant par des-
entonnoirs arrondis. L’appareil re--
Fig. l(i.
pose sur l’un de ses entonnoirs ; lai garniture supérieure porte un ex-citateur électrique composé d’une^ tige de cuivre terminée par deuxi boules, et isolée de la garniture parr un tube de verre qui entoure la tige {fig. 16). L’une des boules est extérieure à l’appareil , l’autre se trouve à l’intérieur, à une petite distance de la paroi métallique.
Une petite règle en métal réunitt les deux garnitures; elle porte des" traits qui correspondent k des di-
visions égales du tube, mais son principal usage est d établir une communication électrique entre les deux garnitures. Cette partie constituet' l’eudiomètre proprement dit.
Voici commenl on s’en sert. On le remplit complètement d eau, en le plongeant verticalement dans une cuve k eau prolonde ; les robinets étantt ouverts, l’air intérieur est chassé complètement par l’eau ; on ferme alorf s les robinets et l’on place l’instrument sur la tablette de la cuve, sans; sortir son extrémité inférieure de l’eau. On introduit alors l’air et l’hydro gène. Pour rendre cette opération plus facile et plus exacte k la fois, on s(sert cVune jauge J contenant, par exemple, 100 divisions du tube mesureuot
U. Cette jauge se compose d’un tube de verre monté sur une garnitun
de cuivre, portant une coulisse dans laquelle glisse une lame métallique
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percée h une extrémité d’une ouverture circulaire de môme diamètre que le tube. On peut, par cette disposition, fermer le tube, si l’on amène la partie pleine de la lame devant son ouverture, ou l’ouvrir en faisant glisser la lame de manière à faire coïncider les deux ouvertures. La jauge étant remplie d’air, on pousse la lame pour fermer l’ouverture, on emprisonne ainsi un volume d’air déterminé. On le fait passer dans reudiomètre de la manière suivante : la jauge, fermée, est plongée verticalement dans la cuve d’eau, on la retourne pour permettre à l’air contenu dans la garniture de cuivre au-dessous de la lame de s’échapper, puis on la porte ainsi retournée sous l’entonnoir inférieur de l’eudiomètre, et en poussant la lame avec le doigt, on ouvre la jauge, qui se remplit d’eau ; l’air, plus léger, monle dans l’eudiomètre, si le robinet de la garniture inférieure est ouvert.
Pour l’hydrogène, on se sert de la jauge ouverte comme d’une éprouvette ordinaire ; quand elle est complètement remplie, on pousse la lame pour fermer la jauge. On se débarrasse comme précédemment de l’excès d’hydrogène avant de le transvaser dans l’eudiomètre.
Le mélange introduit, on y fait passer une étincelle en approchant de la boule de l’excitateur électrique le plateau d’un électrophore chargé d’électricité. Il se produit une vive lueur dans le tube, et, quand on rouvre le robinet inférieur, l’eau monte rapidement d’nne certaine quantité. Il est possible de mesurer le volume du gaz restant à l’aide des divisions tracées sur la tige de métal qui réunit les armatures ; mais, comme le diamètre du tube est considérable, la moindre erreur dans l’appréciation de la hauteur occupée par le gaz a une grande influence. Tl vaut mieux se servir d’un mesureur M.
C’est un tube étroit et assez long, divisé en 200 parties d’égale capacité ; 100 de ces parties équivalent au volume de la jauge. Il porte à sa partie inférieure une virole en cuivre qui permet de le visser sur le fond de la garniture supérieure de l’eudiomètre. Après l’avoir vissé, rempli d’eau, sur l’entonnoir supérieur, on ferme le robinet inférieur et l’on ouvre le robinet supérieur de l’eudiomètre ; le résidu gazeux gagne le haut du tube gradué; on dévisse alors ce tube, en ayant soin d’ajouter un peu d’eau dans l’entonnoir pour remplacer celle qui monte dans le tube, on terme l’ouverture du tube avec le pouce, et tenant la virole entre les deux premiers doigts de la môme main, on le porte sur la cuve à eau. On l’enfonce jusqu’au moment où le niveau de l’eau est le môme dans le tube et dans la cuvette, on mesure alors le volume du gaz.
Cette méthode présente quelques inconvénients particuliers. Au moment où l’explosion du mélange a lieu, les robinets de l’eudiornètre sont lermés. Comme la condensation rapide de la vapeur d’eau lormée détermine un vide partiel, une portion de l’air dissous dans
Fig. 17.
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l’eau se dégage et vienl s’ajouter au volume du résidu. Cet inconvéuienl ne peut être complélemenl évité, même en laissant le robinet inférieur
ouvert, car l’eau ne peut rentrer assez vite par l’ouverture du robinet pour remplir le vide qui se fait instantanément, et de plus on a à craindre dans ce cas de voir une portion du gaz s’échapper au moment même de l’explosion, par suite de l’expansion subite qui accompagne l’élévation de température produite par la combustion de l’hydrogène.
Il est donc préférable d’opérer sur le mercure, avec un eudiomètre particulier qui sera décrit à propos de l’eau, ou tout simplement dans l’eudiomèlre de Mitscberlich, dont nous avons déjà parlé (20) et que représente la
^59. iBConvcnients des méthodes ppéeédenles. — Toutes les méthodes précédentes ont le même inconvénient ; la composition de l’air se déduit de la mesure de volumes d’air très-petits ; par conséquent, la moindre erreur sur l’appréciation de ce volume ou sur les corrections relatives a la température, à la pression et à l’état hygrométrique du gaz, influe d’une manière très-notahle sur le résultat déflnilif. Aussi doit-on preferer aux méthodes en volumes les méthodes où l’on pèse l’oxygènè et l’azote qui sont contenus dans un volume notable d’air, les erreurs dépendant des pesées pouvant être singulièrement réduites.
60. Méthode* en poids. - 1» Procédé de M. Brunner. - M. Brunner a eu le premier l’idée d’appliquer la méthode des pesées; il faisait lentement passer de l’air dépouillé de son acide carbonique et de sa vapeur d’eau sur du phosphore froid; l’air perdait son oxygène; on recueillait l’azote, dont le poids se déduisait de la mesure du volume ; 1 augmentation de poids du tube contenant le phosphore donnait le poids de l’oxygène. Le procédé de M. Brunner présente donc encore en partie l’inconvénient attaché à la mesure des volumes, mais le procède suivant, employé par MM. Dumas et Boussingault, permet de résoudre complètement le problème de l’analyse exacte de 1 aii.
2» Procédé de MM. Dumas et Boussingault. — On fait passer de 1 air denouillé de vapeur d’eau et d’acide carbonique sur de la tournure de cuivre chauffée; l’oxvgène est complètement absorbé, et l’azote va se rendre dans un ballon vide d’une capacité de 12 à 15 litres, qui se remplit pen-
fiant l’expérience.
L’augmentation de poids du cuivre donne l’oxygène, 1 augmenlaliori de poids du bnllon donne l’azole.
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La ligure 1, planche 1, représente l’appareil employé par ces éminents chimistes. Le tuhe de Liebig et les tubes p contiennent : le premier une dissolution concentrée de potasse, les autres de la ponce imbibée de potasse concentrée. Le second tube de Liebig s contient de l’acide sulfurique concentré, un autre tube s est rempli de ponce sulfurique, enfin le tube t contient également de la ponce sulfurique; l’acide carbonique est absorbé dans les tubes à potasse, l’eau dans les tubes à acide sulfurique. Le tube /, par l’invariabilité de son poids pendant toute l’expérience, montre que la dessiccation du gaz a été complète.
Le tube T est un tube en verre dur, muni de deux robinets r, qui permettent d’y faire le vide ; il contient de la tournure de cuivre, que l’on a d’abord oxydée, puis réduite par l’hydrogène. On donne ainsi au métal une porosité qui lui permet d’absorber plus facilement l’oxygène de l’air, en même temps qu’on a détruit par l’oxydation toutes les matières organiques qui pouvaient se trouver à sa surface.
Enfin B est le ballon ; il porte un robinet à cadran qui permet de régler à volonté l’arrivée de l’air dans son intérieur.
On fait d’abord le vide dans le ballon et dans le tube à cuivre, et on les pèse ; puis, l’appareil étant ajusté, on chauffe le cuivre, et on ouvre légèrement le robinet à cadran du ballon en môme temps que les robinets r. L’air extérieur, amené au tube de Liebig, par un long tube de verre qui sort du laboratoire, le traverse ainsi que les tubes qui suivent, et arrive au contact du cuivre, où il se dépouille totalement de son oxygène. Les deux tubes de Liebig, dans lesquels l’air déplace constamment le liquide, contrôlent l’indication du robinet à cadran, en montrant si la rentrée de ce fluide se fait plus ou moins vite.
Quand le ballon est rempli d’azote, l’air ne traverse plus les tubes de Liebig; on sait alors que l’expérience est terminée. On ferme les robinets, et l’on pèse le ballon et le tube à cuivre. Soient P et/) leur augmentation de poids ; le tube à cuivre étant rempli d’azote, on y fera de nouveau le vide; soit tt sa diminution de poids, le poids total de l’azote sera alors P -|- t:, et le poids de l’oxygène absorbé par le cuivre sera p — tt.
La moyenne de sept expériences très-concordantes a conduit au ré-
sultat suivant :
Oxygène 23
Azote 77
b'I . Composition en volumes. — MM. Dumas et Boussingault ayant déterminé les densités exactes de l’azote et de l’oxygène (densités vériliées depuis par les expériences de M. Begnault), il est possible de déduire des nombres précédents la composition de Pair en volumes.
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Soit en effets le poids d’un litre d’air dans des circonstances données de température et de pression, 100 litres, dans ces circonstances, pèseront lOOûf, l’oxygène qui y est contenu, De môme, 4 litre d’oxygène pèse 1,1056 ; si donc x représente le volume d’oxygène contenu dans 100 litres d’air, on aura :
Æ X c? X doù Æ = = 20,81.
Si l’on désigne par y le volume d’azote contenu dans 100 volumes d’air, on aura par un raisonnement analogue :
VXc^XO, 9714 = 77^, d’où y— =79,19.
Là somme x-j-y étant égale à 100, on obtient ainsi une vérification remarquable des résultats en poids donnés par la méthode de MM. Dumas et Boussingault.
L’air, privé de son acide carbonique et de sa vapeur d’eau, contient donc en volumes :
Oxygène 20,8
Azote . . . 79,^
62. Bj’aîr a une composition constante en tous les points du g^lobe et à toutes les hauteurs. — Les analyses de MM. Dumas et. Boussingault sur l’air provenant de diverses localités, celles de M. Brunner sur l’air de Berne, d’autres analyses effectuées à Groningue, à Bruxelles, etc., ne laissent aucun doute sur la constance de composition de l’air recueilli à la surface de la terre. Toutefois, B. Lewy a démontré que l’air pris à la surface delà mer du Nord contenait seulement 22,6 pour 100 d’oxygène. D’après ce chimiste, cette petite différence serait due à ce que la mer contenant une multitude d’animaux qui absorbent constammenl l’oxygène dissous, doit ainsi puiser constamment de l’oxygène dans l’atmosphère par sa surface, sans que cet effet soit produit pour l’azote.
Gay-Lussac a trouvé que l’air recueilli dans son ascension aérostatique, à une hauteur de 7 000 mètres, avait la composition de l’air ordinaire. Cette conclusion a été vérifiée par M. Brunner, sur l’air recueilli sur le sommet du Faulhorn, et par toutes les expériences récentes.
On peut également admettre que l’air n’a pas varié de composition depuis le commencement de ce siècle, les expériences de Gay-Liissay et deHumboldt conduisant au môme résultat que les expériences actuelles.
63. détermination de la quantité d’eau et d’acide carbonique contenus dans l’air. — Thénard a'donné, le premier, un moyen assez exaet de doser la qiiantité d’acide carbonique eoutenue dans l’air. Ou traus-
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porte un ballon vide, de 40 à 42 litres de capacité, dans l’endroit dont on veut analyser l’air; on ouvre le robinet de ce ballon, qui se remplit d’un volume connu d’air, à une pression et à une température déterminées ; on verse alors dans le ballon une dissolution de baryte, on ferme le robinet et l’on agite pendant quelque temps. Tout l’acide carbonique s’absorbe et donne un précipité blanc de carbonate de baryte. Pour augmenter la quantité de ce corps, on fait de nouveau le vide dans le ballon, en le réunissant à une machine pneumatique par un tube de plomb, et on laisse rentrer de nouveau de l’air. On recommence cette opération vingt ou trente fois. On recueille alors le carbonate de baryte produit, on le transforme en sulfate de baryte, et on le pèse. Il est facile de déduire le poids ou le volume de l’acide carbonique absorbé du poids de ce sulfate de barvte.
En opérant successivement sur 288^'\247 d’air à 42°, 5 et à la pression de 760, Thénard a obtenu un poids de sulfate qui correspondait à de carbonate de baryte, contenant 0®^216 d’acide carbonique. On conclut de cette expérience que
10 000 parties en poids d’air contiennent 6,073 d’acide carbonique , et en volume,
10 000 parties d’air contiennent 3,7 d’acide carbonique.
On voit assez toute la complication d’une semblable expérience. L’appareil de M. Boussingault, que nous allons décrire, supprime toutes les difficultés et permet de déterminer, en même temps que l’acide carbonique, l’eau contenue dans l’air.
64. Appareil de II. Boussingault. — Il se COmpOSe d’un aspirateur, c’est-à-dire d’un grand vase rempli d’eau {fig. 48), qu’on peut faire écouler par sa partie inférieure, à l’aide d’un robinet. Il porte à sa partie supérieure deux tubulures : l’une laisse passer la tige d’un long thermomètre, destiné à donner la température de l’eau du gazomètre ; l’autre tubulure est mise en communication, par un tube muni d’un robinet, avec un appareil composé d’une série de tubes en U, et d’un tube à boule, destiné à régler la rentrée de l’air, qui contient de l’acide sulfurique concentré. Le tube en U qui suit contient de la ponce concassée, imbibée d’acide sulfurique concentré ; deux autres contiennent de la ponce imbibée de potasse caustique ; le dernier est encore un tube à ponce sulfurique.
Pour laire fonctionner l’appareil, on ouvre légèrement les robinets, 1 eau de l’aspirateur s’écoule, et elle est remplacée par de l’air qui a traversé la série de tubes en U. Cet air s’est dépouillé de son humidité en travei’sani les <1onx premiers tubes, de son acide carboni((ue dans les
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deux suivants ; mais, comme il peut emporter un peu d’eau de ces tubes, on le fait passer à travers un nouveau tube desséchant, dont l’augmentation de poids est ajoutée à celle des tubes contenant la potasse.
Quand l’aspirateur est vidé, on peut le remplir de nouveau et recom-
Fig. 18.
mencer l’expérience, en notant chaque fois le volume d’eau écoulé et la température. Soient V le volume total et t la température supposée constante pour plus de simplicité pendant toute la durée de l’expérience, le poids P de l’air sec entré successivement dans l’aspirateur sera donné par l’expression
dans laquelle H représente la hauteur barométrique pendant l’expérience, et /'la tension maximum de la vapeur d’eau à la température G puisque l’air entré* dans l’aspirateur, et dont nous cherchons le poids, se trouve naturellement saturé d’humidité au contact de l’eau dans l’aspiraleur.
.Au poids P d’air sec entré dans l’aspirateur correspondent des poids p d’eau et p d’acide carbonique donnés par l’augmentation de poids des tubes en U ; il est alors facile d’en déduire le poids d’eau ou d’acide carbonique contenu dans 10 000 parties en poids.
En elfet, un poids P -|- p-f de cet air contient p d’eau, 10 000 parties
en poids contiendront x = .
l I jp I
On aura de la même manière, pour le poids y d’acide carbonique con-
,, . lOOOOXp'
tenu dans 10 000 parties d air, y —
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65. Résultat. — La proportion d’eau contenue dans l’air est essentiellement variable ; nous renverrons, pour ce sujet, à l’hygrométrie; la proportion d’acide carbonique en poids varie ordinairement de 4 à 6 dixmillièmes, et, en volume, de 2 à 3 dix-millièmes.
La proportion d’acide carbonique est plus grande dans les villes que dans les campagnes. Ce résultat a été mis hors de doute par les expériences de de Saussure et par celles, plus récentes, de MM. Boussingault et B. Lewy. Ces derniers chimistes ont trouvé qu’à Paris la proportion d’acide carbonique contenue dans l’air était, en volume, de 3,19 sur 10 000 parties; à Montnlorency, la proportion est de 2,98. Elle augmente pendant la nuit et diminue pendant le jour. Ce résultat est dû à une absorption de cet acide par les parties vertes des plantes, sous l’influence des rayons solaires. Un froid vif paraît augmenter la proportion de cet acide dans l’atmosphère, tandis qu’une pluie abondante le fait momentanément disparaître presque en entier. Ce dernier fait tient à la solubilité notable de cet acide dans l’eau. La pluie dissout donc celui qui se trouve dans l’atmosphère. Nous reviendrons sur ces phénomènes quand nous étudierons l’acide carbonique.
66. Autres matières contenues dans Pair. — On trouve également dans l’air, d’une manière constante, de petites quantités d’acide sulfhydrique et d’ammoniaque, provenant de la décomposition incessante des matières organisées, des composés oxygénés de l’azote, du moins à certaines époques de l’année, une très-petite quantité d’un principe hydrocarboné, dont l’existence, signalée autrefois par de Saussure, a été confirmée depuis par M. Boussingault^. Enfin, dans l’air flottent constamment des myriades de corpuscules visibles quand les rayons du soleil pénètrent par une petite ouverture dans un endroit obscur. Ce ne sont pas seulement des poussières minérales soulevées de la terre par lèvent, et maintenues en suspension dans l’air par le mouvement incessant de ce fluide, mais ce sont aussi des êtres organisés, parmi lesquels on trouve tous les germes des moisissures qui se produisent dans les liquides altérables exposés au contact de l’air. L’existence de ces germes, démontrée
’ On démontre l’existence de ces divers corps dans l’atmosphère par les expériences suivantes. Si l’on fait passer un volume d’air considérable à travers des tubes de Liebig, contenant de l’acide chlorhydrique, il se produira à la longue du chlorhydrate d’ammoniaque; si les tubes contenaient de la potasse, il se formerait de l’azotate de potasse ; pour 1 acide sulfhydrique, il suffît de remarquer que toutes les peintures au blanc de plomb noircissent au contact de l’air, par suite de la formation de sulfure de plomb. F]nfin, si l’on fait arriver de l’air dépouillé d’humidité et d’acide carbonique dans un tube de porcelaine chauffé au rouge, il se forme une petite quantité d’eau et d’acide carbonique, ce qui ne peut s’expliquer qu’en admettant dans l’air un principe hydrocarboné (peut-être un mélange d’hydrogène carboné et d’oxyde de carbone:').
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parles expériences récentes de M. Pasteur, met à néant l’hypothèse des générations spontanées.
En nous bornant aux principes gazeux dont le mélange constitue, à proprement parler, l’air atmosphérique, nous pouvons trouver, au premier abord, qu’ils sont bien nombreux; mais un peu de réflexion nous lait voir qu’il en existe probablement encore d’autres qui nous ont échappé jusqu’ici, à cause de leurvrareté. Les phénomènes naturels qui s’accomplissent à chaque instant à la surface et dans la profondeur de la terre, la combustion, la respiration, etc., déterminent la production incessante de matières gazeuses, telles que l’acide carbonique et l’oxyde de èarbone, l’ammoniaque, l’acide sulfhydrique, des carbures d’hydrogène et d’autres encore qui doivent se répandre dans l’air. On devrait donc plutôt s’étonner de n’y trouver qu’un aussi petit nombre de matières gazeuses. Mais nous verrons, par la suite, par quelles lois admirables toutes les matières contenues dans l’air retournent à la terre^ et reviennent de nouveau dans l’atmosphère, après avoir concouru k entretenir la vie des êtres innombrables disséminés à la surface de notre globe.
67. ii’air est un mélan§^e. — On admet que l’air est un mélange d’oxy- . gène et d’azote et non une combinaison de deux corps. On en donne un
certain nombre de preuves convaincantes.
!” Les volumes d’oxygène et d’azote qui constituent l’air ne sont pas dans des rapports simples, comme cela a lieu dans toutes les combinaisons des gaz.
On a bien fait remarquer que le rapport 20,8 et 79,2 différait peu de 1/4, rapport simple; mais les analyses de l’air sont trop nombreuses et trop concordantes entre elles pour qu’on puisse admettre une erreur à ce sujet. Mais, quand bien môme l’analyse démontrerait que l’air se compose de 20 parties d’oxygène et de 80 d’azote, cela ne suffirait pas pour admettre que ce fluide résulte de la combinaison des deux corps. L’air serait, en effet, la seule combinaison formée de volumes inégaux de gaz unis sans condensation.
2” Des volumes convenables d’oxygène et d’azote reproduisent l’air avec toutes ses propriétés, sans que l’on constate le dégagement de chaleur et de lumière qui accompagne d’ordinaire la combinaison.
3° L’air mis en présence de l’eau se comporte comme un mélange de gaz, c’est-à-dire qu’au lieu de s’y dissoudre dans la proportion où ils existent dans l’air, l’oxygène et l’azote s’y dissolvent suivant leur degré de solubilité particulière. Nous développerons ce fait à propos de l’analyse de l’air dissous dans l’eau (80).
68. Extraction de l’oxy^ciic de l’air. — La température développée dans nos combustions peut singulièrement s’élever quand on emploie un air plus riche en oxygène que l’air ordinaire, ou surtoul quond on se serl
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d’oxygène pur. Puisque c’est toujours l’air qui fournit à tous nos combustibles l’oxygène dont ils ont besoin pour brider, pourquoi n’essayerions-nous pas d’isoler d’abord l’oxygène de l’atmosphère pour le faire agir ensuite seul, ou tempéré partiellement par son mélange avec une certaine proportion d’air ordinaire.
On ne connaît aucun corps capable d’absorber l’azote sans s’emparer en même temps de l’oxygène ; on ne peut donc résoudre la question qu’en s’emparant de l’oxygène, à l’aide de corps qui n’ont aucune affinité pour l’azote et qui peuvent, dans certaines circonstances, abandonner facilement le gaz qu’ils ont absorbé. L’expérience de Lavoisier sur la composition de l’air résout théoriquement le problème; mais la lenteur et la difficulté de l’absorption de l’oxygène par le mercure la rendent impraticable en grand.
i” Expérience de M. Boussingaulf. — M. Boussingault substitue la baryte au mercure. Il fait passer un courant d’air sur de la baryte chauffée au rouge sombre dans un tube de porcelaine. La baryte le dépouille de son oxygène, en se transformant en bioxyde de barium, et laisse dégager l’azote; quand elle est saturée d’oxygène, on élève la température du tube de porcelaine au rouge vif, le bioxyde de barium se décompose en oxygène qui se dégage et en baryte qui servira à une nouvelle opération. Il arrive toujours un moment où la baryte, perdant de sa porosité à chaque opération, cesse de pouvoir servir à l’absorption de l’oxygène. M. Boussingault a pu néanmoins employer dix-sept fois de suite la môme matière. Le véritable inconvénient de ce procédé tient surtout à sa lenteur; il faut, en effet, pour saturer d’oxygène un petit volume de baryte, contenu naturellement dans un petit espace pour la facilité du chauffage, faire passer un volume d’air énorme avec une assez faible vitesse. On peut bien augmenter la rapidité du courant, mais alors l’air ne se dépouille plus que partiellement de son oxygène; il faut alors en faire passer une bien plus grande quantité.
Préparation de Poxygène par V acide sulfurique. — MM. H. Sainte- Glaire Deville et Debray préparent l’oxygène d’une manière continue par l’acide sulfurique du commerce. On transforme industriellement l’acide sullureux en acide sulfurique par l’oxygène de l’air; si l’on décompose, à son tour, par l’action de la chaleur, l’acide sulfurique, on obtiendra de l’oxygène et de l’acide sulfureux, qui pourrait facilement servir à la préparation de nouvelles quantités d’acide sulfurique, si l’on ne trouvait plus avantageux de l’employer à la production des sulfites.
La formule de la décomposition est la suivante :
S03,HÜ=S02-f OH-HO.
b appareil se compose d’une eornm; en grès GO {fg. 10) remplie de
GO
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petites lames de platine ou môme de fragments de porcelaine ou de brique. Un tube en platine traverse la tubulure E et vient aboutir au fond
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de cette cornue ; il est surmonté d’un tube en S, dans lequel on fait couler goutte à goutte de l’acide sulfurique contenu dans un vase de Mariette M. Cet acide tombe, à son tour, dans le tube de platine avec la même régularité, et sa vapeur se décompose au contact des corps chauds contenus dans la cornue portée au rouge vif.
Les gaz résultant de la décomposition sortent par un tube T en platine, qui les conduit dans un serpentin en plomb, refroidi constamment. L’eau de l’acide s’y condense avec un peu d’acide échappé à la décomposition, et vient tomber dans un vase florentin D. Mais le mélange d’acide sulfureux et d’oxygène se rend dans un grand flacon H rempli de pierre ponce concassée, sur laquelle on fait arriver constamment de l’eau en gouttes, au moyen d’une pomme d’arrosoir G. Cette eau forme une couche d’une certaine épaisseur au fond du flacon; on maintient son niveau constant à l’aide d’un tube latéral L qui permet à l’excès de l’eau de s’échapper sous une pression convenablement réglée. L’acide sulfureux se dissout complètement dans cette eau qu’on peut, d’ailleurs, remplacer par une dissolution de soude ou de potasse, si l’on veut avoir des sulfites. L’oxygène, à peu près pur, se rend dans un autre flacon I, où, pour plus de sûreté, il traverse une dissolution alcaline qui peut servir presque indéfiniment, puisque l’oxygène qui y arrive ne contient plus que très-peu ou pns d’acide sulfureux; de \h il se rend dans les gazomètres.
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L’écoulement de l’eau du gazomètre et celui de l’acide une fois réglés, il ne reste plus qu’à entretenir le feu dans le fourneau, pour que l’opéralion marche avec une régularité parfaite.
69. Ciazomètrcs. — Quand on veut recueillir une quantité un peu considérable d’un gaz quelconque, on fait usage d’un gazomètre. Ces appareils varient beaucoup dans les détails de leur construction; nous ne décrirons ici que le gazomètre le plus employé dans la plupart des laboratoires.
11 se compose de deux cylindres superposés : le premier C, ouvert, sert de cuvette; l'inférieur R, fermé de tous côtés, constitue le réservoir à gaz. Ils sont mis en communication par deux tubes, munis de robinets, partant tous deux du fond de la cuvette; le plus court t aboutit à la partie supérieure du cylindre fermé ; l’autre T plonge jusqu’à la partie inférieure. Latéralement, le réservoir porte deux tubulures d et d\ reliées entre elles par un tube en verre servant à voir le niveau de l’eau dans l’appareil. Il porte en outre, à sa partie supérieure, un ajutage muni d’un robinet, et à sa partie inférieure, une tubulure recourbée, qu’on peut fermer avec un bouchon à vis V {fig. 20).
Pour se servir de ce gazomètre, on commence par le remplir d’eau. Pour cela, on en verse dans la cuvette et l’on ouvre les robinets des tubes t et T, Peau pénètre dans le réservoir par le plus grand tube, l’air contenu dans l’appareil s’échappe par le plus petit. Quand le gazomètre est plein d’eau, on ferme les robinets et l’on ouvre le bouchon à vis V.
L’eau du gazomètre ne peut s’écouler, car elle est maintenue dans le réservoir par la pression de l’atmosphère s’exerçant sur la surface de l’eau dans la tubulure. Mais, si l’on introduit dans cette tubulure le tube abducteur du gaz, de manière que son extrémité pénètre dans le cylindre, le gaz, en se dégageant, se rendra à la partie supérieure, et l’eau s’écoulera par la tubulure dans un baquet, sur lequel on dispose le gazomètre. On ferme le bouchon quand l’appareil est rempli de gaz.
Si l’on veut maintenant en remplir une éprouvette, on met de l’eau dans la cuvette, et l’on place l’éprouvette, remplie d’eau, au-dessus de 1 ouverture du petit tube on ouvre ensuite les robinets des deux tubes;
1 eau tombe par le plus grand et déplace du gaz qui va remplir l’éprou-
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vetle. Pour obtenir un dégagement continu, on ouvre les robinets dui tube T el de l’ajutage latéral ; l’eau de la cuvette entre parle tube, et le gaz s’échappe par l’ajutage.
HYDROGÈNE H
Quoique l’hydrogène paraisse avoir été connu des chimistes du dixseptième siècle, l’honneur de sa découverte n’en doit pas moins être reporté au physicien anglais Cavendish, à qui l’on doit l’étude de ses propriétés particulières (1777).
70. Préparation. ~ Oii l’extrait Ordinairement de l’eau ou protoxyde d’hydrogène. Quelques métaux la décomposent à froid en s’emparant de son oxygène, et mettent l’hydrogène en liberté (potassium, sodium), mais il est trop coûteux pour pouvoir servir à la préparation de ce gaz ;* on emploie de préférence le fer ou le zinc.
V Par le fer à, l'aide de lachaleur. — On met {fig. '21) dans un fourneau
long à réverbère un lube de fer ou de porcelaine contenant quelques paquets de fil de 1er lins. On adapte une cornue de verre, à moitié remplie d’eau, à l’une des extrémités de l’appareil, el à l’autre un tube abducteur qui se lanul dans la cuve à eau. Le tube étant porté au rouge, on fait bouillir l’eau ; elle passe à l’état de vapeui* et arrive au contact du 1er incandescent, où elle est déeonq)oséc, en oxygène qui s’unit au fer, et en hydrogène qui se dégage. On remaiapie que l’oxyde de fer formé dans
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celte circoiislancc esl ideiiliqueà celui qui se produit dans l'expérience d’ingenhousz. La lormule qui exprime la réaction est donc la suivanle :
4H0 + 3Fe = Fe30^ + ^H.
2° Par le zinc et l'acide sulfuriqae. — Dans la réaction précédente, l’eau n’a été décomposée par le fer que sous rinfluence de la chaleur; on peut produire la même décomposition à froid, en présence d’un acide étendu, mais alors il est préférable de remplacer le fer par le zinc, l’opération marche plus rapidement.
On prend un flacon de verre à deux tubulures, d’une capacité de \ litre; on y introduit 3 décilitres d’eau environ et 50 grammes de zinc en grenaille. L’une des tubulures est munie d’un tube abducteur qui conduira le gaz dans une éprouvette placée sur la cuve à eau, l’autre tubulure est fermée par un bouchon traversé par un tube droit en verre, surmonté d’un petit entonnoir et plongeant de quelques centimètres dans le liquide par sa partie inférieure {(ig. 2^). On verse peu à peu par l’entonnoir de l’acide sulfurique du commerce ; bientôt de l’hydrogène se dégage de tous les points du zinc, sous forme de petites bulles qui viennent crever à la surface du liquide; on ajoute de nouveau de l’acide quand le dégagement se ralentit.
75à80grammes suftiroiil pour dissoudre tout le zinc et produire 15 litres de gaz. L’hydrogène qui se dégage au commencement de l’opération est mélangé d’;ur; il doit être rejeté. On commencera à le recueillir quand d se sera dégagé de l’appareil 1 litre ou 1 litre J/2 de gaz.
La théorie de la réaction est la suivante : le zinc seul ne décompose pas 1 eau; en présence de l’acide sullurique, il s’empare de son oxygène en lorniant de l’oxyde de zinc qui s’unit h l’acide sulfurique et donne du sulfate de zinc soluble dans l’eau; l’hydrogène de l’eau, mis en liberté, ise dégagé. La formule suivante représente la réaction :
S03,IU'» + — /nO.SO^ + 11.
F?ff. 22.
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71 . Propriété*» ph:r8iqiies. — T/hydrogène est un gaz incolore, inodore, insipide lorsqu’il est pur. C’est le plus léger de tons les corps connus, il pèse \A fois 1 /2 moins que l’air. Sa densité est représentée par le nombre 0,06026 ; \ litre de ce gaz pèse donc 0,089 ; aussi peut-il servir à
gonfler les ballons à l’aide desquels on s’élève dans l’air. Cette légèreté spécifique de l’hydrogène peut être mise en évidence par quelques expériences. On prend deux éprouvettes {fig. 23), on les place verticalement en mettant leur ouverture en bas. L’une d’elles contient de l’air, l’autre, plus petite, est remplie d’hydrogène ; laissant la première immobile, on fait tourner l’autre, en tenant le bord de son orifice contre celui de l’éprouvelte fixe, jusqu’à ce que les deux ouvertures soient au contact; tout l’hydrogène passe alors dans l’éprouvette supérieure. En effet, une bougie allumée plongée dans cette éprouvette enflamme le gaz avec une légère détonation, tandis qu’elle continue à brûler dans l’éprouvette inférieure, qui ne contient plus que de l’air.
On adapte un robinet à une vessie après avoir exprimé l’air qui y était contenu; on la remplit d’hydrogène. Pour cela, on met cette vessie en communication, à l’aide d’un tube de caoutchouc attaché au robinet, avec un appareil à hydrogène ; lorsqu’elle est pleine, on ferme le robinet el on sépare la vessie de l’appareil. Oh introduit dans le caoutchouc un tube en verre effilé que l’on plonge dans de l’eau de savon assez épaisse, en le retirant, il en reste assez dans le tube pour que, en comprimant légèrement la vessie avec le bras après avoir ouvert le robinet, on obtienne des bulles de savon remplies d’hydrogène ; elles s’élèvent rapidement dans l’air, où elles peuvent être enflammées à l’aide d une bougie.
L’hydrogène est très-peu soluble dans l’eau ; il n’a pu être liquéfié jusqu’à ce jour. D’après les expériences récentes de M. Magniis, l’hydrogène est le seul gaz doué de conductibilité appréciable pour la chaleur; à l’inverse des autres gaz, sa conductibilité augmente avec sa tension.
72. Propriétés chimiques. — L’hydrogèiic est inflammable, c’eslà-dire qu’il brûle en se combinant à l’oxygène de l’air. 11 est impropre à la respiration des animaux, qui périssent bientôt asphyxiés dans ce gaz ; il est également impropre à entretenir la combustion. On le démontre en plongeant dans une éprouvette remplie d’hydrogène, tenue verticalement l’orifice en bas, une bougie enflammée {fig. 24). Après avoir mis le feu aux
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preiiiiùi’t's couches de gaz, elle s’éleint dans rintéiienr de l’épronvelLe, mais on peut la rallumer en la retirant lentement.
La combustion de l’hydrogène dans l’air est accompagnée d’une flamme très-pûle quoique très-chaude. 11 ne faudrait pas croire, en effel, que la chaleur dégagée par une flamme dépende de son éclat plus ou moins vif. Une flamme, quelle que soit sa tempéralure, n’est brillante qu’à la condition de contenir en suspension des matières solides portées à l’incandescence, qui lui donnent la couleur et l’éclat particuliers qu’elle possède.
La flamme de l’hydrogène, ne contenant aucun corps solide, puisque le seul produit de sa combustion est de la vapeur d’eau, doit être à peine visible. Pour démontrer la vérilé de cette explication, donnée pour la première fois par H. Davy, il suffît d’introduire dans la flamme de l’hydrogène une petite pointe de craie. La chaleur dégagée par la combustion la porte bientôt à l’incandescence, aussi donne-t-elle à la flamme un très-grand éclat. On comprend alors pourquoi la combustion du soufre dans l’oxygène ne donne pas de lumière, surtout si on la compare à celle du phosphore. Le soufre, en brûlant, ne donne qu’un produit gazeux ; le phosphore, au contraire, donne un produit solide. Nous reviendrons d’ailleurs avec détail sur ce sujet important quand nous nous occuperons de la constitution de la flamme. On obtient une flamme continue d’hydrogène au moyen d’un appareil qui ne diffère de celui qui sert à la production de l’hydrogène que par le remplacement du tube abducteur par un tube droit et effilé à son extrémité. On ne devra enflammer l’hydrogène que lorsque tout l’air aura été chassé de l’appareil, sans cela on produirait dans l’appareil une explosion qui le briserait.
Si l’on enflamme en effet, à l’aide d’une bougie, un mélange de 1 volume d’hydrogène et de 2 volumes 1/2 d’air contenu dans un flacon de verre, il se produit une vive explosion. L’explosion serait plus violente encore avec un mélange de 1 volume d’oxygène et de 2 volumes d’hydrogène ; aussi doit-on, quand on fait cette dernière expérience, prendre la précaution d’entourer le flacon d’un linge mouillé, on évite ainsi le danger que courrait l’opérateur si le flacon qu’il doit tenir à la main venait à se briser.
On peut expliquer facilement l’explosion produite par l’inflammation de ce mélange. L’hydrogène et l’oxygène, en se combinant, donnent naissance à de l’eau en produisant une énorme quantité de chaleur. Aussi l’eau est-elle, au moment de la combinaison, à l’état de vapeur tcllemenl
dilatée, que le flacon est insuffisant pour la contenir. Une grande partie de cette vapeur s’échappe donc au dehors en poussant violemment l’air devant elle, mais aussitôt la vapeur qui reste dans le flacon se condense en eau liquide par le contact des parois froides, l’air extérieur se précipite donc dans le flacon; de là un double ébranlement de l’air, qui produit le bruit intense que perçoit l’oreille.
Nous rappellerons que cette combinaison peut s’effectuer sous d’autres influences que celles de la chaleur, et notamment sous l’influence de la mousse de platine (21).
73. Orgue philosophique. — Si l’on vient à entourer la flamme de l’hydrogène {fig. 25) d’un tube de verre que l’on abaisse peu à peu, on la voit
d’abord se rétrécir, sans augmenter beaucoup de longueur, puis on entend un son déchirant ou agréable, suivant la position de la flamme dans l’intérieur du tube. En même temps, les bords de celle-ci présentent des dentelures visiblement animées d’un mouvement de vibration.
On a d’abord donné de ce phénomène l’explication suivante : la vapeur d’eau qui résulte de la combustion se condense contre les parois froides du tube ; de là un vide qui détermine une rentrée brusque de l’air. Une nouvelle quantité de vapeur formée refoule l’air qui rentre un instant après, par suite d’une nouvelle condensation. Ces mouvements, étant très-rapides, déterminent un son continu.
Faraday a détruit cette explication, en montrant que le phénomène a également lieu, si 1 on empêche la condensation de la vapeur d’eau en portant les parois du tube a plus de 100" et en le produisant avec un jet de gaz oxyde de carbone, qui ne donne en brûlant que de l’acide carbonique, également gazeux. Il admet que le courant d’air ascendant entraîne avec lui de l’hydrogène, et produit un mélange qui s’enflamme un instant après au-dessus de la flamme , en produisant une série d’explosions très-rapprochées, d’où résulte le son. La masse gazeuse du tuyau doit donc en- Irer en vibration, de là le tremblement de la flamme; son rétrécisse-
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ment serait dû ii ce qu’une portion de l’hydrogène est entraînée par l’air qui est au contact de la flamme et ne détone qu’au-dessus. On explique de la même manière le roulement qu’on entend toujours quand on insuffle de Tair dans une grande flamme, quelle que soit d’ailleurs la nature de la substance qui brûle. Des expériences postérieures de Martens ont pleinement confirmé la vérité de l’explication donnée, dès 1818, par Faraday.
74. Propriété endosmotique de l’iiydrogène. — TouS les gaz peuvent traverser plus ou moins facilement des membranes végétales ou animales. C’est en cela que consiste le phénomène de Vendosmose des gaz. L’hydrogène surtout possède cette propriété au plus haut degré. On peut la mettre en évidence par l’expérience suivante : on prend un petit ballon en caoutchouc gonflé avec de l’air, on le serre avec un fil fin suivant l’un des grands cercles de la sphère, on le met ensuite sous une cloche contenant de l’hydrogène; le lendemain, le ballon ayant considérablement gonflé, le fil détermine sur le contour du ballon une rainure profonde. Le dégonflement rapide des aérostats et des petits ballons en caoutchouc remplis d’hydrogène est dû à la même cause ; l’hydrogène s’échappe plus rapidement de ces appareils que l’air ne rentre, il s’y produit donc un vide partiel. Du reste, la loi qui régit ce phénomène est assez simple pour être indiquée ici : les vitesses d’écoulement de deux gaz à travers une ouverture très-ténue ou une membrane qu’on peut considérer comme un assemblage d’orifices très-fins, sont, sous une même pression, en raison inverse des racines carrées de leurs densités. Ainsi l’hydrogène, 16 fois plus léger que l’oxygène, traversera, dans les mêmes conditions, 4 fois plus vite que l’oxygène une membrane ou un orifice délié. Le rapport des vitesses est un peu plus petit pour l’air.
75. Applications de l’hydrogène. — La combustioii de l’hydrogène dégage une quantité de chaleur représentée par 34 500 calories, ce qui veut dire que 1 kilogramme d’hydrogène, en brûlant, développe assez de chaleur pour échauffer deO" à 100° un poids d’eau représenté par 345 kilogrammes. Cette quantité énorme de chaleur peut, dans des circonstances déterminées, développer une température bien supérieure à celle que nous atteignons dans nos foyers à l’aide des combustions ordinaires.
1° Chalumeau à gaz oxygène et hydrogène. — On obtient la température maximum que l’on peut produire avec les gaz hydrogène et oxygène, en enflammant le mélange de ces deux gaz, dans la proportion exacte de 2 ^ à 1 extrémité d'un tube étroit par lequel on le fait échapper ; on obtient ainsi une flamme capable de fondre les métaux les plus réfractaires.
Les appareils employés à cet usage portent le nom de chalumeaux à (faz oxygène et hydrogène.
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Comme l’opérateur courrait un danger très-sérieux si nue notable quanlité de ce mélange détonant prenait feu dans 1 appared d conucn , afin de prévenir tout accident, de n’employer qu un chalumeau a g --
‘'nous donnons k dessin d’un de ces chalumeaux ^ ^'^^L^Uarètrc pose d’un tube de caoutchouc de quelques mdlimelres de diamètre
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intérieur, terminé à l’une de ses extrémités par un tube de cuivre E tresétroit et recourbé portant un bout en cuivre assez gros B. L’autre extrémité du tube de caoutchouc est fermée par une garniture en cuivre D qui porte deux tubulures H et O, munies de robinets; c’est par laque les gaz contenus dans des gazomètres, ou produits directement, arriveront dans l’appareil, mais, pour qu’ils ne puissent se mélanger dans le caoutchouc, la tubulure O pénètre dans l’intérieur jusqu en O ; on adapte a l’extrémité de cette tubulure, un autre tube de caoutchouc qui va s engager à l’autre extrémité sur un petit cylindre O" intérieur au tube effile E,
fixé à ce tube par une 6«se élargie.
L’oxygène, arrivant par la tubulure 0, passe dans le caoutchouc intérieur et vient, après avoir traversé le cylindre O”, se rendre dans e tube' de cuivre étroit E; l’hydrogène entre par la tubulure H, suit intena e compris entre les deux tubes de caoutchouc el, après avoir passé dansquelques orifices pratiqués sur la base du cylindre 0», pénétré à son to.irr Lus le tube de cuivre qui termine l’appareil. C’est la seu ement que s’effectue le mélange des deux gaz. Le bout de cuivre B sei t a lefioidir, les gaz dans le voisinage de l’extrémité et fi empêcher la combustion du. mélange de se propager à l’intérieur; en tous cas, quand cet accidenta lieu, la quanlité du mélange enfiammé est trop petite pour que l’explosion puisse déterminer la rupture du cuivre.
Pour faire fonctionner l’appareil, on commence d’abord par laire arriver l’hydrogène par la tubulure H, au bout de quelques instants l’aii contenu dans les tubes est chassé, on l’enllamme alors fi l’extrémité B. puis on ouvre le robinet de la tubulure 0, l’oxygène arrive et donne fi 11 flamme beaucoup plus d’éclat. Un peu d’habitude conduit bientôt l’opé' râteur 11 régler l’ouverture des robinets de manière fi faire le mélang.
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dans la proporlion la plus convenable. On se règle suiioiit sur l’éclal de la llainme et sur le bruit que font les gaz en brûlant G
2® Fusion du platine. — Volatilisation deVargent. — Si l’on veut fondre du platine, ou volatiliser de l’or ou de l’argent avec cet appareil, on place le métal dans une petite cavité pratiquée dans un morceau de chaux vive, et, tenant le chalumeau de la main droite, on dirige sur le métal le dard de flamme. Avec la main gauche, qui est libre, on réglera facilement l’ouvertufe des robinets; on devra placer le bout B du chalumeau h quelques millimètres (3 ou 4>du métal à fondre, c’est h cette distance que la chaleur est le plus forte. Si l’on opère sur l’argent, on verra ce métal disparaître avec rapidité, en donnant une vapeur épaisse que l’on peut condenser sur un morceau de porcelaine ou de terre placé sur le parcours de la fumée.
Lumière de Drummond. — Quand on fait ces expériences, on est frappé de l’éclat insupportable que prend X'àcliaux. La lumière qui en résulte ne peut être comparée qu’à la lumière de la pile ou du soleil. Pour l’obtenir dans tout son éclat, il faut placer dans la flamme d’un chalumeau ui:o petite pointe de craie ou de chaux, de manière à ne pas abaisser sensiblement sa température ; on obtient ainsi la lumière dite de Drummond, du nom du chimiste anglais qui le premier a fait cette expérience.
4® Soudure autogène. — M. Desbassyns de Richemond a eu l’idée ingénieuse de faire servir la flamme de l’hydrogène alimentée par de l’air à la soudure des métaux, sans l’emploi d’alliages. On se sert beaucoup aujourd’hui de ce procédé pour souder de grandes lames de plomb; il suffit de rapprocher leurs bords bien grattés et de diriger sur eux le feu vif du dard du chalumeau. On promène en môme temps dans la flamme un petit prisme de plomb, qui ajoute de la matière aux bords fondus des plaques. Cette fusion purement locale donne des soudures parfaites, sans introduction de métal étranger. De là le nom ^'autogène donné à cette espèce particulière de soudure, dont l’usage se généralise de plus en plus.
L’appareil de Desbassyns de Richemond se compose d’un chalumeau très-peu différent pour la forme de celui que nous venons de décrire; il porte le nom de chalumeau aérhydrique. Il est mis en communication, à l’aide de tubes en caoutchouc, d’une part, avec un appareil donnant de l’hydrogène d’une manière continue, d’autre part, avec un soufflet à air qu’on peut faire mouvoir avec le pied à l’aide d’une pédale ; l’arrivée des deux gaz est d’ailleurs réglée au moyen des robinets du chalumeau. L’ap-
* Quand l’hydrogène est en excès, la l'Iainine est rouge; elle devient hleue quand l’oxygène est en proporlion convenable. En dirigeant le dard sur un corps combustible, on constate facilement si elle contient un excès d’oxygène. Enfin, la combustion a lieu sans bruit quami le mélange est convenable ; avec excès d’hydrogène, la flamme soujpe; elh ''i/flc avec excès d’oxygène.
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pareil générateur d’hydrogène {fig. 27) se compose de deux réservoirs en plomb A et B superposés et réunis par un tube en plomb T, partant du fond du réservoir supérieur et plongeant dans le réservoir inférieur B.
Celui ci porte un faux fond KR' percé de trous, destiné à supporter le zinc en morceaux que l’on introduit dans le réservoir B , par une large ouverture c fermée hermétiquement, quand l’appareil fonctionne, par une plaque métallique. On verse de l’acide sulfurique du commerce étendu de huit fois son poids dans le réservoir A par l’ouverture i, et l’on ouvre le robinet r du tube recourbé LL' destiné à laisser sortir l’hydrogène. L’acide, descendant par le tube T, mouille le zinc et i’attaqiie, rbydrogène se dégage par le tube LL' et arrive dans la chambre ^/, d’où il s’échappe par l’oriüce o muni d\in robinet.
On voit que l’hydrogène produit dans la chambre B ne peut entraîner avec lui des matières étrangères, telles que du sulfate de zinc, puisqu’il doit se laver dans de l’acide sulfurique étendu avant de sortir de 1 appareil.
Il est bien entendu qu’il faut perdre une quantité assez notable de gaz hydrogène avant de l’enflammer à la sortie de l’appareil la première fois qu’on s’en sert, puisqu’il faut d’abord chasser complètement l’air qui y est contenu. Mais une fois qu’il a servi, il n’est plus besoin de prendre cette précaution. En elfet, si l’on ferme le robinets pour arrôtei le dégagement, l’air contenu dans le vase B continuant d attaquer le zinc, 1 hydrogène qui se dégage force l’acide à remonter par le tube 1 dans le réservoir supérieur, et finit par remplir complètement la chambie B. L’action cesse; mais alors l’appareil peut immédiatement seivii. Afin de donner plus de solidité au générateur, on fait 1 extérieur en cuiue
rouge.
5® Parmi les autres applications de l’hydrogène, citons 1 usage qu on en fait pour gonfler les ballons qui doivent s’élever a des hauteurs considérables, car, pour les cas ordinaires, le gaz d’éclairage suffit. Il sert dans les laboratoires à réduire les oxydes métalliques.
(;0M^I^A1S()^’S DK L’ilYDUOr.KNE ET DE e’OXYC.ÈNE.
76 L’hydrogène forme avec l’oxygène deux combinaisons, l’une est l’eau oKlinaire ou protoxyde d’hydrogène HO, l’autre est l’eau oxygénée ou bioxyde d’hydrogène HO‘L
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Les propriétés physiques de l’eau sont étudiées avec détail dans tous les traités de physique, nous nous bornerons donc à rappeler les principales en n’insistant que sur celles qui intéressent plus particulièrement les chimistes.
77. Propriétés physiques. — L’eau affecte constamment trois états dans la nature : elle existe toujours à l’état de glace dans les régions polaires ou sur le sommet des hautes montagnes, à l’état liquide, dans les mers, les lacs profonds et les grandes rivières, même pendant les froids de l’hiver, enfin constamment à l’état de vapeur dans l’atmosphère.
Elle est toujours incolore sous une faible épaisseur, mais légèrement verdâtre quand on la voit en grandes masses. Elle est inodore et peu agréable au goût si elle est parfaitement pure, mais nous ne trouvons naturellement aucune saveur à celle que nous buvons habituellement. Sa densité maximum, à la température de 4“, a été prise pour unité. Elle se solidifie à 0”, en augmentant très-sensiblement de volume, puisque 930 centimètres cubes d’eau à 4“ peuvent donner en se congelant 1 litre de glace. Elle peut alors affecter la forme cristalline, efc, si l’on opère avec une eau boueuse, on peut obtenir des cristaux nets et isolés qui ont la forme d’hexaèdres réguliers. On retrouve parfois dans le givre et dans la neige des assemblages de cristaux appartenant au système hexaédrique ou rhomboédrique {fig. 28).
Elle se réduit en vapeur, au contact de l’air, à toutes les températures.
Fig. 28.
mais elle entre en ébullition à 100°, dans les circonstances ordinaires de pression. Sa densité à l’état de vapeur est 0,622.
^8. Dissolution des corps dans l’eau. — L’eau a la propriété de dissoudre un grand nombre de corps solides; nous avons déjà vu (8) tout le parti qu’on peut tirer de cette propriété pour obtenir les corps à l’état de cristaux. Nous reviendrons sur ce sujet à propos des sels. Nous nous occuperons spécialement ici de la dissolution des gaz.
79. liois de la dissolution des ga* dans l’eau — On appelle COefficidYit de solubilité d’un gaz le volume de ce gaz, évalué à 0° et sous la pression
’ Ces lois s’appliquent également à tous les liquides ; générale.
nous les énoncerons d’une manière
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de 760", que Tunité de volume du liquide peut dissoudre à la môtue pression.
Ainsi, un litre d’eau dissolvant 0‘‘\04H4 d oxygène mesuré à 0 et sous la pression de 760, quand on le met en contact avec une atmosphère de ce gaz exerçant cette môme pression de 760 sur ce liquide, nous disons que le coefficient de solubilité de l’oxygène dans l’eau est 0,04114. Si nous faisons dissoudre de l’oxygène dans Teaii, toujours à la pression de 760 millimètres, mais à des températures variables, la quantité de gaz dissous, mesurée comme il a été dit, variera avec la température. Il faudra donc indiquer la température particulière pour laquelle le coefficient de solubilité est déterminé.
Ainsi,
A 0°, le coefficient de solubilité de l’oxygène est.. . 0,04114
A 20°, il n’est plus que 0, 02833
On peut dire, en général, que la valeur de ce coefficient décroît à mesure que la température s’élève ; beau ne retient, en effet, dans le voisinage de 100", que les gaz avec lesquels elle contracte des combinaisons chimiques. (Ex. Acide chlorhydrique, iodhydrique.) Le tableau suivant met en évidence ce fait du décroissement de la solubilité pour les piincipaux gaz.
SULFUREUX
Voici maintenant quelles sont les lois de la solubilité des gaz.
1^® Loi. Les quantités d’un gaz dissoutes par l’unité de volume d’un liquide sont, à la même température, proportionnelles à la pression que ce gaz exerce sur la surface du liquide.
2® Loi. Lorsqu’un mélange de plusieurs gaz est en présence d’un liquide, chacun d’eux se dissout comme s’il était seul dans le mélange.
La première de ces lois -a été énoncée en 1803, par Henry, de Manchester. Depuis, elle a été vérifiée par plusieurs expérimentateurs, et notamment par M. R. Bunsen, auquel nous avons emprunté les coefficients de solubilité indiqués dans le tableau ci-dessus; la seconde est due à Dalton, qui l’a fait connaître en 1805.
80. Application. — Pour faire bien comprendre l’usage de ces lois, nous allons rechercher la composition du mélange d’oxygène et d’azote dissous dans l’eau, par son contact avec l’air atmosphérique considéré comme mélange.
L’oxygène formant à peu près le 1/5 du volume de l’air et Pazote les 4/5, on doit supposer que chacun d’eux occupe tout l’espace offert à l’atmosphère, à la pression de 1/5 de 760 millimètres pour l’oxygène, et de 4/5 de 760 millimètres pour l’azote.
Un litre d’eau dissoudra donc à la température de 0% par exemple, d’après la première loi, des quantités d’oxygène et d’azote qui seront respectivement le 1/5 et les 4/5 des coefficients de solubilité de l’oxygène et de l’azote à cette môme température.
On aura donc pour le volume de l’oxygène dissous 1/5 X 0,04114 ou 0“\0082, et pour celui de l’azote 4/5 X 0,02035 ou 0^‘S0163.
La composition de l’air dissous est donc en volumes :
^Lxygène 0,0Ü82 ou en ceillièmes: Oxygène... •
Azote 0,0IG3 — Azote
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Les nombreuses analyses de l’air extrait de l’eau, eflectiiées par divers chimistes depuis Gay-Lussac et de Humboldt, vérifient très-suffisamment ce résultat de la théorie. Elles montrent en outre que la composition de cet air est toujours la môme aux diverses températures, d’où résulte que le rapport des coefficients de l’azote et de l’oxygène est indépendant de la température. Ce dernier point a surtout été établi par les expériences de U. Bunsen. 11 faut remarquer que si la composition de Lair contenu dans l’eau est la môme à tous les points de l’échelle thermométrique, il n’en est pas de môme de la quantité qui y est dissoute; celle-ci diminue nécessairement avec les coefficients de solubilité et dans le môme rapport.
81. Action de la chaleur. — La chaleur a pour premier effet de vaporiser l’eau, mais si on porte celle-ci à la température de fusion du platine, elle se décompose en ses deux éléments. Cette remarquable expérience, due àM. Grove, peut se répéter de la manière suivante : on coule lentement du platine fondu dans un mortier en fonte contenant de l’eau, il se dégage alors tout autour du métal des bulles d’un mélange détonant qu’on peut enflammer au moment où elles s’élèvent à la surface de l’eau.
82. Action de l’électricité. — L’électricité décompose égalementl’eau; pour cette expérience, on se sert du courant de la pile, l’hydrogène se rend au pôle positif, l’oxygène au pôle négatif (88). La lumière n’agit pas sur l’eau; l’action des métalloïdes et des métaux sur l’eau. sera indiquée dans l’histoire de chaque corps.
83. Composition de Peau. — L’eau se compose d’hydrogène et d’oxygène, 2 volumes d’hydrogène et 1 volume d’oxygène donnent 2 volumes de vapeur d’eau. En poids, elle est composée de 8 parties d’oxygène pour 1 d’hydrogène. C’est ce qui résulte des expériences suivantes.
Priestley, en 1780, constata que l’hydrogène, en brûlant dans l’air ou dans l’oxygène, donnait un dépôt de rosée; mais il n en tira aucune conclusion relative à la nature de l’eau. Cette expérience fut répétée >par Watt, et surtout par Cavendish, qui s’occupait à cette époque d’essais sur la production de l’eau. C’est la disposition imaginée par ce dernier que nous allons indiquer.
84. Expérience de Caxendisii. — On fait passer 1 hydiogèiie qui se dégage d’un appareil ordinaire à travers un tube assez large rempli de chlorure de calcium, matière qui enlève au gaz toute l’humidité qu’il peut contenir; il s’échappe ensuite par un tube abducteur recourbé dont l’extrémité est effilée {fuj. 29). On l’enflamme et l’on entoure la flamme d’une cloche de verre bien sèche; on voit bientôt tles gonttes d’eau se déposer sur scs parois et ruisseler vers les parties inférieures. En continnant pendant quelque temps, on peut obtenir une notable quantité d’eau.
Ln vérilaiile explication de ce phénomène ne fut donnée qn’en 1783 par
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Lavoisier. Cavendish admettait en effet, d’après l’opinion reçue à cette époque, que l’eau était un élément; l’oxygène était alors de l’eau privée de
pblogistique (47), l’hydrogène, de l’eau sursaturée de ce fluide; l’union des deux corps reformait l’eau dans son état ordinaire. Lavoisier tira des expériences de Cavendish et de celles qu’il fit lui-même sur ce sujet une 'conclusion bien différente : l’eau est un corps composé, formé de deux corps simples; le poids de l’eau provenant de l’union de ces deux corps est la somme des poids de ces corps. Cette découverte tire donc toute son importance de ce qu’elle conduisit Lavoisier à formuler sa théorie antiphlogistique de la combustion; et il se passa encore bien des années avant que Cavendish pût se convaincre de la justesse de la théorie nouvelle.
80. Analyse fie Peau par le fer. — L’appareil de Lavoisier est à peu de chose près celui qui nous a servi à préparer l’hydrogène, au moyen du fer et de la vapeur d’eau (70). Seulement, comme une partie de la vapeur échappe à la décomposition, on fait passer les gaz qui sortent du luhe dans un serpentin refroidi, l’eau se condense alors dans un flacon, on débouche l’extrémité du serpentin, et le gaz se rend dans une cuve à eau où on le recueille L Si l’on a pesé l’eau de la cornue au commencement et à la fin de l’expérience, la différence du poids, diminuée du poids de l’eau condensée dans le serpentin, donnera la quantité d’eau décomposée. En retranchant de cette dernière le poids de l’hydrogène recueilli, on aura le poids de l’oxygène qui était combiné avec cet hydrogène.
80. Expérience s;yiithétif]ue de liavoisier et Sleusiiier. — Lavoisici’ et
^ On sait que, dans celte expérience, le fer se transforme en un produit identique à celui qui résulte de la combustion du fer dans l’oxygène (08). L’eau est donc nécessairement formée de ce gaz, lixé par le fer, et d’hydrogène qui se dégage.
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Meusiiier tentèrent de lever tous les doutes qui restaient encore dans l’esprit des chimistes, en formant de l’eau avec de l’hydrogène et de l’oxygène, et en montrant que son poids est égal à la somme du poids de ces éléments. Sans donner ici la description de l’appareil assez compliqué qu’ils employèrent et qui n’a plus aujourd’hui qu’un intérêt historique, nous dirons seulement qu’ils faisaient arriver de 1 hydrogène et de l’oxygène dans un grand ballon de verre, au moyen d appareils qui permettaient d’en régler l’écoulement; le ballon étant préalablement rempli d’oxygène, l’hydrogène était enflamme à la sortie même du tube qui l’amenait dans le ballon au moyen d’un excitateur électrique donnant une étincelle à volonté. Pendant la combustion, l’eau ruissela continuel-lement sur les parois du ballon et vint se condenser au fond. Ils obtinrent ainsi 160 grammes d’eau environ. Cette expérience fut répétée parFour-
croy, Vanquelin et Séguin, et leur permit d’obtenir jusqu’à 400 grammes* d’eau pure. Tous constatèrent que le volume de l’hydrogène employé était sensiblement double de celui de l’oxygène ^ et que le poids de l’eau, était égal à la somme des poids des gaz employés.
87. Résultats. — Mais ces expériences ne conduisirent pas toutefois' à la composition exacte de l’eau en poids. Il était difficile de mesuren très-exactement le volume des gaz employés, de plus, on ne savait pas leS' dessécher à cette époque; or, l’hydrogène humide a une densité bien pluS' considérable que lorsqu’il est sec, l’oxygène humide a, au contraire,, une densité plus faible; par conséquent, le poids de l’hydrogène calculé était beaucoup trop fort et celui de l’oxygène était un peu trop faible.. Il ne faut donc pas s’étonner que ces expériences aient conduit à admettre que l’eau était formée en poids de 6 parties d’oxygène pour 1 d hydrogène. Il n’en est pas de môme de la composition en volumes, car,, si on suppose les deux gaz également humides à la môme température, Ici rapport de leurs volumes est le meme que lorsqu’ils sont secs.
88. Analyse «le l’eau par la pile. Fn 1800, CfUljsle Ct ]Nicbolson
1 La condusion de ces diverses expériences fut que l’eau contenait de 19*2 à 205 d hydrogène pour 100 d’oxygène. « Malgré l’approximation de ce résultat, la pensée d admettrt! un rapport simple ne se présenta pas à l’esprit de ces chimistes. »
« Enfin, en i806, de Humboldt voulant rectifier quelques erreurs qu’il craignait d’avoia « commises dans ses précédentes recherches d’eudiomélrie, exécuta avec Gay-Lussac leu., « travail si connu sur l’analyse de l’air; la détermination du rappoit exact des élémentl « de l’eau dont la connaissance était indispensable pour leurs recherches eudiométriques* « les occupa d’abord. Ils constatèrent que 100 volumes d’oxygène en exigeaient exacte (( ment 200 d’hydrogène pour leur conversion en eau... Ce n’est que trois années plu (( tard cependant, et après que Halton, dans l’intervalle, eut publié son nouveau système « que Gay-Lussac étendit à tous les gaz l’observation faite d’abord sur l’oxygène. Il établi. <( alors la composition exacte des sels ammoniacaux, des oxydes d’azote, de l’ammoniaque U des acides du soufre, de l’acide carbonique ct de l’oxyde de carbone. »
Dumas, Levons sur la philosophie chimique^ p. 259.
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décomposèrenl l’eau sous rinlliience du cüuranL voltaïque, et lui tiouvèreul la coniposiliou eu volumes qui lui avait été précédemment assignée. Pour taire l’expérience, on se sert {fig. 3(J) d’un verre dontle tond, recouvert d’une matière isolante, est traversé par deux lames deplaline.On remplit le verre d’eau légèrement acidulée, afin de la rendre plus conductrice, et l’on recouvre les lames de deux éprouvettes graduées. Si l’on met les fils de platinequi terminentleslamesen communication avec les pôles d’une pile, on voit alors des bulles de gaz se dégager autour de chacune d’elles et gagner le haut des éprouvettes. Celle qui est au-dessus du pôle négatif contient un volume de gaz double du volume du gaz contenu dans l’éprouvette qui entoure le pôle positif.
Le gaz le plus abondant est de l’hydrogène, on le reconnaît à sa combustibilité ; l’autre est de l’oxygène, il rallume, en effet, les corps qui ne présentent plus que quelques points enignition.
89. Analyse eudiométrique. — Gay-Lussac et de Humholdt déterminèrent exactement la composition de l’eau en volumes par la méthode eudiométrique dont nous avons déjà parlé à propos de l’analyse de l’air. On peut répéter leur expérience au moyen de l’eudiomètre de Gay- Lussac (58), il suffit d’y introduire I volume d’oxygène et 2 volumes d’hydrogène au moyen de la jauge et de faire passer l’étincelle dans le mélange; on constate alors, à l’aide du mesureur, la présence d’un petit résidu provenant de l’air échappé de l’eau au moment où le vide s’est fait dans l’eudiomètre. On ne peut songer à remplacer l’eau ordinaire par de l’eau récemment bouillie qui ne contient plus d’air, parce qu’alors elle dissoudrait une notable proportion d’oxygène et changerait ainsi le rapport des volumes. Il vaut mieux opérer avec l’eudiomètre à mercure perfectionné par Gay-Lussac 31). 11 se compose d’un tube épais, ou éprouvette en cristal, traversé à sa partie supérieure par une hge de métal et muni à sa partie inférieure d’une garniture en ter que l’on peut fermer par un bouchon à vis du même métal, supportant un fil qui se termine en boule à une petite distance de la tige supérieure. Ou introduite volumes d’hydrogène et 1 volume d’oxygène en opérant sur la cuve à mercui'e, et l’on ferme l’éprouvette. Si l’on lait passer l’étincelle à travers le mélange, la combinaison a lieu sans que rien puisse sortir de l’eudiomèlre ; l’eau se condense, le
Fig. 31,
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mercure remplit iolalement l’éprouvetle quand on dévisse le bouchon qui fermait Ueudiomètre.
90. Résultat. — Il résulte des expériences précédentes que l’eau contient 2 volumes d’hydrogène etl volume d’oxygène, mais rien ne nous indique le volume de vapeur d’eau qui en résulte. D’après les expériences de Gay-Lussac, confirmées depuis par M. Régnault, la densité de la vapeur d’eau est représentée par le nombre 0,622 ; si donc nous appelons x le volume de vapeur résultant de l’union de 2 volumes d’hydrogène et de 1 volume d’oxygène, nous aurons nécessairement, d’après ce qui a été dit plus haut (23) sur la relation nécessaire existant entre la densité d’un corps à l’état de vapeur ou de gaz et celle de ses composants, l’égalité
X X 0,022 = 2 X 0,00920 -j- 1 ,1056 , d’où x
égalité dans laquelle 0,622, 0,06926 et 1,1036 représentent les densités de la vapeur d’eau, de l’hydrogène et de l’oxygène.
On voit par cet exemple tout le parti que l’on peut tirer de ces considérations. C’est justement pour établir la composition de l’eau que Gay- Lussac les a fait ressortir pour la première fois.
91. Composition de Peau en poids. — On peut déduire la composition de l’eau en poids de la composition en volumes, en se servant des densités de l’hydrogène et de l’oxygène. Les poids de volumes égaux de deux gaz sont, à une même température el à une même pression, dans le rapport des densités de ces gaz, le poids de 2 volumes d’hydrogène et de 1 volume d’oxygène seront donc dans le rapport du
double de la densité de l’hydrogène à celle de 1 oxygéné ou — — ; on
voit facilement que ce rapport est très-sensiblement égal à 1/8. L’eau est donc composée en poids de 8 parties d’oxygène environ et 1 partie d’hydrogène. Il résulte tout naturellement de ce fait, que la densité de l’oxygène est seize fois plus forte que celle de l’hydrogène.
92. .Synthèse de l’eau en poids. — La moindre erreur sur la densité de l’hydrogène et de l’oxygène peut altérer notablement le rapport de leurs poids ; il est donc important de déterminer directement combien un poids connu d’eau renferme d’hydrogène et d’oxygène.
Métiiode de Derzelins et Riiioii^. — Celte metliode Consiste a laire arriver un courant d’hydrogène sec dans un tube de verre où l’on chaufie de l’oxyde de cuivre. Cet oxyde se réduit; il se forme de l’eau qu’on recueille et que l’onpèse ; la perte de poids éprouvée par le cuivre donne la quantité d’oxygène qui entre dans cette eau ; la difierence entre le j)oids de l’eau et celui de l’oxygène sera le poids de l’hydrogène. C’est celle même méthode qui a été applifjuée sur une plus grandi' échelle par
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M. Dumas, avec un ensemble de précautions qui éliminent les moindres causes d’erreur et rendent, par conséquent, ses résultats définitifs.
93. Appareil de M. Dumas. — Cet appareil se compose de deux parties bien distinctes : l’une destinée à la production d’hydrogène pur et sec ; l’autre, réunie à la première, contient l’oxyde de cuivre et les tubes destinés à retenir toute l’eau formée {fig. 2, pl. I).
L’hydrogène préparé avec le zinc du commerce contient toujours des impuretés qui lui communiquent son odeur désagréable; ces impuretés sont de l’acide sulfhydrique, de l’arséniure d’hydrogène, du siliciure d’hydrogène et un carbure d’hydrogène dont la nature est encore mal connue. On pourrait croire que l’emploi de zinc, d’eau et d’acide sulfurique purs permette facilement d’obtenir de l’hydrogène exempt de matières étrangères ; mais la lenteur avec laquelle le zinc purifié s’attaque dans ces circonstances fait rejeter complètement ce moyen. Il est donc nécessaire de purifier l’hydrogène ordinaire. On y arrive en faisant passer ce gaz à travers une série de tubes en U, contenant de la ponce imbibée de dissolutions d’azotate de plomb, du sulfate d’argent et de la potasse. L’acide sulfhydrique est absorbé par les sels de plomb; le sulfate d’argent arrête l’hydrogène arsénié, et la potasse l’hydrogène silicié etl’hydrogène carboné
Deux autres tubes, plongés dans de la glace, contiennent de l’acide phosphorique anhydre destiné à arrêter toute l’humidité des gaz ; pour s’en assurer, on en met un troisième plus petit, dont le poids doit rester invariable pendant toute la durée de l’expérience : ce tube est, pour cette raison, appelé tube témoin.
La partie de l’appareil où s’exécute la synthèse de l’eau se compose d’un ballon en verre dur pouvant résister, sans se déformer, à la température du rouge sombre. 11 contient de l’oxyde de cuivre bien sec et se trouve réuni à un deuxième ballon destiné à recueillir la majeure partie de l’eau formée dans l’expérience. Ce ballon est suivi d’une série de tubes en U contenant de l’acide phosphorique, destinés à dessécher complètement l’hydrogène en excès qui doit sortir de l’appareil; l’un de ces tubes est plongé dans de la glace pour mieux arrêter la vapeur d’eau. Un tube témoin qui le termine permet de s’assurer c|ue cette condition a été remplie.
Comme l’oxyde de cuivre est très-hygrométrique, on le chauflè en même temps qu’on fait le vide dans le ballon qui le contient. On pèse le ballon à cet état quand il est refroidi ; les autres parties de l’appareil sont pesées remplies d’air. Cela fait, on ajuste les diverses pièces et l’on fait passer un courant d’hydrogène, jusqu’à ce que tout l’air soit chassé. On
’ L hydrogène, ain.si purifié, est ahsoluineiit dépouille d’odeur, et il brûle avec une flamme presque invisible.
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chaufre alors l’oxyde de cuivre avec une foiie lampe à alcool, et l’on con-tinue assez longtemps l’opération pour recueillir plusieurs centaines de grammes d’eau. On laisse alors refroidir le ballon en continuant à faire passer le courant d’hydrogène. On démonte alors l’appareil pour procé-der aux pesées. Le ballon contenant l’oxyde partiellement réduit est de" nouveau pesé vide; le ballon et les tubes ou l’eau s’est condensée sont! pesés après qu’on en a chassé l’hydrogène au moyen d un courant d aii r sec; leur augmentation de poids donne la quantité d’eau formée ; la diminution de poids du ballon à oxyde de cuivre donne la quantité d’oxygène employé. On a donc tous les éléments de la composition de 1 eau.. M. Dumas a trouvé ainsi l’eau formée de
Hydrogène.... Il, H 2 Hydrogène.... 1
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94. De l’eau à la surface €le la terre. — L eau que llOUS trouvons à la: surface de la terre n’est jamais pure; nous ne l’obtenons à cet état que< par la distillation. La pluie elle-même, formée par la condensation delai vapeur d’eau contenue dans l’atmosphère, n’arrive à la terre que chargéo des gaz (oxygène, azote, acide carbonique) contenus dans 1 air. Elle peut! môme contenir parfois des traces d’acide azotique et d’azotate d’ammo-'niaque ; telles sont les eaux recueillies dans les pluies d’orage.
L’eau des fleuves, des rivières, des sources ou des puits, est nécessanrement moins pure que l’eau de pluie. Elle renferme tous les principes'
qu’elle a pu dissoudre dans sOm contact plus oui moins prolongée avec le sol ; saa composition estl donc variable aveci la nature des terrains qu’elle a traversés.
95. Gaz«lis8ou»(i dans l'eau ordi-inaire. — On rem pl it d’une eau quel 1conque un balloiu de 1 à 2 litres dte
capacité {fxj. 3^2), fermé par un bouchon traversé par un tube qui doi i être également rempli d’eau. On engage l’extrémité du tube sous mm
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cproiiveüe placée sur une cuve à mercure, et l’on chaufle le ballon jusqu’à l’ébullilion ; on voit, à mesure que la température s’élève, du gaz se dégager de l’eau et se réunir dans l’éprouvelle. On absorbe l’acide carbonique par la potasse; le résidu est analysé par l’eudiomètre.
Si l’on fait l’expérience sur de l’eau de pluie qui a séjourné à l’air, on trouve que l’air extrait de cette eau contient de l’acide carbonique, de l’oxygène et de l’azote dans la proportion que l’on peut calculer d’après les lois de Dalton et de Henry (78 et 70). Un litre d’eau laisse dégager 24 centimètres cubes de gaz environ, contenant 2,4 pour 100 d’acide carbonique. L’eau ordinaire* donne un volume de gaz plus considérable ; il est, en moyenne, pour les eaux potables, de 50 centimètres cubes par litre d’eau ; le mélange gazeux contient environ la moitié de son volume d’acide carbonique; le reste est de l’air plus riche en oxygène que l’air ordinaire, et contenant en moyenne 32 pour J 00 d’oxygène pour 68 d’azote. Mais cette proportion d’oxygène peut diminuer dans les eaux souterraines qui ont traversé des terrains contenant des matières oxydables (sulfures de fer, etc.). M. Péligot en a fait connaître un exemple frappant : l’eau du puits de Grenelle, à sa sortie du tuyau d’arrivage, ne contient pas d’oxygène ; le gaz qu’on en dégage par l’ébullition est formé exclusivement d’acide carbonique et d’azote.
11 existe donc, sous le rapport de la quantité d’acide carbonique, une différence profonde entre l’eau de pluie et l’eau ordinaire ; c’est que l’acide carbonique existe à deux titres différents dans l’eau ordinaire : une portion y est seulement dissoute, d’après les lois ordinaires ; l’autre, et c’est de beaucoup la plus considérable, y est à l’état de combinaison ; elle forme des bicarbonates, et notamment du bicarbonate de chaux soluble. Aussi, toutes les fois qu’on fait bouillir de l’eau, le bicarbonate de chaux se décomposant en acide carbonique qui se dégage et en carbonate de chaux, on voit celui-ci se précipiter, à raison de son insolubilité dans l’eau dépouillée d’acide carbonique.
9b. Matières solides dissoutes dans l’eau. — Un litre d’cau de rivière OU de source donne, quand on l’évapore à siccité, un résidu solide dont le poids varie de O^^IO à 0®L30. Ce résidu est composé ordinairement de carbonate de chaux et de magnésie, de sulfate de chaux et de magnésie, de chlorures de potassium et de sodium, de silice. On y trouve aussi des traces d’azotates et des matières organiques.
On reconnaît la présence des plus importantes de ces matières auxcaraclères suivants :
L eau qui contient du carbonate de chaux et de magnésie se trouble et laisse déposer ces matières sous forme de précipité blanc, quand on la porte à l’ébullilion. L’azotate de baryte en dissolution, versé dans une eau qui contient des sulfates, donne un précipité de sulfate de baryte in-
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soluble dans tous les réactifs. L’azolalc d’argent donne, avec les chlorures, un précipité blanc caillebotté, noircissant à la lumière et soluble dans l’ammoniaque. La chaux est précipitée à l’état d’oxalate de chaux quand on verse dans l’eau qui en contient une dissolution d’oxalate d’am--
moniaque.
L’eau distillée ne doit donc se troubler par aucun de ces réactifs.
97. Eaux potables. — Les eaux qui ne contieiment pas un poids de matières solides supérieur à celui que nous venons d’indiquer peuvent servir comme boisson, quand elles ont été suffisamment aérées, et,, dans tous les cas, pour les usages domestiques. Telle est l’eau dut puits de Grenelle; son résidu solide ne dépasse pas 0^",130 par litre;, mais elle ne contient pas d’oxygène à sa sortie du puits ; il faut donc* l’exposer à l’air pour qu’elle puisse prendre en dissolution la proportion» de gaz que l’on trouve dans les eaux courantes; car une eau peu aérée* est d’un goût fade et d’une digestion diflicile. Mais si la proportion» de matières solides dépasse notablement 0s^30 par litre, l’eau doit, en général, être rejetée comme boisson; elle est lourde, c est-à-dire d une* digestion difficile. Quand on trouve dans ces eaux une notable proportion de sulfate de chaux et de carbonate de chaux, il devient même impossible de les employer au savonnage et à la cuisson des lépmes.
Les eaux qui contiennent du sulfate de chaux (eaux des puits de Pans),, sont dites séléniteuses. En présence de l’eau de savon, leur chaux se combine aux acides gras du savon et forme des grumeaux qui s’attachent aui linge, après avoir entraîné toutes les impuretés tenues en siispendom dans l’eau. Quand on veut y faire cuire des légumes, le principe azoté de? ces substances se combine au sulfate de chaux et produit une matièra* dure, insoluble, qui rend ces aliments coriaces et peu digestibles. Onpeutl cependant corriger ces défauts en ajoutant à une eau sélénitense un peui de carbonate de soude pour en précipiter la chaux à l’état de carbonateo de chaux. Cette matière déposée, on peut employer 1 eau au savonnage,, à la cuisson des aliments, mais il est nécessaire de rechercher une autre* eau pour boisson habituelle.
Les eaux trop chargées de carbonate de chaux sont également impropres au savonnage, toutefois il est facile de les dépouiller de cette sub-*slance en les faisant bouillir, ou en y ajoutant un peu d eau de chaux, dte manière nculraliser l’excès d’acide carbonique.
Mais on devi*a rejeter toutes les eaux contenant des matières organi-ques en quantité un peu notable, quelle que soit d’ailleurs la proporlior de matières solides y cxislant, parce que ces eaux se cori*ompenl facile ment, pi'cnnentune odeur désagréable et peuvent provoquer des malai
qies très-graves. , . . .
En résumé, il faut rechercher comme boisson une eau bien aeree
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conlenaiU assez d’acide carbonique (lU à 15 centimètres cubes par litre au moins), pour tenir en dissolution une petite quantité de carbonate de chaux, et, en outre, la plus petite quantité de matières solides possible, et surtout de sulfate de chaux. Il est important de la maintenir aussi fraîche que possible pendant l’été, afin d’éviter qu’elle ne se corrompe, si elle contient quelques matières organiques, comme cela arrive nécessairement pour toutes les eaux des villes, qui sont rassemblées dans de vastes réservoirs d’où elles se distribuent dans les habitations.
98. Essai pratique des eaux potables. — Les deux réactifs suivants permettront d’ailleurs déjuger d’une manière approximative de la potabilifé d’une eau.
Quand on verse dans une eau potable quelques gouttes de teinture alcoolique de bois de campôche, elle se colore légèrement en bleu améthyste; mais si la proportion de carbonate de chaux est considérable, l’ean prend une couleur violette intense.
Quelques gouttes d’une teinture alcoolique de savon ^ déterminent dans une eau potable un léger trouble, sans production de grumeaux; ceuxci, au contraire, se produisent dès que la chaux est en quantité un peu plus considérable qu’il ne convient.
99. Analyse d’une eau potable. — Afin de donner une idée exacte de la composition complète d’une eau ordinaire, nous transcrivons ci-dessous le résultat d’une analyse de MM. Boutronet Henry faite sur l’eau de Seine prise au pont d’Ivrv.
EAU OXYGÉNÉE
Ce corps très-remarquable fut découvert par Thénard en 1818.
100. Préparation. — On met dans un vase en verre 0*'b20 d’eau à
' On prend ordinairement lOO grammes de savon de Marseille pour 1600 grammes d’alcool à 90«.
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laquelle on ajoute assez d’acùle chlorhydrique pur et fumant pour dissoudre 15 grammes de baryte ; on pulvérise alors 12 grammes de bioxyde de barium bien pur, on y ajoute de l’eau de manière à en faire une pâte liquide que l’on fait tomber dans l’acide. Le bioxyde est attaque sans effervescence, en donnant naissance à de l’eau oxygénée et à du chlorure de barium, qui se dissolvent tous deux dans l’eau en excès :
BaQ2 H- HCl = BaCl + HO^
En versant dans cette dissolution de l’acide sulfurique bien pur, goutte à goutte, jusqu’à précipitation complète de la baryte, on régénère l’acide chlorhydrique, d’après l’équation
BaCl 4- SOhHO = Ba0,S03 .u HCl.
Il suffit de filtrer la liqueur pour la séparer du sulfate de baryte, et l’on peut alors recommencer à ajouter une nouvelle quantité de bioxyde de barium, et ainsi de suite. Quand, après plusieurs operations, on juge qu’on a obtenu nue quantité suffisante de bioxyde d’hydrogène, au heu de précipiter le chlorure de barium par l’acide sulfurique, on le précipité par le sulfate d’argent ; on élimine à la fois le chlore et e barium a 1 état de chlorure d’argent et de sulfate de baryte insolubles. On a, en effet :
BaCl + Âg0,S03 = AgCl + Ba0,S03.
La liqueur filtrée est évaporée à la température ordinaire sous le récipient de la machine pneumatique. On place le vase qui la conhent audessous d’une capsule contenant de l’acide sulfurique concentre, et I on fait le vide SOUS la cloche.
101 Propriété,. - C’est un liquide incolore, d’une saveur métallique prononcée, qui excite la salivation. 11 est légèrement sirupeux; sa densité est 1,452. On n’a pas encore pu le solidifier, mais on peut le yolatil^eià la température ordinaire dans un appareil distillatoire ou 1 on faille vide et dont le récipient est refroidi à l’aide d’un mélangé réfrigérant Une température de 15 à 20» au-dessus de zéro décompose partiellemeut l’eau oxygénée, mais on lui donne de la stabilité en 1 etendant d eau,
et surtout en l’acidulanl. ^ •
102. Propriété, chimiauro. - L’eau oxygénée n est ni un acide, nii une base- elle décolore seulement la teinture de tournesol et le papierr de curcuma ; elle blanchit également la peau eu la désorganisant : elle
produit alors une espèce de brfilure.
Son action sur les divers corps peut se rapporter aux trois cas siii-
™ produit une oxydation pure et simple. - Elle oxyde l’arsenic et le
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sélénium parmi les corps simples. Les oxydes de barium, de strontium, de calcium, se translorment immédiatement en bioxydes insolubles au conlact de l’eau oxygénée; les oxydes de cuivre, de nickel, de cobalt récemment précipités, éprouvent également une suroxydation. Le sulfure de plomb noir est immédiatement transformé en sulfate de plomb blanc. Cette propriété a été utilisée pour la restauration des vieux tableaux, où les couleurs à base de plomb avaient noirci sous l’influence de l’hydrogène sulfuré contenu dans l’air.
2" Elle est décomposée par le simple contact de certains corps. — Le charbon divisé la décompose en eau et oxygène sans s’oxyder lui-méme. Le platine, l’or, l’argent, le rhodium, le palladium, qui ont si peu d’affinité pour l’oxygène, en opèrent la décomposition presque avec explosion.
Le/bioxyde de manganèse et d’autres oxydes la décomposent rapidement, en produisant une vive eflervescence.
La fibrine, matière constitutive de la chair musculaire, produit le môme eflét; nous verrons plus tard l’intérêt particulier présenté par ce fait.
Tous ces phénomènes, dont la cause est absolument inconnue, sont dits phénomènes catalytiques.
3° En se décomposant au contact de certains corps elle détermine leur décomposition. — Ainsi de l’oxyde d’argent projeté dans de l’eau oxygénée y détermine une véritable explosion, en se décomposant subitement en argent et en oxygène qui s’ajoute à celui qui résulte de la décomposition de l’eau oxygénée.
Ce fait, encore plus exlraoi dinaire que ceux qui résultent de l’action de présence, fait de l’eau oxygénée un corps exceptionnel.
103. Composition de Peau oxygénée. — On la détermine en décomposant, dans unappareil presque semblable à celui de Lavoisier pour 1 analyse de l’air, un poids connu d eau oxygénée que Ton étend d’eau pure, de manière à remplir à moitié le ballon dans lequel on opère sa décomposition {fiq. 33). On chauffe le ballon ; l’oxygène se dégage et augmente le volume du gaz contenu dans 1 appareil. C’est de cette augmentation de volumeque l’on déduit 1e poidsde l’oxygène dégagé; on connaît ])ar dillérence le poids de l’eau qui reste, et l’on voit alors (pie celte
SG CHIMIE iNORGANlQEE.
eau contient une quantité d’oxygène égale à celle qui s’est dégagée. La composition de l’eau oxygénée peut donc se représenter par la formule
104. Moyens de reconnaître la présence de petites quantités d’eau oxyg^énée. On peut se servir des trois réactions suivantes .
1” L’eau oxygénée transforme l’acide chromique en acide percliromique d’une belle couleur bleue. On ajoute une trace d’une dissolution d’acide chromique à la liqueur contenant l’eau oxygénée, puis quelques gouttes d’élher rectifié pour rassembler le composé bleu qui s’est formé. Celui-ci se dissout tout entier dans l’éther, et le colore en bleu intense.
2° L’eau oxygénée chasse l’iode des iodures, surtout en présence d une trace de sulfate de protoxyde de fer dissous. En ajoutant de l’amidon en solution à la liqueur, on obtient la coloration bleue de l’iodure d amidon.
3° Elle décolore rapidement la dissolution d’hypermanganate de potasse, en dégageant de l’oxygène et en produisant un dépôt brun de sesquioxyde de manganèse.
105. Circonstances dans lesquelles l’eau oxygénée se produit. •—
La plupart des acides, en agissant sur le bioxyde de barium, donnent naissance à de l’eau oxygénée; mais, pour l’obtenir concentrée, il faut avoir recours au procédé de Thénard décrit plus haut. Si I on veut seulement obtenir rapidement une dissolution étendue de ce corps, on remplacera l’acide chlorhydrique par l’acide phosphorique étendu ou par l acide hydrofluosilicique, et plus généralement par un acide capable de former des sels de baryte insolubles (acides carbonique, fluorhydrique , sulfurique). Il suffit alors de filtrer la liqueur.
La décomposition de l’eau par la pile donne également de 1 eau ox\génée autour du pôle positif où se dégage l’oxygène. La quantité de ce corps est d’autant plus grande qu’on opère à une température plus basse. Enfin, tout récemment, M. Schœnbein a démontré la formation d une petite quantité d’eau oxygénée toutes les fois que l’oxydation lente d une substance minérale ou organique a lieu à l’air en présence de 1 eau. Ce résultat tout à fait inattendu, quand on songe à la grande instabilité de l’eau oxygénée, peut être mis en évidence par les deux expériences sui-
vantes ;
1“ On agite une lame de plomb légèrement amalgamée avec de l’eau aiguisée d’acide sulfurique dans un grand flacon presque plein d’air. Il se forme du sulfate de plomb et de l’eau oxygénée, dont on constate la présence dans la liqueur filtrée à l’aide des réactifs indiqués plus haut. Un quart d’heure d’agitation suffit pour réussir cette expérience.
2" Un met de l’éther dans un flacon ouverl contenant un peu d’eau ;
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sous rinlhieiice tic l’air, l’éther s’acidifie et il se forme eu meme temps de l’eau oxygénée. On le démontre en ajoutant au liquide une goutte d’acide chromique étendu et agitant, pourpermetlre à l’éther de dissoudre l’acide perchroniique formée.
ÜZÜNK (ôXt„ odeur).
lOG. L’oxygène peut acquérir dans certaines circonstances une odeur particulière et un pouvoir oxydant plus considérable que celui qu’il possède d’ordinaire. A cet état, on lui donne le nom à'ozone.
La découverte importante de l’ozone est due à M. Schœnbein. Ce savant constata, en 1840, que l’oxygène dégagé au pôle positif de la pile pendant la décomposition de l’eau sous l’influence du courant voltaïque, possédait les propriétés nouvelles que nous venons d’indiquer; il les attribua d’abord à un corps particulier mélangé à l’oxygène, mais une étude plus approfondie des propriétés et des circonstances de la production de l’ozone a fait abandonner cette hypothèse.
107. Propriétés de Fozone. — L’oxygène odorant se comporte, dans la plupart des cas, comme le chlore et le brome. Il décompose, en effet, l’iodure de potassium en mettant l’iode en liberté ; mais si on le fait agir sur une dissolution de ce sel, l’ozone est absorbé et transforme l’iodure en iodate. Un papier amidonné, imprégné d’iodure, deviendra donc bleu au contact de l’ozone, et pourra servir de réactif à ce corps; on emploiera, au contraire, la solution d’iodure pour constater le pouvoir oxydant de l’ozone contenu dans de l’oxygène odorant.
Quand l’ozone est humide^ il oxyde la plupart des métaux et les amène à leur maximum d’oxydation ; on fait l’expérience sur l’argent et le mercure ; mais si le gaz est sec, il n'y a pas d’oxydation, même avec le zinc. L’acide sulfureux et l’acide azoteux sont transformés en acide sulfurique et en acide azotique par l’ozone humide ; il peut oxyder l’azote en présence des bases puissantes et donner naissance à des azotates ; l’ammoniaque au contact de l’ozone est transformée en acide azotique. 11 détruit les matières organiques; il peut môme altérer rapidement le caoutchouc, il le perce et le rend cassant.
10b, Circonstances de la production de l’ozone. — D’après M- bcb03nbein, l’ozone ne se produit dans la décomposition de beau par la pile que si les électrodes sont formées d’un métal inoxydable, et si l’eau est rendue conductrice par l’un des acides sulfurique, azotique, pbospborique, ou par quelques sels oxygénés. Les dissolutions des chlorures, bromures et iodures ne donnent pas d’ozone. M. Marignac, pour éliminer 1 influence de l’azote que M. Schœnbein croyait nécessaire è la production de l’ozone, a opéré la décomposition de l’eau dans le vide. L’expé-
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rience a élé continuée pendant plusieurs jours, et le quart de 1 eau du voltamètre décomposé ; à la fin de l’opération , l’oxygène était aussi odorant qu’au commencement. Ces résultats ont été vérifiés depuis par MM. Frémy et Ed. Becquerel. D’après M. Soret, en décomposant de l’eau additionnée de I/o d’acide sulfurique, dans un grand voltamètre refroidi è 5 ou 6° au-dessus de zéro, et dont les électrodes sont séparées par un diaphragme poreux, on peut obtenir un gaz odorant dont le pouvoir oxydant dépasse 1/100 du poids de l’oxygène recueilli. C est 1 oxygène le plus ozonisé C|ue l’on ait encore obtenu.
On obtient plus facilement l’oxygène odorant en faisant passer de 1 air humide sur des bâtons de phosphore contenus dans un tube de verre. L’expérience réussit également, si l’oxygène est mélangé d’hydrogène ou d’acide carbonique qui sont sans action sur le phosphore. Toutefois l’ozone ne se produit qu’autant que le phosphore peut s’emparer d une portion de l’oxygène, par conséquent l’oxygène pur ou mélangé d une trop petite proportion d’un gaz inerte (153) ne peut devenir odorant.
Ces faits ont été constatés par M. Marignac.
L’ozone prend également naissance quand on fait passer une série d étincelles dans de l’oxygène sec. C’est ce que M. A. de La Rive a démontré en 1846. Il faisait passer un courant lent d’oxygène sec obtenu au moyen du chlorate fondu à travers un tube de verre très-étroit dans lequel il avait scellé deux fils de platine dont les extrémités étaient très-rapprochées. L’un des fils étant mis en communication avec une machine électrique et l’autre avec le sol, il se produisait une série d’étincelles électriques dansle tube. L’oxygène qui se dégageait alors contenait une quantité très-appréciable d’ozone, ce qui prouve bien que l’ozone n’est qu’un état particulier de l’oxygène. En i85l MM. Becquerel et Frémy ont repris ses expériences. Ils remplissaient des tubes de verre d’oxygène pur, et
après les avoir fermés â la lampe, ils y faisaient passer une série d’étincelles au moyen de fils de platine qui traversaient leurs parois {fig. 3i). Au bout d’un certain temps , la pointe des tubes étant ouverte sur une dissolution d’iodiire de potassium, la diminution volume d’oxygène donnait le volume d’ozone produit. Ils consla- 3/, lèrent ainsi (pie la quantité d’ozone
formé croissait pendant un certain temps (dix ou douze heures), au bout duquel rélectricité semblait détruire ce (ju’clle avait produit d’abord.
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La pi'oporlioii d’ozone formée ainsi est toujours minime, maison peut transformer presque intégralement l’oxygène en ozone, en opérant sur (le l’oxygène contenu dans une éprouvette qui repose sur un bain d’iodure (le potassium {fig. 35). Afin d’éviter l’influence de l’azote de l’air, messieurs Frémy et Becquerel ont encore fait l’expérience de la manière suivante : l’iodure de potassium était remplacé par une lame*d’argent, le tube était placé sur de l’eau bouillie, recouverte d’huile, pour empêcher la dissolution de l’air.
L’expérience de la production de l’ozone par le passage de l’étincelle dans l’oxygène fut faite pour la première fois par Van Marum, en 1786.
Il avait reconnu l’odeur particulière que prend alors l’oxygène et la propriété qu’il a d’être absorbé par le mercure, à ce point que, dans quelques-unes de ses expériences, l’oxygène contenu dans une éprouvette sur la cuve à mercure avait diminué du tiers de son volume. On attribua à celte époque l’odeur particulière à la matière électrique^ et l’oxydation du mercure à l’acide azotique formé dans l’expérience par l’azote que l’oxygène, préparé sans précaution particulière, pouvait contenir ; ces faits tombèrent dans l’oubli le plus complet jusqu’à l’époque où la découverte de M. Schœnbein rappela sur eux l’attention des savants.
Enfin l’acide sulfurique concentré, réagissant sur le bioxyde de barium à une température qui ne dépasse pas 60®, dégage, ainsi que l’a montré M. Houzeau, de l’oxygène très-odorant et très-actif.
109. Circonstances de la destruction de Pozone. — L’OZOIIC perd toutes ses propriétés quand on le Lut passer à travers un tube chauffé à 240® ; il SC détruit même peu à peu quand on le chauffe dans un tube fermé vers 100®, et instantanément, quand en le met en contact avec de la vapeur d’eau bouillante qui peut l’échauffer à 100° en tous ses points. On peut donc admettre que l’ozone est détruit par une élévation de température ne dépassant pas 100®. Le charbon en poudre, le bioxyde de man-
Fig. 35.
ganèse et la potasse détruisent l’ozone par simple contact; en présence de l’eau oxygénée, il se transforme en oxygène ordinaire en détruisant
une quantité d’eau oxygénée fournissant un volume d’oxygène celui de l’ozone détruit V
égal à
' Oe lait extrêmement curieux, découvert par M. Schœiiliein fait admettre l’existence <le deux oxvuènes actifs, t’un Tozoïie,
, et d’autres encore, lui ont l’autre rautoz(»ne, existant
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i 10. Constitution de l’ozone. — M. MarigOtic avait conclu d6 ses expériences sur la décomposition de l’eau et sur l’ozonisation de l’oxygène mélangé d’azote, d’hydrogène ou d’acide carbonique (108) que l’ozone est probablement de l’oxygène modifié. Il pouvait arriver la rigueur que l’hydrogène fût un des éléments de ce corps, puisque dans toutes ces expériences on avait opéré sur l’eau ou sur des gaz humides. Nous avons dit comment M. de La Rive leva cette incertitude en ozonisant l’oxygène pur et sec par l’étincelle électrique. Cependant, en 1853, M. Baumert fut conduit à considérer l’ozone comme un peroxyde d’hydrogène ayant pour formule HO^. Son opinion reposait sur ce fait que l’oxygène ozonisé obtenu en décomposant l’eau par la pile, préalablement desséché, fournit néanmoins de l’eau quand on le chaulfe dans un tube de verre en présence de l’acide phosphorique anhydre. On voyait en eflet cet acide se liquéfier au point où l’on chauffait le tube par suite de l’absorption d’une certaine quantité d’eau évidemment formée sous l’influence de l’élévation de température de l’oxygène ozonisé.
M. Marignac fit remarquer alors, que rien ne s’oppose à la diffusion des gaz hydrogène et oxygène dans le voltamètre où l’on décompose l’eau, et que par conséquent un peu d’hydrogène doit se trouver mélangé à l’oxygène dégagé au pôle positif. Ce mélange porté à une température élevée en pi’ésence d’un corps très-avide d’eau, doit naturellement fournir une certaine quantité de ce liquide, sans qu’il soit nécessaire d admettre l’existence de l’hydrogène dans l’ozone.
M. Soret a récemment montré la réalité de l’objection de M. Marignac, en décomposant de l’eau acidulée dans un voltamètre où l’électrode négative était une lame de cuivre entourée d’un vase poreux contenant une dissolution de sulfate de cuivre; dans ces conditions, il ne se produitplus d’hydrogène, mais l’électrode négative se recouvre de cuivre métallique. L’oxygène fortement ozonisé, que l’on obtient alors, desséché avec le plus grand soin, est ramené à l’état d’oxygène ordinaire par la chaleur dans le tube à acide phosphorique sans qu’il y ait production de la moindre trace d’eau.
Il reste à déterminer la nature du changement éprouvé par l’oxygène dans sa transformation en ozone. Voici le résumé de nos connaissances actuelles sur ce sujet.
Des expériences de MM. Andrews et Tait confirmées et étendues depuis parM. Soret, il résulte que :
1" L’oxygène ozonisé, quel que soit d’ailleurs le procédé employé ù
dans l’eau oxygénée et lui communiquant ses propriétés singulières; de la combinaison des deux oxygènes se produisant dans l’expérience indiquée, résulte l’oxygène ordinaire ou neutre ; nous ne faisons qu’énoncer cette hypotlièse ingénieuse, mais troi» hardie pour qu’on puisse l’accepter sans discussion.
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le préparer, augmente très-sensiblement de volume quand on le chauire ou quand on le met au contact de la potasse.
2° L’oxygène ozonisé transforme l’iodure de potassium en iodate de potasse, l’acide arsénieux en acide arsénique, sans changer sensiblement de volume. Des analyses précises montrent que la quantité d’oxygène absorbé par l’iodure ou l’acide arsénieux, est exactement celle dont l’oxygène ozonisé augmente quand on détruit son principe odorant par la chaleur ou par le contact de la potasse L
3" L’oxygène ordinaire doit diminuer nécessairement de volume en s'ozonisant; c’est ce que ‘démontre l’expérience quand on soumet l’oxygène à l'action de l’étincelle électrique.
Il est très-difficile d’admettre que l’ozone soit absorbé dans
les phénomènes d’oxydation produits par l’oxygène odorant; il faudrait supposer en effet que l’ozone possède une densité très-considérable, puisqu’un volume d’oxygène ozonisé de 250 centimètres cubes capable de céder 4 ou 3 centimètres cubes d’oxygène à l’iodure de potassium n’éprouve aucun changement appréciable de volume dans des appareils où l’on pouvait le mesurer facilement, à moins de i/4de centimètre cube près. Il faut plutôt considérer l’ozone comme un corps analogue au protoxyde d’azote qui est formé de 2 volumes d’azote et de \ volume d’oxygène condensés en 2 volumes et qui produit des phénomènes d’oxydation sans changer de volume. L’ozone pourrait résulter de l’union de 2 volumes d’oxygène ordinaire et de i volume d’oxygène modifié, le tout formant 2 volumes d’un gaz capable, sous diverses influences, soit de reproduire de l’oxygène ordinaire en augmentant de volume, soit d’oxyder les corps en cédant le 1/3 de son oxygène sans changer de volume. En admettant cette hypothèse d’une condensation de l’oxygène, il faut remarquer que l’ozone pourrait tout aussi bien résulter de la condensation de 2, 3, 4... volumes en un seul, une partie seulement de l’oxygène intervenant dans les phénomènes d’oxydation; pour résoudre directement cette partie de la question, il faudrait nécessairement obtenir de l’ozone pur et en prendre la densité, ou tout au moins découvrir un réducteur capable d’absorber tout l’oxygène qui y est contenu sans absorber l’oxygène non modifié.
IH. Ile l’ozone dans Patmosphère. — M. Schœnbein, ayant constaté que le papier amidonné etioduré bleuit peu à peu au contact de l’air, en a conclu l’existence de l’ozone dans l’atmosphère. Cette conclusion n’est pas nécessaire; il résulte, en effet, des expériences de M. Cloez que les exhalaisons qui se dégagent des végétaux fournissant des huiles essentielles bleuissent le papier ioduré; il en est de même des traces de vapeurs nitreuses, plus fréquentes dans l’atmosphère qu’on ne l’avait crujusqu’a-
^ Pour plus de détails nous renvoyons le lecteur au Mémoire de M. Sorct inséré dans les Archives des Sciences physiques et naturelles, t. XVllI, septembre IS03.
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lors; une vive insolalion peut môme bleuir le papier ioduré et amidonné. Si l’on suspend, en effet, une éprouvette transparente et une éprouvette rendue opaque par une feuille de papier noir, et contenant toutes deux des feuilles de ce papier, sous une cloche renfermant de l’air humide et exposée aux rayons solaires, on verra le papier bleuir dans l’éprouvette transparente et rester blanc dans l’autre. M. Houzeau a proposé de substituer au réactif de M. Schœnbein un papier de tournesol rouge, imprégné d’iodure de potassium. L’ozone, en décomposant ce corps, donne de la potasse qui ramène au bleu le papier rougi. Mais il faut également remarquer que les vapeurs nitreuses produisent le môme effet, parce que l’acide azoteux décompose l’iodure de potassium et donne un azotite à réaction alcaline.
Par conséquent, il importe de n’accueillir qu’avec la plus grande réserve les observations ozonométrirjues fondées sur les modifications éprouvées par le papier amidonné et le papier de tournesol.
COMPOSÉS OXYGÉNÉS DE L’AZOTE. AMMONIAQUE
112. On connaît cinq composés oxygénés de l’azote, dont les compositions sont représentées par les formules :
AzO Protoxyde d’azote.
AzQ2 Bioxyde d’azote.
AzO® Acide azoteux.
AzO^ . Acide hypoazotique.
AzO® Acide azotique.
Le protoxyde d’azote el le bioxyde d’azote sont des corps neulres; les trois autres ont une réaction acide.
La composition en volumes de ces corps nous offre de nouvelles vérifications des lois de Gay-Lussac. On voit en effet que :
2 vol. d’azote et 1 vol. d’oxygèue ronueiit 2 volumes de protoxyde d’azute.
2 _ et 2 . — — 4 — de bioxyde d’azote.
2 et 4 — — 4 — de vapeur d’acide hypoazotique.
On ne connaît pas jusqu’ici le mode de condensation de l’acide azoteux cl de l’acide azotique anhydre. Lafacililé avec laquelle ils se décomposeni,
LIV. 1. CHAP. IV. PROTOXYDE D’AZOTE. <j;j
quand on les clianflc, n’a pas permis de prendre la densité de leur vapeur.
Tous ees corps sont facilement détruits par la chaleur, excepté l’acide liypoazolique, qui ne se décompose qu’au rouge vif en oxygène et azote; aussi trouve-t-on toujours ce corps dans les produits de la décomposition des composés oxygénés de l’azole sous l’influence de la chaleur. Les formules suivantes nous montrent ce qui se passe alors pour chaque corps en particulier :
4AzO = AzO'* -f- 3Az ,
• 2AzO^ = AzO'^ q- Az ,
4AzQ3 = 3AzO^'' -h Az ,
AzQS = AzO^ -h O.
PnOTÜXYDE D’AZOTE, AzO = 22.
Historiiiue. — Découvert par Priestley en 1772, le protoxyde d’azote a été étudié successivement par Berthollet (1795) et, dans le commencement de ce siècle, par H. Davy.
113. Préparation. — On introduit dans une petite cornue de verre munie d’un tube abducteur 25 à 30 grammes d’azotate d’ammoniaque
Fig. 3G.
desséché; on chauffe modérément la cornue sur un petit fourneau à main; l’azotate fond d’abord et se décompose en eau et protoxyde d’azote 36).
AzH3,HO,Az05 = 4HO 2AzO.
Si l’on chauffait trop, une partie du protoxyde d’azote se transformerait en azote et acide hypoazotique, et, de plus, la décomposition de l’azotate d’ammoniaque pourrait devenir tellement vive, qu’elle déterminerait l’explosion de l’appareil. On recueille le gaz sur l’eau, mais il y est notablement soluble ; il faut donc boucher les flacons où on le reçoit.
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à mesure qu’ils sonl pleins, pour éviter sa dissolution. On peut en obtenir de 7 à 8 litres avec le poids indiqué plus haut.
114. l'ropriétés physiques. — Gaz sans couleur, sans odeur, d’une
saveur légèrement sucrée. Son poids spécifique est 1,527 ; 1 litre de ce gaz pèse \ L’eau en dissout son volume à la température de 5° (77).
Il est encore plus soluble dans l'alcool. On peut l’obtenir à 1 état liquide (Faraday) ; il suffit de le soumettre à une pression de 30 atmosphères dans un appareil refroidi à 0°. Il constitue un liquide ordinairement verdâtre, très-mobile, qui bout à — 88° et se transforme vers 100 en cristaux transparents de protoxyde solide, quand on l’évapore rapidement sous le récipient de la machine pneumatique.
115. L<iq U éf action du protoxyde d’azote. — L’appareil qui sort actuellement à liquéfier le protoxyde d’azote, se compose d’un réservoir R en fer forgé auquel on peut visser un corps de pompe G dans lequel on fait mouvoir un piston p au moyen d’une manivelle [fig. 37). Le gaz
pénètre dans le corps de pompe par la tubulure soulève la soupape conique Z qui ferme l’extrémité inférieure du réservoir où il se liquéfie. On facilite l’opération en entourant de glace ou même d’un mélange ré- IVigéranl Mie réservoir R; il faut de plus refroidir le corps de pompe
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que le mouvemenl rapide du piston échauffe considérablement, on faisant circuler de l’eau froide dans le manchon M' qui l’entoure.
Quand on a liquéfié assez de gaz, on dévisse la pompe G, on retourne l’appareil, et l’on tourne la vis qui ferme par sa pointe conique l’extréinité supérieure du réservoir [fîg. 38). Le liquide, poussé par le gaz comprimé qui reste dans l’appareil, s’échappe par la tubulure latérale t. On le reçoit dans un tube de verre fixé dans le bouchon d’un flacon à large ouverture qui contient des matières desséchantes, de l’acide sulfurique, par exemple. On évite ainsi le^ dépôt de givre qui se produirait sur le tube de verre refroidi par l’évaporation du protoxyde d’azote, si l’on opérait dans l’air ordinaire toujours humide. Cette disposition permet donc d’observer facilement le liquide et de plus de le manier en évitant autant que possible toutes les causes d’écbauffement extérieur à cause de la mauvaise conductibilité de l’air et du verre; aussi dans ces circonstances l’évaporation du protoxyde d’azote est-elle extrêmement lente.
116. Remarque sur les sfaz liquéfiables. — Le protOXyde d’azote est le premier exemple de gaz liquéfiable que nous ayons constaté, il faut remarquer de plus que c’est aussi le premier des gaz étudiés qui possède une solubilité notable ; il y a toujours entre ces deux propriétés une corrélation intime. Les gaz permanents sont toujours très-peu solubles (azote, oxygène, hydrogène, oxyde de carbone, bioxyde d’azote). Tous les gaz notablement solubles sont liquéfiables et souvent d’autant pins faciles h liquéfier qu’ils sont plus solubles. •
117. Action physiologique du protoxy<le d’azote. — H. Davy avait remarqué que le protoxyde d’azote produit, quand on le respire, des effets comparables à ceux que l’on obtient aujourd’hui avec l’éther et le chloroforme, qui provoquent une espèce d’ivresse plus ou moins agréable, suivie d’insensibilité complète. De là le nom de gaz hilarant qu’il lui avait donné. Mais la présence d’une petite quantité d’acide hypoazotique dans ce gaz le rend très-dangereux à respirer et peut provoquer dans les poumons des désordres très-graves. On s’expliquera ainsi comment la découverte de Lavy, que des expériences plus récentes ont pleinement confirmée, a pu être contestée pendant longtemps. La difficulté de préparer le protoxyde pur n’en rend pas moins son usage impossible jusqu’ici dans la pratique.
118. Propriétés chimiques. — Le protoxyde d’azote possède, comme l’oxygène, la propriété de rallumer une allumette présentant encore quelques points en ignition. Il doit cette propriété à la facilité avec laquelle, au contact des corps chauds, il se décompose en ses éléments, en donnant ainsi un mélange beaucoup plus riche en oxygène que l’air ordinaire. La combustion des corps qui peuvent brûler dans l’air sera donc plus vive dans le protoxyde d’azote, sans toutefois être aussi énergique que dans l’oxygène pur.
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On met en évidence le pouvoir comburant du protoxyde d azote en plongeanl dans des llacons remplis de ce gaz un morceau de phosphore, de soulre et de charbon enflammes préalablement à l’air {fuj. 39). La combustion de ces diverses matières s’effeclue avec éclat, et les produits de la combustion ne dillèrent de ceux que l’on a obtenus dans l’oxygène pur que par l’azote du protoxyde
employé.
Si l’on remplit une éprouvette de parties égales d’hydrogène et de protoxyde d’azote, et que l’on plonge une bougie enflammée dans le mélange, il s’enflamme en produisant une explosion. Le passage de l’étincelle électrique produirait le meme effet. Les produits de la combustion sont de l’eau et de 1 azote :
AzO + H = Az + HO.
119. Analyse du protoxyde d’azote. Cette propiiété du protOXydc d’azote permet de déterminer facilement sa composition. Si nous introduisons dans l’eudiomètre à mercure 100 volumes de protoxyde d’azote et 100 volumes d’hydrogène, après le passage de l’étincelle, il restera 100 volumes d’azote parfaitement pur, et de l’eau se condensera sur les parois de l’eudiomètre. Il résulte de cette expérience que 100 volumes de protoxyde d’azole sont formés de 100 volumes d’azote et de 50 volumes d’oxygène nécessaires pour absorber les 100 volumes d’hydrogène qui ont disparu en donnant naissance à l’eau formée.
Il est un autre moyen plus simple encore et tout aussi exact d’analyser ce gaz. Dans une cloche courbe placée sur la cuve à mercure {fig. 40), on introduit du protoxyde d’azote, et l’on tait arriver dans la cavité de la partie courbe un petit fragment de sulfure de barium L On chauffe le sulfure avec une lampe à alcool; il absorbe alors l’oxygène du protoxyde, et l’azote reste. Après le refroi-
Fig. 40.
I Le potassium décompose plus facilement les composés oxygénés de l’azote que le sulfure (le barium mais il a l’inconvénient d’absorber un peu d’azole.
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dissenienl de l’appareil, on peut mesurer le gaz restant, on trouve qu’il est égal à celui du protoxyde d’azote employé.
Si donc on retranche de
1,527 densité du protoxyde d’iizote ,
0,971 densité de l’nzote,
il l’fste 0,566 demi-densité de l’oxygène.
Par conséquent, 1 volume de protoxyde d’azote est formé de 1 volume
d’azote et de I f‘± volume d’oxygène.
BIOXYDE D’AZOTE, Az02 = 30.
Découvert par Haies, il a été principalement étudié par Priestley, Davy et Gay-Lussac.
120. Préparation. — Elle est fondée sur le fait suivant : l’acide azotique convenablement étendu est décomposé par le cuivre, qui s’empare d’une partie de son oxygène et le transforme en bioxyde d’azote. L’oxyde de cuivre s’unit à l’acide non décomposé pour former de l’azotate de cuivre. On peut représenter ces réactions par la formule en négligeant l’eau de l’acide azotique qui n’intervient pas par ses éléments.
3Cii -h 4AzO« = 3(CuO,AzO«) + AzO^.
On prend un flacon de verre à deux tubulures, de 1/4 de litre de capacité, et on y introduit 50 à GO grammes de tournure de cuivre. La tubulure du milieu est fermée par un bouchon que traverse un tube droit terminé par un entonnoir à sa partie supérieure ; le bouchon qui ferme la tubulure latérale est traversé par un tube abducteur qui se rend dans une cuve à eau (fuj. 41).
On verse par le tube
^ entonnoir 100 grammes d’acide à 20° de Daumé; la réaction se produit bientôt, il se dégage du bioxyde d’azote, et la liqueur devient bleue,
ClllMIl^^ INÛUGANIQIjI'--
parce ((ue l’azolalc de cuivre se dissoiil à mesure (pi’il se lormc. AiissitiM que le bioxyde d’azote se dégage, on voit se pioduire dans le, llaeon une vapeur rougeâtre d’acide hypoazotique qui résidle de l’union du bioxyde d’azote avec l’oxygène de l’air contenu dans le llaeon, vapeur qui se dissout facilement dans l’acide azotique employé pour la préparation. Il en résulte une diminution de volume du gaz conlenii dans le llaeon ; aussi voit-on l’eàu de la cuve s’élever dans le tube abducteur et s’abaisser dans le tube droit. Souvent même il rentre par ce tube une petite quantité d’air. Mais bientôt loul l’oxygène est absorbé, le’ bioxyde d azote qui continue à se dégager remplit le flacon avec l’azote restant. A partir de ce moment, le gaz commence à se dégager. Il iaut laisser perdre les premières portions, qui contiendront naturellement de I azote, n
obtient ainsi 10 litres de gaz environ.
Il faut éviter d’opérer avec de l’acide trop concentré, car, dans ce cas, la chaleur qui accompagne la réaction est assez vive pour provoquer une désoxydation plus complète de l’acide azotique. Le bioxyde d azote est alors accompagné de protoxyde d’azote. Aussi sera-t-ü toujours convenable de refroidir le flacon en le mettant dans l’eau ordinaire, pour evi- 1er toute élévation de température.
On évite tous ces inconvénients en remplaçant le cuivre par le mercure, qui ne donne jamais que du bioxyde d’azote, même avec de l’acide cou-
centré.
121. Propriétés physiques. - Le bioxyde d’azote est incolore; mais on ne connaît ni son odeur ni sa saveur. En eflet, lorsqu on le met au contact de l’air, il se transforme en une vapeur rouge d acide bypoazotique. Il est peu soluble dans l’eau, qui n’en dissout que , ;20 < « volume. Aussi n’a-t-il pu être liquéfié jusqu’ici (llb). Sa densité est I,
Un litre de ce gaz pèse donc 1,039 X 1,293 =1® ,313.
La chaleur le décompose un peu moins lacileraent que e piotoxyre
d’azote en azole et acide hypoazotique :
2AzO- = + Az.
122. Propriétés chimiques. - La tendance que possède le bioxyde d’azote à s’unir à l’oxygène est le caractère le plus saillant de ce gaz. La combinaison s’elfcctue entre 4 volumes de bioxyde d’azole et 2 volumes d’oxygène pour donner 4 volumes de vapeurs d’acide hypoazoliqiie. C est
ce qu’indique la formule
AzO^î 4- 0^ = AzO'‘.
Cetle réaction permettra toujours de reconnaître 1 oxygène dans les luélamms gazeux qui en contiennent; elle donne également un mo>cn commode de distinguer le protoxyde d’azote de l’oxygene. Ouelques
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bulles de bioxyde d’azole inlmdniles dans une éprouvcüe conlenant de roxvgène v délermiiieronl une coloralion rougcàlre inlense. Il ne se produira rien dans le protoxyde d’azote.
On peut reproduire avec le bioxyde d’azote les expériences de combustion faites dans l’oxygène et le protoxyde d’azote. Mais pour que ces expériences réussissent, il faut que les corps combuslibles soient bien incandescents, de manière à pouvoir décomposer le bioxyde d’azote, qui résiste mieux à l’action décomposante de la chaleur que le protoxyde.
Ainsi, un charbon à peine rouge s’éteint rapidement dans le bioxyde d’azote; fortement incandescent, il y brûle avec vivacité. Le phosphore peut être fondu sans s’enflammer dans ce gaz ; mais, s’il est préalablement entlaininé, il continue à y brûler avec un vif éclat. Quant au soufre, il s’éteint toujours dans le bioxyde d’azote.
M. Peligot a démontré que le bioxyde d’azote était absorbé en grande quantité par les dissolutions des sels de protoxyde de fer, qui se colorent alors en brun foncé. Cette réaction nous permettra de reconnaître facilement si du bioxyde d’azote est pur, puisqu’il sera totalement absorbable, et de le séparer du gaz protoxyde d’azote avec lequel il est souvent mélangé.
Ce n’est pas un simple phénomène de dissolution qui se produit dans ces circonstances, la quantité de bioxyde d’azote absorbé dépend seulement de la quantité de protoxyde dissoute dans la liqueur; 2 équivalents de protoxyde de fer absorbent 1 équivalent de bioxyde d’azote. Toutefois cette combinaison est peu stable, une légère chaleur la détruit et en dégage le bioxyde d’azote très-pur.
123. Auaiyse du bioxyde d’azote. — Elle s’effectue de la même manière que celle du protoxyde. Si l’on introduit 100 volumes de bioxyde d’azote et 100 volumes d’hydrogène dans l’eudiomètre, après le passage de l’étincelle il ne reste plus que 50 volumes d’un gaz qui est de l’azote. Par conséquent, 100 volumes de bioxyde d’azote contiennent 50 volumes d’azote unis à 50 d’oxygène, puisque cet oxygène a fait disparaître en totalité les 100 volumes d’hydrogène introduits dans l’eudiomètre.
Le bioxyde d’azote résulte donc de la combinaison, à volumes égaux et sans condensation, de l’azote et de l’oxygène.
Le sulfure de barium, chauffé comme précédemment (119) dans le bioxyde (l'azote, en absorbe l’oxygène, et il reste de l’azote dont le volume est exactement la moitié de celui du bioxyde d’azote employé. Par conséquent, si de
1,035) densité du hioxyde d’azote, on retranche 0,485 derni-densité de l’azote ,
0,554 demi-densité de l’oxyi;éne.
Cette analyse conduit donc au même résultat que la pi'éeédente.
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acide azoteux, AzQ3 = 38.
Ce compose ii’a pas encore été obtenu jusqu’ici dans un étal de pureté suffisant pour que l’on puisse être fixé sur ses propriétés ; nous indiquerons, à propos de l’acide hypoazotique (128), quelques reactions dans
lesauelles il prend naissance.
Les composés qu’il forme avec les bases sont mieux connus, et sa composition a pu être déduite de l'analyse de quelques-uns d’entre eux, de l’azotite d’argent, par exemple, que l’on peut obtenir bien cristallise
12i. Circonstances .le la production des aïotites. — On peut les préparer par une réaction qui met bien en évidence la composition de l’acide azoteux. On fait passer sur du bioxyde de barium contenu dans un tube de verre que l’on chauffe avec quelques charbons un courant rapide de bioxyde d’azote : il y a combinaison des deux matières, avec dégagement de chaleur et de lumière; tout le bioxyde d’azole est absorbe, et l’on obtient ainsi de l’azotite de baryte fondu contenant uu petit exces de baryte provenant du bioxyde de barium, qui n’est ordinairement pas compiaement oxydé. La formule suivante rend compte de la reaction :
AzO^ + BaQ2 = BaO,AzD3.
On dissout la matière ainsi obtenue dans l’eau et l’on y fait passer un courant d’acide carbonique pour précipiter la baryte libre, l’azotiie de baryte reste à l’état de pureté. Il peut servir à préparer tous les autres azotites; traité par l’azotate d’argent, par exemple, il laisse précipiter de petits
cristaux d’azotite d’argent (H‘ Debray).
Lorsqu’on chauffe au rouge les azotates de potasse et de soude, la matière fondue 'dégage de l’oxygène et se transforme en azotite alcalin.
KO,AzO'-i = K0,Az03 4-
Si l’on opère avec l’azotate de potasse, on reprend le résidu de la calcination par l’alcool pour séparer l’azotile qui y est soluble de 1 azo-
late non décomposé.
Enfin les dissolutions de quelques azotates mises en digestion à chaud avec un excès du métal qu’elles contiennent se translorment en azotites basiques (voir l’azotate de plomb).
125. L’azotite d’ammoniaque, chautfé légèrement, se décompose ui azote et en eau, d’après la formule suivante :
Azll3,110,Az03 = 2Az -h 4110.
Nous
5 donnons eetteré action, qui olfre d’ailleurs un moyen eommode
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de préparation de l’nzote, parce qu’elle rappelle celle qui nous a servi à préparer le protoxyde d'azole (1 13).
. AzH3,H0,Az08 = 2Az0 + 4H0.
Ce mode de dédoublement des sels ammoniacaux est assez fréquent, surtout dans la chimie oi“ganique, où nous aurons à l’étudier d’une manière pins spéciale.
ACIDE. HYPOAZOTIQUE , Az04=4G.
1:20. Préparation. — On peut le préparer en faisant passer à travers un tube refroidi des courants de gaz oxygène et de bioxyde d’azote parfaitement desséchés. Mais il est plus commode d’employer le moyen suivant : on introduit dans une petite cornue en verre peu fusible de l’azotate de plomb parfaitement desséché S on engage le col de la cornue dans l’une des branches d’un tube en U, où on le fixe à l’aide d’un caoutchouc. Le tube en U est entouré d’un mélange de glace et de sel marin {fig. 42). La
Fig. 42.
chaleur décompose l’azotate de plomb en oxyde de plomb et en acide 'izotique anhydre qui ne peut exister à cetle haute température; il se décompose donc en acide hypoazotique et oxygène ;
Pb0,Az05 = PbO -f AzO^ -i- O.
L acide hypoazotique se condense dans le tube refroidi, l’oxygène se
1^ azotate de plomb est un sel anhydre, mais qui contient toujours un peu d’eau d’ineiposition, j| décrépite quand on le chaull'e. Pour le dessécher, on devra le pulvériser memeiit,on évitera ainsi les projections. On arrêtera la dessiccation, que l’on opère dans
upe capsule de porcelaine ou dans un petit creuset, quand il commencera à se dégager des vapeurs rufilanics.
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dégage par la branche ethlée du tube en U. On le constate en plaçant à l’extrémité de ce tube une allumette présentant quelques points en ignilion, elle se rallume aussitôt.
127. Propriétés physiques. — Si l’ou a desséché avec soin l’azotate de plomb, on obtient d’ordinaire un liquide h peine jaunâtre, dont la couleur se fonce à mesure que la température s’élève, et devient brune. A 22°, il se réduit en vapeur d’un rouge brun intense; la densité de cette vapeur est 1,72.
La coloration que prend l’acide hypoazotique, à mesure que la température s’élève, provient de ce que le liquide, à peine coloré, dissout des quantités de plus en plus considérables de sa propre vapeur qui lui communique sa couleur.
On peut avoir l’acide hypoazotique sous forme de cristaux incolores en le refroidissant à — 9°, mais il doit être alors absolument sec. La décomposition de l’azotate de plomb, comme l’a montré M. Péligot, permet toujours de l’obtenir solide, à la condition de n adapter le récipient refroidi à la cornue où Ton décompose le sel qu’après avoir laissé dégager une grandp partie des vapeurs nitreuses qui entraînent avec elles l’eau restée dans l’azotate malgré la dessiccation.
C’est un produit dangereux à respirer, il est très-caustique et jaunit fortement la peau en la corrodant.
128. Propriétés chimiques. — Oii a donné improprement à ce corps le nom d’acide hypoazotique, il ne joue jamais le rôle d’acide. — Ainsi, en présence de la potasse, l’acide hypoazotique se dissout, en donnant naissance à de l’azotate et à de l’azotite de potasse :
2KO -i- 2Azü^ = K0,Azt)3 + kO,Azü3.
L’eau décompose l’acide hypoazotique, mais les produits qui prennent naissance dans cette circonstance dépendent de la quantité d’eau employée. — Si l’on verse de l’acide hypoazotique dans une petite quantité d’eau, il se produit deux couches bien distinctes ; l’une, qui est d’un bleu foncé, occupe la partie inférieure du vase, l’autre est d’un vert plus ou moins foncé. On admet que le liquide bleu est de l’acide azoteux impur, la couche supérieure est formée d’acide azotique contenant en dissolution une certaine quantité de bioxyde d’azote. L’acide hypoazotique, sous l’influence de l’eau, qu’on peut considérer comme une base faible, s’est dédoublé en acide azoteux et acide azotique ;
2AzO'> = AzO^ -h AzO^.
Si la quantité d’eau est plus considérable, la couche bleue qui se forme d’abord disparaît rapidement, il se dégage du bioxyde d’azole, et il ne
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reste plus ilaiis le liquide que de l’acide azotique. L’acide azoleux e.sl alors décomposé par l’eau eu acide azotique et bioxyde d’azote :
;C\zO» =r Az03 + 2A/.02;
de telle sorte que la réaction linale qui se produit, quand l’acide liypoazotique est eu présence d’une grande quantité d’eau, est représentée par l’éqnation
3Az()V = 2AzOS + AzO^.
Analyse de l’acide, liypoazotique. — On détermine la COmj)Osition de ce corps en faisant passer un poids déterminé de sa vapeur sur de la tournure de cuivre contenue dans un tube de verre peu fusible que l’on chauffe au rouge. L’acide hypoazotique est décomposé en oxygène absorbé par le cuivre et en azote qui se dégage. On recueille cet azote, on mesure son volume, on en déduit son poids : on a le poids de l’oxygène par différence.
La ligure 43 représente la disposition de l’appareil qui sert à celte ana-
lyse. T est un tube en verre réfractaire rempli de tournure de cuivre; son extrémité effilée est reliée par un caoutchouc G à une ampoule a contenant l’acide hypoazotique, l’autre extrémité du tube T est munie d un Inbc abducteur qui conduil l’azote dans une éprouvette placée sui‘ le mercure.
Four que l’analyse soit exacte, il faut préalablement chasser tout l’azote he I appareil; on y parvient en faisant d’abord passer dans le tube un courant de gaz carbonique qui déplace l’azote. On reconnaît que ce dernier est totalement expulsé, en recueillant de temps en temps une éprouvette de gaz carbonique et y introduisant une dissolution de potasse qui s empare de l’acide; l’absorption doit avoir lieu sans résidu, si le gaz recueilli est exempt d’azote. On retire alors du caoutchouc G, le lnlHM[ui amené l’acide carbonique, et l’on y introduit l’une des extrémités ('flilées
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de l’ampoule. On chauffe le tube sur une grille à analyse, et après avoir disposé l’éprouvette contenant une dissolution concentrée de potasse pour recueillir l’azote tout en absorbant le gaz carbonique, on fait passer la vapeur d’acide hypoazotique sur le cuivre rouge. Pour cela, on a d’abord tracé avec une lime triangulaire un trait sur l’extrémité effdée de l’ampoule qui est engagée dans le caoutchouc et qui pénètre d’,une certaine quantité dans le tube, en abaissant alors l’ampoule, on fait porter à faux sa pointe contre le verre du tube, et l’on brise son extrémité dans le caoutchouc au point marqué à la lime. L’acide hypoazotique distille alors, et l’on règle son dégagement en l’échauffant ou en le refroidissant. Quand tout le liquide a distillé, on brise l’autre pointe en appuyant dessus avec les doigts, après y avoir marqué un trait de lime, et on l’engage dans un caoutchouc qui termine un appareil à acide carbonique ‘ ; ce gaz, en traversant l’ampoule et le tube chauffé, chasse tout l’azote dans l’éprouvette. L’expérience est terminée quand le volume d’azote cesse d’augmenter.
On trouve ainsi que l’acide hypoazotique contient :
Azote 30,43
Oxygène 69,57
ce qui correspond à la formule AzO^.
La composition en volumes de l’acide hypoazotique peut facilement se déduire de la considération des densités. On trouve en effet que la densité de l’acide hypoazotique est égale à la densité de l’oxygène augmentée de la demi-densité de l’azote; par conséquent, 1 volume d’acide hypoazotique contient i volume d’oxygène et f/2 volume d’azote.
ACIDE AZOTIQUE ANHYDRE, AzOS = 54.
Le produit qui est ordinairement désigné sous le nom d’acide azotique est une combinaison de l’acide azotique AzO^ avec de l’eau. Si l’on essaye d’enlever l’eau de ce composé par l’action des corps avides d’eau, on le décompose toujours en oxygène et en acide hypoazotique. Aussi, a-t-on douté pendant longtemps de la possibililé d’obtenir l’acide anhydre, que M. H. Sainte-Claire Deville est cependant parvenu à isoler.
130. Préparation de l’aci*le azoti«]ue anhydre. — Pour préparer ce corps, on fait passer un courant de chlore sec sur de l’azolate d’argent parfaitement desséché, contenu dans un tube en U chauffé dans un bainmarie à 50" ou 60" ; if se produit du chlorure d’argent, de l’oxygène et de l’acide azotique anhydre qui se condense dans une partie refroidie de
1 lyappareil qui sert à produire l’aeidc est décrit dans l’Analyse organique.
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l’appareil sous forme de cristaux incolores et assez volumineux, qui rappellent par leur forme extérieure les cristaux de sucre candi.
La réaction s’exprime par la formule
AgO,AzOS 4- Cl = AgCl -h AzO^ ü.
L’opération marche assez nettement pour que l’on puisse constaler, comme l’indique la théorie, que le volume du chlore employé est juste double du volume de l’oxygène dégagé. L’acide azotique anhydre fond a 30'’, bout à 47®, se décompose k 80°; il est très-instable. Conservé dans des tubes fermés, il se décompose spontanément en acide hypoazotique et en oxygène.
ACIDE AZOTIQUE HYDHATÉ.
Historique. — Découvert par Raymond Lulle (1225), qui l’obtint en distillant un mélange d’argile et de nilre (azotate de potasse). En 1784, Cavendish fit connaître la nature des éléments qui le constituent. Analysé depuis par Davy et par Gay-Lussac.
131. Préparation. — On l’obtient dans les laboratoires en décomposant, à l’aide de la chaleur, l’azotate de potasse par l’acide sulfurique. L’acide azotique hydraté, plus volatil que l’acide sulfurique, est chassé par lui ; il reste dans la cornue du bisulfate de potasse :
2(S03,H0) + KO,Az03 = AzOS,HO -f- (K0,H0,2S03).
On introduit dans une cornue de verre de 1/2 litre de capacité 100 grammes d’azotate de potasse et 100 grammes d’acide sulfurique du commerce. On fait arriver ce dernier dans la panse de la cornue à l’aide d’un long tube à entonnoir {fig. 44) ; on évite ainsi de mouiller les parois du col de la cornue d’acide sulfurique, c[ui se mêlerait à l’acide azotique distillé. On fait pénétrer ensuite le col de la cornue dans un ballon refroidi {ftg. 43). On chauffe la cornue sur un fourneau à main ; la matière fond, et 1 on voit bientôt apparaître des vapeurs rutilantes qui disparaissent pendant la plus grande partie de l’opération ; il se produit alors des vapeurs blanches d’acide azotique qui viennent se condenser dans le ballon; à la lin de l’opération, les vapeurs rouges remplissent de nouveau la cornue, ot la matière liquide qui y est contenue se boursoufle. Il faut alors arrêter l’opération, qui est terminée.
Au commencement de l’expérience, la quantité d’azotate de potasse décomposée par l’acide sulfurique est petite par rapport au poids de cet acide, qui peut alors s’emparer de l’eau de l’acide azotique, et le décomposer en oxygène et acide hypoazotique. Mais bienlôl le mélange d(‘vi('iil
Fig. 44,
on
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pins iiiLiiiii', l’azolale cl l’acide ne lormeiiL plus qu’une masse liquide dans laquelle presque tout l’acide se combine avec la potasse, en perdaid une partie de son eau, qui se porte sur l’acide azotique mis en liljerté.
A partir de ce inoment, il distille donc de l’acide azotique hydraté ; à la lin de l’opération, la décomposition des dernières portions de l’azotate ne se fai tpi us qu’à une température suffisante pour maintenir à l’état
de fusion le bisulfate
de potasse formé ; à
Fig. 45.
cette température, l’acide azotique mis en liberté se décompose partiellement en eau, oxygène et acide hypoazotique. On comprend ainsi la production des vapeurs rutilantes au commencement et à la tin de l’opération. Si cette explication est vraie, en employant de l’acide sulfurique étendu au lieu d’acide concentré, on n’obtiendra pas de vapeurs rutilantes. C’est ce que l’expérience démontre.
Si l’on n’employait que I équivalent d’acide sulfurique poiu' I équivalent d’azotate de polasse, on ne décomposerait d’abord que la moitié de ce sel, et il se produirait toujours du bisulfate de potasse. En cbautfant le mélange à une température suffisamment élevée, le bisulfate sérail décomposé en sulfate neutre et en acide sulfurique. Celui-ci réagirait alors sur la moitié restante de l’azotate de polasse; mais l’acide azotique, mis en liberté, serait décomposé à celte lempéralure en acide bypoazotique et en oxygène.
135. Acide azotique monoiiydraté. — L’acide ainsi obtenu cst (le l’acide monohydralé. C’est un liquide généralement coloré en jaune par les vapeurs d’acide hypoazotique qu’il contient, mais incolore lorsqu’d est pur. Il a d’ordinaire l’odeur des vapeurs nitreuses. Sa densité est 1,55, il bout à 86% se solidifie à — 30°. Cet acide est 1res- corrosif, il ronge vivement la peau en la colorant en jaune. Aussi est-ce un poison trèsviolent.
On ne peut le conserver qu’à l’al)ri de la lumb-rc, qui le décompose en acide hypoazotique. oxygène et eau. Une chaleur même modérée produit aussi cet clfel. Ainsi, quand on distille l’acide azotique concentré, il commence à houillir vers 86°; mais à celle lempéralure, il se produit déjà des vapeurs rutilaules, il se dégage alors de l’oxygène, laiidis que l’('au proveuani de l’acide décom|)osé se (“ombiue avec l’acide
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restant Cl en élève peu k peu le point crcbullilion. Un peut, en reconiinençant plusieurs lois la (iislillation, reproduire les mêmes phénomènes jusqu’au moment où un thermomètre plongé dans l’acidc houillant marque 123”. A partir de ce point, réhullition n’altère plus le liquide, il distille avec une composition toujours constante exprimée par la formule
A7X)s,iHO.
Ce même hydrate prend encore naissance quand on distille de l’acide azotique très-étendu ; le thermomètre, qui marque d’ahord une tenq3érature d’autant plus voisine de 100° que l’acide contient plus d’eau, monte peu à peu jusqu’à 453°, où il se fixe. C’est qu’en eflèt il distille d’abord de l’eau plus ou moins acide jusqu’à cette température où -le liquide est devenu acide à 4 équivalents d’eau; sa densité est alors 1,45.
On doit donc admettre l’existence de deux hydrates bien définis de
l’acide azotique : le premier, AzO^,HO, contient 14 pour 100 d’eau; le second, AzO®,4HO, en renferme 40 pour 100.
133. Action de l’acide azotique sur les métalloïdes. — TouS les luétalloïdes, l’oxygène, le chlore, le brome et l’azote exceptés, sont attaqués par l’acide azotique, qui les transforme en oxydes. Nous n’étudierons ici que son action sur l’hydrogène; pour les autres métalloïdes, elle sera indiquée dans l’histoire de chacun d’eux.
134. Action de l’hydrogène. ^ — L’iiydrogèue décompose l’acide azotique à l’aide de la chaleur, comme tous les composés oxygénés de l’azote, en donnant naissance à de la vapeur d’eau et à de l’azote. Mais l’hydrogène naissant exerce sur cet acide une action plus remarquable. Si l’on verse dans un appareil à hydrogène en activité quelques gouttes d’acide azotique, on voit le dégagement d’hydrogène se ralentir au point de cesser; au bout de quelque temps le dégagement recommence. Voici ce fiui s’est passé dans cette circonstance : l’hydrogène à l’état naissant a réagi sur l’acide azotique, s’est combiné non-seulement avec son oxygène pour former de l’eau, mais encore avec son azote pour former de l’ammoniaque qui s’est combinée à l’acide sulfurique de l’appareil à hydrogène ; la transformation de l’acide azotique en ammoniaque une fois elfectuée, 1 opération reprend sa marche ordinaire. La formide suivante explique la réaction
Az05 H- 8HO = AzH^ -t- 5HO.
L hydrogène et la vapeur d’acide azotique, sous l’intluence de la mousse de platine légèrement chaufièe, produisent de l’eau et de l’ammoniaque. Lomine cette réaction se pi'oduit également avec l’acide hy|)oazotiqne ou
chimie: liNOUGANlOüli.
le bioxyde d’azole, nous décrirons l’appareil que l’on emploie pour laire l’expérience avec ce dernier gaz [fig. 46).
On j)roduil de l’hydrogène et du bioxyde d’azote dans deux (laçons à deux tubulures, munis chacun d’un tube abducteur qui se rend dans un
troisième (lacon à trois tubulures où il plonge dans l’eau. La tubulure du milieu de ce troisième flacon est aussi munie d’un tube abducteur qui conduit le mélange des gaz dans un tube de verre assez large et effilé ù son extrémité, contenant la mousse de platine. Le dégagement de l’hydrogène doit être deux ou trois fois aussi rapide que celui du bioxyde d’azote ; on peut en juger approximativement par le nombre de bulles qui se dégagent dans le môme temps dans le flacon à trois tubulures par chaque tube abducteur; si cette proportion est gardée, on voit alors la mousse de platine s’échauffer d’elle-môme, et 1 on peut constater a 1 extrémité effilée du tube le dégagement d’ammoniaque a l’aide d’un papier de tournesol rougi par un acide qui reprend sa couleur bleue. Si la proportion d’hydrogène était plus considérable, la mousse de platine pourrait ne pas s’échauffer d’elle-môme. On approchera doucement alors une lampe à alcool dont la chaleur déterminera la réaction.
La formule suivante rend compte de cette transformation :
AzO^ + 511 = Azll^ H- 2110.
1il5. Action de l’acide azotique sur les métaux. — L’acide azoticpic peut oxyder tous les métaux ordinaires, l’or et le platine exceptés; comme le degré de conccMilraliou (h‘ l’acidt' iiillm' non-seulemenl sur son aeliiui.
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mais mémo sur la iialiirc dos produits qui peuvent prendre iiaissauee, il couvieut d’examiner les divers cas qui peuvent se présenter.
I*" Acide monofu/draté. — Il agit à peine sur les métaux, exeepté sur ceux qui sont éminemment oxydables, comme le potassium et le sodium. 11 se produit dans cette circonstance de l’azolate de potasse ou de soude, et de l’azote est mis en liberté. Cette expérience n’est pas sans danger; elle peut être accompagnée d’une explosion. Le zinc produit également une décomposition très-vive.
On comprendra le peu d’action que l’acide très-concentré exerce sur les métaux, si l’on remarque que les azotates qui peuvent prendre naissance sont insolubles dans l’acide concentré.
L’acide azotique monohydraté produit sur le fer un phénomène trèscurieux, dont la découverte est due à M. Schœnbein. Non-seulement il ne l’attaque pas, mais il le rend inattaquable par des acides étendus qui d’ordinaire agissent sur lui avec la plus grande énergie. On dit alors que le fer est devenu passif, mais on peut lui faire perdre celte passivité en frottant sa surface ou en le touchant, dans l’acide étendu, avec une tige de cuivre, qui tend à produire une pile dans laquelle le fer est le pôle négatif; aussitôt que l’action a commencé, elle continue sans l’intervention de la lame de cuivre.
2° Acide ordinab^e. — Pour dissoudre les métaux, on se sert d’acide du commerce (AzO^,4HO) étendu de son volume d’eau. L’argent, le mercure, le cuivre, lui enlèvent 3 équivalents d’oxygène, et se transforment en oxydes qui se combinent à l’acide non déeomposé. Les formules suivantes rendent compte de ces réactions :
;5(Ai -h -h Aq — 3(CiiO,AzOS) AzO'^ -f- Aq , 3Ay H- 4AzO^ + Aq = 3(AgO,AzO“q H- AzO^ -p Aq , 3llg -h 4AzO’ -h Aq = 3(HgO,AzO^) -)- AzO- -p Aq .
Si la température s’élevait, le cuivre pourrait même désoxyder plus complètement l’acide azotique et donner du protoxyde d’azote qui se mélangerait au bioxyde ; c’est ce qui arrive d’ordinaire (120). Avec des métaux plus oxydables, comme le fer et le zinc, on obtient même ainsi du protoxyde d’azote presque pur.
La réaction suivante rend compte de la production de ce gaz.
A/n -f 5AzO’ -P Aq = 4(ZnÜ,AzOq + AzO + Aq.
L elani etranlimoine, soumis à l’action de l’acide azotique, ne donneni pas d’azotates, parce que les produits résultant do leur oxydation sont des acides (l’acide stannique et Tacide antimonique) qui se déposent sons forme <le pondre blanche. ïl se dégage encore du bioxyde d’azole dans ces circonstances.
CIIIMII-: INOlifiANIUliK.
Acide azotique trh-êtendu. — Le cuivre, rarf^eiil, ne sont plus alLaqués par l’acide azotique Irès-ctendu, mais les métaux qui décomposent l’eau sous rinlluence des acides étendus, comme le zinc, sont encore
attaqués. Toutefois, il ne se dégage pas d’hydrogène, parce que ce gaz à l’état naissant a la propriété de transformer l’acide azotique en ammoniaque (t34) ; il se produira donc de l’azotate d’ammoniaque, et il ne se dégagera de protoxyde d’azote que si l’acide est encore assez concentré pour être partiellement désoxydé par le métal. On peut môme, en opérant sur un acide convenablement dilué (i'2 à 15" de Ttaumé), arrivera dissoudre l’étain sans dégagement d’aucun gaz.
Il sera facile maintenant de prévoir à l’avance ce qui arriverait dans des cas intermédiaires entre ceux que nous avons examinés. Il est évident que les divers phénomènes qui se produisent séparément dans l’un et dans l’autre cas pourront avoir lieu simultanément.
136. Action du bioxyde «l’azote sur l’acide azotique. — Si 1 011 lait
passer du bioxyde d’azote dans un appareil de AVoolf dont les flacons contiennent de l’acidé azotique k divers degrés de concentration, le premier de l’acide de densité 1,15, le second de l’acide à 1,32 , le troisième de l’acide à 1,42, et le quatrième de l’acide monohydraté, ou verra que le premier eu absorbe àpeine et reste blanc, le second en absorbera davantage
et deviendra vert, le troisième encore plus, et iirendra une couleur jaune; • enfin, le quatrième en absorbera une’ très-grande quantité et «leviendra brun foncé {fg. 47). Si l’on cbaulTe (‘bacun de ces acides, on constatera,
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qii’ji l’oxceplion du piriuic'p, tous laisscul dégagci' d’aulanl |)lns d’acide liypoazolique qu’ils ont absorbe davaïUagc de l)ioxyde d’azole, el douneul (*ommc résidu un acide azotique plus dilué. On peut donc admettre que l’aclioii réciproque du bioxyde d’azole et de l’acide azotique sul'fisammeiiL conccnlré donne de l’acide bypoazotique qui reste en dissolution dans l’acide restant, et lui donne la couleur brune ou jaune que possèdent le quatrième et le .troisième flacon. On a en elfet :
2AzO'' H- AzO- 3AzO''.
Seulement, si la quantité d’eau contenue dans l’acide est suffisante pour décomposer une partie de l’acide hypoazotiqne , il se produira de l’acide azoteux dont la teinte bleue, mélangée avec plus ou moins de jaune, donnera la coloration verte du deuxième flacon; en ajoutant dans ce flacon un peu d’eau, on aurait une coloration bleue assez pure, qui disparailraitpar une nouvelle addition d’eau, en meme temps qu’il se dégagerait du bioxyde d’azole, parce que l’acide azoteux lui-même serait alors décomposé eu acide azotique et bioxyde d’azote (128) : c’est ce qui explique pourquoi le premier flacon reste incolore.
137. Composition de i’aci«ie azotique. — Caveiidish fît connaître le premier la composition de cet acide (1784). Il fit passer une série d’étincelles électriques à travers un mélange de 3 volumes d’azote et; de 7 d’oxygène en contact avec de l’eau de chaux {fig. 48). Chaque étineelle diminuait le volume du • mélange, qui disparut presque totalement. On obtint alors de l’azotate de chaux.
La potasse donnait un résultat analogue, mais d’une manière plus r<ipide. Cette expérience capitale donne Fig. 45,
la composition de l’acide
azotique d’une manière assez approchée; mais cette composition ne fut eonmie d’une manière définitive qu’en 1816, à la suite de l’expérience suivante de Gay-Lussac. On introduit 100 parties de bioxyde d’azole et 120 d oxygène dans un tube très-étroit sur la cuve à eau. On abandonne 1 expérience à elle-même. Au bout de quelques minutes, on constate une absorption de 173 parties. Les 43 parties qui l’estent sont d(; l’oxygene parfaitement pur '. L’eau est devenue fortement acide, el elle con-
' Cette expérience ne réussit qu’à la coiulitioii que l’oxygène soit eu excès; qu il ne s est pas l'ormé de produits intrés, en montrant (]ue l’acide ohlenii pas la dit.solulion rouge d’Iiypermanganatc île potasse.
on prouve ne décolore
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lient de l’acide azotique également pur. 11 résulte de cette expérience que l’acide azotique, indépendamment de l’eau qu’il renferme, est formé de 2 volumes d’azote et de 5 volumes d’oxygène; on en déduit facilement la composition en poids.
Mais on la déduit plus exactement des expériences suivantes de M. Marignac. On dissout 108 parties d’argent pur dans un excès d’acide azotique également pur, on évapore à siccité et l’on obtient 170 parties d’azotate d’argent parfaitement sec. Or, on sait, depuis les recherches de Berzelius sur la composition des sels, que dans les azotates neutres, comme j’azotale d’argent, il y a cinq fois plus d’oxygène dans l’acide que dans la hase. On sait de plus, d’après de nombreuses expériences de divers chimistes, que 108 parties d’argent s’unissent à 8 d’oxygène pour former 116 parties d’oxyde d’argent; par conséquent, ces 170 parties d’azotate d’argent contiennent 116 d’oxyde, 40 d’oxygène dans l’acide, et parlant 14 d’azote. On en tire facilement la composition en centièmes.
Azote 25,92
Oxygène 74,08
138. Détermination «le la quantité d’eau. On détermine la quantité d’eau contenue dans un acide azotique quelconque, en combinant cet acide avec nn excès d’une hase, comme l’oxyde de plomb, donnant un sel anhydre. On évapore doucement dans une capsule de porcelaine ou dans un ballon taré, en ayant soin de ne pas trop chauffer, afin de ne pas décomposer l’azolale de plomb. L’augmentation de poids de l’oxyde donne le poids de l’acide anhydre, l’eau est dosée par dilTérenee. Cette méthode peut également s’appliquer aux acides sulfurique et phosphorique; mais, pour ces derniers, l’emploi de la chaux est prélérable et
permet d’opérer dans des vases de platine.
139. Préparation imlustrielle de l’acide azotique. On inliodllit dans une chaudière en fonte (fig. 49) 230 kilogrammes d’azotate de soude et 300 kilogr.unines d’acide sulfurique à 60° de l’aréomètre de Baumé. On la ferme à l'aide d’un obturateur luté avec un mélange d’argile et de phitre, et, au moyen d’un large couvercle en fonte, on enferme la chaudière tout entière dans le fourneau. Elle porte une large tubulure en
fonte, protégée intérieurement contre l’action des vapeurs acides par un tu])C en grès, à l’extrémité duquel on adapte une allonge en vei're qui s’engage dans la tnbulnre d’une grande bouteille en grès de 200 h 230 litres de capacité. Cette bouteille est d’ailleurs mise en comninnicalion, par des ; tubes en grès, avec, d’autres bouteilles semblables. Les Jointures (ie cet ;q)i)areil étant bien Intées, on chaulfe la ehaudière en faisant circuler tout !
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aiiloiir les gaz de la eombiistioii, qui se rendent ensuite dans une eheniinée souterraine.
La formule de la réaction est la suivante :
2S03,HO + NaO,AzOS = NaO,HO,2Sü^ + AzO^HO.
L’azotate de soude est préféré industriellement à l’azotate de potasse, à raison de son prix moins élevé et de son équivalent plus léger. Il faut
Fig. 4 a.
enelfet 101 kilogrammes d’azotate de potasse et 100 kilogrammes environ d’acide sulfurique concentré pour donner une quantité d’acide contenant
kilogrammes d’acide anhydre; 87 kilogrammes d’azotate de soude et 100 kilogrammes d’acide sulfurique donnent la même quantité d’acide azotique.
140. Purilication de Pacifie azotique du commerce. — L’acidc azotique du commerce contient toujours un peu d’acide chlorhydrique provenant des chlorures qui accompagnent l’azotate employé. Il renferme également un peu d’acide sulfurique entraîné pendant la distillation, et entin des vapeurs nitreuses qui lui donnent son odeur et sa couleur jaum'ilre. On le purifie en le distillant après y avoir ajouté assez d’azotate d’argent pour précipiter le chlore à l’état de chlorure d’argent, et d’azotate de baryte pour précipiter l’acide sulfurique à l’état de sulfate de baryte. 11 ne contient plus alors que des vapeurs nitreuses, qui ne nuisent jamais quand l’acide doit être employé h produire un phénomène d’oxydation, mais que l’on pourrait enlever en ajoutant à l’acide un peu de bichromate de potasse, qui oxyde les vapeurs nitreuses. 11 ne reste plus ([u’à distiller pour obtenir un produit parfaitement pur.
lal. Circonstances dans lesquelles se produit l’acide azotique. ■ Nous avons cité (187) l’expérience de Cavendish, relative à la synthèse de 1 acide azotique sous l’influence de l’étincelle électrique. On peut obtenir la combinaison de l’azote et de l’oxygène par le passage* d’une seule étin-
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celle eu ajoulanl au mélange des deux gaz le double de leur volume du mélange d’hydrogène et d’oxygène obtenu dans la déeornposition de l’eau par la pile. La présence de l’eau est nécessaire dans ces expériences. Si l’on faisait passer l’étincelle à travers un mélange d’oxygène et d’azote secs, il ne se produirait que de l’acide hypoazotique ; si les gaz sont en présence d’une quantité d’eau suffisante, il se produira nécessairement de l’acide azotique, puisque l’acide hypoazotique est décomposé par ce liquide en acide azotique et bioxyde d’azote, qu’un excès d’oxygène transforme de nouveau en acide hypoazotique. ^
H. Davy arriva aux mêmes résultats en plaçant dans le mélange d’azote et d’oxygène une spirale de platine qu’il faisait rougir par le passage d’un courant électrique. Avec des gaz secs, il se produisait de l’acide hypoazotique et de l’acide azotique, quand ils étaient humides.
La combustion de l’hydrogène dans l’oxygène donne de l’acide azo- . tique, si les gaz ne sont pas dépouillés d’azote. Ce fait a été observé pour la première fois par Gavendish. Lavoisier et Laplace produisirent, avec de l’hydrogène ordinaire et de l’oxygène qui contenait t/8 d’azote, environ 200 grammes d’eau, d’où ils purent extraire, en la saturant par la potasse,
3 grammes d’azotate de potasse. D’après Berzelius, en faisant brûler par petites portions dans l’oxygène un mélange de U parties d’hydrogène et de 1 partie d’azote, on transforme la totalité de ce gaz en acide azotique.
M. Gloez, qui a étudié d’une manière spéciale les circonstances de la production de l’acide azotique, pense que ce corps peut prendre naissance toutes les fois qu’un phénomène d’oxydation s’opère dans l’air en présence de l’eau ou des bases. M. Sehoenbein admet qu’il se produit d’abord 1 de l’azolite d’ammoniaque facilement Iransformable en azotate.
142. État naturel. — H cxiste parfois dans l’atmosphère des produitsoxygénés de l’azote (vapeurs nitreuses), dont on peut constater la présence^ en faisant passer 15 à 20 mètres cubes d’air dans une dissolution de carbonate de potasse qu’on transforme ainsi en azotate de potasse (Gloez). LeS' pluies d’orage contiennent toujours un peu d’azotate d ammoniaque ,. formé sans doute aux dépens des éléments de l’air et avec le concours de l’électricité des nuages, de l’eau et du carbonate d ammoniaque conteniii dans ralmosphère. On le trouve enfin dans la nature a 1 état d azotates dépotasse, de soude, de chaux et de magnésie.
143. Usages. — Les usages de l’acide azotique sont nombreux ; on eiii consomme en eflet de 4 à 3 millions de kilos chaque année en France.* Il sert dans la fabrication de l’acide sulfurique, de l’acide oxalique, et! à dissoudn* les métaux dans les gravures sur cuivre et sur acier, etc
AMMONIAOUt:, Azir«=17.
L’ammoniaque était connue des anciens chimistes sous le nom qu’elle
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porte encore anjoiird’luii. Jusqu’à Black, elle fui eonfoudue avec le earhouale d’ammoniaque, mais c’est à Berthollet que nous devons la connaissance de la véritable composition de ce corps (1785).
144. Préparation. — On pulvérise séparément 50 grammes de chlorhydrate d’ammoniaque et 50 grammes de chaux vive; on les mélange ensemble, et l’on introduit le mélange dans un petit ballon de verre que l’on remplit aux trois quarts et que l’on achève de remplir avec de petits morceaux de chaux vive. Le col du ballon est muni d’un tube abducteur qui plonge dans la cuve à meicure {fig. 50). On chauffe le
Ftf/. r)0.
mélange avec un fourneau à main, et il se dégage d’abord de l’air, puis
<le l’ammoniaque. On recueille d’abord, de temps en temps, le gaz dans
niie éprouvette dans laquelle on peut introduire un peu d’eau, qui doit
l’absorber complètement, quand il est pur. On peut obtenir avec le poids
de sel ammoniacal indiqué jusqu’à 20 litres de gaz ammoniac.
La théorie de la réaction est très-simple : la chaux s’empare de l’acide
chlorhydrique et forme avec lui du chlorure de calcium et de l’eau. Le
gaz ammoniac est mis en liberté ; la chaux vive que nous avons mise sur
le mélange sert à arrêter l’eau qui peut se dégager en même temps que
gaz, et à décomposer le carbonate d’ammoniaque qui se forme dans
cette réaction, quand la chaux employée contient un peu de carbonate de chaux.
La foi mule qui représente la préparation de l’ammoniaque est donc :
AzH«,HCI + CaO — -t- CaCl + HO.
O). Ppopriétés physiqueN. — Le gaz ammouiac a une odeur vive et piquante, qui provoque le larmoiement; sa saveur est acre et mineuse. 8a densité est représentée par le nombre 0,591 ; 1 litre d’ammoniaque pese donc 0,708. Il est éminemment soluble dans l’eau, qui en absorbe ])lus de 1 000 fois son propre volume à 0" (79); aussi a-t-on pu le liqué-
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lier. Voici le moyen employé par Faraday pour obtenir ce corps a ela liquide. On fait d’abord passer du gaz ammoniac sur du chlorure d argent parfaitement sec. A la température ordinaire, ce mélange absorbe environ Lo fois son propre volume de gaz qu’il dégage complètement vers 38 On introduit l^e composé ainsi obtenu dans un tube de verre à parois résistantes, que l’on a recourbé d’abord et que l’on ferme ensuite a la lampe (fia. oll On plonge dans de l’eau chaude la branche du tube qui contient
[rff‘ / lo. ri'hlnrnrP Pt, l’oil r6froidit
Fir/- 5'-
le chlorure, et l’on refroidit l’autre branche avec de la glace ; on y voit se condenser un liquide incolore transparent , qui est l’ammoniaque liquide; si on laisse l’appareil se relroidir , la combinaison de chlorure d’argent ammoniacal se reproduit. Pour expliquer lai liquéfaction du gaz dansces^ circonslances, il suffit de remarquer que la tension exei — cée à O*’ par l’ammoniaque^ liquide n’est que de 4 atmosphères 1/^ ; par conséquent, si le chlorure d’ar-
üput dégage assez d’ammoniaque pour remplir à la pression ordinairce 100 fois, par exemple, la capacité du tube, < exister entre 0» b la pression de 100
liquéfiera, et il ne restera à l’état de gaz que la '
pour exercer dans le tube une pression de 4 atmospbèr , .
Ldireun volume qui, mesuré à la pression de 76 eqmvaudia.taifou 1/
la capacité du tube non remplie de solide ou de liquic e.
On peut liquélier l’ammoniaque, à la pression ordinaii ^
anivei dans un tube refroidi au-dessous de - 40». Ce liquide evaporr
rapidement se transforme partiellement en solide s a aissan jusqu
au-dessous de zéro. Le froid que donne le mélange d acide carboniqu j d'éther produirait plus facilement celte solidification. On obtient ain^ u ■ laîse blanche, criLlline et transparente, dont l’odeur est assez ta.ble
1 1 •. faible odeur exhalée par Pauinioniaque solide, tient a ce qu d fan e ',uanti. . si Wrabt de chaleur pour faire passer ce corps de l’état solide à l’etat liquide
très-considera vapeurs; si donc l’ammoniaque est contenue dans un vase
‘pLorpeu 'conductrices et à l’abri de tout rayonnement intense de chaleur, elle ne s m
porera qu’avec beaucoup <le lenteur.
UV. I. CHAI». IV. AMMOMAUl K.
Le gaz aiiiriiüiiiac esl décomposé par la clialeur en ses élémeuts. Mais ponrq«Je la décomposition soit complète, il faut faire passer le gaz h travers un tid)e de porcelaine rempli de fragments de porcelaine et chauffé au l'ouge vif.
De nombreuses étincelles électriques peuvent produire le même effet (21).
i-fü. ■*ropriétéM chimiques. — Lue bougie allumce, plorjgée dans rammoiiiaque, s’y éteint sans renflammer. Ce gaz est cependant combustible en j)résence de l’oxygène. Si l’on mélange parties égales d’oxygène et (ranimoniaque dans une éprouvette placée sur le mercure et que l’on approche une bougie allumée de l’orilice de l’éprouvette, il y a inflammation et détonation. L’air ne peut servir à brûler l’ammoniaque que si on fait passer le mélange des deux gaz dans un tube incandescent.
L’étincelle électrique détermine l’explosion du mélange de gaz ammoniac et d’oxygène, et avec une telle violence, qu’il serait dangereux de répéter l’expérience sur une grande quantité de gaz, même dans un eudiomètre très-épais. La combustion de l’ammoniaque dans l’oxygène donne de l’azote et de l’eau ; mais il se produit en outre une petite quarilité d’acide azotique ou plutôt d’azotate d’ammoniaque.
fin peut d’ailleurs transformer complètement ramrnoniaque en acide azotique en faisant passer un mélange d’oxygène et de gaz ammoniac suide la mousse de platine légèrement chauffée. La réaction qui se produit, inverse de celle qui nous a permis de transformer l’acide azotique en ammoniaque, se représente par la formule ;
AzH» -P 80 = AzO»,8HO.
Un se sert de l’appareil suivant pour faire cette expérience. Une petite
< ornue contenant du chlorate de potasse mélangé à un peu d’oxyde de cuivre permet d’obtenir de l’oxygène. Ce gaz li aversc un flacon eonlcnanl
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une dissolulion coiiceiilrée d’ammoniaque; il se rend ensuite avec l’ammoniaque qu’il entraîne dans un tube effilé par un bout et contenant de la mousse de platine que l’on chauffe légèrement avec une lampe à alcool {fîg. 52). On constate, à l’aide d’un papier bleu de tournesol, le dégagement d’acide azotique qui se produit a l’extrémité du tube.
Le caractère chimique le plus important de l’ammoniaque est d’être un gaz alcalin; toutefois on constate facilement que l’ammoniaque ne bleuit que le papier rouge de tournesol humide^ et nous verrons en effet, à propos des sels ammoniacaux, que l’ammoniaque AzH'^ ne devient une bos^e qu’en présence de beau.
147. Aiial;ytie de l’ammoniaque. — On ne peut l’analyser dans l’eudiomètre; l’azotate d’ammoniaque qui se produit, lors de sa combuslion dans l’oxygène (146), rend les résultats de l’analyse trop incertains. On décompose d’abord ce gaz, par le passage d’un grand nombre d’étincelles, en azote et hydrogène, ,et on analyse ensuite le mélange des deux gaz dans l'eudiomètre.
On introduit 100 volumes de gaz ammoniac dans l’eudiomètre de Mitscherlich {fig. 17, p. 52), et l’on fait passer une série d’étincelles produites avec la machine électrique ordinaire ou mieux avec l’appareil de Ruhmkorff, qui permet d’en obtenir un nombre considérable dans un temps trèscourt. Si l’on se sert de ce dernier appareil, on verra le volume de gaz augmenter rapidement; quinze ou vingt minutes après, il sera devenu invariable : la décomposition est alors complète. Si on laisse refroidir le gaz échauffé par le passage des étincelles, on trouve que le volume a exactement doublé. Ajoutons à ces 200 volumes 100 volumes d’oxygène, et faisons passer une étincelle dans le mélange, une explosion aura lieu, il se produira de l’eau, et le volume se trouvera réduit à 75 volumes. 11 en a donc disparu 225, qui se composent de ;
Hydrogène lôO
Oxygène
De telle sorte que le résidu doit être composé de :
Oxygène
Azote ^>0
On le véritie eu absorbant l’oxygène par une des méthodes décrites à propos de l’air, et il reste en effet 50 volumes d’azote; par conséquent, 100 volumes de gaz ammoniac sont formés de 50 volumes d’azote e( 150 volumes d’hydrogène.
Cette composition peut se vérifier par la considération des densités; en effet, si un volume d’ammoniaque contient 1/2 volume d’azote et I volume 1/2 d’hydrogène, la densité de l’ammoniaque doit être égale à la
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demi'tlensilé de Pazote augmenlée de 1 fois 1/2 la densité de l’hydrogène. On a, en effet :
0,4860 demi-densité de l’azote ,
0,1039 densité et demie de l’hydrogène.
Égale à 0,6899 densité de l'ammoniaque.
La composition en poids déduite de cette analyse est :
Azote 82,36
Hydrogène 17,64
148. Ammouiaque en dissolution. — On peut démontrer la solubilité extrême de l’ammoniaque dans l’eau en portant dans la cuve à eau une eprouvette de ce gaz tenue sur une soucoupe remplie de mercure. On la soulève au-dessus de la soucoupe, et aussitôt que son orifice a le contact de l’eau, on voit celle-ci se précipiter dans son intérieur et en frapper le sommet avec tant de violence, que l’éprouvette peut être brisée. Mais il faut pour cela que le gaz ne contienne pas d’air; la moindre quantité de ce dernier fluide suffit pour diminuer d’une manière très-sensible la rapidité de l’absorption. Dans tous les cas, il est prudent de tenir le sommet de l’éprouvette entouré d’un linge, qui garantira la main des éclats de verre dans le cas où la rupture aurait lieu. Un morceau de
Fig. 53.
lace introduit dans une éprouvette contenant ce gaz y fond avec rapiité. Il ne taiidrait pas croire toutefois que l’eau ait pour l’ammoniaque
dité
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la moindre aflinité' elle ne se combine pas avec l’eau; elle s’y dissout seulement, en suivant les lois ordinaires de la solubilité des gaz. Ainsi, exposée à l’air ou sous le vide de la machine pneumatique, la dissolution d’ammoniaque perd tout son gaz; l’ébullition produit le môme efl’et.
On prépare la dissolution d’ammoniaque, dans les laboratoires, en faisant arriver du gaz ammoniac dans un appareil de Woolf, dont les flacons sont à moitié remplis d’eau distillée {fig. 53). Les tubes qui amènent les gaz dans chaque flacon doivent plonger jusqu’au fond de l’eau, parce que la dissolution d’ammoniaque, étant plus légère que l’eau, monte à sa surface; le gaz se trouve toujours ainsi en contact avec la partie la moins saturée du liquide. Il est bon, si l’on veut obtenir une dissolution trèsconcentrée, de refroidir les flacons avec de la glace ou de l’eau froide, afin d’éviter l’échauffement du liquide produit par la dissolution du gaz.
A sa sortie de l’appareil où on le produit, le gaz ammoniac se rend dans, un flacon contenant une dissolution concentrée de potasse destinée ki retenir l’acide carbonique du carbonate d’ammoniaque, qui se forme* d’habitude en petite quantité, dans cette préparation (144).
149. Origine industrielle de Fammoniaque. — On extrait actuellc-ment l’ammoniaque des eaux ammoniacales qui se condensent dans lai distillation de la houille et des sels ammoniacaux résultant de l’épuration du gaz. La distillation de ces produits avec de la chaux, dans des> appareils qui permettent d’enrichir méthodiquement la dissolution d’ammoniaque, fournit aujourd’hui la plus grande partie de l’ammoniaquei du commerce.
Circonstances dans lesquelles se produit Fammoniaque
L’ammoniaque prend naissance toutes les fois que l’on distille des ma-lières azotées. C’est pour cetle raison que la tiente des chameaux calcinéee donne du sel ammoniac, d’où l’on extrayait autrefois toute l’ammoniaquti utilisée en chimie. La houille donne pour la môme raison des produilt.' ammoniacaux qui sont utilisés aujourd’hui pour la préparation industrielle de ce corps.
La putréfaction des matières azotées produit du carbonate et du; sulfhydrale d’ammoniaque : ainsi, par exemple, les urines putréliée;' doivent principalement leur odeur au carbonate d’ammoniaque qu’elle^*!' contiennent; elles peuvent également servir à la préparation des pro duits ammoniacaux. Il suffit, en effet, d’y ajouter du plâtre ou sullate doa chaux pour transformer leur carbonate d’ammoniaque volatil en sullat d’ammoniaque fixe :
./^zH3,H0,C02 + Ca0,S03 = CaO,CO^ AzH3,HO,SO^
qu’on retire, par évaporation, sous forme de cristaux.
A côté de ces deux sources principales, il faut placer la transformatio
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des cyanui-es en ammoniaque sous l’inlluence de la vapeur d’eau. Si l’on lait passer un courant de vapeur sur du cyanure de barium chaude au rouge sombre, on obLienl de la baryte hydratée, de l’oxyde de carbone et de l’ammoniaque, ainsi que l’indique l’équation
BaC^Az + 4HO = BaO,HO + 2CO + Az«3.
Comme il est possible d’obtenir facilement le cyanure de barium en faisant passer de l’air sur un mélange de carbonate de baryte et de charbon, comme l’ont montré récemment MM. Marguerite et de Sourdeval, on voit en résumé que l’aEote de l’air, passant d’abord par l’état intermédiaire de cyanure, peut être transformé en ammoniaque.
La réduction de l’acide azotique par l’hydrogène naissant, ou pai* l’hydrogène ordinaire sous l’influence de la mousse de platine, donne, encore de l’ammoniaque. Des actions réductrices du même ordre s’exercent dans la profondeur du sol sur les azotates qui y sont contenus, et les transforment en sels ammoniacaux.
La production de la rouille est toujours accompagnée de la formation d’un peu d’ammoniaque. Quand une tache de rouille s’est développée, l’altération du fer s’effectue rapidement au contact de l’humidité, parce que le fer et la rouille forment un couple voltaïque qui décompose l’eau en oxygène qui se porte sur le fer, et en hydrogène qui, rencontrant l’azote à l’état naissant, se combine avec lui. Enfin, M. Schœnbein a récemment démontré la production d’une petite quantité d’azotite d’ammoniaque dans l’évaporation des eaux pures ou alcalines et dans un grand nombre de combustions. L’explication de ces derniers phénomènes est encore incertaine, mais il convient néanmoins de faire remarquer qu’il suffirait d’unir l’azote aux éléments de l’eau pour obtenir de l’azotite d'ammoniaque. On a, en effet :
Az H- 4HO = AzH3,Hü,Az03.
CHAPITRE V
PHOSPHOHK. — COMPOSES OXYGÉNÉS ET HYDROGÉNÉS DU PHOSPHORE.
PHOSPHORR, Ph = 31.
be phosphoi*e fut découvert en 1669 par Brandt, alchimiste de Hambourg. Ce lut le premier exemple d’un corjis doué de la projiriéfé de luiie dans l’obscurité; aussi la découvej le de Brandi (\\cita au jdus haul
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point la curiosité des chimistes. Son procédé, acheté par Kraft, de Dresde, devait être conservé secret; mais Kunckel, chimiste allemand, désireux de le connaître et sachant que Brandt avait travaillé sur Tiirine, et que c’était de là qu’il avait probablement tiré son phosphore, parvint, après de longs essais, à le retirer de cette matière Son procédé,
qu’il communiqua à Homberg, fut publié par celui-ci dans les Mémoires de f Académie des sciences (1692). J1 consiste à évaporer à siccité de l’urine putréliée et à calciner fortement le résidu, mélangé de sable, dans une cornue dont le col est muni d’une allonge plongeant dans l’eau.
En 1769, Gahn, ayant découvert du phosphore dans les os, publia avec Scheele un procédé d’extraction que l’on suit encore aujourd’hui.
151. Préparation industrielle du phosphore. — On commence par calciner des os de bœuf ou de mouton, de manière à détruire la matière organique qu’ils contiennent. Le résidu de cette opération contient 80 à 82 de phosphate de chaux, 15 à 17 de carbonate de chaux et 2 à 3 pour 100 de sable, argile, etc. Les os brûlés ou os blanchis sont pulvérisés et passés au tamis.
On verse dans un cuvier en bois doublé de plomb iOO litres d’eau bouillante et 20 litres d’acide sulfurique à 50®; on y délaye ensuite, avec une spatule de bois, 20 kilogrammes de poudre d’os. On recommence cette opération quatre fois de suite, et on laisse l’opération se continuer pendant vingt-quatre heures. L’acide sulfurique dégage de l’acide carbonique et prend une partie de la chaux de l’acide phospborique et le transforme en phosphate acide de chaux
GaO,2HO,Ph05,
Le sulfate de chaux, peu soluble dans l’eau, se dépose en majeure partie; le phosphate acide se dissout. On évapore le liquide décanté dans des vases en plomb, en ayant soin de filtrer plusieurs fois, afin de séparer le phosphate acide du sulfate de chaux qui se dépose pendant la concentration des liqueurs. Quand la dissolution a acquis une consistance . sirupeuse (50® B.), on la mélange avec 20 pour 100 de son poids de charbon de bois en poudre, et l’on évapore à siccité dans une chaudière en fonte, que l’on chauffe au rouge sombre. Cette calcination dégage beaucoup d’acide sulfureux provenant de la décomposition de l’acide sulfurique en excès par le charbon; elle chasse, en outre, presque toute l’eau du phosphate de chaux.
Il ne reste plus qu’à chaulfer fortement le mélange charbonneux ainsi préparé pour obtenir le phosphore. A une température élevée, le charbon peut, en effet, décomposer les deux tiers de l’acide phosphorique contenu dans le phosphate acide de chaux, qui se trouve ainsi ramené à
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l’élat de phosphale Iribasique ordinaire. 11 se dégage alors du phosphore en vapeurs et de l’oxyde de carbone :
3(Ca0,Ph05) + lOC = 3Ca0,Ph05 + lOCO + 2Ph.
Celle parlie délicale de l’opéralion s’effeclup dans des cornues en grès ou en lerre réfraclaire, que l’on remplil aux deux liers du mélange. Elles sonl placées sur deux rangs dans un fourneau représenté par la ligure 54; leur col s’engage dans une allonge en cuivre qui entre dans
Fiy. 64.
la lubulure d’un récipient également en cuivre. Ce récipient est muni, à sa partie supérieure, d’une large ouverture par laquelle on peut introduire le bras pour enlever le phosphore, mais qui est fermée ordinaire- I ment par un couvercle; d’une tubulure latérale qui permet aux gaz dégagés de s’échapper au dehors, et enfin d’un ajutage qui peut servir de trop-plein et permet de régler le niveau dans le récipient, rempli préala- I blenient d’eau jusqu’à cette ouverture.
j On chauffe d’abord lentement les cornues, puis on chaufiè plus forte- I ment, jusqu’à ce que tout dégagement ait cessé. 11 se dégage d’abord de J l’air mêlé de vapeur d’eau (le mélange n’étant pas absolument sec), puis I de l’hydrogène et de l’oxyde de carbone provenant de la décomposition i de l’eau par le charbon; enfin l’acide commence à se décomposer; il se>
' dégage alors un peu d’hydrogène phosphoré; à ce signe on reconnaît i que 1 opération commence. Elle dure environ soixante heures et donnei phosphore 8 à 9 pour 100 du poids de poudre d’os employé h
152. Puriücatioii du plioNphore. — Le phosphore brut contient du- I charbon et du phosphore légèrement oxydé, dont il faut le débarrasser. .
Le rendement s’élèverait à H pour 100, si une partie des appareils ne se rompait pendant 1 opération. 11 résulte de ce chill're que le phosphate de chaux des os donne bien les deux lieis du phosphore qu’il contient, comme nous l’avons supposé d’après nos lonnules.
chimil: inohgainiuue.
Pour cela, on lait passer le phosphore fondu à travers une peau de chamois; on opère dans des appareils lermés, afin d’éviler les projections si. dangereuses de phosphore qui pourraient se produire si une peau venaiti à se rompre. Il ne reste plus qu’à mouler le phosphore pour lui donner la forme de bâtons sous laquelle il est livré au commerce.
On faisait autrefois monter le phosphore fondu dans des tubes de verre,, en aspirant l’air a la partie supérieure avec la bouche. On fermait ensuite l’ouverture supérieure du tube avec le doigt, et on le plongeait rapide-ment dans l’eau froide, où le phosphore se solidifiait en prenant un retraiti qui permettait de le retirer facilement. Mais ces operations se font au— jourd’hui dans des appareils où l’on supprime l’aspiration avec la bouche,, qui est toujours dangereuse.
153. Propriétés physiques. — • Le phosphore est un corps solide,, légèrement jaunâtre et transparent lorsqu’il est récemment fondu; il estl alors assez flexible pour que l’on en puisse plier un bâton plusieurs foiss sans le rompre. Quelques traces de soufre le rendent cassant. Il est facilement rayé par l’ongle. Sa densité est de 1,84. Il possède une légère^ odeur d’ail (celle de l’ozone). Dans l’obscurité, il répand, au contact da l’air, une lumière particulière; c’est de cette propriété que lui est venui
son nom.
Il fond à 44“,2 et entre en ébullition à 290^ On peut donc facilement le distiller, à la condition d’opérer dans un appareil distillatoire remplit d’un gaz inerte (hydrogène, acide carbonique). Sa densité de vapeur estl
Le phosphore affecte divers états moléculaires auxquels peuvent cor respondre des propriétés physiques et chimiques très-différentes.
Phosphore cristollisé. — On le dissout dans le sulfure de caibone e. l’on évapore doucement sa dissolution. Il se cristallise en dodécaèdre^' rhomboïdaux. On peut aussi l’obtenir sous celte forme en chauflani légèrement du phosphore dans un ballon que l’on a fermé après y fait le vide. Sa vapeur, en se déposant sur les parois du ballon, y produii
de très-beaux cristaux.
2° Phosphore blanc. — On conserve le phosphore sous 1 eau, poui 11 soustraire à l’action oxydante de l’air. Au bout d’un certain temps, lee bâtons sont recouverts d’une matière blanchâtre, tout a tait opaqua celte matière est du phosphore, modifié seulement dans son état molée culaire; elle est au phosphore nouvellement préparé ce qu est au sucir <l’orge transparent la matière blanche qui le recouvre en couche plus o moins épaisse quand il est préparé depuis longtemps.
30 Phosphore yioir. — D’après Thénard, si l’on chautle vers 70" d phosphore distillé sept ou huit fois, puis qu’on le refroidisse brusqu* ment en le plongeant dans de l’eau glacée, on obtient une matière noin
Liv. 1. CHAP. V. PHOSIMIOHi:.
12ri
qui rodcvieni phosphore ordinaire par une nouvelle lusion, suivie d’un refroidissement lent.
•i“ Phosphore rouge. — On avait remarqué depuis longtemps que le phosphore exposé à la lumière prenait une teinte rouge, en perdant sa transparence. Berzelius avait montré que ce changement n’était pas dii
une action chimique, en répétant l’expérience dans le vide barométrique. Mais cette matière rouge, obtenue ainsi en trop petite quantité, n’est réellement connue que depuis les recherches de M. Schrœtter, à qui nous devons un moyen simple et précis de la préparer.
Il suffît, en effet, de chauffer le phosphore à l’abri du contact de l’air vers 240°, pendant plusieurs jours, pour le transformer presque totalement en une matière rouge opaque, que l’on sépare du phosphore non altéré au moyen du sulfure de carbone, qui ne dissout pas le phosphore rouge.
Les caractères physiques du phosphore rouge diffèrent beaucoup de ceux du phosphore ordinaire. Pour mieux faire ressortir les différences, nous les résumerons sous forme de tableau.
PHOSPHORE ROUGE. PHOSPHORE ORDINAIRE
Couleur
Odeur
Densile'
Chaleur spécifique.
Solubilité
Rouge écarlate. .
Sans odeur
Incolore ou faiblement coloré en jaune.
Odeur d’ail.
Peu soluble dans l’essence de té* rébenthine; insoluble dans le
sulfure de carbone
N’est pas lumineux dans l’obscurité
Î Très-soluble dans le sulfure de carbone
I l umineux dans l’obscurité.
fce phosphore rouge à 260°, à l’abri de l’oxygène, passe à l’état de phosphore ordinaire, sans rien absorber ni rien dégager; on ne peut donc douter que ce ne soit du phosphore, malgré ses propriétés bien 'bstincles.
154. Propriétés chimiques du phosphore. — Le phosphore ordinaire ou cristallisé, blanc ou noir, jiossède toujours une inflammabilité qui en rend le maniement très-dangereux. Il prend feu vers 60°. Le phosphore rouge ne s’enflamme qu’à 260°, au moment où il se transforme en phosphore ordinaire; on peut donc le manier, à la température ordinaire, avec autant de sécurité que le soufre. Le ])hosphore ordinaire est un poison violent, le phosphore rouge ne possède nullement cette fâcheuse propriété. Enfin, le phosphore ordinaire se combine au soufre vers la température de fusion de ce corps, avec, explosion ; le phosphore rouge ne se combine avec le soufre qn’à 230°. Comme on le voit, ces deux phosphores
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(liffèrenl aiilaiU par l’énergie de leurs propriétés chimiques que par leurs propriétés physiques. Si l’on fait brûler vivement du phosphore rouge ou ordinaire dans l’air ou dans l’oxygène, il se produit toujours de l’acide phosphorique, parce que c’est le seul produit oxygéné du phosphore qui soit stable à la température élevée que donne cette combustion; mais avec le phosphore ordinaire, la combustion peut être lente et le résultat de l’oxydation différent; il convient donc d’examiner cette action en détail.
155. i^ction de l’air ou de l’oxygfène.— Le phosphorc humide exposé h l’air y répand des fumées blanches, lumineuses dans l’obscurité. On croyait cette fumée formée d’acide phosphoreux mélangé d’acide phosphorique; mais M. Schœnbein a récemment fait voir qu’elle se composait d’azotite d’ammoniaque. L’acide phosphoreux et l’acide phosphorique produits se dissolvent dans l’eau qui mouille le bâton. Il se forme, en outre, une petite quantité d’eau oxygénée. Cette combustion développe assez de chaleur pour porter rapidement le phosphore à la température peu élevée à laquelle il s’enflamme; il est donc extrêmement dangereux de tenir pendant quelque temps un bâton de phosphore à la main, si l’on n’a le soin de le refroidir en le plongeant très-fréquemment dans l’eau froide L Dans l’air sec et froid, le phosphore brûle encore lentement; mais le produit de la combustion est de l’acide phosphoreux anhydre; si la température s’élève, la combustion a lieu avec un vif dégagemenl de chaleur et de lumière, et il se produit de l’acide phosphorique.
La combustion vive du phosphore ordinaire s’effectue avec beaucoup plus d’énergie dans l’oxygène que dans l’air; mais le résultat est naturellement le môme : il se produit toujours de l’acide phosphorique. Il n’en faudrait pas conclure qu’à Iroid l’action de l’oxygène sur le phosphore ordinaire est plusviveque celle de l’air. Si l’on introduit dans une éprouvette, contenant de l’oxygène à la pression de l’atmosphère ou à une pression peu différente, un bâton de phosphore, il ne se produit aucune action, tant que la température ne s’élève pas au-dessus de 30”. On le reconnaît à la constance du niveau du mercure dans l’éprouvette. Si l’on fait l’expérience dans l’obscurité, on n’aperçoit autour du bâton aucune auréole brillante. Il n’en serait plus de même dans l’oxygène raréfié; c’est ce que I’qu démontre en faisant arriver. dans la chambre d’un baromètre un petit fragment de phosphorc, puis quelques bulles d’oxygène : le phosphore devient phosphorescent et absorbe peu à peu le gaz. En mélan-
1 Si un bâton de phosphore s’enflammait dans la main, il faudrait immédiatement la plonger dans l’eau, pour éteindre le phosphore. On laverait ensuite la brûlure avec de l’eau contenant quelques centièmes de bicarbonate de soude ou quelques millièmes d’ammoniaque, pour saturer l’acide formé dans la combustion et empêcher son action énergique
sur tes tissus de la main.
LIV. 1. Cil A P. V. IMIOSPHOHC
goaiil l’oxygèno avec dos gaz inei’les, on arrive au môme l’ésullal, parceque l’on diminue ainsi la pression qu’il exerce en augmentant le volume qu’il occupe. 11 suffit que le mélange soit fait dans la proportion de 4 volumes d’oxygène et 3 d’azote pour que l’absorption commence à avoir lieu; on comprend donc qu’elle se produise facilement dans l’air. Au-dessus de 30% dans l’oxygène pur et à la pression ordinaire, le phosphore s’enflamme vivement.
156. Phénomène de la phosphorescence. — On a souvent Considéré, mais à tort, la propriété que possède le phosphore de luire dans l’obscurité comme le résultat d’iine légère oxydation. Le phénomène de la I phosphorescence et celui de l’oxydation se produisent simultanément, quand le phosphore est exposé à l’air, mais le premier n’est pas la coni séquence du second. Le phosphore luit dans l’azote et l’hydrogène 'purs.
1 et m.ôme dans le vide barométrique; la phosphorescence continue tant I que l’espace contenant le phosphore n’est pas saturé de la vapeur de ce 1 corps. Aussi peut-on, lorsqu’il a cessé de luire, le rendre de nouveau I lumineux, soit en augmentant l’espace offert à la vapeur, soit en élevant progressivement sa température. Toutefois cette phosphorescence présente des singularités inexplicables. Le phosphore luit mieux dans l’azote que dans tout autre gaz; il ne luit pas dans l’oxygène, à une température inférieure à 30”, quoique le gaz se sature de vapeurs de phosphore; mais si l’on introduit quelques bulles de ce mélange dans de l’azote ou dans de l’air, le phénomène de la phosphorescence se produit. Les gaz chlore, bicarbure d’hydrogène, acide sulfhydrique, acide sulfureux, les vapeurs de sulfure de carbone, d'éther, d’alcool, d’essence de térébenthine, etc., mélangés en petite proportion à l’air, empêchent le phosphore d’y luire et en meme temps d’absorber l’oxygène qui y est contenu ; tandis que des corps analogues, la vapeur de brome, l’acide chlorhydrique, le camphre, ne produisent aucun effet. D’après M. Graham, le phosphore ne s’enflamme même pas à 100” dans de l’air mélangé de son volume d’hydrogène bicarboné. A la température ordinaire, il suffit de t/450 de ce gaz pour empêcher la phosphorescence dans l’air à la pression ordinaire; mais, dans l’air raréfié, il faut une proportion plus forte.
137. Action de l’acide azotique. — Le phosphore rouge est difficilement attaqué par l’acide azotique; il n’en est pas de même du phosphore ordinaire. Si l’acide est concentré, la réaction est des plus vives; il se dégage du protoxyde d’azote et de l’azote; le phosphore passe à l’état d’acide phosphorique. Si l’acide est étendu, le phosphore rouge n’est plus attaqué; mais le phosphcw’e ordinaire se transforme régulièrement en acide phosphorique; l’acide azotique est ramené à l’état de bioxyde d’azote.
158. État natnrel. — Le phosphore est assez abondant dans la natui’e.
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surloiit à l’étal de phosphate beaucoup de localités pour
de chaux, que l’on extrait aujourd’hui dans les besoins de l’agriculture. 11 constitue la
majeure partie des os; le cerveau des animaux, la laitance des poissons, en contiennent une proportion notable. Nous avons ditqu on en trouvait
dans l’urine.
159. (Jüa^es. — On emploie principalement le phosphore pour la fabrication des allumettes chimiques ; elle en absorbe environ 36000 kilogrammes par an pour la France seulement.
On fabrique les allumettes chimiques ordinaires de la manière suivante I on commence d’abord par soufrer le bout des allumettes, en les plongeant par paquets dans un bain de soufre porté à 123 ou 130°; on garnit ensuite de pâte inllammable l’extrémité soufrée de l’allumette : pour cela, il suffit de la poser un seul instant sur une table de marbre recouverte, sur une épaisseur de 3 millimètres, d’une pâle phosphorée demi-fluide, dont nous indiquons ici la composition :
Phosphore
Colle forte 2
Eau
Sable fin 2
Ocre Oiâ
Vermillon ou bleu de Prusse 0,1
On porte ensuite les allumettes- dans une étuve, où elles sont séchées en quelques heures.
Il suffit alors de frotter ces allnmettes pour qu’elles s’enflamment sans produire d’explosion. Le phosphore prend feu par le frottement, et la chaleur dégagée par sa combustion suffit pour enflammer le soufre, qui détermine en bridant l’inflammation de l’allumette. Le soufre, en brûlant, donne du gaz acide sulfureux, très-désagréable à respirer; aussi a-t-on essayé de lui substituer l’acide stéarique (cire). Les allumettes ont leur bout imprégné de cire et sont recouvertes de pâte phosphorée qui ne diffère essentiellement de la première que par l’introduction dans le mélange d’une certaine quantité de chlorate de potasse, destiné a activer la combustion du phosphore, car la cire est moins inflammable que le soufre. A la vérité, la cire est beaucoup plus chère; mais il eni faut dix fois moins. Il serait donc possible que le soufre tût un jour rem-placé dans la fabrication des allumettes.
La facilité avec laquelle les allumettes chimiques s’enflamment, lespropriétés toxiques violentes de la pâte phosphorée qu’elles portent à) leur extrémité, sont la cause de nombreux malheurs qu’il importe de prévenir. On peut y parvenir aujourd’hui par l’emploi des allumettes au phosphore rouge, qui est bien moins inflammable et qui n’est pas un
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pois.on comme le phosphore ordinaire. Nous dirons en qnel(jnes mois en quoi consislenl ces allumettes au phosphore amorphe, dont l’usage se répand de plus en plus.
Les allumettes, soufrées ou recouverles de cire, reçoivent une pâte composée de :
Chlorate de potasse G
Sulfure d’antimoine en poudre a
Colle forte i
le tout délayé dans un peu -d’eau chaude.
On recouvre ensuite un carton de la composition suivante :
Phosphore amorphe en poudre /O
• Bioxyde de manganèse ou sulfure d’antimoine. . . 8
Colle forte
On voit que l’allumette ne peut s’enflammer par le frottement, puisqu’elle ne contient pas de phosphore ; mais si on la frotte sur le carton, on en détache assez de phosphore pour qu’il détermine, en brûlant vivement, la chaleur nécessaire pour opérer la combustion du soufre ou de la cire; on évite ainsi les risques d’incendie ou d’empoisonnement, trop fréquents avec les autres allumettes.
160. Préparation iudustrielle du phosphore rongée. — Ce que nOLlS venons de dire de l’emploi du phosphore rouge nous amène naturellement a indiquer les moyens dont on dispose pour 1 obtenir facilement et
a bon marché.
On chauffe directement un grand vase en fonte de fer contenant 200 kilogrammes de phosphore ordinaire, à la température de 240% que l’on maintient autant que possible à ce terme pendant dix jours, en ayant soin surtout de ne pas la dépasser. Le vase est muni d’un couvercle fermé par une vis de pression, et traversé d’un tube recourbé, que l’on peut fermer à l’aide d’un robinet. L’extrémité de ce tube plonge dans le mercure; il sert à empêcher le contact de l’air, tout en permettant aux gaz de sortir quand on commence à chauffer le vase. Quand l’opération est achevée, on ferme le robinet, afin que le mercure ne monte pas dans l’appareil pendant le refroidissement.
On détache le phosphore durci avec un ciseau et un marteau, on le lu oie dans 1 eau et on le tamise. Cette poudn; est ensuite traitée par le sulfure de carbone. On emploie aussi avec succès, d’après les expériences de M. Coignet, une solution de soude caustique qui dissout le phosphore ordinaire, en donnant de l’hypophosphite de soude et en dégageant de 1 hydrogène phosphoré, sans altéi’er le phosphore rouge. Loperalion est terminée quand le dégagement tlu gaz a cessé; il ne reste
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l)lus qu’à laver le phosphore à
Jurande eau pour lui enlever
loule trace
(le soude. ,
On fabrique annuellement en France 60,000 kilogrammes de phos
phore ordinaire et 2,000 kilogrammes enviion de phosphore louge.
COMPOSÉS OXYGÉNÉS DU PHOSPHORE
Le phosphore forme avec l’oxygène trois composés bien definis : ce sont l’acide phosphorique, PhO^ et l’acide phosphoreux, PhO-\ que l’on peut obtenir directement, et l’acide hypophosphoreux, PhO,3HO, ohlenii
indirectement.
Acide anhydre, l‘h 0^' = 71 .
A61. Préparation. — Tl se forme, comme nous l’avons vu, toutes les lois que du phosphore brûle vivement dans l’oxygène; mais pour le préparer et le recueillir facilement, on se sert de l’appareil suivant. Une grande cloche, munie de deux tubulures lalérales, communique d’une pari avec un tube desséchant, par lequel l’air extérieur devra passer poui
pénétrer dans le ballon, d’autre part, avec un flacon à deux tubulures,
' dans lequel viendrai
se condenser une par-tie de l’acide phos--
phorique formé. On introduit le phosphore,, aussi bien desséche que possible , dans?
l’appareil, par un large" tube de porcelaine traversant le bouchon quii
lorme le col de la cloche , et portant à sai partie inférieure unei nacelle destinée à recevoir le phosphore.
On l’enllamme ai;u moyen d’une lige d( fer rouge, et on entre tient la combustion en
Vig. sa.
pareil l’air d’un soutt
llet par le Inhe desséchant {jig. 55). On peut, en remettant de temps en temps du phosphore, obtenir ainsi do grandes quantités d’acide. Quiuu'
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l’opéralioM est (erniince, il laul l■elircl• rapidcineiil Pacidc <le la cloche (d dn llacoii, el le melire à l’abri du conlacL de l’air humide, dans des flacons bouches j'i l’émeri.
Î6"2. Caractères et composition. — C’esl uue poudre blanche, ayant l’aspect de la neige, volatile au-dessous du rouge quand elle ne contient pas trace d’eau. Excessivement avide d’eau, l’acide phosphorique fait entendre, quand on le met en contact avec ce liquide, un sifflement aio-n. La chaleur ne peut le déshydrater complètement, il retient toujours ^au moins un équivalent d’eau. On ne l’emploie en chimie que pour produire des phénomènes de déshydratation ou pour dessécher le gaz. M. Schrœtter a déterminé la composition de ce corps en faisant passer un courant d’oxygène sec sur un poids connu de phosphore rouge contenu dans un tube de verre. On trouve ainsi que 31 parties de phosphore absorbent40 d’oxygène pour donner 71 d’acide phosphorique. La composition de cet acide en centièmes est donc
Phosphore 43
re
COiMOlNAISONS DE L’aCIDE I‘HOSI»HOIUOUE ET DE l’eAü.
163. Les divers hydrates de l’acide azotique, traités par la potasse, forment toujours un même sel, l’azotate de potasse, KO,AzO^ Il n’en est pas de même des trois combinaisons de l’acide phosphorique et de l’eau; elles constituent, d’après les belles recherches de M. Graham, trois acides véritablement distincts, qui sont : l’acide phosphorique’ ordinair iiGh3HO, 1 acide pyrophosphorique-PhO-^^HO, et l’acide métaphospho nquePhrj5,HO. ^
Traitons une dissolution du premier acide par une base, et nous ob-
composition sera représentée par la formule mémo .■ ’ ^ laquelle RO représente une base quelconque. Dans les nam l’acide pyrophosphorique donnerait un sel conte-
^ üeux équivalents de base, 2R0,Ph05, et l’acide métaphosphorique un seul équivalent de base, RO,PhO^
lesquels^/ ^ lucide phosphorique ordinaire peut donner des sels dans éoiiival > équivalents d’eau ne sont pas tous remplacés par un
loul au •. ■ \'^ céelle; mais alors l’eau qui reste joue le rôle de base, nlios 1 potasse ou la soude. Prenons une dissolution de
sons-’*'' ‘'•"'"'"«'■ce, 2-\a0,H0,l'li05 + s2iHü, fl vcii’ii (l’azolate d’ai'goni; il so produira un pi‘ô(dpilô
' < P losphale d’argeni, I^AgO.PhO-'», idenliipic à celui (fin* l’on au-
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rail oble.u. avec le phos,.hale (le seule, 3NaO,PhÜ^ dans les mêmes circonslances. On voit donc que le phosphate de sonde ducommeice conlienl de l’eau h deux liires différents; il y a un équivalent d eau qm joue le rôle de base, et que nous appellerons eau de constitution, et 04 équivalents d’eau qui n’interviennent pas dans les réaclioi^ chimiques, 'et qui sont de l’eau de cristallisation. Aussi, si l’on chaiilte, douce- Lnt d’abord, le phosphate de soude et qu’on achève ensuite de e dessécher vers 200", on chassera les 24 équivalents d’eau d hydr.itation , mais l’eau de constitution restera; les propriétés chimiques ne seront pas changées. Si nous portons la matière au rouge, l’eau de constitution sera chassée, comme le serait toute base volatile à cette haute température et nous obtiendrons du pyrophosphate de soude. En eltet, ce se dissous dans l’eau, et traité par l’azotate d’argent, donne un précipité de phosphate blanc d’argent, dont la formule est 2AgO,PhO Par conséquent ,1e phosphate de soude du commerce est un phosphate Iribasique tout aussi bien que le phosphate jaune d’argent, tandis que e pio (luit de sa calcination n’est plus qu’un phosphate bibasique identique, h celui que l’on obtiendrait en saturant l’acide pyrophosphorique par la
L’acide phosphorique tribasique peut même donner des sels dans lesquels il existe deux équivalents d’eau basique, et qui ont par consequentl
Dour formule : , *
‘ R0,2H0,Ph0^4-Aq.
Le sel, que l’on appelle improprement phosphate acide de chaux, a précisément celle formule; on reconnaît facilement que c’est iin sel Iribasiqiie, en le traitant par l’azotate d’argent, parce qu’il donne alors un pre- (‘ipilé jfiunc de phosphate d’argent :
3AgO,PhO^.
Si l’on calcine au rouge le phosphate de soude,
^iaO,•2HO,PllO^
on obtient le métaphosphate de soude S
Na0,Ph05.
\ln le dissolvant dans l’eau el ajoutant à sa dissolution de l'azolate d au
1 Ou prépare ordinairement ce sel en fondant au rouge un mélange à équivalents egait Up nl.osnhate de soude et de phosphate d’ammoniaque du commerce. La formule suivant . elle :!n a négligé l’eau .1 liyiln.laliun, rend conqde de la décomposition eirecn. .
dans laquelle par la chaleur
^tNao,iio,ri><>'' + 2(A’/.ii^no),iK),riiO'o = 5iTNdO,ri.(iK) + t>.\/.io -f vim.
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genl, 011 obtient im précipité blanc de phosphate d’argent, ayant pour composition :
AgO.PhO'i.
En résumé, il y a donc trois genres de phosphates correspondant à trois acides dillérents ; on peut représenter tous les sels qu’ils comprennent par le tableau suivant :
ACIDE PIIOSPIlOniQUE TRIBASIQUE.
PhOS,3HO.
ACIDE PYROPHOSPHORIQUE.
Ph08,2H0.
ACIDE MÉTAPHOSPHORIQUE.
PllO^HO.
PHOSPHATES TRIBASIQUES.
3RO,Ph05.
2RO,HO,PhO».
RO,2HO,PhO^
PHOSPHATES BIBASIQUES.
2RO,PhOs.
RO,HO,PhOS.
PHOSPHATE MONOBASIQllE.
R0,Ph05.
On constate de plus quelques différences dans les propriétés des acides libres.
Ainsi, l’acide métaphosphorique en dissolution coagule l’albumine et précipite le chlorure de barium en blanc, la dissolution des deux autres acides dissout, au contraire, l’albumine coagulée. On les distinguera d’ailleurs l’un de l’autre par l’azotate d’argent que l’on devra verser dans la dissolution après l’avoir saturée par une base : l’acide pyrophosphorique donnera un précipité blanc, l’acide ordinaire un précipité jaune.
Nous indiquerons rapidement le mode de préparation de ces divers acides.
Acide phosphori que 07'dinaire. — On distille dans une cornue communi-
quant avec une allonge et un ballon [fig. 56) I partie de phosphoi'c cl 12 ou I;i parties d’acide azotiffue, à 20“ de Haumé, (ui ayanl soin de ri'-
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nieltre dans la cornue les premières parties du liquide qui ont passé à la distillation; c’est ce que l’on appelle cokoher : on utilise ainsi tout 1 acide nitrique qui sort de la cornue au commencement de 1 opération. Quand le phosphore est dissous, on évapore dans une capsule de platine où on l’amène jusqu’à consistance sirupeuse. On obtient par refroidissement des cristaux déliquescents qui contiennent trois équivalents d eau .
Ph0^3H0.
Les acides pyrophosphorique et métaphosphorique, se transformant || rapidement dans l’eau en acide ordinaire, surtout quand on fait bouiHirf leurs dissolutions, ne peuvent évidemment pas se former dans ces circonstances.
Acide pyrophosphorique. — On prépare d abord du pyiophosphate de plomb en mélangeant deux dissolutions de pyrophosphate de soude et:i; d’acétate de plomb. Le sel de plomb, mis en suspension dans l’eau, est | traité par l’hydrogène sulfuré ; il se produit du sulfure de plomb en même < temps qu’il se forme de l’acide pyrophosphorique .
Ph0^2Pb0 -f 2SH = PbS -h Ph0S,2H0.
La dissolution de cet acide, convenablement concentrée, peut donner, d’après M. Péligot, des cristaux dont la formule est
Ph0»,2H0.
Acide métaphosphorique . — Si l’on chauffe fortement les acides précédents, on les transforme en acide métaphosphorique. Ordinairement on le prépare en calcinant au rouge, dans un creuset de platine, du phosphate d’ammoniaque du commerce. On obtient une masse \ilreuse, ^olatile à une haute température, qui retient toujours un équivalent d eau. C’est également cet acide qui prend naissance quand on dissout dans l’eau l’acide pliosphorique anhydre.
Acide pliosjdioreiix, PliO'^ = 55.
164. Lorsqu’il est anhydre, il est sous forme d’une poudre blanche volatile très-avide d’eau, comme l’acide pliosphorique ; mais on peut facilement l’en distinguer par sa combustibilité; cette propriété pouvait^ naturellement se prévoir; produit de combustion incomplète^ l’acide phos-phoreux est nécessairement combustible; il donne en brûlant de l’acide'
pliosphorique.
Nous avons vu déjà (155) qu’il se produit quand on fait passer un i courant d’air sec sur du phosphore à une basse température. On peut i
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égaleineiil l’obtenir en cliaii liant du phosphore dans im Inhe étroit ouvert par uu bout. Le phosphore brûle avec peu d’éclat, en donnant naissance à ce produit.
Acido |)lios|)boreiix liydralé, PhO'^,3110.
105. Préparation. — L’acide phosplioreux hydraté s’obtient en introduisant de petits bâtons de phosphore dans des tubes de verre terminés par des pointes elTdées et placés dans uu entonnoir supporté par un flacon qui repose sur une assiette contenant de l’eau.
On recouvre le tout d’une cloche portant deux tubulures, par lesquelles l’air peut s’introduire dans la cloche {fîg. 57). Au contact de cet air humide, le phosphore brûle lentement, sans que sa température puisse s’élever beaucoup; il se produit donc de l’acide phosphoreux, qui absorbe la vapeur d’eau et produit peu à peu un liquide qui coule par les tubes dans le llacon. 11 est toujours mélangé d’acide phosphorique qui s’est formé par suite de l’oxydation de l’acide phosphoreux au contact prolongé de l’air. Mais on l’obtient à l’état de pureté absolue en décomposant par l’eau le protochlorure de phosphore :
Fig. 57.
PliG13 + GHO = Ph03,3H0 -h 3HC1.
11 suffit de faire bouillir la dissolution étendue des deux acides pourchasser l’acide chlorhydrique.
IbG. Propriétés principales. — L’acide phosplioreux cst UU corps hes-avide d’oxygène. Ou peut constaler sa faculté réductrice ou désüxydante, en le faisant agir sur la dissolution d’acide sulfureux; â i aide de la chaleur, il y prodidt un précipité de soufre et se transforme en acide phosphorique. Si l’on évapore convenablement l’acide phospho- 'Gux, il d()[me, par refroidissement, un hydrate cristallisé (PhO^,3HO) ; mais si l’on vient à le chauffer trop fortement, cet hydrate se décompose en hydrogène phosphoré non spontanément inflammable, qui se dégage et en acide phosphorique :
4(PhO*,3HO) = PhH3-(- 3(PhOS,3HO).
Acide hypopliosplioreux, IMiO,3IIO.
*b7. l•l•éparatioll . — f h> |)répare l’acide hypophosplntiw'iix eu décom-
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posant une dissolution d’hypophosphile de baryte par l’acide snllnrique, que l’on verse goutte à goutte jusqu’à précipitation complète. Quanta riiypophosphite, on le produit en faisant bouillir du phosphore avec de la baryte ou mieux du sulfure de barium :
4Ph 4- 3BaS 12H0 = 3(BaO,2HO,PhO) + 3SH -h PhH3.
168. Propriétés* principales. — Comme le précédent, on ne peut lui enlever l’eau qu’il contient sans le décomposer ; il donne comme lui, sous l'influence de la chaleur, de l’hydrogène phosphoré non spontanément inflammable et de l’acide phosphorique. 11 est très-avide d'oxygène; aussi peut-îl décomposer à chaud l’acide sulfurique, en produisant de l acide sulfureux et du soufre. Il réduit également les dissolutions de certains oxydes métalliques. Avec les sels de cuivre, l’oxyde est réduit, et le métal s’unit à de l’hydrogène provenant de la décomposition de l’eau, pour former un hydrure de cuivre découvert par M. Wurtz, et dont la composition est représentée par la formule
Cu2H.
169. Constitution fies acides phosphoreux et hypophosphoreux.
L’acide phosphoreux, en s’unissant aux hases, fournit deux espèces de sels représentés par les formules
2M0,H0,Ph03 et M0,2H0,Ph03;
deux équivalents d’eau y jouent donc le rôle d’eau basique, mais on n’a pu remplacer jusqu’ici le troisième équivalent d’eau par un équivalent de base. L’acide phosphoreux est donc un acide hibasique.
L’acide hypophosphoreux ne se combine jamais qu’à un équivalent de base, et ses sels ont pour formule typique :
MO,2HO,PhO.
Il est donc monohasique ; mais de plus, tous ses sels contiennent deux équivalents d’eau qu’on ne peut ni remplacer par une hase, ni leur enlever sans les décomposer en phosphates et enphosphure d’hydrogène.
M. Wurtz, à qui l’on doit la connaissance de ces laits, considère l’eau existant nécessairement dans les sels de ces deux acides comme laisanl partie intégrante de l’acide lui-mème; de telle sorte que les acides phosphoreux et hypophosphoreux sont des acides hydrogénés comme ceux de la chimie organique; dans cetle hypolhèse ingénieuse, la formule des phosphiles devieni
2MO,1MiO'*II nu MO,iio,Pianu.
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el colle des hypopiiosphites :
M0,Ph03H2.
Les formules des acides sont alors
PhO^H,2HO et PhO^H^HO.
Acide phosphoreux. Acide hypophosphoreux.
l‘HOSPHURES d’hydrogène.
170. On connaît trois phosphures d’hydrogène : un phosphure solide Ph^H, un phosphure liquide PhH^, depuis les recherches de M. P. Thénard, et un phosphure gazeux PhH^.
Phosphure solide. — Le phosphure Ph^H est un solide jaunâtre, peu altérable à Pair; il se produit toutes les fois que le phosphore liquide se décompose.
2" Phosphure liquide. — Le phosphure PhH^est un liquide très-volatil, d’une inflammabilité remarquable; il suffît d’introduire une petite quantité de la vapeur de ce corps dans un gaz combustible pour le rendre spontanément inflammable. Ce liquide se décompose facilement, sous des influences très-faibles, en phosphure solide et en phosphure gazeux PhH^ d’après l’équation
6PhH^ = 3PhH3 + Ph^H.
3® Phosphure gazeux. — Le phosphure gazeux PhH^ est tantôt spontanément inflammable, tantôt inflammable à 100'’ seulement, suivant le mode de préparation employé pour l’obtenir ; quand il s’enflamme de lui-même à l’air, on peut être assuré, ainsi que l’a montré M. P. Thénard, qu’il contient du phosphure liquide. On voit en effet ce dernier se déposer quand on fait passer le gaz spontanément inflammable dans un tube convenablement refroidi. Il nous sera facile d’interpréter, à l’aide de ces remarques préliminaires, les faits singuliers en apparence que
I on rencontre à chaque instant dans l’histoire de l’hydrogène phosphore gazeux.
PHOSPHURES d’hydrogène GAZEUX.
l*ho8phure spontanément inflammable. — Ce gaz a élé découvert en 1783 par Gengembre; on le prépare encore aujourd’hui par le procédé indiqiié par ce chimiste.
172. Préparation. — On fait U ne bouillie 3 ssez épaisse avec de la.chaux et de 1 eau, on y ajoute environ le dixième de son poids de phosphore coupé sous l’eau en Irès-pelils more.eaiix. On inlioduit le loul dans un
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petit billion en verre, que l’on acliève de remplir à peu près complète- ment avec de la chaux éteinte en poudre {fig. 58). On y adapte ensuite
un tube abducteur et l’on cliauli'e
doucement; bientôt legaz sedégage. Les premières bulles s’en-llamment au contact de l’air contenu dans l’appareil, en pro-duisant une petite explosion. Si :
l’on n’avait eu la précaution d’a-jouter de la chaux en poudre pour achever de remplir l’ap-pareil, l’explosion produite eûtl brisé le ballon; on diminuerai encore les risques de rupture
chaullant doucement d’abord, de manière à ne produire que de très ipetiles bulles de gaz au commencement de l’opération. Au bout de quel- <ques instants, le phosphore s’enflamme à l’extrémité du tube abducteur,, 'On le plonge alors sous l’eau et on recueille le gaz dans des éprouvettes On l’essaye de temps en temps, et l’on arrête l’opération dèS' qu’il cesse d’êire spontanément inflammable. La théorie de cette pié— paration est très-simple. Le phosphore en présence de la chaux décompose l’eau (comme le zinc la décompose en présence de l’acide sul-liirique). L’oxygène se porte sur une partie du phosphore et produit de l’acide hypophosphoreux, qui forme avec la chaux de l’hypophosphite der chaux. L’hydrogène, se combinant au phosphore, donne de rhydrogène phosphoré ; toutefois une portion de ce gaz se dégage à l’état de liberté. On obtient donc en réalité un mélange d’hydrogène phosphoré spontanément inflammable et d’hydrogène libre. La proportion de ce dernieir augmente rapidement; cela tient à la tendance des hypophosphites a si ti’ansformer en phosphites et même en phosphates, quand on chautti leurs dissolutions, surtout en présence d’un excès d’alcali ; l’eau se trouve alors décomposée poui* donner l’oxygène nécessaire à l’oxydation de 1 hy pophosphite, et de l’hydrogène libre se dégage.
Les formules suivantes rendent compte de la production de 1 hydro gène libre et de rhydrogène phosphoré dans la première partie de l’opération :
Ph + CuO -}- 8HO PhO.CaO, vHO + Il .
4Ph -h 8(;u0 + !)HO = 3(PhO,CaO,-2HO) -h PliH».
Ln remplaçant la chaux par une dissolution concentrée de potasse, oi I 11 ne l’aut [las plonger l’exlrcmité du tube dans l’eau avant d’avttir chaullê, car le ga
(|ui se dégage absorl)anl l’oxygène de l’air contenu dans l’appareil, il y aurait absoi pUoi de l'eau de la cuve.
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oblientim gaz plus pur, mais qui contient encore 3 ou A pour lüO d’hydrogène libre.
On obtient encore le gaz spontanément inflammable en décomposant le phosphore de calcium par l’eau. Il se Iransforme, comme le mélange de phosphore et de chaux, en hypophosphile de chaux, en dégageant de l’hydrogène phosphore. 11 suffît {fig. 59) de projeter quelques bâtons de phosphore de calcium dans de l’eau contenue dans un verre pour obtenir des bulles gazeuses qui s’enflamment dès qu’elles ont le contact deTair.
173. Propriétés principales. — Le phosphure préparé par ces divers procédés , a une odeur d’ail trèsprononcée. Il a la propriété de s’enflammer spontanément à l’air, en produisant une couronne de fumée blanche d’acide phosphorique qui va en s’élargissant à mesure qu’elle s’élève. On ne réussit bien l’expérience que dans un air tranquille. Si on abandonne ce gaz à lui-même sur la cuve à eau, il perd bientôt la propriété d’être inflammable à la température ordinaire; on observe que les parois de Téprouvette qui contenait le gaz se sont recouvertes d’une couche jaunâtre de phosphure solide Ph-H, provenant de la décomposition spontanée du phosphure liquide. M. Graham a montré que des traces d’huile de naphte produisaient le même elïét; on arrive au môme résultat avec 1/20 de gaz acide chlorhydrique, 1/20 d’hydrogène sulfuré et 1 volume de gaz oléfiant.
il A. Phosphure non spontanément iiiQammable. — On prépare le phosphure gazeux non spontanément inflammable en décomposant par la chaleur les acides hypophosphoreux et phosphoreux.
Mais on l’obtient dans un état de, purelé parfaite en décomposant le phosphure de calcium par l’acide chlorhydrique.
On se sert {fig. 60) d’un flacon a deux lubulures presque rempli d acide chlorhydrique du commerce. L’une des tubulures estmunie d un large tube par lequel on introduit les bâtons de phosphure de calcium. L’autre tubulure est munie d’un lube abducteur qui conduit le gaz sur la cuve à eau.
Les i‘éacfions (jui se prnduisenl soni les suivantes :
Fig. 00.
CHIMIE INOHGANIQEE. •
L’acide chlorhydrique décompose le phosphure de calcium en chlorure de calcium et phosphure d’hydrogène liquide :
PhCa2 + 2HC1 = PhH2 + 2CaCl ;
mais ce phosphure liquide, en présence de l’acide chlorhydrique, se dédouble aussitôt en phosphure gazeux et phosphure solide qui se dépose' dans le liquide :
5PhH2 = 3PhH3-l-Ph2H.
Le phosphure de chaux est en réalité un mélange de phosphure et de* phosphate obtenu en faisant passer du phosphore en vapeurs sur de lai chaux chauffée au rouge (482); mais on peut négliger, pour l’explication i des faits, le phosphate, qui n’a aucune influence sur les réactions.
175. Propriétés principales. — L’hydrogcne pliosphore gazeux noni spontanément inflammable s’enflamme à 100”, il a la même odeur que le phosphure deGengembre. Il est peu soluble dans l’eau, sa densité estl 1,184. Tous les deux réduisent les dissolutions métalliques de cuivre,, d’argent, etc. On utilise cette propriété pour l’analyse du mélange d’hy-drogènc libre et de phosphure d’hydrogène que l’on obtient le plus sou-vent dans les divers modes de préparation de ce corps. Une dissolution de sulfate de cuivre permet d’absorber le phosphure d’hydrogène, l’hy-drogène reste alors à l’état de pureté.
176. Analyse. — Comme le gaz ammoniac, l’hydrogène phosphoré* gazeux renferme une fois et demie son volume d’hydrogène. C’est ce que* M. Dumas a démontré en chauffant dans une cloche courbe un volume déterminé de ce gaz avec du cuivre métallique. Il se forme du phosphure de cuivre, et l’hydrogène est mis en liberté.
On peut déduire de cette expérience la composition de l’hydrogène phosphoré. En effet, si de
1,184 densité du phosphore gazeux, on retranche 0,103 densité et demie de l’hydrogène,
il reste 1,081 quart de densité de la vapeur de phosphore.
Par conséquent, 4 volumes d’hydrogène phosphoré contienneni 6 volumes d’hydrogène et 1 volume de phosphore L . On en déduit facilement la composition en centièmes :
Hydrogène 8,57
Phosphore .. .. 91,43
' il est bien entendu que l’on a déterminé à l’avance la proportion d’hydrogène libre contenu dans le gaz, et qu’on en tient compte dans la variation de volume que sid)il l’bydrogène phosphoré.
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177. Analogies chimiques. — Lc phospluire gazeiix a des pi'opriélés alcalines qui l’onl fait rapprocher de l’ammoniaque. On peut en eflel le combiner avec l’acide iodhydrique, il produit alors une combinaison cristallisée en cubes magnifiques que l’eau en excès détruit, en en dégageant de l’hydrogène phosphoré non spontanément inllammable. Nous ferons remarquer que cette combinaison correspond, par sa composition et sa forme cristalline, à l’iodhydrate d’ammoniaque. Sa formule est :
PhH^IH.
L’hydrogène phosphoré est absorbé par les chlorures d’antimoine et d’autres chlorures anhydres, avec lesquels il forme des combinaisons analogues à celles que le gaz ammoniac produit dans les mômes circonstances. Ces analogies du phosphure gazeux et de l’ammoniaque et d’autres encore tirées de la comparaison des bases phosphorées et des ammoniaques composées ^ ont conduit les chimistes à les représenter par les formules semblables,
PhH3 et AzH^,
qui correspondent à 4 volumes, si l’on convient que H représente 2 volumes.
Il faut toutefois remarquer que Ph ne représente que 1 volume de vapeur de phosphore, tandis que Az représente 2 volumes d’azote. Il y a donc là une anomalie que les recherches récentes sur la densité des vapeurs n’ont pas encore fait disparaître.
Phosphure liquide, Phll^.
178. Préparatiôu. — L’appareil dont on se sert pour préparer le phosphure se compose d’un flacon à trois tubulures, de 1 litre environ de capacité, contenant de l’eau chaude {fig. 61). La tubulure du milieu porte un tube droit, aussi large que possible, par lequel on introduira le phosphure (le calcium ; l’une des tubulures latérales est fermée par un bouchon que traverse un tube recourbé dont une des parties est refroidie par un mélange de glace et de sel ; l’autre tubulure porte un tube abducteur qui plonge dans l’eau. On maintient vers 40" la température de l’eau du flacon, eu le plaçant dans un bain-marie chauffé sur un fourneau.
On expulse l’air de l’appareil par un courant d’acide carbonique que l’on lait pénétrer par l’extrémité du tube recourbé F ; on évite ainsi les explosions que produiraient les premières bulles d’hydrogène phosphoré en s enflammant dans l’air dn flacon; puis on ferme cette extrémité avec un
' Voir le chapitre des hases iiiorgani(|ues.
1^2 ClilMll': I NOHGy\M(jI]|i:.
hoiidioii (le cire. Oi) inlmdm'L alors rapidement les morceaux de pliosphiirc de calcium dans l’appareil (:250 grammes en 20 minutes environ);
Fig. ()l.
l’hydrogène phosphore sponlancment inllammable chasse l’acide carbonique et se dégage par le tube abducteur; quand le dégagement est bien établi, on retire le bouchon de cire, le gaz traverse alors le tube
refroidi et y condense la majeure partie de l’hydrogène liquide et de 1 eau qn il contient; celle ci y prend l’état solide et finit par obstruer 1 appareil ; mais alors le tube abducteur sert de nouveau au dégagement du gaz. On ferme a la lampe l’extrémité F du tube recourbé, qu’on retire du flacon en bouchant rapidement l’ouverture O avec le doigt recouvert d’une plaque de caoutchouc. On empêche ainsi l’inflammation du liquide contenu dans le tube, et le caoutchouc garantit le doigt. On fait alors écouler le liquide dans l’ampoule AF, et l’on ferme le tube en A à la
lampe, si l’on veut conserver le liquide. Ajoutons qu’il est nécessaire d’effectuer ces opérations dans un lieu obscur.
179. Propriétés. — Liquide incolore, insoluble dans l’eau, mais soluble dans 1 alcool et dans l’éther, qu’un froid de — 20“ ne solidifie pas. Uapidemenl décomposable, sous l’influence des rayons solaires, en phosphure solide et en phospimre gazeux (170), il éprouve à la longue la même décomposition dans des tubes tenues, à l’abri de foule lumière, et instantanément sous l’inlluence des acides, et notamment de l’acide chlorhydiûpie.
11 brrde si)ontanémentà l’air avec une llamme très-éclairanle, en donnant de l’acide phosi)horique eide la vapeur d’eau; il communique celle
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propriété non-seiilemenl au phosphore gazeux, mais à lotis les gaz combuslibles, parce qu’en brûlaiU à l’air, il les eunamme à leur tour.
’ Pliospliure solide, Pli^ll.
ISO. Préparation. — H se produit, ainsi que l’a remarqué le premier M. Leverrier, quand on abandonne sur l’eau des éprouvettes remplies de phosphure gazeux spontanément inflammable : mais si l’on veut en olileriir de notables quantités, on fera passer un courant de phosphure gazeux dans une éprouvette à pied contenant de l’aeide chlorhydrique du commerce. Il faut, pour éviter les obstructions, faire d’abord plonger le tube abducteur dans une petite quantité de mercure qui recouvre le fond de l’éprouvette; on verse ensuite l’acide chlorhydrique sur le mercure. Le gaz, en traversant l’acide, y dépose une poudre jaune, qu’on lave avec de l’eau tant qu’elle est acide ; il ne reste plus qu’à la faire sécher à 100°.
181. Propriétés. — Matière jaïuie, insoluble dans l’eau et l’alcool, inflammable à 100°, et décomposable par la chaleur, au-dessus de 180°, en phosphore et hydrogène.
182. Préparation «lu phosplinre de calcium. — Comme On emploie ce corps dans la préparation des hydrogènes phosphorés, nous indiquerons les procédés qui permettent de l’obtenir avec facilité. On introduit dans une cloche courbe du phosphore sec, puis de la chaux vîve qui remplit toute la partie droite delà cloche {p'.h U2) : on chauflè d’abord celle-ci au rouge sombre sur une petite grille, puis on distille le phosphore, qui se combine à la chaux, en donnant un mélange de phosphate de chaux et de pliospliure de calcium L Ce dernier qui intervienlseul dans les réactions a pour formule PhCa-.
Si 1 on voulait obtenir de grandes quantités de phosphure de calcium, ou se servirait de la disposition suivante, imaginée par M. P. Thénard. On met dans le fond d’un creuset du phosphore, et au-dessus des bâtons de craie transfoririés en chaux jiar une foi tc calcination {fîg. 03). Le
‘ Voii pour la formule de la réaction le cliapiire de? problèmes (Problèmes exic:eanl l’emploi des équations).
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(Teusol traverse en partie la grille d’un tburneau, de manière que le phos-
phore soit dans le cendrier; onii;
Fig. G3.
entoure le creuset de charbon noii r et on met le feu par-dessus. Laj chaux s’échauffe d’abord , et lee phosphore ne distille que lorsque^ toute la masse est rouge; il convient même, pour activer la dis-tillalion , de chauffer légèrementl le dessous du creuset avec quelques charbons ardents. La transformation de la chaux en phosphure est complète quand les bâ-t-
tons sont très-durs et que leur cassure est de couleur rouge brique foncé.
CHAPITRE VI
AHSGNIC. - COMPOSÉS OXYGÉNÉS ET HYDROGENES DE [/ARSENIC.
ARSENIC, As = 75.
183. Préparation. — On l’obtieiit dans les laboratoires en distillant uiib mélange d’acide arsénieux et de charbon ; on le prépare en grand err chauffant en vases clos du mispickel, composé, très-répandu dans la na> ture, de soufre, de fer et d’arsenic (FeAs-1- FeS^). Ce corps se décompos»'^ par la chaleur en protosulfure de fer FeS et en arsenic qui se volatilisée On distille de nouveau cet arsenic avec un peu de charbon pour h t purifier.
184. Propriétés. — Gris d’acicr très-brillant, d’une structure cristalliii'H et lamellaire; sa densité est 5,63. Il est cassant; il perd son éclat au con tact de l’air et devient noir. 11 se volatilise vers le rouge sombre, sans en trer en fusion ; par un refroidissement ménagé, sa vapeur se condense en donnant des rhomboèdres brillants. La densité de cette vapeur est 10,3“' On peut le liquéfier, en le chauffant dans un tube fermé sous une pressio supérieure à celle de l’atmosphèiN?. On fait cette expérience dans u tube de verre épais et peu fusible, fermé aux deux bouts, que l’on en i toure d’un canon de fusil dans la parlie la plus chauffée, alin d’empêcbe le verre de se gonder sous l’inlluenee de la [)ression inlérieure exercée i)a la vapeur d’arsenic.
LIV. 1. CllAP. VI. ARSb:iNIC
185. Propriétés chimiques. — L’arsenic chaulfé au contact de l’air se transforme en une matière blanche cristallisable (acide arsénieux AsO^), en répandant une odeur d’ail caractéristique. Il se combine directement au soufre, au chlore^ à la plupart des métaux. Les corps oxydants le transforment d’abord en acide arsénieux, puis en acide arsénique AsOl
COMPOSÉS OXYGÉNÉS DE L ARSENIC
On ne connaît que deux acides de l’arsenic; ils correspondent à l’acide phosphoreux et à Tacide phosphorique.
Acide arsénique, AsO^=H5.
186. Préparation. — On fait bouillir de l’arsenic, ou mieux del’aci'de arsénieux avec de l’acide azotique concentré ou avec de l’eau régale; en évaporant à siccité et chauffant jusqu’au rouge sombre, on obtient l’acide anhydre; celui-ci, dissous et convenablement évaporé, donne trois acides arséniques hydratés correspondants aux trois acides phosphoriques.
r Acide anhydre. — Masse blanche et pesante, se dissolvant lentement mais en grande quantité dans l’eau. Il fond au rouge, puis se décompose en oxygène et acide arsénieux, à une température plus élevée.
2“ Acides hydratés. — La dissolution d’acide arsénique donne d’abord des cristaux volumineux très-déliquescents, solubles dans l’eau avec abaissement de température, dont la composition est représentée par la formule
As03,3H0 -I- HO.
On peut enlever par la chaleur un équivalent d’eau cLhydratation à cet acide, et l’on obtient l’acide tribasique AsO®,3HO en cristaux déliés qui se dissout facilement dans l’eau, mais sans abaissement de température.
On connaît en outre deux autres acides arséniques correspondants aux acides pyrophosphorique et métaphosphorique ; ils ont pour composition :
AsO»,2HO AsO^HO.
On les obtient en chauffant à une température convenable l’acide tri-
hydraté.
Oe premier cristallise en prismes droits, durs et brillants très-solubles; le second est en paillettes nacrées peu solubles à froid, mais solubles à chaud.
Les acides, en contact avec l’eau, se transforment à la longue en acide arsénique tribasique hydraté :
As0^3H0 -h HO.
ii6 cHiMiii: inorganique:.
487. Propriétés chimiques. — L’acide arsénique est un poison plus violent encore que l’acide arsénieux ; son simple contact avec la peau produit des ulcères qui guérissent d’ailleurs sans difficulté. L’acide arsénique en dissolution est réduit par l’acide sulfureux à l’état d’acide arsénieux; il est réduit par le charbon en arsenic avec dégagement d odeur d’ail ; l’hydrogène naissant le transforme en hydrogène arsénié (191).
Acide arsénieux, AsO^ = 99.
488. Préparation. — On l’obtient en grand par le grillage des minerais arsenicaux et particulièrement de l’arséniure de fer et de cobalt. Les vapeurs d’acide arsénieux qui se produisent sont condensées dans de longues cheminées ; on les sublime ensuite dans des vases en fer. On obtient ainsi de l’acide blanc vitreux que l’on connaît vulgairement sous le nom ^'arsenic, de mort-aux-rats.
189. Propriétés. — L’acide arsénieux est un corps solide, blanc, inodore et presque sans saveur; toutefois un morceau de cet acide, appliqué quelque temps sur la langue lui communique une saveur âcre et nauséabonde. Il se volatilise vers le rouge, sans fondre en donnant une vapeur inodore dont la densité est de 13,85. On l’obtient néanmoins facilement sous forme de liquide incolore, en le chauflant dans des tubes
fermés.
Récemment préparé, l’acide arsénieux est vitreux; mais peu à peu il devient opaque et ressemble tout à fait à la porcelaine. L’acide vitreux a pour densité 3,738 ; il est trois fois plus soluble que l’acide opaque, dont la densité est 3,699; l’eau dissout à froid 4/20 du poids de ce dernier; l’acide chlorhydrique en dissout davantage. L’acide vitreux, *dissous dans l’acide chlorhydrique bouillant, laisse déposer des cristaux octaédriques, et la production de chacun d’eux est accompagnée d’un dégagement de lumière. Ces cristaux redissous et l’acide porcelanique ou opaque cristallisent par refroidissement dans ce liquide sans reproduire aucunement cet effet.
L’acide vitreux résulte d’un arrangement moléculaire stable à une tem-
pérature voisine de celle du point de volatilisation de l’acide arsénieux ; c’est pourquoi l’acide porcelanique, chauffe vers ce point pendant quelque temps, se transforme en acide vitreux. L’acide opaque ou l’acide cristallisé en octaèdres correspond à un autre arrangement moléculaire stable à la température ordinaire. Le passage de l’état vitreux â l’état opaque ou cristallisé s’effectue en donnant lieu â une certaine quantité de chaleur latente dégagée d’ordinaire avec une telle lenteur, qu’elle est nécessairement inappréciable, mais qu’on rend sensible en dissolvant l’acide vitreux dans l’acide chlorhydrique, parce qu’alors cette chaleur
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soudaiiiemenl dégagée au moment où se forme chaque cristal octaédrique produit la lumière observée dans ce phénomène. L’opacité de l’acide arsénieux lentement transformé est la conséquence de la cristallisation confuse qui se produit lors de ce changement dans toute la masse primitivement vitreuse.
La forme octaédrique n’est point la seule forme cristalline que puisse affecter l’acide arsénieux, on peut aussi l’obtenir en prismes droits rhomboïdaux. C’est donc un corps dimorphe.
L’acide arsénieux sublimé lentement et condensé sur des parois froides, constitue des octaèdres réguliers; on l’obtient également sous cette forme, en dissolvant un acide arsénieux quelconque dans l’eau pure ou mieux acidulée par l’acide chlorhydrique, ou enfin en exposant à l’air une dissolution d’acide arsénieux dans l’ammoniaque ; à mesure que le i gaz ammoniac se dégage Lacide arsénieux, se dépose en octaèdres souvent très-volumineux L
L’acide prismatique a été trouvé pour la première fois par M. Wôhler dans une cheminée de condensation d’acide arsénieux; plus tard, M. Pastein, en dissolvant dans la potasse bouillante un excès d’acide arsénieux,
! a obtenu par refroidissement des cristaux microscopiques d’acide prisf matique. J’ai fait voir qu’on pouvait facilement obtenir des cristaux pris- . matique assez volumineux, en condensant la vapeur d’acide arsénieux sur : des parois maintenues à une température d’environ 250°. Une dissolution I très-concentrée d’acide arsénieux chauffée en vase clos, laisse déposer au-dessus de 200°, de petits cristaux prismatiques, puis des cristaux octaédriques seulement, au-dessous de cette température. Il semble donc que les deux formes cristallines de l’acide arsénieux correspondent à oeux états moléculaires stables à deux températures différentes; nous verrons bientôt le même fait pour le soufre (200).
^ 190. a»ropi-iétés chimiques. — L’acide arsénieux est un acide faible ; jes oxydants le transforment en acide arsénique; les réducteurs (charbon’ U mgene), en arsenic. L’hydrogène naissant donne de l’arséniure d’hy- ‘ne a\ec cet acide; une lame de cuivre trempée dans sa dissolution recouMe d une couche d’arséniure de cuivre couleur de fer. On conrois comme poison ; il corrode et perfore rapidement les pa-
ferh^ î combat ses lunestes effets au moyen de l’oxyde de
insolubl^/-^ r ^ magnésie non calcinée, qui donnent avec lui des sels l'ide ’ -^‘^ùoiten même temps provoquer les vomissements du ma- » poui expulser dans les déjections la plus grande partie du poison.
Mae l’on en commerce contient ordinairement un peu d’oxyde d’antimoine
moine s^P<ne ficilement par l’ammoniaque qui ne dissout pas l’oxyde d’anti-
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A irès-petile dose, l’acide arsénieux peut être administré sans danger. On s’en sert ordinairement pouf combattre les effets de 1 asthme.
191. ComposUion. — La composition de l’acide arsénieux peut se eduire de celle du chlorure d’arsenic; mais la considération des densités montre immédiatement qu’un volume de vapeur de cet acide contient un volume de vapeur d’arsenic et trois volumes d’oxygène. En eltet :
13,37 densité de l’arsenic et 0,31 7 triple de la densité de l’oxygène
donnent 13,687
nm est sensiblement égal à la densité de la vapeur d’acide arsénieux ^ (13,85) trouvée par
Milscherlich.
Hydrogène arsénié, Asll^.
Préparation
— On le prépare en traitant par l’acide sulfurique étendu de trois fois son poids .
d’eau la combinai-son de zinc et d’ar-
Fig. G4.
fM senicAsZn^, que l’on i obtient en fondant!
ensemble 3 équiva-lents de zinc ett 1 équivalent d’ar--
senic. L’opération s’effectue dans l’appareil qui sert h préparer l’hydrogène (^ÿ. 64):
3,S03,H0) + ÂsZn» = 3(Zn0,S03j AsH3,
11 se produit toutes les fois qu’on verse de l’acide arsénique ou de 1 aeide arsénieux dans un appareil où se dégage de l’hydrogène, (.e gaz donne donc la même réaction avec les composés oxygénés de l’azole et de l’arsenic. C’est ce que nous rappellerons au moyen des formules suivantes :
As05 4- 8H = ÂsH3 d- 5HO, AzO» + 8ll = AzU^ + 6HO.
AsQ3 -1- GH = Azll3 4- 3HO, AzO^ 4- GH = AzH3 + 3HO.
193. Propriétés. — Gaz incolore, d’odeur alliacée, Irès-vénéneux, pou-
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vanl se liquéfier h — 40" en un liquide ressemblant à l’élher ; sa densité est 2,69.
11 s’enflamme facilement et brûle avec une flamme blanche livide, eu produisant de l’eau et de l’acide arsénieux. Si on le fait passer à travers un tube de verre porté au rouge naissant, il est complètement décomposé en hydrogène etenarsenic qui sedépose sous forme d’anneau miroitant dans le tube. Gomme l’hydrogène phosphoré, avec lequel il a les plus grandes ressemblances, il est absorbé par des dissolutions de cuivre, d’argent, de mercure, etc.
194. Composition. — 4 volumes de ce gaz contiennent ! volume de vapeur d’arsenic et 6 volumes d’hydrogène. Son analyse se fait exactement de la môme manière que celle de l’hydrogène phosphoré (172).
EMPOISONNEMENTS PAR l’aCIDE ARSÉNIEUX.
!95. itecherciie de l’arsenic. — La plupart des empoisonnements sont causés par l’acide arsénieux. On comprend alors la nécessité déposséder une méthode sûre et précise pour reconnaître ce corps dangereux. Celle que suivent actuellement les chimistes ne laisse rien à désirer sous aucun rapport.
Ordinairement l’empoisonnement provoque des vomissements abondants, qui expulsent la majeure partie de l’acide arsénieux de l’estomac. Il faut donc, quand on a ces matières à sa disposition, y rechercher le poison; un examen attentif permet, dans la plupart des cas, d’y reconnaître la présence de grains blancs d’acide arsénieux que leur peu de solubilité a laissés à l’état solide au milieu des liquides de l’estomac. Ces grains sont lavés avec de l’éther pour les dépouiller de toute matière grasse, puis ils sont soumis aux essais suivants :
!" Quelques grains projetés sur un charbon ardent laissent dégager l’odeur d’ail caractéristique, qui se produit toutes les fois qu’on réduit ou qu’on oxyde l’arsenic.
2® Ces grains se dissolvent facilement dans l’eau chaude aiguisée d’acide chlorhydrique ; la dissolution incolore, traitée par l’acide sulfhydriqoe, donne immédiatement un précipité jaune de sulfure d’arsenic (AsS^), que l’on reconnaît en le chauffant dans un tube fermé avec un méb^nge de carbonate de soude et de cyanure de potassium. Il se dégage dans ce cas de l’arsenic métallique qui vient se condenser sous forme d anneau miroitant sur les parois supérieures du tube.
Cet anneau sera l’objet d’un examen spécial que nous indiquerons tout il l’heure.
Mais souvent les matières vomies ont disparu, et la mort peut avoir suivi l’empoisonnement. 11 faut alors rechercher dans l’estomac, dans les
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liquides qui y sont contenus et dans la vessie, les traces du poison. On prend une portion des viscères à examiner et on les chauffe dans une petite capsule avec de l’acide sulfurique concentré, bien exempt d’arsenic. La substance organique se carbonise et se transforme en une matière noire brillante qui contient tout l’arsenic. On y ajoute une petite quantité d’acide azotique pur afin d’oxyder l’arsenic qui pourrait être réduit et transformer l’acide arsénieux en acide arsénique plus soluble, puis on traite la matière par l’eau distillée. Ce liquide doit rester incolore si toute la matière organique est détruite ; elle est colorée en jaune dans le cas contraire, et il est alors nécessaire de recommencer la calcination.
La liqueur incolore est divisée en deux parties: on traite l’une d’elles par l’acide sulfhydrique pour obtenir le sulfure jaune d’arsenic ; mais ici, comme l’arsenic esta l’état d’acide arsénique, la précipitation est lente; elle n’est même complète qu’après un ou deux jours. L’autre portion est traitée dans l’appareil de Marsh, modifié par la Commission de l’Académie des sciences.
196. Appareil de ilarsii. — G’est un appareil à hydrogène dans lequel le’gaz qui se dégage traverse d’abord un tube à boule, puis un tube assez large rempli d’amiante ou de coton cardé, et enfin un tube assez long et effilé par lequel il s’échappe dans l’atmosphère {fig. 65). L’hydro-
gène préparé h la manière ordinaire entraîne toujours avec lui un peu de liquide contenant du sulfate de zinc, qui pourrait troubler les résultats de l’expérience, la majeure partie du liquide se condense dans la boule, le reste est retenu par l’amiante à travers lequel le gaz est obligé de se tamiser. Quand l’air est expulsé de l’appai'eil, on chauffe le tube effilé en un point où on l’a entouré d’une feuille mince de cuivre, afin qu’il ne se déforme pas sous l’intluence de la chaieur; On enflamme également l’hydrogène à l’extrémité du tube. Gela fait, on verse par le tube droit dans le flacon une certaine portion du liquide arsenical. On voit bientôt la
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llamme de l’hydrogène changer de caractère ; de pûle et presque incolore qu’elle était, elle devient blanchâtre ou plutôt livide et assez colorée. Ce changement est dii à la présence de l’hydrogène arsénié dans la flamme. Comme ce gaz est décomposé par la chaleur en hydrogène et arsenic, il se produit, un peu au delà du clinquant, un dépôt miroitant d’arsenic. La ilamme ne contient que la petite quantité de gaz qui a échappé k la décomposition; mais on peut l’y manifester en la coupant avec une soucoupe de porcelaine ; celle-ci se recouvre aux points touchés d’une tache noire et brillante d’arsenic métallique. La présence de ce métalloïde dans l’intérieur de la llamnie s’explique tout naturellement; d’abord l’hydrogène arsénié est décomposé en hydrogène et arsenic sous l’influence delà chaleur dégagée par la flamme, ensuite l’hydrogène, étant en grand excès, brûle de préférence à l’arsenic ; celui-ci doit donc se trouver à l’état libre dans les parties de la flamme qui n’ont pas le contact immédiat de l’air, et ne peut brûler que dans les portions tout à fait extérieures.
19/. Caractères de l’anueau et des taches d’arsenic. — L’auneau d’arsenic se reconnaîtra aux caractères suivants : 1” la chaleur de la lampe le déplace facilement; 2“ si on le chauffe après avoir séparé de l’appareil le tube qui le contient, en le tenant légèrement incliné, l’arsenic se grille (s’oxyde) dans le courant d’air qui traverse le tube, et se transforme en acide arsénieux qui va se condenser en petits cristaux octaédriques dans les parties supérieures, plus froides, du tube. L’air, à sa sortie du tube, possède, pendant toute la durée de l’oxydation, une odeur d’ail prononcée, tout à fait caractéristique. On pourra soumettre l’acide arsénieux condensé dans le tube aux essaisindiqués plus haut pour reconnaître les grains de cet acide (195).
Les taches déposées sur la soucoupe de porcelaine, traitées par l’acide azotique pur et fumant, se dissolvent rapidement; on sature l’excès d’acide par l’ammoniaque, et l’onévapore à siccité; on obtient ainsi une tache blanche, qu’on dissout dans une goutte d’eau ; l’addition d’une petite quantité d’azotate d’argent dissous détermine dans cette liqueur un précipité rouge-brique caractéristique d’arséniate d'argent. On peut se dispenser de saturer l’acide azotique par l’ammoniaque et évaporer à siccité 1 acide arsénique formé, que l’on reconnaîtra en le traitant par l’acétate d argent dissous. Ici le précipité rouge se formera toujours, k cause de 1 insolubilité très-grande de l’arséniate dans l’acide acétique.
198. Caractères de l’anneau et îles taches d’antimoine. On emploie souvent l’antimoine comme médicament, k l’état d’émétique; or, les dissolutions de ce métal, introduites dans l’appareil de Marsh, donnent un anneau et des taches assez semblables ;i ceux de l’arsenic, il est donc essentiel de connaître les caractères qui permettent de dislinguei ces deux corps. L’anneau d’antimoine se déplace bien plus difficilement
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par la chaleur que Tanneau d’arsenic; par la même raison, on le voit se déposer plus près de la partie chauffée du tube. Si, après avoir détaché du tube, en coupant le verre, la partie qui contient l’anneau, on soumet celui-ci au grillage que nous avons indiqué au paragraphe précédent pour l’anneau d’arsenic, on voit encore l’anneau disparaître et se transformer en cristaux blancs d’acide antimonieux qui vont se déposer sur les parties froides du tube ; mais l’oxydation se fait sans dégagement d’odeur d’ail. L'acide antimonieux est peu soluble dans l’acide chlorhydrique, à moins qu’il ne soit très-concentré ; il se dissout au contraire avec facilité dans l’acide tartrique ou dans le bitartrate de potasse, et la dissolution ainsi obtenue, traitée par l’hydrogène sulfuré, donne un précipité rougeâtre caractéristique du sulfure d’antimoine Sb^S^ Enfin les taches, traitées successivement par l’aeide azotique et l’azotate d’argent, comme celles d’arsenic, donnent un précipité blanc jaunâtre d’antimoniate d’argent; on peut encore les] traiter par Tacide azotique, et, après avoir saturé l’excès d’acide par l’ammoniaque, ajouter une trace de sulfhydrate d’ammoniaque qui donne un précipité rougeâtre de sulfure d’antimoine.
SOUFRE, S
On trouve ce corps à l’état de pureté dans le voisinage des volcans ; aussi est-il connu de toute antiquité.
199. Propriétés physiques. — Le soufreest un corps solide, ordinairement d’une couleur jaune-citron, et dont la densité est de 2 environ. 11 est très-mauvais conducteur de l’électricité, et c’est même l’un des corps qui, tenus à la main, donnent le plus facilement de l’électricité par le frottement. Sa conduetibilité pour la chaleur est très-faible; cette propriété permet d’expliquer les craquements que fait entendre un bâton de soufre comprimé dans la main. L’inégale dilatabilité des parties extérieures, chauffées par ce contaet, et des parties intérieures, qui ne reçoivent aucune chaleur, doit nécessairement amener les ruptures partielles, sinon totales, indiquées par le bruit qu’il fiiit entendre.
Le soufre n’a pas d’odeur; par le frottement il acquiert l’odeur d’électricité. Il est insoluble dans l’eau; mais l’alcool, la benzine le dissolvent
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en petile quantité. Son véritable dissolvant est le sulfure de carbone. Il fond vers 111° et se réduit en vapeurs d’un rouge foncé vers 440°.
:200. «oufre cristallisé. — Le soufre cst un corps dimorphe ; on peut, en effet, l’obtenir sous deux formes incompatibles. La dissolution de soufre dans le sulfure de carbone, abandonnée à l’évaporation spontanée, laisse déposer des cristaux octaédriques d’une belle couleur jaune et d’une transparence parfaite. Ces cristaux, identiques à ceux que l’on trouve dans la nature, appartiennent au système du prisme droit à base rectangle : ils se conservent indéfiniment, sans altération, à la température ordinaire. Si l’on fait cristalliser du soufre en le fondant et le laissant lentement refroidir, on obtient de longues aiguilles transparentes, qui dérivent d’un prisme oblique à base carrée ; ces aiguilles perdent bientôt leur transparence, et si on les examine alors au microscope, on voit qu’elles se sont transformées en de véritables chapelets d’octaèdres, dont l’ensemble conserve la forme extérieure du cristal primitif. Ce changement dans la forme est accompagné d’un changement de densité. Le soufre octaédrique a pour densité 2,03 ; le soufre prismatique, 1,97 ; par conséquent, à mesure que sa transformation s’effectue, la densité de ce dernier augmente jusqu’à devenir égale à 2,03 ; à ce moment, la transformation est complète. Ce passage d’un état moléculaire à l’autre est trèslent ; il n’est complet souvent qu’après plusieurs années; mais ou peut le produire instantanément en humectant les cristaux prismatiques de sulfure de carbone; la transformation a lieu alors avec un léger dégagement de chaleur, qui n’est naturellement pas apparent dans le cas ordinaire.
Si l’on maintient pendant quelque temps des cristaux octaédriques à une température voisine de 1 ff °, en les chauffant dans de l’eau bouillante, ou mieux dans une dissolution saline bouillant vers le point de fusion du soufre, on voit ces cristaux perdre leur transparence, diminuer de densité, se transformer, en un mot, en soufre prismatique. Par conséquent, il existe pour le soufre cristallisé deux arrangements moléculaires diiférents, qui correspondent à deux températures également différentes. ^ ers ilp>, les molécules s’arrangeront toujours de manière à produire le piisme oblique; à la température ordinaire, leur arrangement conduira toujours à l’octaèdre.
Si ces considérations sont vraies, le soufre déposé de ses dissolutions pouiia Collecter l’une ou l’auire de ces deux formes, suivant que le dépôt aura lieu à une température basse ou élevée. M. Ch. Sainte-Claire De- 'dle a démontré, en effet, que la dissolution de soufre dans la benzine aisse déposer, entre 80° et 23°, des prismes d’abord, puis des octaèdres.
J ai observé le môme phénomène avec la dissolution de soufre dans le sulfuie de carbone, chauffé vers 100° dans des tubes fermés. Seulement,
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dans ce dernier cas, la transformation des prismes en octaèdres s’effectuh rapidement, aussitôt que la température s’abaisse.
201. .«ioiifre foudii. — Nous retrouvons des particularités du méni i genre dans le soufre fondu, dont les propriétés se trouvent modifié©' par la température plus ou moins élevée à laquelle on le porte.
A 111°, le soufre fond sans passer à l’état pâteux et donne un liquidl transparent, de couleur jaune, assez semblable aux huiles pour la fluii dité. Si l’on chauffe ce liquide, on le voit brunir et s’épaissir vers 160° à 220°, il est tellement épais, qu’on peut presque renverser le vase qui 11| contient sans l’en faire sortir, ou plutôt il peut couler, mais comme \\{ ferait le goudron le plus épais ; au-dessus de 220°, il reprend un peu dt fluidité, sans perdre sa couleur brun foncé ; il la conserve jusqu’à 440°* température à laquelle il distille. Si on le laisse refroidir, il passe dli nouveau par ces divers états intermédiaires et se solidifie à 111°, avec ss couleur et son aspect habituels. En suivant les progrès de son refroii dissement à l’aide d’un thermomètre, on voit que la température décroii lentement entre 240° et 210°, rapidement ensuite jusqu’à 180°. Il y a un nouveau temps d’arrêt entre 180° et 160°, puis un troisième entre 14S) et 135°, après quoi le thermomètre reprend sa marche habituelle.
Le soufre à l’état liquide subit donc de véritables changements d’étai vers 240° et 140°; il faut en effet, qu’à ces températures, il y ait un dégai gement notable de chaleur, puisque le thermomètre cesse pendant un certain temps de descendre, dès qu’il y est parvenu, malgré les cause i extérieures de refroidissement.
M. Despretz a trouvé que le coefficient de dilatation absolue du soufrn liquide, à l’inverse de ce qui a lieu pour les autres liquides, décroît à mesure que la température augmente ; ce décroissement est surtout marquai vers la température de 200°, qui correspond au maximum d’épaississe"ment. Mais ce ne sont pas là les seuls phénomènes singuliers que pré
sente le soufre.
202. Soufre mou. — Goulons dans de l’eau froide, et en filet auss> mince que possible, du soufre fondu, porté vers la température de 230° nous obtiendrons du soufre trempé^ de couleur brunâtre, qui posséder:; pendant quelque temps une élasticité comparable à celle du caoutchouc Cet état dure peu ; quelques heures, quelques jours au plus, suffisent poui le transformer en soufre ordinaire. On peut aussi changer en quelque; ^ instanls le soufre mou en soufre ordinaire. Comme l’a montré M. Re gnault, il suffit de le chauflèr dans une étuve, au-dessus de 90° ; à un mo ment donné, la transformation a lieu avec un dégagement de chaleur telilement sensible, qu’un thermomètre, plongé dans la masse de soufrr; mou, accuse subitement une élévation de température de 10 à 12°.
203. Sioufre insoluble. — Si l’ou dissout du soufre mou dans du sui
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{lire de carbone, on trouve qu’il reste toujours uncertain résidu insoluble constitué par une poudre amorphe d’une couleur plus ou moins foncée, suivant la teinte du soufre mou employé. M. Ch. Sainte-Claire Deville, à qui l’on doit la découverte du soufre amorphe, a fait voir, en outre, que tous les soufres qui ont subi l’action de la chaleur et qui, par conséquent, ont subi, en se refroidissant dans l’air, une trempe plus ou moins énergique, contiennent une quantité plus ou moins notable de ce soufre (soufre en canons, soufre en fleurs). D’après M. Berthelot le soufre ordinaire ne se transforme partiellement en soufre insoluble que s’il a été chauffé au-dessus de 155°, la quantité de soufre insoluble produit est maximum à 170°. 11 existe également en* quantités variables mais souvent considérables dans le soufre obtenu par la réaction chimique ou par la décomposition à l’aide de la pile.
Ajoutons encore que le soufre mou, fondu et trempé plusieurs fois, prend une teinte de plus en plus foncée, rouge .d’abord et tirant ensuite sur le noir. Celte couleur est persistante. Le soufre nous offre donc l’exemple d’un corps qui peut affecter divers états moléculaires correspondant à des propriétés physiques différentes ; mais presque toutes ces variétés de soufre peuvent être ramenées facilement à la variété octaédrique, en dégageant des quantités variables de chaleur.
^0-4. Uensifé de Tapeur du soufre. — Le soufre en vapeurs présente aussi une particularité très-remarquable. Sa densité, observée à 500° par M. Dumas, est de 6,654, tandis que, prise à la température de 1000°, elle est de 2,22, c’est-à-dire exactement le tiers de la précédente, d’après les expériences récentes de MM. H. Sainte-Claire Deville et Troost.
205. Propriétés chimiques. — Le soufre, chauffé dans l’air, brûle à 250°; le produit de sa combustion est de l’acide sulfureux.
Le soufre est donc un combustible vis-à-vis de l’oxygène; il agit de même vis-à-vis du chlore, du brome et de l’iode; c’est, au contraire, un comburant énergique pour la plupart des autres corps. On aura une idée tres-exacte de ses propriétés chimiques en le comparant à l’oxygène. II offre en effet avec ce corps des analogies très-étroites que nous aurons plus d’une fois l’occasion de faire ressortir; nous ferons seulement re-
marquer ici que les métaux brûlent dans la vapeur de soufre avec autant d énergie que dans l’oxygène ; il en est dè môme du phosphore, de l’arsenic et du charbon. Le produit qui se forme dans cette dernière circonstance est du sulfure de carbone, qu’on désigne aussi sous le nom (Vacide salfo-carbunique, pour rappeler les analogies chimiques qu’il présente avec 1 acide carbonique, composé résultant de l’union directe de l’oxygène et du carbone.
C + S2 = CS
lo6 CHIMIE INOUGy\NIQU II.
Le soufre ne s’unit qu’indirectement avec l’hydrogène et l’azote.
206. du soufre. — Ses usages sont nombreux et importants. 11 sert à fabriquer l’acide sulfurique; il entre dans la composition de la poudre à canon. On l’emploie dans la fabrication des allumettes, pour letraitement des maladies de peau, le soufrage de la vigne; on scelle très-souvent le fer dans la pierre avec le soufre; on en fait des moules pour: médailles, etc. Nous donnerons une idée de son importance par le chilfret de sa consommation annuelle, qui s’élève, pour la France seulement, à. 26 millions de kilogrammes.
207. Extraction du soufre. — Oii trouve le soufre dans le voisinage des volcans, ordinairement mélangé avec des matières terreuses, dont on i le sépare d’ordinaire par distillation.
On chauffe le soufre mélangé de terre dans de grands pots en terre quii portent à leur partie supérieure une tubulure qui se rend dans un autret pot de même forme. Le soufre chauffé distille et va se condenser dans le second pot. Celui-ci est muni, à sa partie inférieure, d’une tubulure, par laquelle on fait couler le soufre fondu qui provient de la condensation: des vapeurs.
Ordinairement on range sur deux fdes les pots contenant le soufre.
Fig. Gü.
dans un long fourneau appelé fourneau de galère ; on les chauffe à le flamme à l’aide d’un même foyer. Le soufre ainsi obtenu doit être dis
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I lillé de nouveau, car il conlient encore de 1 à 10 pour 100 d’impurelcs I. eiUraînées avec le soufre.
On exécute ce raffinage à Marseille, sur une grande échelle, dans l’ap- I pareil représenté par la figure 66. C’est une cornue en fonte chauffée di- 1 rectement par la flamme d’un foyer où l’on fait arriver le soufre fondu contenu dans une marmite en fonte M chaufl'ée par les gaz de la combus- I tion qui se rend dans la cheminée. D est une vaste chambre en maçon- I nerie, dont le sol est un peu incliné. Cette chambre est munie d’une ou- ' verture à sa partie supérieure et d’une porte P latérale, et enfin de petites 1 ouvertures pratiquées à la partie inférieure de la chambre. Si l’on veut I avoir du soufre en fleurs, on y fait arriver peu à peu la vapeur de soufre, et l’on arrête l’opération avant que la chambre soit chauflee à la tempéi rature de fusion du soufre. La vapeur, au sortir de la cornue C, se trou- I vaut subitement condensée par l’air froid de la chambre, se dépose sous forme de poussière ténue. On ouvre alors la porte et l’ouverture supérieure pour refroidir de nouveau la chambre, et l’on recommence une nouvelle opération. Si l’on veut obtenir du soufre en bâtons, on continue la distillation assez longtemps pour échauffer vers 1M° les parois de la chambre ; le soufre fondu coule dans les parties déclives, et on le fait sortir de temps en temps parles ouvertures latérales, pour le couler dans des moules en bois où il prend sa forme.
208. On connaît sept composés oxygénés du soufre; tous sont acides;
ACIDES OXYGENES DU SOUFRE
ce sont :
L’acide hyposulfureux.
— sulfureux
— liyposulfurique
— sulfurique
cl trois autres acides, qui ont pour formule
S30^ et SSQS.
ha nomenclature ordinaire ne s’appliquant plus à ces acides, on leur a donne les noms qui rappellent leur composition. Ainsi on a appelé
Le premier, acide hyposulfurique sulfuré,
Le deuxième, Le troisième.
bisulfui’é , Irisulfuré.
II vaut mieux désigner sous le nom d’acides thioniques les acides du sonlre contenant 5 équivalents d’oxygène.
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L’acidn devient alors l’acide ditliioniqiie ,
Irithionique ,
SVQS
tétratliionique,
pentathioniqiie
Acide sulfureux, SD- = 32.
Il est connu, comme le soufre, de toute antiquité ; Slahl le premier le distingua comme corps particulier, mais sa composition a été déterminée par Gay-Lussac et Berzelius.
209. Préparation. — On introduit 1 partie de mercure et 6 à 7 parties d’acide sulfurique du commerce dans un ballon dont la capacité est à peu près double de celle du mélange. Un tube abducteur conduit le gaz sous le mercure {ftg. 67). On chauffe le ballon jusqu’à faire bouillir légère-
Fij. 07.
ment la liqueur; l’acide sulfureux se dégage alors enchâssant l’air du ballon devant lui. On reconnaît qu’il est pur, lorsqu’il est absorbé complètement par l’eau. Le mercure s’empare du tiers de l’oxygène de l’acide sulfurique elle transforme en acide sulfureux qui se dégage; l’oxyde de mercure formé s’unit à la partie de l’acide non décomposée. La formule suivante rend compte de la réaction :
llg + 2(S03,H0) = Hg0,S03 + S02 + 2110.
L’eau est retenue par l’excès d’acide employé. 30 grammes de mercure donnent plus de 3 litres de gaz.
On remplace souvent le mercure par de la tournure de cuivre, qui coûte meilleur marché. L’opération est bien moins régulière; au moment où le gaz commence à se dégager, il faut enlever tout le feu au-dessous du ballon ; sans cela, il y aurait un tel boursouflement dans l’appareil, que l’acide passerait dans le tube abducteur ; mais au bout de quelques instants, on peut recommencer à chauffer sans avoir à craindre cet inconvénient.
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210. Propriétés physiques. — Gaz iiicolore, d’une odeur piquanle caractéristique ; c’est celle du soufre qui brûle ; il excite la toux et produit la suffocation de tous les animaux qui le respirent. Sa densité
est 2,234.
On le liquéfie facilement par le froid; il suffit de faire arriver le gaz dans un tube en U entouré d’un mélange réfrigérant formé de 2 parties de glace pilée et 1 partie de sel marin (fig. 68). On produit le gaz à la
manière ordinaire, seulement on le dessèche en le faisant passer à travers un flacon contenant de l’acide sulfurique concentré.
On obtient ainsi un liquide incolore très-tluide et très-mobile, bouillant 10" et de densité 1,45, que l’on peut solidifier à — 73". On peut se servir de cet acide pour produire des froids très-vifs ; en l’évaporant dans le vide, on abaisse sa température jusqu’à 68". M. Bussy a pu facilement, à l’aide de ce froid, liquéber le chlore, le cyanogène et l’ammoniaque. On arrive au même résultat plus simplement, comme l’ont démontré M. Loir et Drion, en faisant passer un courant rapide d’air dans de l’acide sulfureux liquide, au milieu duquel on place un mince tube de verre, où l’on fait arriver le gaz à liquéfier. L’acide sulfureux remplace ici les mélanges réfrigérants ordinairement employés.
L acide sulfureux, qui est si facilement liquéfiable, est très-soluble dans 1 eau ; elle en- dissout en effet 50 fois son volume vers 15" (77). Pour préparer celte dissolution d’une manière économique, on fait bouillir de 1 acide sulfurique concentré avec une grande quantité de charbon en })etil>
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rragments. 11 se produit dans celle circonstance de l’acide sulfureux el de l’acide carbonique, comme l’indique la formule
ij(S03,H0) -4- C = 2S02 + CQ2 + 2HO.
On fait passer le gaz obtenu dans un flacon laveur contenant de l’eau : qui le dépouille de l’acide sulfurique entraîné ; il se rend ensuite dans les^
flacons d’un appareil de Woolf {fig. 69), où l’on a introduit de 1 eau lé-cemment bouillie ; on le fait arriver jusqu’à saturation.
211. Action de la chaleur. — L’ucide sulfureux sec est indécomposabU* par la chaleur, comme on devait naturellement s’y attendre, parce qui prend naissance à une haute température dans la combustion du soulret Mais sa dissolution chauflée en vases clos vers 250°, se dédouble ei soufre et en acide sulfurique étendu :
3SQ2 + Aq = S + 2SO=^ + Aq.
212. Propriétés cUimi«iues. — L’acide sulfureux eleint les coips e combustion et les rend beaucoup plus difficiles à rallumer que lorsqu iü sont éteints par un autre gaz. 11 rougit la teinture de tournesol.
213. Action de l’oxjgène. — L’oxygène et 1 acide sulfuieux sec> sont sans action l’un sur l’autre, à toutes les températures, à moins qn l’on ne fasse passer le mélange sur de la mousse de platine légèremei chauffée. Il se produit dans ce cas de l’acide sulfurique anhydre. Il n e est pas de même lorsque les gaz sont en présence de l’eau. Aussi la di
LIV. 1. CM AP. VH. SOUFRE
solulion d’aeide sulfureux doit-elle dire faite avec de l’eau ne contenant pas d’oxygène en dissolution, parce qu’une portion de l’acide serait transformée en acide sulfurique. On doit, pour la même raison, la conserver dans des flacons bien bouchés, à l’abri du contact de l’air.
21-4. Action iiel’hytirosène. — L’hydrogène peut décomposer l’acide sulfureux à une température élevée; on fait passer un mélange des deux gaz dans un tube de porcelaine chauffé au rouge ; il se produit de l’eau et I du soufre.
S02 + 5H = 5H0-hS.
A l’étal naissant, l’hydrogène transforme l’acide sulfureux en acide ! sulfhydrique et en eau, c’est-ti-dire que le soufre et l’hydrogène naissants se combinent à la température ordinaire :
S02 + 3H = 2HO + SH
I On introduit quelques gouttes d’une dissolution d’acide sulfureux dans un appareil à hydrogène en activité, puis on fait passer le gaz qui se dé- ] gage dans un verre contenant une dissolution d’acétate de plomb, sur laquelle l’bydrogène pur est sans action. Aussitôt que l’acide sulfureux arrive dans l’appareil, il est transformé en acide sulfbydrique que l’hydrogène entraîne dans la dissolution d’acétate de plomb, où il détermine un précipité noir de sulfure de plomb très-facile à apprécier.
‘215. Action de l’acide azotique. — Si l’on verse quelques gouttes d’ai. eide azotique dans un flacon contenant du gaz acide sulfureux, il apparaît
! aussitôt des vapeurs rutilantes d’acide hypoazotique ; il se produit en même temps de l’acide sulfurique.
S02 H- AzO^HO = SO^HO -f AzO^
Mais si l’on opérait avec ces deux corps en présence d’une grande quantité d’eau, il ne pourrait se produire de l’acide hypoazotique, puisque l’eau décompose ce corps en acide azotique et bioxyde d’azote (122) ; dans ce cas, tout l’acide azotique est transformé en bioxyde d’azote par excès d’acide sulfureux :
3S02 -I- Az05,H0 + wHO = 3(S03,H0) + AzO^ + (n — 2)H0.
C’est la réaction qui se produit quand on met la dissolution d’acide sulfureux en présence d’acide azotique. Nous la retrouverons également dans la préparation de l’acide sulfurique du commerce.
216. Aciioii «le l’aci«ic iiypoazoïiquc. — Si l’on lait réagir, dans un tube fermé, de l’acide sulfureux et de l’acide hypoazotique liquéfiés, on obtient une combinaison cristallisée incolore, en mémo temps qu’un liquide bleu mobile, qui paraît être de l’acide azoteux. La formule du
corps cristallisé est, couverte :
CHIMIE INORGANIQUE, d’après de la Provostaye, à qui l’on doit sa dé-
S2Az09 ;
il se forme d’après l’équation ;
2SQ2 + 2AzO^ = S2ÂzQ2 + AzO^.
On peut considérer ce corps comme résultant de l’union de 2 équivalents d’acide sulfurique anhydre et de 1 équivalent d’acide azoteux. On
a, en effet :
S2Az09 = 2S03,AzQ3.
On voit se former ces mêmes cristaux dans les chambres de plomb où l’on fabrique l’acide sulfurique, toutes les fois que la vapeur d eau n y est pas en quantité suffisante. L’eau décompose, en effet, ce corps en acide sulfurique, acide azotique et bioxyde d azote .
3(S2AzOS) + «HO = 6(SO’,HO) + AzO»,HO + SAzO* + {n- C)HO.
217. Action des composés di. phosphore. — Nous avons dit que les acides hypopbospboreux et phosphoreux avaient la propriété de réduire l’acide sulfureux, en se transformant en acide phosphorique; du soufre se dépose dans cette circonstance (166). On utilise cette propriété pour reconnaître la présence fréquente de l’acide phosphoreux dans 1 acide phosphorique préparé avec l’acide azotique. Le phosphiire d’bydrogene ■ gazeux réduit aussi l’acide sulfureux ; il se produit de l’eau, le soufre et. le phosphore sont mis en liberté.
2PhH3 + 3SQ2 = CHO -j- 3S + 2Ph.
218. Combinaison* a>ec Tean. - Le gaz sulfureiix forme avec l’eaiii trois combinaisons qui sont très-peu stables : la moindre élé\ation e température les détruit. Nous ne faisons que les mentionner ici; la première,’.
S02 + 14HO
a été obtenue par M. de la Rive eu faisant arriver du gaz sulfureux buniide dans un matras entouré d’un mélange réfrigérant.
M. I. Pierre a obtenu la seconde en refroidissant à — 6° une dissolu tion saturée d’acide sulfureux dans laquelle on fait passer un courant d( o-az sulfureux. 11 se produit alors des cristaux transparents .ayant l’aspcc du nitre ou azotate de potasse ; leur formule est :
so^H-aiio.
SQ2 + HO
210. Composé ion. — Ou détermine la composition de l’acide sulfureux en faisant brûler sur la cuve h mercure un petit morceau de soufre dans un ballon contenant de l’oxygène (fiff. 70). 11 se produit de l’acide sulfureux , et le volume du gaz diminue d’une petite quantité. Si l’on admet que le volume n’a pas varié on en conclura nécessairement qu’un volume d’acide sulfureux contient son volume d’oxygène ; par conséquent, si l’on retranche de
2,234 densité de l’acide sulfureux,
I l,10G densité de l’oxygène ,
i on trouve l,i28 qui est sensiblement la moitié de la densité de la vapeur de soufre.
Un litre d’acide sulfureux contient donc 1 litre d’oxygène et 1 demilitre de vapeur de soufre : la formule
I dans laquelle O représente 1 volume d’oxygène, correspond à 2 volumes
i d'acide sulfureux.
’ La composition en poids de l’acide sulfureux se déduit plus exactement de celle de l’acide sulfurique (236). On trouve ainsi qu’il est formé de
Oxygène 60
Soufre 60
—0. Usages. — On blanchit la laine et la soie avec l’acide sulfureux; les étoffes sont suspendues, après qiPon les a humectées d’eau, dans de grandes chambres où l’on brûle du soufre; l’acide sulfureux se dissout dans 1 eau qui mouille le tissu et détruit la matière colorante. On lave en-
La variation de volume s’explique naturellement par la transformation de l’oxygène en un gaz qui sc trouve, à la température ordinaire, bien près de son point de liquélaclion. Aussi ce gaz se coniprime-t-il plus que ne le fait l’oxygène. Par conséquent, le poids de aoufie trouvé dans la supposition que 1 litre d’acide sulfureux ne contient que I litre d oxygène, est un peu trop fort. Les poids de soufre et d’oxygène contenus dans l’acide sulfureux sont réellement égaux, comme nous l’avons exprimé dans l’analyse en poids.
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suite l’étoffe dans une eau alcaline, afin d’enlever les dernières traces d’acide; on peut enlever, avec ce gaz, les taches de fruits ou de vin sur le linge, en brûlant du soufre sous un petit cornet de papier, dont le sommet ouvert est placé au-dessous de la tache préalablement mouillée avec de l’eau. Mais il arrive souvent qu’elle reparaît au bout de quelque temps ; la matière colorante a été seulement désoxydée par l’acide sulfureux, elle se réoxyde peu à peu en reprenant sa couleur.
L’acide sulfureux détruit facilement les causes qui produisent les maladies de peau ; la gale, si difficile autrefois à guérir, ne résiste pas à quelques fumigations de ce gaz. On s’en sert pour empêcher les liquides alcooliques de tourner au vinaigre ; dans presque toutes ses applications, l’acide sulfureux agit comme corps avide d’oxygène; c’est là le trait caractéristique de son histoire; aussi, ses réactions peuvent-elles être facilement prévues, si l’on tient compte de cette affinité.
ACIDE SULFURIQUE
L’acide sulfurique anhydre n’a pas d’usages. L’acide du commerce contient toujours un équivalent d’eau que la chaleur ne peut lui enlever : sa formule est donc SOSHO ; on utilise aussi dans l’industrie, sous le nom A'acide de Nordkausen, une dissolution de l’acide anhydre dans 1 acide hydraté. Nous étudierons successivement ces trois matières avec les détails que comporte leur importance respective.
Acide sulfurique anhydre, SO^ = 40.
^21. Préparation. — On peut facilement l’obtenir en faisant passer un mélange d’oxygène et d’acide sulfureux sur de la mousse de platine légèrement chauffée. Maison le prépare d’ordinaire au moyen de l’acide de. Nordhausen. On introduit cet acide dans une cornue, à l’aide d’un tube à; entonnoir ; le col de la cornue pénètre dans un matras d essayeur entouré de glace. On chauffe légèrement le liquide; il bout bientôt, en dé-gageant d’épaisses himées blanches qui se condensent en aiguilles blanches et soyeuses dans le récipient refroidi. Si l’on veut conserver et corps, on devra fermer à la lampe le matras d’essayeur. La théorie dt l’expérience est la suivante : l’acide de Nordhausen est une dissolutioi d’acide sulfurique anhydre, qui bout vers 35", dans l’acide ordinaire, qu ne bout qu’à 3"25"; il est donc facile d’en séparer l’acide anhydre par un<
application ménagée de la chaleur.
En décomposant par la chaleur le bisulfate de soude, on obtiendrai
encore de l’acide anhydre :
^a0,2S03 = îSa0,S03 -t- SO^.
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On préparera facilement ce bisulfate en chauffant jusqu’à fusion du mélange 3 parties en poids de sulfate de soude et 2 parties d’acide sulfurique du commerce. L’eau de l’acide est éliminée, et l’acide anhydre se combine au sulfate de soude :
Na0,S03 -L S03,H0 = Na0,2S03 + HO.
222. Propriétés. — G’est un corps solide formé de longs cristaux déliés, soyeux et brillants comme ceux de l’amiante. Il fond à 18% se volatilise entre 30 et 35". Sa densité à l’état solide est 1,97 ; à l’état de vapeur, elle est de 2,763. Il se transforme peu à peu en un produit isomérique qui est solide jusque vers 100". Il suffit de le fondre pour lui rendre ses propriétés primitives. Il répand à l’air une fumée très-intense, produite par la condensation de l’acide sulfurique hydraté qui prend naissance au contact de la vapeur d’acide anhydre et de la vapeur d’eau. L’acide anhydre a en effet une tension très-forte à la température ordinaire, mais, dans l’air absolument sec, sa vapeur serait invisible. En s’unissant à l’eau contenue dans l’air, il donne un produit dont la tension de vapeur est à peu près nulle à la température ordinaire. Ce produit doit se condensera l’état liquide, en donnant lieu à un épais brouillard L
Si l’on projette une petite quantité d’acide anhydre dans de l’eau, il s’y dissout en faisant entendre le bruit qui se manifeste toutes les fois qu’on plonge un fer rouge dans l’eau. Au contact du fer rouge, l’eau se transforme subitement en vapeurs que le liquide environnant condense aussitôt en faisant entendre un bruit sec causé par le choc des molécules. Avec l’acide sulfurique, le phénomène est le môme, seulement la vapeur se forme au contact de l’eau et de l’acide, qui s’unissent en dégageant une très-grande quantité de chaleur. Aussi, quand on ajoute à une petite quantité d’acide sulfurique anhydre l’eau exactement nécessaire pour le transformer en acide ordinaire, la combinaison a lieu avec dégagement de lumière. L’acide est instantanément converti en vapeur, et le vase qui le contient est brisé avec explosion.
Acide de Nordhausen.
223. Préparation. — Cet acide s’obtient en distillant du sulfate de fer desséché. Le sulfate de fer du commerce (couperose verte) a pour for-
^ ‘ L acide sulfurique ordinaire ne donne pas de fumée, malgré son avidité pour la vapeur d eau ; cela tient à ce que sa tension, extrêmement faible à la température ordinaire, augmente à mesure qu’il renferme plus d’eau. Sa vapeur, en arrivant au contact de l’air humide, y devient, si l’on peut s’exprimer ainsi, plus volatile; elle reste donc invisible. Par conséquent, un corps ne donne de fumée dans l’air que si le produit résultant de son union avec l’eau est encore moins volatil que le moins volatil du corps considéré ou de i’eau.
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mule FeO,SO^-|-7HO,iine chaleur modérée lui enlève son eau. Le sulfate sec FeO,SO®, chaulle dans une cornue, se décompose en dégageant d’abord de l’acide sulfureux, puis de l’acide sulfurique anhydre ; il reste du sesquioxyde de fer dans la cornue. Cet oxyde constitue la poudre rouge connue sous le nom de colcotciv. La formule suivante rend compte de la production de ces divers corps :
2(Fe0,S03) = S03 + SO^ + Fe^O^.
L’action de la chaleur sur le sulfate de fer a d’abord pour effet de le transformer en sel de sesquioxyde, le protoxyde s’emparant d’une portion de l’oxygène de l’acide sulfurique, comme l’indique la formule
2(Fe0,S03) = SQ2 + Fe203,S0'3.
C’est ce qui explique le dégagement d’acide sulfureux qui se manifeste au commencement de l’opération. On a donc intérêt à peroxyder 1 oxyde de fer avant d’opérer la distillation ; on le fait en Bohême, où l’on dessèche le sulfate de fer à l’aide d’une flamme oxydante ; on obtient dans< ce cas un rendement plus considérable en acide sulfurique.
Il semble, d’après ce qui vient d’être dit, que l’on doive obtenir de l’a-eide anhydre dans cette préparation, mais comme il est impossible d’ar-river en grand à une dessiccation complète de sulfate de fer, le produit! ainsi obtenu contiendra une très-notable quantité d’acide ordinaire.
On opère la distillation du sulfate de fer dans de petites cornues en terre. Deux cents de ces cornues, contenant 250 kilogrammes de matière,, sont chauffées dans un môme fourneau à l’aide du môme foyer. Chacune d’elles peut communiquer avec un récipient en terre de même capacité. 11 se dégage d’abord de la vapeur d’eau qu’on laisse perdre, puis de l’a-cide sulfureux, et enfin de l’acide anhydre et de l’acide hydraté que l’on recueille. L’opération dure environ quarante-huit heures, et l’on obtientl 100 kilogrammes d’acide fumant que l’on utilise dans l’industrie pour dissoudre l’indigo L C’est la seule application importante de ce produit.
L’acide de Nordhausen renferme en moyenne deux parties d’acide ordinaire pour une partie d’acide anhydre.
Acide sulfurique ordinaire.
Par ses nombreuses applications, l’acide sulfurique est le plus impor-iant de tous les acides connus. Il paraît avoir été découvert dans le quin-
1 On pourrait se servir d’acide ordinaire pour opérer cette dissolution, mais il en faudra! l)eaucoup plus, et l’excès d’acide est nuisilde dans la plupart des opérations de teinture On s’explique ainsi la raison qui fait employer cet acide, malgré son prix élevé : 1 fr. 40 c le kilogramme^ et quoique le prix de l’acide concentré du commerce ne dépasse pas 20 c
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zième siècle par Basile Valentin, qui l’oblint, plus ou moins élenclu cUcaii, en distillant du sulfale de fer, connu des anciens chimistes sous le nom de vitriol vert; de là le nom à' huile de vitriol que porte encore ce produit.
22i. Préparation. — Oïl prépare Uacide sulfurique par un procédé très-remarquable, conduisant, quand on l’emploie sur une vaste échelle, à des résultats tellement voisins de ceux qu’indique la théorie, qu’il paraît bien difficile qu’on puisse en approcher davantage. Il repose d’ailleurs sur quelques réactions bien simples.
On ne peut évidemment songer à oxyder directement l’acide sulfureux ;
I à la vérité, l’oxygène de l’air transforme la dissolution d’acide sulfureux
I en acide sulfurique, mais l’oxydation marche avec trop de lenteur pour
< qu’on puisse l’utiliser dans la pratique. On se sert, pour obtenir rapidement’ce résultat, du bioxyde d’azote; il prend facilement à l’air son
< oxygène, en donnant naissance à de l’acide hypoazotique, que l’acide sulfureux, au contact d’une grande quantité d’eau et à une température convenable, ramène à l’état de bioxyde d’azote en s’emparant de la moitié
I de son oxygène; de sorte que, si nous ne considérons-que le commencement de l’opération et le résultat final, les phénomènes pourront se représenter par les formules.
Az02 + 02= AzOS
AzO^ H- nWO + SQ2 = AzQ2 + 2(S03,H0) -h (n — 2)H0.
Remarquons en outre que, le bioxyde d’azote ne prenant à l’air son oxygène que pour le céder à l’acide sulfureux, une quantité limitée de ce gaz peut servir théoriquement à l’oxydation d’une quantité illimitée d’acide sulfurique, avec le concours de l’air atmosphérique.
Si l’acide sulfurique désoxyde l’acide hypoazotique en présence de l’eau, cela tient évidemment à l’instabilité de l’acide hypoazotique en présence de ce liquide. On sait en effet (121) que, dans ces circonstances, l’acide hypoazotique se transforme en bioxyde d’azote et en acide azotique que l’acide sulfureux décompose à son tour en produisant de Uacide sulfurique et du bioxyde d’azote. Mais si l’on opérait en présence d’une petite quantité d’eau, l’acide hypoazoticjue ne serait plus décomposé, il s unirait à de l’acide sulfureux pour former ces cristaux des chambres de plomb tS*AzO^), que nous avons déjà produits en faisant réagir l’acide sulfureux liquéfié sur l’acide hypoazotique (216). Nous rappellerons la réaction qui leur donne naissance :
2S02 + 2AzO^ = S2AzQ9 -h AzO^,
et la propriété que possède l’eau de les décomposer avec la plus grande facilité.
Ces diverses réactions peuvent être mises en évidence au moyen de
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l’appareil suivant(^^. 71). On prend un grand ballon dans lefond duquel on met un peu d’eau, son col est fermé par un large bouchon qui laisse
passer quatre tubes, dont trois descendent jusqu’en son milieu. Deux de' ces tubes sont mis en communication, l’un avec un appareil à acide sulfureux, l’autre avec un flacon où l’on produit du bioxyde d azote , deS' deux autres tubes, le plus long permet d’insuffler de l’air, s’il est besoin,, dans l’appareil; le plus court laisse dégager au dehors les gaz expulsés^ par l’insufflation. Au commencement de l’expérience, le bioxyde d’azote,, arrivant dans le ballon, s’empare de l’oxygène et y produit des \apeurs' rutilantes qui disparaissent bientôt au contact de l’acide. sulfureux, surtout si l’on a soin de chauiTer l’eau du ballon pour produire de la vapeurr d’eau ; on arrive ainsi à une décoloration complète, l’acide bypoazotique’ étant ramené à l’état de bioxyde d’azote, et l’opération s’ari èterait si l oui n’insufflait de nouveau de l’air, pour introduire une certaine quantité' d’oxygène. Il se produit alors de nouvelles vapeurs rutilantes qui dispa-raissent à leur tour, et ainsi de suite. On peut constater facilement qu ill s’est produit de l’acide sulfurique pendant la réaction, car un sel de baryte; versé dans l’eau du ballon y détermine un abondant précipité de sultate; de baryte.
Si l’on ne chauffe pas l’eau, les parois du ballon se tapissent de cristauxx assez semblables aux cristaux de glace qui recouvrent nos vitres pendantles froids de l’hiver; ce sont les cristaux des chambres de plomb ; on peut les détruire en les mettant au contact de l’eau; ils dégagent alors dm bioxyde d’azote qui se transforme ù l’air en vapeurs rutilantes. Il est bien évident que la production de ces cristaux doit être évitée dans une labri-cation normale, puisqu’ils auraient pour eflet de retenir une grande quan-
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tilé de produits nitrés qui seraient perdus pour la transformation ultérieure de l’acide sulfureux. Dans la préparation en grand, le ballon de verre est remplacé par d’immenses chambres dont les parois sont recouvertes de lames de plomb soudées entre elles; on y fait arriver de l’acide sulfureux produit par la combustion directe du soufre ou par le grillage des sulfures, et de la vapeur d’eau ; le bioxyde d’azote est donné par de l’acide azotique, qui, au contact de ces deux corps, se transforme, comme nous l’avons vu (215), en bioxyde d’azote, et produit de l’acide sulfurique; enfin on fait pénétrer de l’air dans l’appareil ; c’est lui qui fournit en définitive roxyg,ène dont l’acide sulfureux a besoin pour se transformer en acide sulfurique. Nous donnons (pl. II) la coupe de ces appareils qui fournissent de l’acide d’une manière continue.
225. Chambres de plomb. — F etFsoiit deux fourneaux accouplés ; on voit la face de l’un et l’intérieur de l’autre; on y brûle du soufre sur une large plaque de tôle; l’entrée de l’air est réglée en soulevant plus ou moins la porte P, et la chaleur dégagée par la combustion est utilisée h chauffer deux chaudières G et G, qui fournissent de la vapeur aux diverses parties de l’appareil. Le gaz acide sulfureux mélangé avec de l’air se rend par de larges tuyaux dans une petite chambre en plomb T, appelée tambour, où sont disposées des tablettes de plomb sur lesquelles coule l’acide sulfurique chargé de produits nitreux dont la provenance sera indiquée tout à Fheure; les gaz vont ensuite dans la chambre D, appelée dénitrificateur, où arrive également un jet de vapeur; puis, par un large tube, dans une chambre H, où ils rencontrent de Tacide azotique qui s’écoule continuellement ou par intermittences d’une série de vases en grèsM, sur des étagèrese,e’, d’où il tombe en cascade des plateaux supérieurs sur les plateaux inférieurs plus larges, de manière à présenter une grande surface de contact à l’acide sulfureux. L’acide azotique produit alors de l’acide sulfurique et de l’acide hypoazotique qui donnera lieu aux réactions indiquées plus haut (224).
L’acide sulfurique formé dissout des vapeurs d’acide hypoazotique et l’acide azotique non décomposé; il s’écoule par un tube «a' dans la chambre D, où les produits azotés subiront l’action désoxydante de l’acide sulfureux ; de là le nom de dènitrifîcatear donné à cette chambre. Les gaz résultant de cette réaction retournent à la chambre H, et ils vont • ensuite dans la grande chambre ; là des jets de vapeur les mélangent, les échauffent et déterminent les réactions. Un tuyau qui part delà partie
intérieure de la grande chambre les mène à la partie supérieure d’une autre chambre H,, où des jets de vapeur continuent à produire l’etlet des précédents. Les gaz et les vapeurs qui restent encore descendent dans un réservoir clos RR, où ils déposent la plus grande partie des matières condensables, et de là traversent une petite chambre H3, où n’arri-
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vent plus de jets de vapeur, et un second réservoir condensateur RjRj, d’où ils vont dans un dernier appareil destiné àarrôler les vapeurs d’acide hypoazoLique. C’est une colonne en plomb P remplie de coke sur lequel on fait couler de l’acide sulfurique de 62 à 64° de Baumé au moyen d’un réservoir N à niveau constant. Cet acide, au contact des gaz sortis des chambres par une grande surface, ne laisse échapper que des traces d’acide hypoazotique ; l’azole, un peu de protoxyde d’azote et l’oxygène en excès s’en vont par une cheminée qui surmonte la colonne P. Pour utiliser les vapeurs nitreuses condensées par l’acide sulfurique, on fait d’abord écouler ce liquide dans un réservoir V, d’où on le fait remonter dans un réservoir supérieur V'; c’est de là qu’il tombe sur les tablettes de plomb du tambour T pour aller ensuite dans le dénitrificateur par le tube bU.
Nous avons dit qu’il pouvait s’échapper des chambres un peu de protoxyde d’azote; cela tient à ce que l’acide sulfureux en excès peut réduire partiellement le bioxyde d’azote; il faut donc, pour éviter cette perte de produits nitrés, maintenir constamment l’oxygène en excès dans les chandares en soulevant convenablement la porte P h
L’acide qui sort des chambres n’est pas suffisamment concentré pour être livré au commerce ; il marque seulement 50° à l’aréomètre de Baumé. On le concentre dans de larges bassines de plomb jusqu’à ce qu’il marque 60° à l’aréomètre; on ne peut continuer la concentration dans le plomb, car l’acide l’attaquerait trop vivement; il faut alors le chauffer dans des vases de platine ou dans des cornues de verre où il peut perdre encore 15 pour 100 d’eau quand on le porte à une température voisine de celle à laquelle il entre en ébullition (325°).
226. Impuretés de l’acide du commerce. — Ou obtient ainsi LUI liquide dans lequel l’aréomètre de Baumé marque 66°, et dont la densité est de 1,842: c’est l’acide du commerce. Ce produitcontienl jusqu’à 2 ou 3 pour 100 d’impuretés, qui sont du sulfate de plomb, provenant des vases de plomb dans lesquels il a été évaporé, et des vapeurs nitreuses. Ajoutons que si l’on a préparé l’acide sulfureux par le grillage des pyrites, on trouvera dans l’acide sulfurique de l’acide arsénique, parce que les pyrites, toujours arsenicales, produisent dans le grillage de l’acide arsénieux, qui est entraîné dans les chambres, où il sc transforme en acide arsénique, au contact des vapeurs nitreuses. On reconnaît la présence de ces matières dans l’acide sulfurique du commerce par les essais suivants. L’acide sulfurique étendu d’eau donne un précipité noir de sulfure de plomb, quand on y fait passer un courant d’hydrogène sulfuré;
1 La fabrication de l’acide sulfurique a subi, dans ces dernières années, de notables perfeclionnemenls, qui ne peuvent trouver place dans cet ouvrage. Nous renvoyons le lec teur, pour plus de détails, à l’excellent Traité de chinde industrielle de M. Payen.
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l’arsenic se reconnaît au moyen de l’appareil de Marsh (196); les prodnils nitrés, toujours en petite quantité dans l’acide ordinaire, se reconnaissent sûrement au moyen du sulfate de fer en poudre que l’on ajoute à l’acide. Le mélange, d’abord incolore, prend une teinte rose pouvant même passeraubrnn, s’ily a la moindre trace deproduits nitrés. On suppose que ces matières, partiellement réduites par le sulfate de fer, donnent du bioxyde d’azote ; ce gaz, absorbé par la portion du sulfate non oxydée, lui communique la coloration observée.
227. Purification et «listiiiatioii. — En faisant chauffer au-dessus de 100'" de l’acide ordinaire avec quelques millièmes de sulfate d’ammoniaque, on détruit les produits nitrés. L^ammoniaque du sulfate, réagissant sur eux, donne de l’eau et de l’azote ou du protoxyde d’azote. En distillant ensuite l’acide, on le séparerait de l’excès de sulfate d'ammoniaque, du sulfate de plomb et de l’acide arsénique, mais il est préférable d’éliminer d’abord le plomb et l’arsenic, afin d’éviter leur entraînement dans la distillation. On étend l’acide sulfurique de son poids d’eau et on y fait passer un courant d’hydrogène sulfuré jusqu’à refus. On bouche ensuite le flacon et on laisse reposer pendant vingt-quatre heures. Les sulfures de plomb et d’arsenic se déposent et permettent de décanter le liquide. Il ne reste plus qu’à le chauffer pour éliminer l’excès d’acide sulfhydrique et l’acide sulfureux (249) qui peut se former, et pour le concentrer. La distillation le donnera pur et aussi concentré que possible.
La distillation de l’acide sulfurique n’est pas sans danger; sa viscosité et l’adhérence qu’il a pour le verre font que le dégagement des vapeurs qui se forment au fond de la cornue ne peut avoir lieu qu’autant que leur tension dépasse notablement celle de l’atmosphère; une fois détachées du fond en vertu de cet excès de pression, elles projettent violem- .inent le liquide qu’elles traversent pour s’échapper au dehors. Le liquide
Fig. 72.
letombe ensuite sur les parois de la cornue, en produisant un choc qui peut la briser. On évite la production de ces soul)resauts, en mettant
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quelques fils de platine dans la côrnue; rébullition a lieu régulièrement autour d’eux. A défaut de platine, on peut employer quelques morceaux de ponce, ou même se borner à chautfer la cornue latéralement, au moyen d’une grille en fil de fer ayant la forme d’une gouttière circulaire dans laquelle on met le combustible {fig. 72). On recouvre en outre la cornue d’un dôme en tôle qui empêche les vapeurs de se refroidir. On devra employer cette grille pour plus de sûreté, même quand on ajouterait de la ponce ou du platine ; la rupture d’une cornue pleine d’acide bouillant met en danger la vie de l’opérateur; on doit donc faire cette opération en prenant toutes les précautions qui en assurent la réussite.
Acide sulfurique raoiiohydralé.
228. Propriétés piiysiqties. — L’acicle sulfurique pur et distillé à 325“ est un liquide incolore et inodore, ayant la consistance de l’huile; de lài son nom ù’huileà^ vitriol. Sa densité à 15“ est 1,848; à la températureordinaire, il n’émet pas de vapeurs sensibles, et se congèle vers — 34“. D’après des expériences déjà anciennes de Gay-Lussac, confirmées depuis parM. Marignac, cet acide contient environ 1/12 d’équivalent d’eau i de plus que ne l’exige la formule SO^,HO. Ce petit excès d’eau fait varier d’une manière considérable le point de solidification de l’acide sulfu-rique. D’après M. Marignac, l’acide monohydraté se congèle à -|- 10“,5,. tandis que l’acide ordinaire ne commence à se solidifier que vers — 34“,. et il est môme possible d’abaisser ce point de solidification au-dessouS' de — 80“, comme l’a fait Mareska, en ajoutant un peu d’eau à l’acide or-naire. On s’explique ainsi le désaccôrd des nombres donnés par divers' chimistes relativement à cette température.
On obtient facilement l’acide monohydraté deM. Marignac en ajoutant; une petite quantité d’acide anhydre à l’acide ordinaire, qu’on refroidit! ensuite au-dessous de 0“. tl se produit alors des cristaux que l’on faitt égoutter, pour les séparer de l’excès de liquide. Ces cristaux, fondus, ne se solidifient plus à d0“,5, on peut même abaisser la température jusqu’à: 0“, sans que leur solidification s’effectue; mais l’addition d’un petit cristal d’acide la détermine sur-le-champ h La chaleur décompose partielle-ment cet acide; si l’on essaye de le distiller, on voit des fumées blanches' d’acide anhydre se dégager assez abondamment du liquide vers 260“;, puis le thermomètre monte à 325“, où l’acide ordinaire, plus stable à raison du petit excès d’eau qu’il contient, distille avec une composition sensiblement constante.
1 C’est là lin phénomène de surfnslon analogue, à celui' que présente l’eau dans des circonstances convenables : on sait que la température de ce liquide peut être abaissée à 12°, sans que la congélation ait lieu, quand on la refroidit à l’abri de toute agitation.
uv.
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L’acide sulfurique est décomposable par la chaleur en acide sulfureux,
J oxygène et vapeur d’eau. Les volumes d’oxygène et d’acide sulfureux re- [ cueillis sont dans les rapports de 1 d’oxygène pour 2 de gaz sulfureux.
I Nous avons vu que cette propriété avait été utilisée pour la préparation j de l’oxygène (68, 2“).
229. Propriétés chimiques. — G’estun acide très-éiiergique ; une seule : goutte suffit pour rougir une grande quantité de teinture de tournesol ;
il perd cette propriété quand on le refroidit à — 80° ; il est également sans action à cette basse température sur les carbonates, qu’il attaque violemment à la température ordinaire. Caustique très-violent, la rapidité avec laquelle il désorganise les membranes qu’il touche, en fait un poison dont les effets ne peuvent être facilement combattus même par l’emploi des alcalis, à l’aide desquels on les neutralise d’ordinaire.
230. Action «le l’eau. — L’acide sulfurique a pour l’eau une affinité très-grande, qu’on utilise souvent dans les laboratoires pour dessécher les gaz. On peut le constater en versant lentement de l’acide sulfurique dans de l’eau; la tefnpérature de celle-ci s’élèvera notablement, au point même de briser le vase en verre dans lequel on fait l’opération. 250 grammes d’eau et 250 grammes d’acide sulfurique concentré à la température ordinaire donnent un mélange dont la température s’élève à plus de 80°; elle pourrait s’élever vers 105°, en mélangeant 500 grammes d’acide et 125 grammes d’eau. Ces expériences doivent donc être faites dans des capsules métalliques. On versera doucement l’acide dans l’eau ; comme il tend à aller au fond, on agitera avec une baguette de verre, en se tenant à distance, pour effectuer le mélange qui peut donner lieu à des projections.
L’acide sulfurique, mis en contactavec de la glace, la fond rapidement; mais ici il peut y avoir production d’un froid intense, si la chaleur que prend la glace en fondant l’emporte sur la chaleur résultant de la combinaison de l’acide sulfurique et de l’eau. Ainsi un mélange de 4 parties d’acide et de i partie de glace à 0° produit une élévation de température de 90° ; on obtient, au contraire, un froid de — 20° en mélangeant A parties de glace et 1 partie d’acide sulfurique.
L avidité de l’acide sulfurique pour l’eau permet aussi d’expliquer pourquoi une allumette noircit dès qu’elle a le con tact de cet acide : c’est qu elle lui cède une partie de l’eau combinée qu’elle reqferme. L’acide produit donc sur le bois à peu près le même effet que la distillation, c est-à-dire une carbonisation. On comprend aussi pourquoi l’acide sulfu-
rique exposé à l’air brunit rapidement; il carbonise les poussières végétales que l’air dépose constamment sur tous les corps qu’il touche.
231. Hydrates de l’acide sulfuri«ni«î . — La combinaison de 1 acide sulfurique et de l’eau est toujours accompagnée d’une contraction du vo-
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lume total ; en d’autres termes, le volume de l’acide étendu est toujours plus petit que la somme des volumes d’eau et d’acide employés à le former. On remarque que le maximum de la contraction a lieu, lorsqu’on unit 1 équivalent d’acide sullurique concentré et 2 équivalents d’eau.
S03,HO + 2HO = S03,3H
Si l’on ajoute à l’acide monohydralé une quantité d’eau égale à celle qu’il contient, on produit un hydrate,
qui constitue une combinaison nettement définie. 11 suffit en effet de le refroidir vers 0° pour qu’il cristallise en prismes hexagonaux incolores, dont le point de fusion constant est de 8°, 5. Ces faits font admettre l’existence de trois hydrates différents de l’acide sulfurique, représentés par les formules SO^,HO, SO^,2HO et SO\3HO. Plusieurs chimistes admettent un quatrième hydrate, 2SO^HO, qui composerait la majeure partie de l’acicle de Nordhausen. D’après eux, l’acide de Saxe, refroidi vers 0“, se prend en une masse de petites aiguilles cristallines, qui ont la composition représentée par cette formule. Cçs cristaux, égouttés, ne fondent plus qu’à 35°.
232. A.ction de Piiydi-osène. — L’oxygèiie n’a aucune action sur l’acide sulfurique ; mais l’hydrogène et tous les corps avides d’oxygène tendent toujours à le décomposer à une température suffisamment élevée.
Si l’on fait passer un courant d’hydrogène et de vapeurs d’acide sulfurique dans un tube de porcelaine porté au rouge, il se produit de la vapeur d’eau et de l’acide sulfureux ou du soufre, suivant que l’acide ou l’hydrogène sont en excès.
On a en effet, dans le premier cas,
S03,H0-i-H = S0’- + 2II0.
et dans le second,
S03,H0 -h 3H = S H- 4HO.
Remarquons qu’il peut même se produire de l’hydrogène sulfuré, si la température de la réaction est inférieure à celle qui est nécessaire pour décomposer cet acide. On comprend en efi'et que le soufre naissant se combine à l’hydrogène. L’expérience confirme cette prévision. On a
alors
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excès d’acide sulfurique, celui-ci se Iraiisforme en acide sulfureux et le phosphore en acide phosphorique ordinaire.
Ph q-5(S03,H0) = 5SO-2 + PhO'“,3HO + 2HO.
234. Action «lu soufre. — Le soufre décompose l’acide sulfurique en donnant de l’acide sulfureux et de l’eau :
2(S03,H0) -h S = 3S02 -h 2HO.
Malheureusement, le soufre fond avant la température de la réaction, ce qui rend celle-ci tumultueuse ; aussi ne peut-on l’employer dans la pratique pour préparer l’acide sulfureux.
233. Action «les métaux. — Cette action sera étudiée en détail pour chaque métal en particulier. Nous nous bornerons à indiquer que l’or ni le platine ne sont attaqués par cet acide ; l’argent, le mercure, le cuivre, le plomb et tous les métaux qui ne décomposent pas l’eau en présence des acides, comme le font le fer et le zinc, donnent, quand on les chauffe avec l’acide concentré, de l’acide sulfureux. Cette propriété est utilisée pour la préparation de cet acide. Avec le zinc et les métaux analogues, l’acide sulfurique concentré produit encore, à chaud, de l’acide sulfureux; mais il se dégage en même temps de l’hydrogène qui réagit sur l’acide sulfureux de telle façon qu’il se produit du soufre ou même de l’acide sulfhydrique, comme le montrent les formules suivantes :
SQ2 H- 2H = S -f 2HO ou SO^ + 3H = SH -h 2HO.
L’acide sulfurique très-étendu n’agit que sur les métaux qui décomposent l’eau en donnant de l’hydrogène.
236. Compositioa. — Si l’on fait passer des vapeurs d’acide sulfurique anhydre dans un tube porté au rouge, on recueille un mélange gazeux composé de 2 volumes d’acide sulfureux et 1 volume d’oxygène. On le voit en introduisant dans l’éprouvette qui contient ce mélange une petite quantité d’eau alcaline qui absorbe l’acide sulfureux et laisse un volume d’oxygène pur égal au tiers du volume du mélange.
Il résulte de cette expérience et de la considération des densités, que l acide anhydre est composé de 2 volumes d’acide sulfureux et de 1 volume d’oxygène, condensés en 2 volumes.
On a en effet :
2,234 densité de l’acide sulfureux ,
0,553 demi-densité de l’oxygène.
2,787 densité de la vapeur d’acide anhydre.
On
sait que l’expérience donne pour cette densité le nombi’c 2,76 (221).
chimie: inorganiqui-:.
On peut dire également que 2 volumes de vapeurs d’acide anhydre contiennent 1 volume de vapeur de soufre et 3 volumes d oxygène, puisque les 2 volumes d’acide sulfureux sont formés de 1 volume de vapeur
de soufre et de 2 volumes d’oxygène (219).
Des poids de la vapeur de soufre et de l’oxygène on pourrait déduire la composition en centièmes. Mais il est plus exact de les déduire des expériences suivantes, dues à Berzelius. On dissout un poids P de plomb dans de l’acide azotique, et l’on ajoute à la liqueur de 1 acide sulfurique pur en excès, on chasse ensuite l’excès de l’acide par la chaleur, etil reste alors un poids de sulfate de plomb. On sait que les sulfates neutres contiennent trois fois plus d’oxygène dans leur acide que dans leur base, il est facile, en outre, de déterminer le poids p d’oxygène qui s’unit au poids P de plomb pour former de l’oxyde de plomb. Le poids du soufre contenu dans ce sulfate s’obtiendra donc en retranchant du poids P le poids P+ Ap; on en déduira, en outre, que l’acide sulfurique anhydre contient pour un poids P' — (P ^p) tle soufre un poids 3/3 d ox} gène. On trouve ainsi, pour l’acide anhydre, la composition suivante :
Soufre ■^0
Oxygène
Comme l’acide sulfureux contient, pour une môme quantité de soufre, les deux tiers de l’oxygène contenu dans l’acide sulfurique, on en déduit nécessairement que l’acide sulfureux est formé de poids égaux de soufre • et d’oxygène.
237. Détermination de l’ean. — On emploie le procédé qui nous ai déjà permis de déterminer l’eau contenue dans l’acide azotique (138). Oni prend un poids déterminé, 4^,9 d’acide sulfurique, par exemple, que l’on verse après l’avoir étendu, s’il est trop concentré, sur de l’oxyde de plomb en excès, contenu dans un creuset de porcelaine. La combinaison i de l’acide avec une partie de l’oxyde a lieu ; il se forme du sulfate de. plomb anhydre. En évaporant à siccité la matière, on chasse l’eau contenue dans l’acide; l’acide anhydre reste fixé par l’oxyde de plomb. L’augmentation de poids du creuset donnera le poids de cet acide. Sup-posons qu’elle soit de 4 grammes, on en conclura que l’acide renier- mait 0,9 d’eau, soit 18,4 pour 100. La composition en centièmes de cet .
acide serait donc :
Eau 18,4
Acide sulfurique 8i,(!
C’est celle de l’acide monohydraté SO^HO.
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“238. État naturel. — On le trouve Irès-abondammeiTt dans la nature, où il constitue de nombreux sulfates ; mais on le trouve aussi à l’état de liberté dans l’eau de certaines sources de l’Amérique qui en contiennenl une quantité suffisante pour acquérir des réactions nettement acides. On a en effet trouvé dans plusieurs de ces eaux jusqu’à 4^,29 d’acide libre par litre.
Le Rio Yinagre, torrent originaire d’un volcan de la chaîne des Andes, contient 11/1000 d’acide sulfurique, et à peu près autant d’acide chlorhydrique. M. Boussingault, qui a mesuré le volume d’eau qu’il peut débiter, évalue à 15 millions de kilogrammes la quantité d’acide sulfurique qu’il charrie annuellement. C’est environ le 1/4 de ce que la France produit chaque année.
239. Usages. — Les usages de l’acide sulfurique sont très-nombreux ; nous n’indiquerons ici que les principaux. Il sert à fabriquer le sulfate de soude, les aluns, le sulfate de cuivre; on l’emploie pour la préparation d’un grand nombre d’acides^ acides azotique, chlorhydrique, acides gras, etc., pour l’affinage des matières d’or et d’argent, etc. 11 suffira d'ajouter, pour donner une idée exacte de son importance, que la fabrication annuelle de cet acide est en France de 70 millions de kilogrammes. L’Angleterre en fabrique encore davantage; une seule fabrique des environs de Glasgow en produit 42,000 kilogrammes par jour.
Acide liyposulfureux, S-0^.
On ne connaît cet acide qu’en combinaison avec les bases. Si l’on vient à verser un acide dans la dissolution d’un hyposulfile, il se produit presque aussitôt un dépôt de soufre et un dégagement d’acide sulfureux, résultant delà décomposition de l’acide hyposulfureux. On a en effet:
240. Circonstances de sa production. — Les hyposulfites prennent naissance dans plusieurs circonstances ; nous indiquerons seulement les plus importantes. Si l’on fait bouillir une dissolution de sulfite neutre de soude avec du soufre en fleurs, on obtient de l’hyposulfite de soude, qui cristallise par refroidissement en cristaux volumineux.
NaO,S02 + S =Na0.S202,
L’acide sulfureux en dissolution dissout le zinc sans dégagement de gaz, et produit un mélange de sulfite et d’hyposulfite de zinc :
3S02 + *2Zn = Zii0,S202 + ZnO,S02.
Enfin l’oxydation à l’air des polysulfnres alcalins donne également des hyposulfites :
GaS2 -P 30 = Ca0,S202.
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Le seul hyposulfite employé est l’hyposulfiie de soude; on s en sert dans la photographie pour dissoudre le chlorure d’argent non alléré par la lumière.
Acide liyposulfurique, S^O^JIO.
Ce corps fut découvert en 1819 par Gay-Lussac et Weltei , on ne le connaît qu’à l’étal d’hydrate.
241. Préparation.— On l’extrait de l’hyposulfate de baryte, en versant dans la dissolution de ce sel de l’acide sulfurique goutte à goutte jusqu’à précipitation complète de la baryte. Le liquide filtré est concentré d’abord à une douce chaleur, puis dans le vide de la machine pneumatique.
242. Propriétés. — C’est un liquide incolore, acide, se décomposant par la chaleur en acide sulfureux et en acide sulfurique hydraté :
S2Q5,HO =- SQ2 + S03,H
Les sels qu’il forme avec les bases contiennent cinq fois plus d’oxygène dans l’acide que dans la base. Leur formule générale est donc :
La chaleur les décompose en sulfate et en acide sulfureux.
243. Circonstances de sa production. — L’acide hyposulfurique pi end naissance quand on fait arriver un courant d’acide sulfureux dans de l’eau refroidie, tenant en suspension du bioxyde de manganèse finement l pulvérisé. La réaction se passe entre 2 équivalents d’acide sulfureux et! un de bioxyde de manganèse, comme le montre la formule :
2SQ2 + MnQ2 = Mn0,S’-05.
Si l’eau était chaude, il ne se produirait que du sulfate de manganèse :
SQ2 + MnO’- = Mn0,S03.
On comprend alors que les deux produits prennent naissance en mêmeL temps; toutefois, la proportion de sulfate sera d’autant moindre qu on opérera à une température plus basse.
En versant du sulfure de barium dans la dissolution des deux sels, on précipite complètement le manganèse à l’état de sulfure de manganèse insoluble, et l’acide sulfurique à l’état de sulfate de baryte également insoluble. Il ne reste dans la liqueur que de l’hyposulfale de baryte que l’on fait cristalliser. Ce sel permet de préparer l’jicide hyposulfurique et touS' les autres hyposulfates.
Les formules suivantes rendent compte de l’action du sulfure sur le " mélange d’hyposulfate et de sulfate de manganèse :
MnO,S208 + BaS = Ba0,S20’'i -h MnS.
Mii0,S03 + Bas =.Ba0,S03 -f- MnS.
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244'. Acides tie la série thioniquc. — Nous ne dirons que quelques mots de ces composés, dont l’inténH est purement théorique. L’acide thionique prend naissance quand on fait digérer pendant longtemps du soufre en fleurs dans une dissolution concenlrée de bisulfite de potasse maintenue à une température voisine de 80°. Par refroidissement, il se dépose du trithionate de potasse cristallisé, KO.S^O^ On n’a pas donné jusqu’ici de théorie satisfaisante de cette préparation. On ne peut admettre, en effet, que le soufre n’intervienne que par sa présence pour dédoubler le bisulfite en sulfate et trithionate, comme l’indiquerait la formule :
2(K0,2S02) = KO,S30s + K0,S03.
L’acide tétrathionique s'obtient quand on sature d’iode une dissolution d’hyposulfite de soude :
2(K0,S202) -h 1 = KO,S'^Q3 -h KL
L’acide pentathionique S^O^ prend naissance, en même temps qu’un dépôt de soufre, quand on fait passer un courant d’acide sulfhydrique I dans une dissolution saturée d’acide sulfureux :
5S02 4- 6HS = S303,H0 6S 4HO ;
on l’obtient également dans la décomposition des chlorures de soufre par l’eau. Cet acide a la môme composition en centièmes que l’acide hyposulfureux; mais, dans les sels qu’il forme, l’acide contient cinq fois plus d’oxygène que la base. Il convient donc de le représenter par la formule S^O^.
245. Analyse des acides du soufre. — Nous avons VU comment on a * déterminé la composition des acides sulfurique et sulfureux (236) ; pour les autres acides du soufre, le procédé employé revient toujours à ceci : on cherche le poids de la base contenu dans un sel anhydre ou desséché de l’acide à analyser et le poids du soufre, l’oxygène se déduit par différence. Pour doser le soufre, on fait bouillir le sel, soit avec de l’acide azotique concentré, soit avec de l’eau régale; en un mot, on oxyde le soufre et on le transforme en acide sulfurique, que l’on dose à l’état de sulfate de baryte, dont la composition est connue.
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COMPOSÉS HYUROGÉNÉS DU SOUFRE. SÉLÉNIUM ET TELLURE
Le soufre forme avec l’hydrogène deux composés : l’un est un acide faible, l’acide sulfhydriquc, qui correspond, à l’eau par l’ensem e^ es propriétés et par sa composition; l’autre, le bisulfure d hydrogène, HS ,
correspond à l’eao oxygénée.
kide sulfhydrique, IIS = 17.
L’acide sulfhydrique a été découvert par Scheele.
sulfurique étendu i sur du sulfure de ■ fer artificiel. L’opé-ration se fait dans> un appareil sembla- ble à celui qui serti dans la prépara-lion de l’hydrogènee {fig. 73); on met duu sulfure de fer enn fragments dans le = flacon rempli auxN deux tiers d’eau or dinaire. On y versci ensuite de l’acidtt sulfurique par pe
lites portions. Le gaz qui se dégage est recueilli sur l’eau, ou mieux su
'*^H!rforrae du sulfate de fer, qui reste en dissolulion dans l’eau; d . l’acide sulfhydrique est mis en liberté :
FeS + S03,H0 = Fe0,S03 HS.
I C sulfure de 1er se prépare en chaunaut unmélangc de soufre en flem e, de bmtülle de fer'à mie iempérature élevée. On obtient ainsi un
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niasse fondue qui s’allaque Irès-régulièrement par l’acide sulfurique; niais, à cause de la volatilité du soufre et de la nécessité où l’on est de chauffer fortement le mélange pour déterminer la combinaison, il est difficile d’obtenir un produit exempt de fer métallique; aussi l’hydrogène sulfuré préparé par ce procédé contient-il toujours un peu d’hydrogène libre, que l’on met en évidence en absorbant l’acide par une dissolution alcaline.
Pcü' le sulfure d'antimoine. — On obtiendra l’acide sulfhydrique à l’état de pureté en employant le procédé suivant : On introduit du sulfure d’antimoine naturel bien pulvérisé dans un petit matras avec cinq ou six fois son poids d’acide chlorhydrique concentré (fig. 74). On chauffe lé-
Fig. 14.
gèrement, le gaz sulfhydrique se dégage bientôt, il traverse un flacon laveur contenant de l’eau ou mieux une dissolution d’un sulfure alcalin pour absorber l’acide chlorhydrique entraîné, on le recueille ensuite sur l’eau ou sur le mercure.
h se produit dans cette opération du chlorure d’antimoine (beurre d antimoine) qui reste dans le ballon, et de l’acide sulfhydrique qui se dégage; c’est ce qu’on indique par la formule
3HC1 = S1j2CP 3HS.
Dans cette opération, il se forme toujours une matière jaunc-rougeûlre sur les parois du ballon qui ne sont pas en contact avec l’acide chlorhydrique conceidré; cette matière est du suffure d’antimoine qui prend
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naissance au contact du chlorure d’antimoine projeté pendant l’ébullition, et du gaz sulfhydrique en excès.
247. Propriétés physiques. — Gaz incolore ayant l’odeur et la saveur des œufs pourris, éminemment délétère, 1/1500 suffit en effet pour tuer un oiseau. On doit tenir compte de cette propriété toutes les fois qu’on le manie ou qu’on le prépare.
Sa densité est 1,1912; un litre de ce gaz pèse donc 1,1912 X 1,293 = 1^^53; il est soluble dans l’eau, elle en dissout environ trois fois son volume à la température ordinaire (78). On prépare la dissolution en faisant passer le gaz préparé au moyen du sulfure de fer dans de l’eau récemment bouillie. On la conserve dans des flacons bien bouchés, pour éviter l’action oxydante de l’air. L'acide sulfhydrique peut être liquéfié à la pression ordinaire, sous Uinfiuence d’une pression assez considérable (16 atmosphères à 0°). On l’obtient plus facilement à l’état liquide, en introduisant dans un tube, que l’on ferme ensuite à la lampe, du bisulfure d’hydrogène, matière facile à obtenir (252), qui se décompose spontanément en soufre et hydrogène sulfuré ;
SMI = S -t- SH.
Cette décomposition s’opérant dans un espace limité, le gaz sulfbydrique finit par acquérir la pression qui convient à l’acide liquide à la température ambiante; à partir de ce moment, tout le gaz qui se dégage doit nécessairement se liquéfier. 11 se dépose en même temps dans le tube des cristaux octaédriques de soufre.
En refroidissant l’acide sulfhydrique à — 80° (dans un mélange d’acide:' carbonique solide et d’éther), on le transforme en une masse cristalline: transparente.
La chaleur rouge et l’électricité décomposent ce gaz en soufre et by-* drogène.
248. Propriétés chimiques. Action de l’oxygène. L bydl'Ogènee sulfuré, formé de deux éléments combustibles, est nécessairement coin-bustible ; il s’enflamme en effet au contact d’une bougie, en donnant unei flamme bleue. Les produits de la combustion sont de l’eau et de l’acidei sulfureux; il se dépose en outre un peu de soufre sur les parois de l’é-prouvette, parce que la combustion est incomplète. Ce dépôt ne se produirait pas, si l’oxygène était en quantité suffisante. On le démontre en enflammant un mélange formé avec 1 volume d’acide sulfhydrique et 1 volume 1/2 d’oxygène; il se produit une détonation, mais sans dépôt de soufre :
SU -h 30 = S02 H- 110.
A la température ordinaire, l’aoide sulfhydrique et l’oxygène secs son4
SH + O = S + HO
Cette oxydation est beaucoup plus complète en présence des corps poreux, surtout si la température s’élève à 40“ ou 50“ ; le soufre se transforme alors en acide sulfurique :
SP-i-40 = S03,H0.
Ce phénomène se produit constamment dans les établissements d’eaux sulfureuses, comme l’a démontré M. Dunias ; c’est à l’acide sulfurique formé dans les pores des tissus au, contact de l’acide sulfhydrique humide et de l’oxygène de l’air, qu’il faut attribuer la carbonisation rapide des rideaux des chambres de bains.
Citons encore l’expérience suivante due à Thénard; elle montre bien l’influence que les corps poreux exercent sur l’affinité. Si l’on introduit un charbon bien imprégné d’acide sulfhydrique dans une éprouvette remplie d’oxygène et placée sur la cuve à mercure, il y a souvent détonation au boutde quelques minutes. Il se produit, dans cette circonstance, de l’eau et de l’acide sulfureux.
249. Action des composés oxyg^énés. — Plusieurs composés oxygénés I peuvent réagir sur l’acide sulfhydrique, en oxydant plus ou moins complètement ses éléments. Nous allons examiner ici l’action des principaux.
1“ Composés de Vazote. — Si l’on verse un peu d’acide azotique fumant dans un flacon plein de gaz sulfhydrique, le gaz est décomposé sur-lechamp; le flacon se remplit de vapeur d’acide hypoazotique, et du soufre se dépose sur les parois du flacon. La réaction est souvent très-vive et l’acide sulfhydrique peut alors s’enflammer; aussi faut-il n’opérer que sur de petits flacons pour éviter tout accident. La réaction est représentée par la formule :*
SH -h AzOS.HO = S -t- Az04 -h 2HO.
Le bioxyde d’azote mélangé à l’acide sulfhydrique est ramené lentement à l’état de protoxyde d’azote.
2“ Action de l'acide sulfureux. — On introduit, dans une éprouvette placée sur la cuve à mercure, 1 volume d’acide sulfhydrique et 1 volume d acide siiltureux; il ne se produit aucune action; mais si l’on lait arriver un peu d’eau dans l’éprouvette au moyen d’une pipette recourbée, les deux gaz. disparaissent peu k peu en donnant un abondant dépôt de
1S4 CHIMIE INOHGANIQC R.
soufre ; il se produit eu uQÔuie temps de l eau et de 1 acide pentathionique
6HS + 6S02 = S5üs + 5HÜ + 5S.
Mais si l’on fait réagir les deux gaz à une température élevée, il ne se produira que du soufre et de l’eau, si le volume de l’acide sulfhydnque est double de celui de l’acide sulfureux .
SH + SO’- = 3S + 2HO
Cette expérience est importante ; elle montre que si l’hydrogène sulfuré se trouve en présence d’une quantité insuffisante d’oxygène pour produire la combustion complète, l’hydrogène doit brûler le premier, car le soufre ne peut donner d’acide sulfureux, en brûlant, que lorsque tout l’hydrogène de l’acide sulfhydrique a été transformé en eau, puisque l’acide sulfhydrique et l’acide sulfureux ne peuvent exister ensemble à une température élevée.
Par conséquent 1 volume d’acide sulfhydrique et 1/2 volume d oxygène ou 2 volumes 1/2 d’air, donneraient, en brûlant, du soufre et de
l’eau :
SH -h O = S + HO.
D’après M. Pelouze, cette propriété pourrait facilement être utilisée,, si l’on voulait extraire le soufre des sulfates qui sont si abondants dans la . nature. Le plâtre, par exemple, calciné avec du charbon, donne du sul-furede calcium que l’on peut décomposer dans l’eau, au moyen d’acide-, carbonique produit par la combustion du charbon, en hydrogène sulfurée
et carbonate de chaux :
CaS -h CO-2 + HO = Ca0,C02 HS.
La combustion incomplète de ce gaz donnerait du soulre.
3° Acide sulfurique. — L’acide sulfhydrique est ditficilement absoibé* par l’acide suifurique concentré ; celui-ci finit néanmoins par se troubler,, parce qu’il se produit du soufre, en même temps il prend 1 odeur d acide
sulfureux.
SH -t- SO»,HO = s + S02 + 2 HO.
Cette réaction marche plus facilement â chaud; on comprend alors' pourquoi l’on ne décompose pas le sulfure d’antimoine par l’acide sullurique dans la préparation de l’hydrogène sulfuré (246). Le sullure d’antimoine ne peut s’attaquer que par l’acide concentré en excès et à unt température élevée; mais alors l’acide sulfhydrique est ramené â 1 olai de soufre, et ce corps lui-même peut réduire partiellement l’acide sullu-
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riqiie en dégageant de l’acide siilTureiix (235), de sorte qu’il ne se dégagerait dans celte opéralion que du gaz acide sullureux.
250. Composition. — On cliauffe dans une cloche courbe un volume : déterminé de cet acide avec un petit morceau d’étain : on maintient l’éi tain fondu pendant 25 à 30 minules, et on laisse refroidir l’appareil ; on i voit alors que le volume du gaz n’a pas varié, mais qu’il est transformé ; en hydrogène pur.
Si de la densité du gaz sulfliydriqiie 1,1912
on retranche la densité de l’hydrogène. . . . 0,0692
11 reste i,1220
qui est, à très-peu, près la moitié de la densité de la vapeur du soufre.
Par conséquent, la composition de l’acide sulfhydrique est la même que celle de l’eau, puisque 1 volume d’hydrogène et 1/2 volume de vapeur de soufre forment \ volume d’acide sulfureux.
On en déduit la composition suivante en poids :
Hydrogène... 6,31
Soufre 94,19
La formule SH, qui exprime la composition de l’acide sulfhydrique, correspondra à 2 volumes, si l’on suppose, comme nous l’avons admis jusqu’ici, que le symbole H corresponde toujours à 2 volumes.
On ne peut employer le potassium dans celte analyse, parce que les métaux alcalins forment avec l’acide sulfhydrique des sulfhydrates de sulfure, de même que l’eau, en présence des métaux alcalins, donne naissance à des hydrates d’oxyde. On n’obtiendrait donc avec le potassium que la moitié de l’hydrogène contenu dans l’acide sulfhydrique. On a en eli'et :
2SH -h K = KS,HS H- H.
Pour l’eau, la réaction analogue est représentée par la formule
HO + K = KO, HO H- H
État naturel. — On le trouve dans certaines eaux minérales, les eaux de Baréges et d’Aix-la-Chapelle doivent è ce corps leurs propriétés médicinales. Il se produit constamment dans les eaux chargées de sulfates qui sont réduits en sulfures par le contact prolongé des matières organiques. L’acide carbonique de l’air en dégage alors le gaz sulfhydrique. Les fosses d’aisances en laissent dégager de très-notables quantités dans 1 atmosphère; il provient alors de la décomposition des matières sulfurées
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et azotées qui y sont contenues; aussi est-il toujours combiné dans ce cas à l’ammoniaque, avec laquelle il forme un sulfhydrate volatil aussi dangereux que le gaz sulfhydrique lui-même. C’est le/3/omô qui frappe souvent d’asphyxie les ouvriers vidangeurs. On sait les effets que produisent ces émanations sur les mélaux tels que l’argent et le cuivre, et sur les peintures à base de plomb : tous ces corps sont rapidement noircis. Cette action est due à l’acide sulfhydrique seul, qui a la propriété déformer avec beaucoup de métaux des sulfures noirs.
On peut facilement détruire le sulfhydrate d^ammoniaque contenu dans les fosses d’aisances et en rendre ainsi la vidange moins dangereuse pour les ouvriers et moins désagréable pour le voisinage. Il suffit d’y verser une quantité convenable d’une dissolution de sulfate de fer en cristaux. L’acide sulfhydrique et l’oxyde de fer se combinent et donnent naissance à du sulfure de fer insoluble et à de l’eau qui s’unit à l’ammoniaque et à Uacide sulfurique pour former du sulfate d’ammoniaque.
Fe0,S03 4_ AzH3,HS = AzH3,H0,S03 + FeS.
Il est bien entendu qu’on peut remplacer le sel de fer par un autre sel métallique, nous n’avons pris cet exemple que parce qu’il est toujours facile de se procurer partout du sulfate de fer à très-bon marché.
Bisulfure d’hydrogèue, IIS^ = 33.
252. Préparatiou. — On verse goutte à goutte une dissolution de bisulfure de calcium dans de l’acide chlorhydrique étendu d’eau. Il se produit du chlorure de calcium et du bisulfure d’hydrogène, matière huileuse, qui se rassemble bientôt au fond du vase.
CaS2 + HCl = CaCl + HS^.
Si le sulfure alcalin contient plus de soufre, l’excès de soufre se dissout dans le bisulfure d’hydrogène formé.
Le bisulfure de calcium s’obtient en faisant bouillir une partie de soufre en fleurs et autant de chaux éteinte dans 5 parties d’eau.
253. Propriétés physiques. — Liquide jaunâtre, d’une consistance variable avec la quantité de soufre qu’il tient en dissolution. Son odeur est particulière et désagréable ; elle agit vivement sur les yeux; ne se solidifie pas à — 20® ; se décompose rapidement vers 60 ou 70® en acide sulfhy- • drique et en soufre. Cet effet se produit lentement à la température ordinaire : on utilise cette propriété pour obtenir l’hydrogène sulfuré liquide (247).
254. Propriétés chimiques. — Il est nécessairement combustible ; il
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possède, comme l’eau oxygénée, la singulière propriété de se décomposer lau contact de certains corps, parmi lesquels nous trouvons le charbon et les métaux précieux; il se dégage alors de l’acide sulfhydriqne, et il se : dépose du soufre.
: Beaucoup d’oxydes, et notamment la potasse et la soude, produisent
‘le môme effet. L’oxyde d’or et l’oxyde d’argent sont réduits avec incanfdescence quand on verse sur eux, goutte à goutte, du bisulfure d’hydro- Igène ; il se produit alors de l’eau et du soufre.
Les sulfures, et surtout les polysulfures alcalins, le décomposent rapidement. On comprend alors pourquoi il faut verser le polysulfure alcalin dans l’acide chlorhydrique et ne pas faire l’inverse ; l’acide chlorhydrique donne d’ailleurs plus de stabilité au bisulfure, comme à l’eau oxygénée.
255. Composition. — Sa composition se détermine en introduisant une ampoule contenant un poids connu de bisulfure d’hydrogène dans une éprouvette remplie de mercure. En chauffant le haut de l’éprouvette, on brise l’ampoule et l’on décompose le bisulfure en acide sulfhydrique, que l’on mesure, et en soufre; on déduit le poids de ce dernier par différence. On trouve ainsi une composition variable, qu’on peut toujours interpréter en supposant que le bisulfure d’hydrogène contient plus ou moins de soufre en dissolution. Il pourrait se faire cependant qu’il y eût plusieurs sulfures d’hydrogène analogues aux polysulfures alcalins.
SULFURES DE PHOSPHORE
256. Nous ne mentionnons qu’en passant l’existence d’un composé solide bien défini et cristallisé du soufre et de l’azote, dont la formule est AzS^ ; mais nous entrerons dans plus de détails sur trois des composés du soufre et du phosphore qui correspondent, parleur composition et leurs propriétés acides, aux trois acides oxygénés du phosphore.
1° Protosulfure de phosphore. — On le prépare en chauffant au-dessous de i00=* un mélange de 2 parties de phosphore en poids et de 1 partie de soufre, ce qui correspond à des équivalents égaux des deux corps. On peut opérer la combinaison des deux corps sous l’eau bouillie.
On obtient ainsi un liquide jaune pâle, d’une odeur nauséabonde, qui. distille sans altération dans un courant d’hydrogène, en donnant une vapeur incolore. Un froid de quelques degrés au-dessous de 0 le transforme en une masse de cristaux déliés. Il est extrêmement combustible et s altère rapidementau contact de l’air, sec ou humide, à la température ordinaire. Il a des propriétés acides ; on peut, en effet, le combiner aux sulfures alcalins et môme à quelques sulfures métalliques avec dégagement de chaleur. Sa combinaison avec le sulfure de manganèse, trailée par un acide, laisse déposer du sulfure de phosphore avec sa composi-
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tion ordinaire, mais sous forme de poudre rouge. Le protosulfure de phosphore peut donc exister, comme le phosphore, sous deux élals allotropiques.
2" Trisulfure de phosphore. — On peut Uohtenir en distillante équivalents de soufre avec 1 équivalent de prolosulfure ; il résulte aussi de l’ac- tion de l’hydrogène sulfuré sur le prolochlorure de phosphore :
PhCU + 3HS = PliS^ + 3HCI.
Solide jaune et transparent, que l’eau décompose en acide phosphoreux^ et hydrogène sulfuré; il se combine, comme le précédent, aux sulfures ' alcalins.
3” Pentasulfare de phosphore. — On le prépare comme le précédent, en;i chauffant ensemble 4 équivalents de soufre et 1 équivalent de protosul-fure. On obtient ainsi un liquide jaune pâle, qui cristallise par refroidis- sement et par sublimation. L’eau le décompose en acide phosphorique et. acide sulfhydrique :
PhSS + 8HO = PhON3HO + 6HS.
Il forme des combinaisons bien définies avec les sulfures alcalins.
SULFURES d’arsenic.
257. i®ropri«tés principales. — On connaît trois suifuies d arsenic,, deux se trouvent dans la nature : ce sont l’orpiment AsS^ (sulfure jaune d’arsenic) et le réalgar AsS' (sulfure d’arsenic rouge). Le troisième est ut produit de laboratoire; il a pour composition AsS^. Ces sulfures sontso-lubies dans les sulfures alcalins, et il faut remarquer que les sulfures AsS" et AsS^ correspondent par leur composition aux acides arsénieux et ar-sénique. Ils forment avec les sulfures alcalins des sulfosels correspondantii aux arséniles et surtout aux arséiiiates. Ces faits montrent la vérité de;analogies que nous avons déjà indiquées plusieurs fois entre les propriété;
chimiques de l’oxygène et du soufre; ces analogies deviendront encori; plus manifestes, si nous ajoutons qu’on peut obtenir un acide oxygéné et sulfuré à la fois de l’arsenic, en traitant l’arséniate acide de potasse pa l’hydrogène sulfuré (Gloez et Bouquet). Ce composé, qui a pour formule AsO-^S^, donne des sels isomorphes avec les arséniates. Ici une partii > seulement de l’oxygène a été remplacée par du soufre, sans que les pro ' priétés fondamentales du composé aient été changées.
1“ Pentasulfare^ AsS^. — On l’obtient en faisant passer un courant d’h}’drogène sulfuré dans une dissolution d’arséniate à laquelle on a ajout» ^ de l’acide chlorhydrique. Il se précipite très-lentement sous forme d»
poudre d’un jaune pale.
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2° Orpiment, AsS^. — On le trouve clans la nature en masses lamelleuses d’une belle couleur jaune, brillantes et transparentes, et Irès-faciilemenl clivables. On le prépare artificiellement, en faisant passer un couirant d’acide sulfhydrique dans une dissolution d’acide arsénieux acidulée iavec de l’acide chlorhydrique. Il se précipite instantanément sous forme d’une poudre d’un beau jaune-citron, susceptible d’ôtre fondue et distillée sans décomposition. Grillé à l’air, il se transforme, comme le précédent, en acide sulfureux et acide arsénieux; chauffé dans un tube de verre avec du carbonate de soude et un peu de cyanure de potassium, il laisse dégager son arsenic, qui se porte à la partie supérieure du tube sous forme d’un anneau miroitant.
3” Realgai\ AsS'^. — On le trouve dans la nature en cristaux transparents d’un jaune rougeâtre. On peut le préparer en fondant ensemble le soufre et l’arsenic en proportions convenables. Il est employé comme couleur et pour la coloration des flammes dans les feux d’artifice.
Sélénium; se = 39,75.
Le sélénium et surtout le tellure sont rares dans la nature, aussi ontils peu d’importance. Nous mentionnerons donc seulement leurs principales propriétés, dans le but de montrer leurs analogies avec le soufre.
258. Préparation. — Le grillage des séléniures métalliques, ou des suies séiénifères qui proviennent de certaines fabriques d’acide sulfurique de la Thuringe, donne de l’acide sélénieux, qu’on réduit par l’acide sulfureux, pour obtenir le sélénium. C’est dans ces produits de fabrication que Berzelius découvrit ce corps en 1817. L’odeur de choux pourris dégagée dans le grillage de ces suies lui fit rechercher dans ces matières un nouveau corps, qu’il isola et auquel il donna le nom de sélénium (de c£7r,vr,, lune). On a trouvé depuis, assez abondamment, dans le Harz, des séléniures associés aux sulfures métalliques.
259. Propriétés physiques. — Le sélénium peut affecter divers états allotropiques, comme le soufre. Obtenu par la précipitation, en mélangeant les dissolutions d’acide sélénieux et d’acide sulfureux, le sélénium est sous forme de poudre rouge couleur de cinabre, qui devient noire quand on fait bouillir la liqueur où elle s’est formée. Fondu et rapidement refroidi, il constitue une masse noire, brillante et amorphe, h cassure conchoide. Vu par transparence sous une faible épaisseur, il est rouge. Sa densité estalors -i,28. Si on le refroidit très-lentement, il prend une teinte gris foncé et un aspect cristallin ; sa densité s’élève alors à 4,8. 11 est toujours mauvais conducteur de l’électricité ; il fond âSIT®, s’il est amorphe, et à une température plus élevée, s’il est cristallisé; vers 700°, il se transforme en un gaz jaune, qui se condense en gouttelettes rougeâtres
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sur les parois de la cornue de verre où l’on fait l’opération. Sa densité de vapeur est ;
d’après les recherches de MM. H. Sainte-Claire Deville et Troost. Elle tend donc vers le nombre 5,6, qui représente la densité de vapeur théorique de ce corps.
260. Propriétés ciiimîques. — Chauffé au contact de 1 air, il brûle avec une flamme d’un bleu rougeâtre, en répandant une odeur très-forte, analogue à celle des choux pourris. Il se transforme alors en acide sélénieux. Il est attaqué par les métalloïdes qui s’unissent directement le soufre; il forme avec les métaux des séléniures isomorphes des sulfures correspondants. Les matières oxydantes le transforment en acide sélénieux pu en acide sélénique ; l’acide azotique, l’eau régale, donnent de l’acide sélénieux ; mais si l’oxydation a lieu en présence d’une base, si l’on fond par exemple du sélénium en présence de l’azotate de potasse, il se forme du séléniate de potasse.
Acide sélénieux, SeO^.
261. Propriétés. — Corps solide, incolore, volatil vei s 300 et cristal" lisable. Sa vapeur a la couleur du chlore. Il est très-soluble dans beau, surtout quand elle est chaude, et peut cristalliser par évaporation. Cette dissolution est nettement acide. On peut réduire l’acide sélénieux en ajoutant à sa dissolution de l’acide chlorhydrique et une lame de zinc ou de fer ; l’acide sulfureux et l’acide sulfhydrique produisent le même effet.
Acide sélénique, SeO'bllO.
262. Propriétés. — Il a la plus grande ressemblance avec l’acide sulfurique; les séléniates sont isomorphes des sulfates.
Liquide très-acide et très-dense, non réductible par l’acide sullhy-drique et l’acide sulfureux; chauffé avec l’acide chlorhydrique, il dégage du chlore et se transforme en acide sélénieux.
On prépare cet acide en traitant par l’acide sulfhydrique du séléniate de plomb en suspension dans l’eau. Il se forme du sulfure de plomb et l’acide sélénique reste dans la liqueur qu’on peut évaporer. Quant au sé-* léniate de plomb, il s’obtient en précipitant le séléniate de potasse parmi sel de plomb.
Hydrogène sélénié, HS.
263. Propriétés. — Ce gaz a une odeur analogue à celle de l’acide suif-
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hydrique, mais il est encore plus désagréable el plus dangereux à respirer. Sa solution dans l’eau est un acide très-faible que le conlacl de Pair décompose en précipitant du sélénium rouge-cinabre. Il est naturellement combustible.
On le prépare en traitant le séléniure de fer par l’acide sulfurique étendu.
TELLURE, Te =G4,5.
Le tellure fut découvert en 1782 par Muller de Reichenstein, mais c’est à Klaprotb que l’on doit la connaissance de ses propriétés principales. On le trouve rarement à l’état natif, ordinairement il est combiné à l’or, à l’argent, au plomb et au bismuth.
264. Propriétés. — 11 présente tout à fait l’éclat métallique et a presque la blancheur de l’étain ; sa texture est cristalline et lamelleuse. 11 cristallise dans le système rhomboèdre que. En masse, il est assez conducteur de l’électricité. Sa densité à l’état solide est 6,258. Il fond vers 400° et se volatilise au rouge, en donnant naissance à une vapeur jaune, dont la densité varie comme celle du soufre et du sélénium avec la température à laquelle on la détermine. Entre 1390° et 1400° elle est comprise entre 9,08 et 9. La théorie exigerait 8,93.
Il s’enflamme quand on le fond à l’air, et brûle avec une flamme bleue sans répandre d’odeur; il se forme alors de l’acide tellureux solide.
265. Composés principaux. — On connaît un acide tellureux TeO^, un acide tellurique TeO® et un hydrogène telluré TeH, qui correspondent par leur composition et leurs propriétés aux acides du sélénium.
L’acide tellureux anhydre est peu soluble dans l’eau, mais il est trèsîsoluble dans les alcalis; les telluritcs ainsi obtenus, traités à froid par l’acide chlorhydrique, donnent un hydrate facilement soluble dans l’acide chlorhydrique; c’est de cette dissolution qu’on précipite ordinairement le tellure par l’acide sulfureux.
Les tellurates sont isomorphes des sulfates et des séléniates.
L’hydro gène telluré TeH est un gaz combustible très-odorant et trèsdélétère.
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CHLORE. COMPOSÉS OXYGÉNÉS DU CHLORE
CHLORE, Cl = 35,5.
Ce corps fut découvert par Scheele en 1774 7;“;; “ gir de l’acide muriatique (chlorhydrique) sur du bioxyde de mang . aussi a-t-il été désigné d’abord sous le nomd’àcide muriatique oxygène, parce qu’on le croyait en effet composé d’acide muriatique et d oxygen.. Sÿ-Lussac et Thénard montrèrent plus lard qu’on devait le consi- • dfeL comme un corps simple. La découverte de l’iode et du brome, qui , possèdent les propriétés générales du chlore, est venue confirmer cette
oDinion admise aujourd’hui par tous les chimistes.
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le recueille ensuite clans une terrine contenant de l’eau, ou mieux une dissolution de sel marin saturée à froid, qui dissout beaucoup moins de chlore que l’eau pure. L'opération marche régulièrement à froid, si l’acide est concentré ; on chauffe légèrement le ballon, quand on voit le dé-
i gagement se ralentir.
La réaction qui donne naissance au chlore est la suivante : l’oxygène du bioxyde de manganèse se combine à l’hydrogène de l’acide chlorhydrique; le chlore mis en liberté s’unit en partie au manganèse pour former du chlorure de manganèse, l’autre partie se dégage :
M11O2 -f -2 HCl = MnCl H- 2110 -f- Cl.
. On n’obtient donc que la moitié du chlore contenu dans l’acide chlorhydrique employé.
-67. Propriétés physiques. — Le chlore, ainsi nommé à cause de sa couleur, est un gaz jaune-verdâtre, dont l’ocleur est caractéristique. Respiré en petite, quantité, il produit une vive oppression et détermine une toux violente, suivie de crachement de sang, si l’on continue à en respirer. Aussi faut-il ne manier ce gaz qu’avec précaution. Sa densité est •2,44, un litre de chlore pèse donc 2,44 X 1^,3 = 3^,17. 11 peut être liquéfié à — 40° sous la pression de l’atmosphère, ou à -f- 15° sous la pression de 4 atmosphères environ. On obtient alors un liquide d’un jaune foncé plus dense que l’eau (D = 1,38), qu’un froid de — 110° ne solidifie pas.
La densité considérable du chlore gazeux peut facilement être utilisée pour obtenir le chlore sec. On ne peut en effet-recueiilir ce gaz sur le
Fig. 7(j.
mercure, il attaque ce métal avec une très-grande énergie. On fait alors passer le chlore gazeux qui se dégage de l’appareil où on le prépare dans un flacon laveur 76), puis â travers une éprouvette contenant du
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chlorure de calcium, et muni d’un tube abducteur qui conduit le gaz desséché dans le fond d’un llacon bien sec. Le chlore chasse graduellement l’air qui est plus léger que lui, et finit par remplir tout le flacon On ,11réte l’opération quand ce dernier a pris en tous ses points la teinte caiac-
téristique du chlore. , .
Le chlore, étant soluble dans l’eau, s’emploie souvent al état de dissolution. On obtient celle-ci en faisant rendre le gaz dans une serie de flacons de Woolf. Le dernier flacon communique par un tube abducteur avec une éprouvette dans laquelle on a mis une dwsolution de potasse ou
de soude destinée à absorber l’excès du gaz (/iÿ. 77).
î.a «olubilité du chlore dans l’eau varie avec la température; elle est
Fig. 77,
maximum vers 8% comme on peut le voir à l’inspection du tableau suivant :
Température.
Oo . ,
Coeflicicnt de solubilité
ao
La dissolution de chlore refroidie vers 0» laisse déposer des cristau:. iauniitres d’hydrate de chlore. Cl lOHO, contenant 28 pour 100 de leu poids de chlore; une faible élévation de température les décompose ei
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chlore et en eau. Ces cristaux peuvent servir à la préparation du chlore liquide. A cet effet, on les dessèche rapidement sur quelques feuilles de papier non collé, puis on les introduit dans un tube à parois résistantes , que l’on ferme ensuite h la lampe {fig. 78). Si l’on chauffe à 30° la partie de ce tube qui contient les cristaux, ils se décomposent, une partie du chlore se liquéfie et reste au-dessous de l’eau. Mais si l’onrefroidit en môme temps la branche vide avec de la ! glace , le chlore distille et ; vient s’y condenser.
I 268. Propriétés chimi- I ques. — Le chlore agit avec ! une grande énergie ‘sur la plupart des corps simples. L’oxygène, l’azote et le charbon sont les seuls métalloïdes qui ne s’unissent pas directement au chlore, presque tous les I autres se combinent avec lui à la température ordinaire.
! 269. Action (lu chlore sur l’hydrog’ène. — Si l’on mélangé des volu-
mes égaux de chlore et d’hydrogène dans un flacon, et qu’on approche de son ouverture une bougie enflammée, la combinaison des deux gaz s’effectue avec explosion. On reconnaît qu’il s’est formé de l’acide chlorhydrique en versant dans le flacon de la teinture de tournesol qui y rougit fortement. 11 suffit d’une température de 200“ pour déterminer la détonation. Le môme mélange exposé à l’action directe de la lumière solaire détone avec une violence extrême; à la lumière diffuse, la combinaison des deux gaz est lente, on voit peu à peu la couleur verte du chlore disparaître sans qu’il y ait aucune explosion. Dans l’obscurité complète, les deux gaz resteraient indéfiniment mélangés sans se combiner.
L’explosion qui se produit quand on expose le mélange de chlore et ü’hydrogène à l’action des rayons solaires directs est si violente et si instantanée, qu’il est nécessaire de ne répéter l’expérience qu’en prenant quelques précautions pour se mettre à l’abri des éclats du verre projeté. On ne court aucun danger en opérant de la manière suivante : le flacon qui contient le mélange, fermé par un bouchon en liège, est placé à 1 ombre, et à l’aide d’un miroir on dirige sur lui, à distance, les rayons solaires. Aussitôt qu’ils tombent sur le flacon, l’explosion a lieu. Il peut paraître singulier, au premier abord, que l’inflammation du mélange de
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chlore et d’hydrogène puisse s’effectuer à l’aide d’une ffamme sans être accompagnée delà rupture du flacon, tandis que les vases sont toujours ■ brisés quand on fait agir les rayons du soleil. 11 faut remarquer que, dans le premier cas, la combustion du mélange se propage de proche en proche, tandis que, dans le second, les rayons solaires délerminent une combinaison instantanée en tous les points du mélangé ; de la la diffe- ■
rence des effets mécaniques produits. , ,, , ,
270 AcUoii duchioresar le piiosphore. — Le phosphore s enflamme
nuând on l’introduit à la température ordinaire dans un flacon contenant du chlore; il produit en brûlant une flamme assez éclatante^ Il se forme dans cette circonstance du chlorure de phosphore liquide, PhCl , si le phosphore est en excès, et du chlorure solide, PhCl^, quand le chlore
est en excès. .
^271 . Action du chlore sur l’arsenic. — Si l’on projette dans un acon
rempli de chlore de l’arsenic pulvérisé, il s’y enflamme en produisant une vive lumière. Le produit de la réaction est du chlorure d’arsenic li-
''“272. IftL d„ chlore «ur le «oufre. - Le soufre s’unit directement, au chlore, à la température ordinaire ; on le démontre en faisant un courant de chlore sec dans une éprouvette à pied contenant de 1 fleur de soufre ; le soufre s’échauffe peu il peu et se transforme en un liquide rougeâtre. Si l’on arrête l’opération avant que tout le soufre ai disparu, on obtiendra du protochlorure de soufre, S^Cl, que 1 on separ de l’excès de soufre par distillation. Le chlore en excès donnerait d« chlorure de soufre, SCI (309).
273. Action du chlore sur les corps composés. -- L affinité du chlor pour l’hydrogène va nous permettre de prévoir l’action qu il exerce su la plupart des corps composés. Nous commencerons d’abord par 1 eaui
274. Action d« chlore sur l’can. - La dissolution du chlore ne pe, se conserver que dans des flacons de verre noir et opaque; sous lu fluence des rayons solaires, l’eau est lentement décomposée, son hydri; gène forme avec le chlore de l’acide chlorhydrique, et son oxygéné e-
mis en liberté.
Cl+HO = ClH+0.
Cette décomposition de l’eau peut être plus rapidement obtenue e, faisant passer un mélange de chlore et de vapeur d’eau dans un tubei^
norcelaine porté au rouge. i
975 Action du chlore sur l’ammoniaque. — On vei’se une dlSSO lion de chlore dans un tube fermé par un bout, de manière i le reinpl au moins aux neuf dixièmes ; on achève de le remplir avec une dissol iion d’ammoniaque. Cela fait, 011 bouche le tube avec le doigt et on
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renverse sur la cuve à eau. Lu dissolu tion d’ammoniaque, plus légère que la soliUiou de chlore, tend à monter à la partie supérieure et se mélange .ivec celte dernière. Il se dégage alors une multitude de petites bulles de gaz qui viennent gagner le haut de l’éprouvette. On reconnaît que ce gaz est de l’azote à la propriété qu’il a d’éteindre les corps en combustion. La réaction est facile à comprendre. Le chlore, en vertu de son affinité pour l’hydrogène, décompose l’ammoniaque et met de l’azote en liberté, en produisant de l’acide chlorhydrique, qui s’unit naturellement, à mesure qu’il se forme, à une portion de l’ammoniaque, pour former du chlorhydrate d’ammoniaque.
La formule de la réaction est la suivante :
4AzH3 + 3C1 == 3{AzH3,HCfi -f Az.
L’azote que l’on recueille par ce procédé a souvent une odeur piquante due à la présence d’une petite quantité de chlorure d’azote qui prend naissance quand l’ammoniaque n’est pas en excès. Il est important d’éviter la production de ce corps, car il possède, comme nous le verrons (308), des propriétés explosives qui le rendent très-dangereux.
276. Action du clilore sur l*acide sulfliydrique. — Le chlorC décomposé aussi l’acide sulfhydrique en s’emparant de son hydrogène et mettant le soufre en liberté ; mais il est bien évident que si l’on chauffait légèrement un mélange d’acide sulfhydrique et de chlore en excès, on obtiendrait, en outre de l’acide chlorhydrique, du chlorure de soufre. D’après ce que nous venons de dire de l’action du chlore sur l’ammoniaque et sur l’acide sulfhydrique, il est facile de comprendre l’emploi du chlore pour combattre les effets fâcheux produits parle sulfhydrate d’ammoniaque qui se dégage constamment des fosses d’aisances.
277. Action du chlore sur le phosphure d’hydrog^ène. — On fait arriver du chlore bulle à bulle dans de l’hydrogène phosphoré gazeux; chacune d’elles y produit une vive inflammation; il se produit de l’acide chlorhydrique, un peu de chlorure de phosphore et du phosphore libre. L’expérience doit être faite avec précaution : il peut arriver que les premières bulles ne produisent pas immédiatement d’inflammation; il faut neanmoins attendre, avant d’en introduire de nouvelles, car si la réaction s’opérait sur une notable quantité de mélange, il en résulterait une explosion violente qui déterminerait la rupture du vase. C’est ordinairement ce qui arrive quand on fait arriver le phosphore dans le chlore, parce que la réaction est plus vive. On obtient nécessairement, dans ce cas, de l’acide chlorhydrique et du chlorure de phosphore, puisque le chlore est en excès.
278. Action du chlore sur l’acide sulfureux. — Si l’on expose pen-
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(lani longtemps à l’influence des rayons solaires un mélange à volumes égaux de chlore et d’acide sulfureux, les deux corps se combinent en produisant un liquide très-mobile, d’une odeur piquante et suffocante, dont la densité est 1,659 à 20”, et qui bout à 77”. La densité de vapeur de ce corps est 4,665 ; elle résulte donc de l’union de 1 volume de chlore et de 1 volume d’acide condensés en 1 volume.
En effet, si à 2.41 densité du chlore,
on ajoute 2,24 densité de l’acide sulfureux,
on obtient le nombre 4,65 qui représente la densité de vapeur de ce corps.
La composition de ce liquide, découvert par M. Régnault, est représentée par la formule SO-Gl ; il diffère donc de l’acide sulfurique anhydre SO^ par la substitution d’un équivalent de chlore à un équivalent d’oxygène. Aussi lui a-t-on donné le nom d’acide chlorosulfurique pour rappeler ce rapprochement. Toutefois ce corps ne présente pas les propriétés d’un véritable acide : en présence de l’eau, il se transforme en acide sulfurique et en acide chlorhydrique qui se dissolvent dans 1 excès d’eau :
SO^Cl-f- HO = S03 -h HCl.
Avec les bases, il donne des sulfates et des chlorures. On peut néanmoins le distiller sans altération sur la baryte anhydre ; mais si l’on chauffe cette hase dans sa vapeur, la réaction que nous venons d’indiquer a lieu :
3(SO'^Cl) -h GBaO = 3(Ba0,S03) _j_ sBaCl.
Ce corps est sans action sur le mercure; aussi distille-t-on l’acide chlofosulfurique sur ce métal pour le séparer de l’excès de chlore qu’il peut contenir.
279. Action oxydante du chlore en présence tle l’eau. Nous a\ons vu que le chlore avait une tendance à s’emparer de l’hydrogène de l’eau i et à mettre l’oxygène en liberté. Cet effet se produit toutes les fois qu’un corps avide d’oxygène se trouve en présence de la dissolution de chlore. Si l’on ajoute du chlore à une dissolution d’acide sulfureux, on trans-forme immédiatement cet acide en acide sulfurique, en même temps ^ qu’il se forme de l’acide chlorhydi’ique ; on a en efl’et:
SO“2 + MO -f Cl = SQ3 + HCl.
On peut ainsi transformer les sels de protoxyde de fer en sels de sesquioxyde, au moyen d’une dissolution de chlore; on reconnaît que la transformation est effectuée, au moyen de l’ammoniaque ; elle donne dans ' les sels de sesquioxyde de fer un précipité couleur de rouille et un pré-
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cipité plus ou moins verdîUre dans les sels de fer qui contiennent encore ’ du protoxyde.
! 280. Aciioii du chlore sur les matières colorantes. — On emploie,
i depuis les travaux de Berthollet, le chlore pour blanchir rapidement les ! étoffes d’origine végétale. Il n’est, en effet, aucune matière colorante qui puisse résister à son action ; on le démontre en versant du chlore dans de l’indigo; il se trouve immédiatement transformé en une matière brune soluble dans les alcalis. 11 en est de même des autres matières colorantes; de sorte qu’il suffit, pour détruire la couleur des toiles, par exemple, de les plonger pendant quelque temps dans une dissolution de chlore, puis de les laver dans de l’eau de savon qui fournit à la matière brune l’alcali nécessaire pour la dissoudre. On recommence l’opération plusieurs fois s’il est nécessaire, et l’on arrive à un blanchiment parfait. Autrefois, les toiles étaient étendues dans des prés où elles subissaient l’action de l’air et de l’eau pendant des années; on lessivait de temps en temps ces toiles, jusqu’à ce que le blanchiment fût complet. L’oxygène de l’air dissous I dans l’eau agissait peu à peu sur la matière colorante, la transformait en matière brune, analogue à celle que l’on obtient avec le chlore, et par 1 conséquent soluble dans les alcalis ; on est donc porté, d’après cela, à admettre que le rôle du chlore dans le blanchiment, est de fournirrapidement à la matière colorante l’oxygène dont elle a besoin pour se transformer, et qu’elle empruntait à l’air avec tant de lenteur dans l’ancien procédé. Cette application, dont on comprend facilement tout l’avantage, ne peut malheureusement pas s’appliquer aux étoffes d’origine animale, la laine et la soie ; le chlore les désorganise profondément.
On peut enlever facilement les taches d’encre sur le linge ou sur des liv res, à l’aide de la dissolution de chlore. L’encre est obtenue en mélangeant un sel de fer avec une infusion de noix de galle, matière organique destructible par le chlore ; toutefois il reste une tache de rouille assez difficile à enlever si la tache d’encre est ancienne. Il est bien évident que l’encre d’imprimerie, composée de charbon et d’une petite quantité de matière grasse , ne sera nullement altérée par le chlore.
281. Usaçes du chlore. — On l’emploie principalement pour la fabrication du chlorure de chaux utilisé dans le blanchiment des étoffes et de la pâte de chiffons avec laquelle on fait le papier.
Depuis Guyton de Morveau, on s’en sert également pour combattre les ellets des émanations putrides et des miasmes auxquels on attribue les maladies contagieuses. 11 est probable que le chlore leur enlève leur hydrogène et les transforme ainsi en matières inoffensives. Aussi a-t-on recommandé de faire usage de fumigations de chlore en temps d’épidémie pour assainir les habitations et même les vêtements. Pour cet
-iOO
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usage comiTie pour le blanchiment, on emploie de préférence le chlorure
de chaux, qui produit le môme effet (^83).
282. Chlore insolé. — M. Draper a montré que le chlore exposé pendant quelque temps à l’inlluence des rayons solaires acquieit la propriété de se combiner à l’hydrogène, lors même que le mélange est placé dans l’obscurité la plus complète. Cette expérience très-remarquable n’est pas la seule que l’on puisse citer pour mettre en évidence la différence de propriétés du chlore ordinaire et du chlore imolé.
Le chlore ordinaire est facilement absorbé par la dissolution de potasse, avec dégagement de chaleur. Si cette dissolution est étendue, on obtient un liquide doué des propriétés décolorantes du chlore (eau de Javel), qu’il doit, d’après les recherches de M. Balard, à l’acide hypochloreux qu’il contient. Le chlore, en agissant sur la potasse, s’est emparé du potassium, et l’oxygène, mis en liberté, se combine à l’état naissantavec une autre portion du chlore et donne de l’acide hypochloreux que sature l’excès de potasse :
2K0 + ‘>a = KCl + KO, CIO.
Si la dissolution de potasse est concentrée, la chaleur dégagée dans la combinaison élève la température de la liqueur, et l’hypochlorite de potasse, peu stable, se transforme en chlorate de potasse plus stable dans les circonstances de l’expérience :
G‘KO H- CCI = 5RC1 + K0,C10^
Avec le chlore insolc\ c’est toujours cette dernière réaction qui tend a se produire, môme quand la dissolution de potasse est étendue.
Enfin, le chlore insolé dégage plus de chaleur que le chlore ordinaiie, en se dissolvant dans une dissolution concentrée de potasse. Dapiès MM. Favre et Silbermann, l gramme de chlore insolé dégage dans ces circonstances 478,85 calories, tandis que le chlore ordinaire en dégage seulement 439,70.
Le chlore, comme l’oxygène et le phosphore, présente donc deux états sous lesquels son énergie chimique est bien différente.
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L’acide perchlorique est le plus stable de tous ces composés ; il peut être distillé vers 200°, sans décomposition s’il est suffisamment hydraté; les autres acides sont très-instables, ils détonent, à une température peu élevée, avec une extrême violence, ce qui rend leur maniement dan- 5 gereux. La chaleur les transforme soit en acide perchlorique, chlore et ^ oxygène, soit en chlore et oxygène seulement; avec l’acide chlorhydrique, ils donnent, à l’exception de l’acide perchlorique, du chlore et de I l’eau :
Cto + HCl = 2C1 -f- HO, CIO^ + 5HC1 = CCI + GHO.
Ce sont des oxydants énergi'ques, à raison de leur facile décomposition.
' A l’exception de l’acide hypochloreux, tous les acides du chlore se retirent du chlorate de potasse.
Acide hypoclilorcux, CIO.
Cet acide est le plus important des acides du chlore, par l’application de ses composés (eau de Javelle, chlorure de chaux) au blanchiment des étoffes ; on doit sa découverte àM. Balard.
284. Préparation. — L’instabilité de l’acide hypochloreux ne permet pas de le retirer de ses sels; on le prépare par une méthode plus détournée. On l’obtient en dissolution dans l’eau en versant dans un flacon rempli de chlore un peu d’eau tenant en suspension de l’oxyde rouge de mercure ; on bouche et on agite ; on ouvre de temps en temps le flacon pour y laisser rentrer de l’air. Le chlore perd sa couleur et se transforme en acide hypochloreux, qui se dissout dans l’eau. La formule suivante exprime la réaction :
2C1 -h 2HgO (HgCl 4- HgO) + CIO.
On voit que la moitié du chlore s’est emparée du mercure de l’oxyde de mercure, en mettant en liberté de l’oxygène qui s’est uni à l’autre iHoitié du chlore; on met 2 équivalents d’oxyde de mercure, pour déterminer la production d’une combinaison de chlorure et d’oxyde de mercure, k peu près insoluble. En filtrant la liqueur on aura donc la dissolution d’acide hypochloreux. M. Balard en dégageait l’acide à l’élat de gaz, en la saturant d’azotate de chaux, matière très-avide d’eau. On 1 obtient plus facilement k l’état anhydre, en suivant le procédé indiqué par M. Pelouze, qui consiste k faire passer un courant de chlore sec sur du bioxyde de mercure précipité et desséché k 300°; les produits de la réaction sont les mêmes que précédemment, seulement l’acide hypochloreux gazeux se condense en passant à travers un tube en Lf relroidi par un mélange réfrigérant ifig. 76).
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285. Propriétés. — On obüeni ainsi un liquide d’un rouge vermeil, bouillant à -)- 20°, en donnant une vapeur verdâtre moins foncée que le
Fig. 79.
chlore, d’une odeur irritante qui participe de celle du chlore et de l’iode. 11 est dangereux de manier ce liquide, à cause de la facilité avec laquelle il détone en se décomposant en ses éléments.
L’acide hypochloreux gazeux a pour densité 2,97 ; l’eau en dissout 200 fois son volume en se colorant en jaune foncé ; cette dissolution possède l’odeur de l’eau de Javelle. On doit la conserver à l’ahri de la lumière directe du soleil, parce que l’acide hypochloreux réagit alors sur l’eau et produit de l’acide chlorhydrique et de l’acide perchlorique :
7C10 -h GHO = GUCl + CIO".
Une température peu élevée et l’étincelle électrique décomposent le gaz acide hypochloreux en chlore et oxygène avec détonation et dégagement de lumière. La lumière solaire le sépare aussi en ses éléments, mais à la longue et sans détonation.
L’acide hypochloreux est un oxydant très-énergique; mélé à l’état de gaz avec de l’hydrogène, il détone sous l’influence de la lumière directe du soleil. Le phosphore, l’arsenic, le potassium, y brûlent vivement, en produisant une explosion, mais le mercure ne l’attaque que très-lentement; on peut donc le manier sur la cuve à mercure. Sa dissolution transforme rapidement les sulfures en sulfates ; on fait ordinairement l’expérience avec le sulfure noir de plomb, qui devient blanc en se transformant en sulfate ; elle possède un pouvoir décolorant considérable.
Gay-Lussac a démontré que 2 litres d’acide hypochloreux, CIO, décoloraient autant que 4 litres de chlore, parce que l’acide hypochloreux agissait à la fois par son chlore et son oxygène, et que 1 litre d’oxygène déco-
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lorecomme 2 litres de chlore; l’acide hypochloreux décolore donc comme le double duvolume de chlore qu’il contient. Ce faitaune importance pratique considérable. Pour obtenir 1 équivalent d’acide hypochloreux, il faut 2 équivalents de chlore (284), mais l’acide obtenu décolore autant ([ue le chlore employé à le préparer. On comprend alors l’emploi des hypochlorites dans l’industrie. Le plus employé est le chlorure de chaux, solide, facile à transporter, qui contient de 100 à 120 litres de chlore, ou plus de 300 grammes de chlore par kilogramme. Facilement décomposable par les acides les plus faibles, il fournit le moyen le plus commode d’obtenir le chlore ou son équivalent au point de vue de la décoloration. Ajoutons que, si l’on traite l’hypochloéite de chaux par l’acide chlorhydrique, on obtiendra réellement du chlore, puisque l’acide hypo-chloreux et l’acide chlorhydrique réagissent en donnant du chlore et de l’eau (283).
28G. Composition. — Gay-Lussac a déterminé la composition de ce gaz en le décomposant par la chaleur; on le transforme ainsi en un mélange gazeux composé de 2 volumes de chlore et de 1 volume d’oxygène. Comme il serait dangereux de décomposer une notable quantité de ce gaz à la fois, on le fait passer dans un tube étroit_, où l’on a soufflé quelques boules {fig. 80) ; on chauffe le tube en avant des boules qui se remplis-
Fig. 80.
sent d’un mélange de chlore et d’oxygène ; on les ferme alors à la lampe et on les sépare. Pour déterminer le rapport des deux gaz, on pèse une boule pleine de gaz ; on ouvre une de ses extrémités dans une dissolution étendue de potasse; celle-ci, en absorbant le chlore, monte dans la boule tt prend la place du gaz. On fait ensorte que le niveau du liquide soit le même dans le vase et dans la boule, et on la bouche avec le doigt. Si on la pèse de nouveau après l’avoir retournée, l’augmentation de poids donnera le poids d’un volume de la dissolution égal au volume du chlore : il suffira de remplir complètement la boule de la même dissolution pour obtenir une nouvelle augmentation de poids, qui sera le poids d’un 'olume de dissolution de potasse égal au volume d’oxygène. Comme la l>remière augmentation de poids est double de la seconde, on en déduit iigoureusement que le mélange contient 2 volumes de chlore pour
\ d oxygène. Pour trouver son mode de condensation, il faut remarquer que :
Si l’on ajoute à la densité du chlore 2,440
' la demi-densité de l’oxygène 0,552
on trouve 2,l)!)2
qui représente la densité de l’acide hypochloreux. Cet acide est donc
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formé de 2 volumes de chlore et 1 volume d’oxygène, condensés en 2 volumes. On peut encore déduire cette composition du fait suivant observe par M. Balard. 4 volumes d’acide chlorhydrique et 2 volumes de gaz hypochloreux donnent 4 volumes de chlore et de 1 eau. Comme on sait que 4 volumes d’acide chlorhydrique contiennent 2 volumes de chlore et 2 volumes d’hydrogène (302), les 2 volumes d acide hypochloreux contiennent donc 2 volumes de chlore et i d’oxygène.
Acide cbloreux, CIO^.
287. i»réparatîoii. — On prépare l’acide chloreux en chauffant légèrement un mélange de chlorate de potasse, d acide arsenieux et d acide azotique étendu dans un petit ballon presque plein. L acide arsénieux s’oxyde aux dépens de l’acide azotique et se transforme en acide aisenique; l’acide azoteux qui se produit réduit l’acide chlorique mis en liberté par l’acide arsénique :
K0,C10S -h As03 -h AzO^HO = AzO^HO + IvO,AsO» + CIO».
288. Propriétés principales. — Gaz d un vert-jauiie foiicé, d une odeui de chlore très-prononcée, dont la densite est 2,646. Une températuie de 57“ suffit pour le décomposer avec explosion en chlore etr oxygène. Son volume augmente alors dans le rapport de 3 à 5. Contrairement aux règles ordinaires de la condensation, 2 volumes de chlore et 3 volumes d oxygène forment en effet 3 volumes de gaz chloreux. L eau en dissout six fois son volume et se colore en jaune pâle; il est difficilement liquéfiable.
Le mercure l’absorbe en se transformant en chlorure et en oxyde de mercure; le soufre, le phosphore, l’arsenic, le décomposent avec explosion.
Cet acide a été découvert par M. Millon.
Acitlc hypoclilorique, CIO^.
Il a été découvert par Davy.
289. Préparation. — On chauffe doucement au bain-mai ie du chlo rate de potasse fondu et de l’acide sulfurique en petites quantités dans un tube à peu près rempli du mélange. Il se dégage un gaz verdâtre, en même temps qu’il se forme un mélange de bisulfate et de perchlorale de potasse qui reste dans le vase (fig. 81) :
3(k0,C30»)-U4(S0\ll0) = 2(K0, 110,280») -h KO ,Cl0^H-2C10'»-h2H0.
11 est préférable, quand on veut l’obtenir en dissolution, de chauiler
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dans un flacon, au bain-marie, un mélange de chlorate de potasse et d’acide oxalique ; il se dégage à la fois de l’acide carbonique et de l’acide
Fig. 81.
hypochlorique. On fait passer le mélange dans un appareil de Wooli contenant de l’eau, où le gaz acide hypochlorique se dissout. La formule suivante rend compie de la réaction :
KO, Clos -f- 3(C203, :{HO) = KO, HO, 20^03 + 2C02 -f- CIO^ -f hHO.
290. Propriétés. — Gaz d’un jaune foncé, d’une odeur particulière, quoique analogue au chlore; sa densité est 2,315 ; on peut le liquéfier en le faisant arriver dans un tube refroidi par un mélange réfrigérant de glace et de sel marin; il constitue alors un liquide rougeâtre bouillant à 20". L’eau dissout vingt fois son volume de gaz acide hypochlorique. Une fiiihle chaleur le .décompose avec dégagement de chaleur et de lumière ; un volume de ce gaz donne alors 1 volume d’oxygène et 1/2 volume de chlore. A l’état liquide, il peut également détoner avec une extrême violence; aussi faut-il le préparer en n’employant que de petites quantités de niatière.
Le phosphore, le soufre, l’acide chlorhydrique, le décomposent vivement. On lui donne à tort le nom d’acide; mis en présence des hases, il se transforme, en effet, comme l’acide hypoazotique, en un mélange de chlorate et de chlorite.
Acide cliloriqiie, CIO-^’,110.
Les chlorates ont été découverts par Berthollet, mais ce fut Gay- Lussacqui, le premier, isola et étudia l’acide chlorique.
291. Préparation. — On tiaite le chlorate de potasse dissous dans
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l’eau chaude par une dissolution d’acide hydrofluosilicique, de manière à précipiter la potasse à l’état d’hydrofluosilicate de potasse. Ce sel étant gélatineux et transparent, il est difficile de juger du moment précis où l'on a précipité toute la potasse, aussi met-on toujours un excès d’acide hydrofluosilicique pour être certain que la décomposition est complète. On filtre la liqueur et on sature le mélange des deux acides par la baryte. L’hydrofluosilicate de baryte est insoluble, le chlorate de baryte reste seul dans la liqueur, qu’on filtre de nouveau. Il suffit d’ajouter à cette dissolution de l’acide sulfurique goutte à goutte pour arriver à précipiter complètement la baryte; une filtration donne l’acide chlorique ‘trèsétendu; on concentre d’abord à une douce chaleur, puis sous le vide de la machine pneumatique.
292. Propriétés. — On ne le connaît qu’à l’état d’hydrate. Aussi concentré que possible, il retient un équivalent d’eau. C’est un liquide sirupeux, ordinairement coloré en jaune, peu odorant, que la chaleur décompose nettement eh acide perchlorique, chlore et oxygène :
2C103 = ClO"^ + et + 03 ;
aussi est-ce un oxydant énergique ; il suffit de verser quelques gouttes de cet acide sur de l’alcool contenu dans un verre pour en déterminer l’inflammation; un papier imprégné d’acide chlorique prend feu quand on le chauffe légèrement. Les acides chlorhydrique, sulfhydrique et sulfureux le réduisent très-facilement, en produisant des réactions indiquées parles formuless uivantes :
C103 + 5HCI = GCl + 5H0,
CI03 + 6HS = Cl -4- 5H0 4- 6S,
C103 + 5S02 = CI -f 5S03,
CI03 + GS02 + HO = HCl GS03.
Cette dernière formule s’applique au cas où l’acide sulfureux est en excès par rapport à l’acide chlorique.
Acide perchlorique, CIO'^,110.
293. Circonstances de sa production. — F. Stadioil découvrit l’acide perchlorique, en 1814, dans les produits de la réaction de l’acide sulfurique sur le chlorate de potasse (289). Le résidu salin qui reste après la volatilisation de l’acide hypochlorique, dissous dans l’eau chaude, laisse déposer par refroidissement des cristaux de perchlorate de potasse, matière très-peu soluble dans l’eau froide. Plus tard, Sérullas trouva un moyen bien plus commode de préparer le perchlorate de potasse dans
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• la calcination ménagée du chlorate de potasse (36). Enfin on obtient ! l’acide perchloriqiie dans la décomposition des acides du chlore par la 1 chaleur (282), et dans l’électrolyse des dissolutions de chlore et d’acide :chloreux. Le chlore et l’oxygène de l’eau décomposée se rencontrent au :pôle positif, et s’y combinent en donnant naissance à cet acide.
] 294. Préparation. — On peut le retirer du perchlorate de potasse par
|im procédé absolument calqué sur celui qui permet d’obtenir l’acide (chlorique (291), mais il est bien préférable d’utiliser la décomposition de l’acide chlorique (292) sous l’influence delà chaleur, comme l’a fait ,1 récemment M. Roscoë. On traite d’abord du chlorate de potasse par ï l’acide hydrofluosilicique, corpme s’il s’agissait de préparer l’acide chlohrique, et on laisse déposer l’hydrofluosilicate; le liquide décanté est ( évaporé jusqu’au moment où l’on voit apparaître d’épaisses fumées blaniches. On chauffe alors le liquide dans un appareil distillatoire {ftg, 82) ; I l’acide perchlorique aqueux se condense dans le récipient.
Fig. 82.
Pour l’obtenir aussi concentré que possible, on le distille de nouveau avec quatre fois son poids d’acide sulfurique concentré ; mais il est plus I avantageux, dans ce cas, de distiller un mélange de I partie de perchlo- ' rate dépotasse et de 4 parties d’acide sulfurique concentré. Cette préparation n’est pas sans difficulté : l’acide concentré, bien moins stable que l’acide ordinaire, peut détoner avec violence, et une grande partie se décompose dans la distillation.
293. Propriétés. — L’acide perchlorique, C10'^,H0, est, d’après -M. Roscoë, un liquide, incolore s’il est pur, très-mobile; sa densité à 13“,5 est 1,782. 11 est extrêmement avide d’humidité; aussi, quand on le met en contact avec ce liquide, il produit le bruit d’un fer ronge plongé dans l’eau. 11 fait explosion au contact du papier, du bois, et particulièrement du charbon de bois, et se décompose spontanément au bout de quelques jours, môme dans l’obscurité.
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Si l’on ajoiile à l’aoidc monohydralé 2 équivalenls d’eau, la masse se prend en cristaux volumineux par refroidissement. On obtient ainsi 1 acide perchlorique solide, C10'^,3H0, que depuis Sérullas on considérait comme étant l’acide perchlorique monohydraté. Ces cristaux fument à 1 air et } tombent en déliquescence. Ils fondent vers 50% leur dissolution dans l’eau est accompagnée d’un dégagement sensible de chaleur. Leur action sur les matières organiques est moins énergique que celle de l’acide monohydraté, mais ils peuvent néanmoins allumer le papier et le bois, quand on les fond au contact de ces substances.
Enfin, si l’on distille de l’acide perchlorique très-étendu, on voit d’abord passer de l’eau, puis des vapeurs acides et, à 200% un acide de composition constante, mais non représentée par une formule simple. Celle qui s’en rapproche le plus est
ClObSHO.
Il est probable que cet hydrate se décompose partiellement à 200° sous l’influence de la chaleur, comme l’acide sulfurique monohydraté de M. Marignac (228), et que celte décomposition s’arrête dès que la quantité d’eau contenue dans l’acide devient un peu plus forte. Ce liquide est sirupeux. Sa densité est 1,65.
L’acide perchlorique étendu ne décolore pas le papier de tournesol, il n’est décomposé ni par la lumière solaire, ni par les acides sulfureux, sulfhydrique et chlorhydrique. Il dissout le zinc et le fer avec dégagement d’hydrogène.
296. Analyse de l’acide clilorique et de l’acide percblorique.
Gay-Lussac, et après lui M. Marignac ont déduit la composition de l’acide chlorique de celle du chlorate de potasse.
On décompose un poids donné de chlorate de potasse dans une petite cornue à long col pour éviter les pertes dues à l’entraînement de la matière. On trouve ainsi qu’un poids P de chlorate contient p d’oxygène et de chlorure de potassium ; celui-ci contient un poids tt de chlore et un poids P— /)— TT de potassium. On sait de plus déterminer le poids d’oxygène qui se combine avec ce poids de potassium pour former la potasse contenue dans le chlorate dépotasse (316). On trouve qu elle est la sixième partie de la quantité d’oxygène dégagée. Les cinq sixièmes de cette quantité p sont donc unis au poids tt de chlore pour former de l’acide chlorique. On trouve ainsi, pour la composition de cet acide :
Chlore 35,5
Oxygène “tOiO
et en centièmes
Chlore.. .
Oxygène.
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Un exprime que, dans le chlorate de potasse, la quantité d’oxygène conlenue dans l’acide est quintuple de celle de la base en donnant au chlorate la Ibrmule K0,C10^ ; la formule de l’acide chlorique anhydre est donc CIO^.
La même opération, exécutée sur le .perchlorate, montre que la quantité d’oxygène de l’acide est 7 fois plus grande que celle de la base. Ce qui conduit à la formule du perchlorate de potasse, R0,G10^ et h. celle de l’acide perchlorique CIO^; l’analyse montre en outre que le poids 35,5 de chlore est uni à 56 d’oxygène dans l’acide perchlorique ou en centièmes :
Chlore.. 38,7 1»
Oxygène 61,21
Nous avons supposé connue la composition du chlorure de potassium ; on la déduit facilement de celle du chlorure d’argent. Il suffit en effet de précipiter le chlorure de potassium par l’azotate d’argent; le poids du chlorure d’argent donne celui du chlore, et par différence celui du potassium.
La composition du chlorure d’argent est donnée avec beaucoup d’exactitude par un grand nombre d’expériences. Nous ne citerons ici que celles de M. Dumas, dans lesquelles on faisait passer un courant de chlore sec sur de l’argent chauffé dans un tube de verre. Le métal se transformait en chlorure, dont la composition se déduisait du poids d’argent employé et de l’augmentation de poids subie par le tube après le passage du chlore.
ACIDE CHLORHYDRIQUE. CHLORURES DES MÉTALLOÏDES
ACIDE CHLORHYDRIQUE, HCl = 36,5.
297. ilistorique. — Cet acide paraît avoir été découvert par Glauber, mais sa composition a été mise en évidence par Gay-Lussac et Thénard. On croyait avant eux que l’acide chlorhydrique contenait de l’oxygène, parce qu’on avait conclu des expériences de Lavoisier que l’oxygène était le seul corps capable d’engendrer des acides. Quelques années plus tard, la découverledu cyanogène leva toul(‘ incertitude. Gay-Lussac démontra
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d’une manière inconLeslable que l’acide prussique (cyanhydrique), ana
log'ue à Tacide chlorhydrique, ne contient pas d’oxygène.
298. Préparation. — On prend un hallon en verre muni d’un tube abducteur {fig. 83), on y introduit du sel marin fondu, puis de 1 acide sulturique concentré ; il se produit aussitôt un abondant dégagement de gaz, que l’on recueille sur le mercure. On peut employer du sel ordinaire, mais il se produit alors un boursouflement considérable de la matière, qui peut obstruer le tube. On évitera cet inconvénient, si l’on emploie le sel ordinaire, en adaptant au bouchon qui ferme le ballon, un tube en b, par lequel on versera peu cà peu l’acide. Dans tous les cas, il faudra chautler le mélange à la fin de l’opération. La formule suivante rend compte de la
léaction . îSaCl-l- S03,H0 = HCl -t- Na0,S03.
Fig. 83.
299. Propriétés physiques. — Gaz iiicolore, d une odeui piquante et suffocante, rougissant fortement la teinture de tournesol et éteignant les corps en combustion ; sa densité est 1,247 ; un litre de ce gaz pèse donc 1,247 X 1,3 = 1^,621. 11 est excessivement soluble dans l’eau. Ce liquide à 8” en dissout 480 fois son volume. On peut mettre en évidence la facilité avec laquelle l’eau dissout l’acide chlorhydrique en plongeant dans l’eau une cloche remplie de ce gaz et maintenue sur une soucoupe contenant du mercure. En soulevant la cloche, on met le gaz en communication avec l’eau ; elle se précipite alors avec violence dans l’éprouvette, qu elle peut briser si le gaz est bien pur ; mais il suffit d’une petite quantité d’air pour amortir beaucoup le choc. On peut encore introduire un morceau de glace dans le gaz chlorhydrique, il y fond avec rapidité.
Faraday a liquéfié l’acide chlorhydrique en le soumettant à un froid de — 50°; à la température ordinaire, il est liquide sous la pression de 40 atmosphères. La chaleur est sans action sur le gaz chlorhydrique, mais l’électricité paraît le décomposer partiellement en chlore et en hy-
(1 rogène.
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On se sert ordinairenienl de l’acide cldorhydriquc îX l’élal de dissoliilion. Pour roblenir, on prépare legaz, comme nous l’avons indiqué plus haut, dans un grand ballon de verre; il se rend d’aboid dans un flacon laveur conlenaîil de l’acide cblorbydrique du commerc.e cl destiné seulement à arrêter les vapeurs d’acide sullurique que le gaz entraîne avec lui {fig. 84). On dispose à la suile de ce flacon laveur deux flacons à trois
Fifj. S4.
tubulures, remplis à moitié ou aux deux tiers d’eau distillée; les tubes abducteurs doivent plonger très-peu dans ce liquide, car la dissolution d’acide chlorhydrique, étant beaucoup plus dense que l’eau, tombe au fond du vase à mesure qu’elle se forme ; le gaz est donc ainsi conslamment en contact avec l’eau la moins chargée de gaz. On diminue de cette manière les pressions que le gaz doit vaincre en se dégageant.
300. Hydrates de l’acide chlorhydrique. — Si l’on refroidit les flacOUS OÙ se dissout le gaz, on obtient un liquide très-fumant à l’air, dont la densité est 1,21, et qui contient environ 42 pour 100 d’acide chlorhydrique. Sa composition peut s’exprimer par la formule
HCl + 6HO.
Exposé au contact de l’air, il laisse échapper une grande quantité de son gaz, et donne, à la température ordinaire, un produit dont la composition est sensiblement représentée par la formule
HCl -f 12110.
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La densité est 1,12 environ, et il contient 25 pour 100 d’acide réel. Enfin, si l’on fait bouillir cette dissolution d'acide chlorhydrique, il s’échappe encore du gaz chlorhydrique, la température s’élève jusqu à 110% température à laquelle distille un produit bien défini contenant 20 pour 100 d’acide réel. Sa formule est :
HCl-hlOHü.
La densité de ce dernier acide est 1,10.
L’acide chlorhydrique n’est donc pas seulement soluble dans l’eau, comme l’ammoniaque, mais il forme avec elle plusieurs combinaisons, dont la plus stable bout à 110". On comprend alors pourquoi l’acide chlorhydrique gazeux ou très-concentré est fumant à l’air; le gaz. libre ou qui se dégage de la dissolution, arrivant dans l’air, en absorbe la vapeur et constitue avec elle un produit moins volatil que l’eau, et qui, par conséquent, peut se condenser en produisant des fumées.
301 . itctiou des métalloïdes et des métaux. —Le SlllClum décompose l’acide chlorhydrique à l’aide de la chaleur ; il se produit une combinaison d’acide chlorhydrique et d’un chlorure de silicium particulier, en môme temps qu’il se dégage de l’hydrogène (Wôhler) :
2Si -f- 5HCI = (Si2Cl3 + 2HC1) + 3Pi.
Mais les autres métalloïdes sont sans action sur cet acide.
Il n’en est pas de môme des métaux : beaucoup d’entre eux peuvent chasser l’hydrogène et s’unir au chlore de l’acide chlorhydrique ; il suffit pour cela de les chauffer au contact de ce gaz. Quant à la dissolution, elle dissout beaucoup de métaux à la température ordinaire, en dégageant de l’hydrogène; c’est là un de ses principaux emplois. Nous reviendrons sur cette action, à propos des métaux.
302. Composition de Pacide chlorhydrique. — On prend deux flacons d’égale capacité (ftq. 85); le col de l’un a été usé à l’émeri, de maniéré à pouvoir ôtie fermé exactement par l’autre. On remplit l’un des üacons de chlore sec, à la manière ordinaire, et l’autre d’hydrogène. Pour cela, on fait arriver l’hydrogène dans le flacon dont le col est loin né en bas, par un tube abducteur qui monte jusqu’à la partie supérieure. On chasse ainsi peu à peu l’air beaucoup plus lourd que l’hydrogène. On réunit ensuite les deux parties de l’appareil.
Les deux gaz se mélangent d’abord, et se combinent peu à peu sous l’inlluence de la lumière dill'use; quand la teinte du chlore a presque disparu, on expose l’appareil aux rayons directs du soleil, qui terminent la combinaison sans aucune explosion. On ouvre alors les vases sous le mercure, et on reconnaît que le volume ii’a pas varié. Il ne reste pas trace
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de chlore ou d’hydrogène, car le mercure ne subit aucune altération et le gaz est complètement absorbé par l’eau. Il en résulte donc que l’acide
chlorhydrique est formé de chlore et d’hydrogène à volumes égaux et sans condensation.
On peut également établir ce fait par l’analyse, en décomposant l’acide chlorhydrique gazeux dans une cloche courbe, au moyen du potassium. 11 reste un volume d’hydrogène, moitié du volume de l’acide employé.
Si alors de ... . 1,2470 densité de l’acide chlorhydrique,
on retranche .... 0,0346 demi-densité de l’hydrogène,
1,2124 qui est sensiblement la demi-densité du chlore.
303. Usaps. — L’acide chlorhydrique sert surtout à préparer le chlore dans la fabrication des chlorures de chaux, de l’eau de Javelle, du chlorate de potasse, etc. On l’emploie pour dissoudre et décaper les métaux, tels que le fer, le zinc, l’étain, et pour fabriquer la gélatine; mélangé à l’aci e azotique, il constitue l’eau régale; enfin c’est un des réactifs les plus employés par les chimistes.
QA
• l*réparation industrielle del’acide chlorhydrique. — La prép ration industrielle de l’acide chlorhydrique ne diffère pas au fond de
T V vivons déjà indiquée (297). Seulement, le mélange de sel
e aci e sulfurique est chauffé dans des cornues en fonte 86), où e arrive par un entonnoir qu’on remplace par un bouchon métallique pencant la distillation; le gaz se rend dans des bonbonnes ou bouei es en grès, contenant l’eau où il se dissout. On obtient ainsi une dis- ’O ution marquant 2i à 22” de l’aréomètre de Daumé, et contenant 40
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on le reconnaîtra en faisant passer quelques bulles de chlore dans l’acide préalablement dépouillé de son acide sulfurique par le chlorure de barium; il se formera de nouveau de l’acide sulfurique, que l’on précipitera par ce même chlorure. L’arsenic peut être mis eu évidence au moyen d’un courant d’acide sulfhydrique, qui détermine un précipité jaune de sulfure d’arsenic. On reconnaîtra le fer en saturant l’acide par de l’ammoniaque et ajoutant un peu de sulfhydrate d’ammoniaque qui détermine un précipité noir de sulfure de fer.
300. PuriOcation. — Ou ajoute unc petite quantité de bioxyde de manganèse à l’acide du commerce, pour donner du chlore qui fait passer l’acide sulfureux à l’état d’acide sulfurique et détruit les matières organiques contenues dans l’acide. On décante l’acide au bout d’un jour, et on chauffe légèrement la.liqueur, de manière à chasser l’excès de chlore. On ajoute alors du sulfure de barium, qui donne à la fois la baryte néces- . saire à la précipitation de l’acide sulfurique et l’acide sulfhydrique nécessaire à la séparation de l’arsenic. L’acide, décanté de nouveau, est distillé; seulement, on fait suivre le récipient d’un flacon de Woolf contenant de l’eau, afin de recueillir le gaz chlorhydrique qui se dégage de l’acide concentré quand on le chauffe. Le chlorure de fer reste dans la cornue.
307. Eau réjçale. — On désigne sous ce nom le mélange d’acide chlorhydrique et d’acide azotique employé pour dissoudre l’or et le platine, qui sont inattaquables par les deux acides isolés. Ces métaux sont transformés en chlorures solubles dans l’eau. On peut expliquer cette réaction de la manière suivante : au contact de l’acide chlorhydrique et de l’acide azotique, il tend à se produire un composé chloré correspondant à l’acide azotique, dont la formule serait AzO^GP :
AzQS + 3HC1 = 3HO -P AzO^CR,
que la chaleur décompose facilement en chlore et en produits a}ant pour formules AzO^CT-^, AzO^Cl. Si donc l’eau régale est en présence d’un métal, le chlore naissant pourra le chlorurer, et il se dégagera principalement le composé AzO^Gl, qui est le plus stable. On ne connaît en réalité jusqu’ici que les deux corps AzO'^Gl et AzO^Gl^. L’existence du premier est néanmoins très-probable.
La présence de composés chlorés dans la réaction de l’acide azotique sur 1 acide chlorhydrique a été signalée pour la première fois par M. Baud ri mont.
CHLORUIŒ d’azote.
308. On désigne sous ce nom un liquide jaune, insoluble dans l’eau, cl plus dense que ce liquide, doué d’une odeur piquante et très-volatil. 11
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prend naissance toutes les fois qu’on fait agir le chlore sur une dissolution d’un sel ammoniacal (chlorhydrate, phosphate d ammoniaque), e corps détone sous les plus faibles influences, en produisant des explosions redoutables; aussi n’a-t-il jamais pu être analysé, n ® formé de chlore et d’azote, et on lui attribue la formule peu probable Az .
On ne doit manier ce corps qu"en très-petites quantités et en prenan la précaution de le mettre dans des capsules de verre excessivemen minces, que l’on souffle soi-même à la lampe d’émailleur, afin de n avoir rien à craindre des projections, en cas d explosion.
CHLORURES DE SOUFRE
Nous avons dit que le chlore et le soufre s’unissaient directement à la température ordinaire, en dégageant de la chaleur. Ces deux corps pa- ■ raissent former plusieurs composés liquides ; les mieux définis son i p sentés par les formules S^Cl et SCI. Le premier a seul quelque importance, à cause de la propriété qu’il a de dissoudre facilement le soufre, ce qui le fait employer avec le sulfure de carbone dans la vulcanisation du caoutchouc ; nous ne parlerons donc que de ce chlorure.
Prolochlorure, S^Cl.
309. Préparatio... -On fait arriver un courantde chlore bien desséché au fond d’une éprouvette à pied contenant de la fleur de soufre , a combinaison s’effectue peu à peu, et l’on voit un liquide jaunatre moiii 1er le soufre {fig. 87). L’excès de chlore est absorbé par une dissolution a ca-
line Onarrêtel’opérationavantquetoutlesoufreaitdisparu,etl’ondistille.
310, Propriétés. - Liquide .jaune-rougefltre, d’une odeur des.igreahle
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et suftbcanle, iumant à l’air. 11 bout ji 138% sa densilc à l’etat liquide est 1,687, celle de sa vapeur est 4,668; elle est donc formée de 1 volume de chlore et 1 volume de vapeur de soufre condensés en 1 volume; il dissout facilement le soufre, le sélénium et le phosphore. Mis au contact de l’eau, il s’y décompose en acide chlorhydrique et en composés oxygénés du soufre, qui finissent par se résoudre en acide sulfureux et en soufre. Il altaque la plupart des métaux avec violence.
Le chlore le transforme en un liquide rouge qui est le bichlorure SCI bouillant ii 64°.
Proloclilonire de phosphore, PhCl^.
311. Préparation. — On fait arriver un courant de chlore sec dans une cornue lubulée munie d’un récipient refroidi, dans laquelle on a mis du phosphore bien desséché \fîg. 88). La combinaison est accompagnée d’un
Fig. 88.
dégagement de chaleur et de lumière; on chauffe néanmoins la cornue, surtout vers la fin, pour que la vapeur de phosphore soit toujours en excès par rapport au chlore ; il distille alors un liquide qui se condense dans le récipient avec un peu de phosphore volatilisé. On cesse l’opération avant que tout le phosphore ait disparu dans la cornue; il ne reste plus qu’à distiller de nouveau le chlorure obtenu.
312. Propriétés. — Liquide aussi limpide que l’eau, fumant à l’air, dont la densité est 1,45. Il bout à 78°, sa densité de vapeur est 4,742. 11 est formé de 1 volume de vapeur de phosphore et de 6 volumes de chlore condensés en 4 volumes.
L eau le décompose en donnant de l’acicle phosphoreux et de l’acide chlorhydrique, sans aucun autre produit. Ün utilise cette propriété pour la préparation de l’acide phosphoreux pur (165) ;
PhC13 4- r,HO PhO%,3HO 4- 3HC1.
IS
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Pcrcblorure de phosphore, PhCP.
313. rréparation. — On lait passer un courant de chlore dans du protochlorure de phosphore, de manière à le saturer, puis on is i e
dans un courant de chlore. .
314. Propriétés. — Corps solide, blanc cristallin, répandarit d épaisses
fumées à l’air. 11 passe immédiatement de l’état solide à l’état gazeux vers 148% sa densité de vapeur est 3,66. On peut en conclure que 8 vo limes de ce chlorure contiennent 1 volume de phosphore et 10 \o urnes chlore. C’est là un fait anormal et qui sort des règles ordinaires de la condensation; pour l’expliquer, M. Cahours suppose, avec raison, que tout le chlore n’est pas engagé de la même manière dans la combinaison ; H admet que le composé PhCl^ résulte de l’union de PhCr^ et de CP :
PhCls = PhCP.CR.
8 volumes de vapeur de perchlorure contiennent alors 4 volumes de protochlorure et 4 volumes de chlore unis sans condensation.
Les réactions du perchlorure de phosphore confirment d’ailleurs cette hypothèse. Si l’on met le perchlorure de phosphore au‘ contact d une quantité limitée d’eau, on peut le transformer en oxychlorure de phosphore, découvert par M. Wurtz. On représente cette réaction par la
. formule :
PhCl^ + 2HO = 2HC1 -h PhCPO^.
On peut également obtenir le composé correspondant PhCP,S^ en le faisant réagir sur l’acide sulfhydrique; par conséquent deux équivalents de chlore sont plus aptes que les trois autres à être remplacés par de
l’oxygène, du soufre, etc.
En présence d’une quantité d’eau suffisante, le perchlorure de p osphore se transforme en acide phosphorique et en acide chlorhydiique, et l’on n’a jamais pu obtenir de produits intermédiaires entre l’oxychlorure PhClW et l’acide phosphorique PhO^ :
PhCls H- 8HO = PhOs,3HO + 5H61
Chlorure irarseiiic, AsCP.
Un ne connaît qu’un seul chlorure d’arsenic, correspondant par sa composilion a 1 acide ai senieux.
315. rréparation et propriétés — On le prépare comme le prolochlonire de phosphore. - Li(|uide limpide, dense, fumanl à Pair, vénéneux.
LIV. 1. CHAP. X. ACIDE CHLOUli YDUIQUE
Il entre en ébnililioiiii se décompose en présence de l’ean en acide chlorhydrique et acide arsénieux :
AsCP + 3HO = As03 -H 3HCI.
316. Relation «le composition fies chlorures et «les «>xy«les. — Nous avons dit que les chlorures de phosphore et le chlorure d’arsenic correspondaient aux acides de phosphore et à l’acide arsénieux ; on entend par là que, mis en [)résence d’une quantité d’eau suffisante, ils se transforment, sans dégagement et sans absorption de gaz, en acides phosphoreux, phosphorique ou arsénieux, et en acide chlorhydrique. Il résulte de ce fait une relation très-simple entre la composition de ces chlorures et celle des composés oxygénés qui en dérivent par l’action de l’eau.
Supposons, en effet, qu'on détermine la composition du perchlorure de phosphore, on trouvera que 31 parties de phosphore y sont unies à 177,5 de chlore.
D’après ce qu’on sait sur la composition de l’acide chlorhydrique (302) et de l’eau (90), on voit que, dans la décomposition du chlorure de phosphore par l’eau, 1 volume de chlore a dû s’emparer de 1 volume d’hydrogène, tandis qu’un demi-volume d’oxygène a pris la place du chlore. Par conséquent, les poids 177,5 de chlore et a: d’oxygène qui s’unissent à un même poids 31 de phosphore doivent être entre eux dans le rapport des poids de un volume de chlore et d’un demi-volume d’oxygène, ou autrement, dans le rapport de la densité du chlore à la demi-densité de l’oxygène. On a donc la proportion :
X 0,5528 (demi-densité de fuxygène),
177,5 2,44 (densité du chlore) ;
d’où l’on lire sensiblement a,-=40.
L’acide phosphorique contient donc
Phosphore Oxygène. .
et en centièmes :
Phosphore 43,00
Oxygène 50,34
L’analyse de ces chlorures s’effectue avec facilité; il suffit d’en décomposer, par l’eau, un poids connu et de chercher la quantité de chlore qui est contenue dans la liqueur, en y ajoutant de l'azotate d’argent, afin de former du chlorure d’argetit dont le poids permet de connaître celui du chlore (296). La différence entre le poids du chlorure et celui du chlore donne le poids du métalloïde. On comprend maintenant pourquoi les chimistes ont eu souvent recours à celte méthode pour fixer lacoinposilion des composés oxygénés. ( lu l’a emiiloyée, en effet, non-seulcineut
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pour les composés du ])hospbore et de Tarsenic, mais aussi pour ceux du bore et du silicium. La composition des oxydes métalliques, tels que la pousse, qui se transforment en chlorures correspondants sous l’action de l’acide chlorhydrique (KO -|- HC1=KCI -|- HO), peutse déduire de la même
manière de l’analyse des chlorures. ^
La réciproque esl également vraie et fournit d’importantes vérifications. Si l’on part de la composition de l’acide pbospborique déterminée par M. Scbrœlter, en cbercbant le poids d’oxygène que le pbospbore absorbe pour se transformer en acide pbospborique (162), on en déduira facilement la composition du percblorure de pbospbore, puisqu’une meme quantité de pbospbore se trouve unie dans les deux composés à des quantités 40 d'oxygène et ij de cblore qui sont données par la proportion :
y 2,44 (densité du chlore) ,
^ 0,5528 (demi-densité de l’oxygène) ;
d’où l’on tire pour y une valeur sensiblement égale à 177,5.
BROME. IODE. FLUOR. PRINCIPAUX COMPOSÉS
BROME, Br =- 80.
Le brome est ordinairement associé dans la nature au cblore et a l’iode; dans les eaux mères des soudes de varecb d’où l’on extrait 1 iode, il se trouve environ 1/10 du poids de ce dernier en brome, et cependant ce métalloïde est resté inconnu jusqu’en 1826, où Balard le découvrit dans les eaux mères des marais salants et en fit une étude complète. On lui donna le nom de brome (ppwp.oç, fétidité), à cause de son odeur le-
poussante.
317. Préparation. — On traite le bromure de potassium par un mélange d’acide sulfurique et de peroxyde de manganèse; il se forme des sulfates de manganèse et de potasse, elle brome se dégage :
2(S03,H0) -t- KBr -G MnO^ = K0,S0'^ -h MnO,SO^ + ‘..'HO -h Br.
L’opération s’effectue dans un appareil distillatoire ; on condense le brome dans un ballon refroidi avec de la glace {fig. 89).
Pour obtenir le bromure de potassium, Balard faisait passer un courant de chlore dans les eaux mères des marais salants qui contiennent ce
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métalloïde à i’élal de bromure de magnésium : le brome éliminé par le ddore colorait l’eau en jaune. En agitant cette eau avec de l’éther, elle perdiiit sa couleur, parce que le brome se dissolvait dans l’éther.
Cet éther décanté était traité par la potasse, qui donnait, avec le brome, un mélange de bromure de potassium et de bromate de potasse, par une réaction analogue à celle qui permet d’obtenir le chlorate de potasse au moyen du chlore et de la potasse (281) :
GBr + GKÜ = 5KBr + KO.BrO^.
Ce mélange calciné se transformait en bromure de potassium par suite de la décomposition du bromate de potasse en bromure et oxygène ; il ne restait plus qu’à faire cristalliser ce corps, si l’on voulait l’avoir absolument pur.
Aujourd’hui on retire le brome des eaux mères des soudes de varech; nous indiquerons comment, à propos de l’extraction de l’iode (329).
318. Propriétés physiques. — Liquide noir ; sous une mince épaisseur, il est d’une couleur rouge-hyacinthe ; d’une odeur éminemment pénétrante et repoussante, analogue à celle du chlore; sa densité est 2.97; il cristallise à — 7“,3, en une masse d’un gris de plomb foncé ; il bout à 63", mais donne déjà d’abondantes vapeurs de couleur rougeâtre à la température ordinaire. Sa densité à l’état de vapeur est 5,93. Peu soluble dans l’eau.
Le brome, môme en vapeur, attaque vivement la peau et les muqueuses; aussi est-il très-dangereux à respirer.
319. Propriétés chimiques. — Le brome se comporte exactement de la môme manière que le chlore vis-à-vis des autres corps, et produit des composés pour la plupart si analogues aux composés chlorés, qu’aucun caractère extérieur ne peut les distinguer. Toutefois, l’affinité du brome pour l'hydrogène et la plupart des métaux est moindre que celle du chlore; aussi emploie-t-on le chlore pour chasser le brome de ses combinaisons; mais il a plus d’aflinité pour l’oxygène que le chlore.
320. État naturel. — 11 existe dans toutes les eaux salées, et surtout dans celles de l’Allemagne ; les eaux de Theodorshalle, près Kreuznach, lourriissent 88 grammes de brome par tOO kilogrammes d’eau mère ; mais c’est dans l’eau de la mer MorU*. (pi’on en a trouvé jusqu’ici la plus
grande quanlilé (d grammes de bromure de magnésium par melre cube) ; on l’a également trouvé an Mexique, a 1 état de bromnie d aigent.
321. Applications. — On ne l’emploie iiulustriellement que dans le daguerréotype et la photographie, mais les chimistes s en servent dans un grand nombre de recherches.
COMI‘OSÉS OXYGÉNÉS.
3^22. Acide bromique. - On ne connaît qu’un seul acide bien délini du brome, correspondant par ses propriétés et sa composition a l acide chlorique. Il s’extrait du bromate de potasse, comme l’acide chlorique
du. chlorate de potasse. d n •
On a lieu d’admettre l’existence d’un acide hypobromeux BrO, qui
prendrait naissance, comme l’acide hypochloreux, dans l’action réciproque du brome et de la potasse en excès. On obtient ainsi un liquide décolorant, mais on n’a pas isolé, jusqu ici, cet acide.
Acide Itromliydiiqiie, llBr.
323. i»répavati«... — On peut le produire directement par la combinaisou de ses éléments, mais seulement à une température elevee ; le procédé le plus commode pour l’obtenir à l’état gazeux consiste a faire .arriver peu à peu de la vapeur de brome sur du phosphore recouvert de
Fig. 90.
verre pilé et humeete d eau.
forme avec le phosphore du
La théorie du procédé est simple ; le brome bromure de phosphore décomposable i)or
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l’eau, eomnie les ehlonires correspondanls ; le brome s’unil alors à l’hydrogène de l’eau, et le phosphore à l’oxygène. La figure DOreprosenle la disposition de l’appareil employé pour cette préparation. Le gaz est recueilli sur le mei'cure.
On ne peut songer à utiliser la réaction qui permet d’extraire l’acide chlorhydrique du sel marin; car, si l’on chaulle un mélange d’acide sulfurique et de bromure de potassium, il se dégage bien de l’acide bromhydriqne, ainsi que l’indique la formule
Klîr + S03,H0 = HBi + KO,SQ3;
mais, l’acide bromhydrique se décomposant facilement au contact de l’acide sulfurique chaud, il se dégage en même temps du brome, de l’eau et de l’acide sulfureux :
BrH -f- S03,H0 = Br + SO^ + 2HO.
La même réaction se produit d’une manière plus intense encore avec l’acide iodhydrique.
3!24'. Propriétés et compositioit. — Gaz incolore donnant d’epaisses fumées blanches à l’air. Sa densité est 2,798; l’eau en dissout une trèsgrande quantité et forme avec lui un liquide très-fumant. Cette dissolution est un acide énergique, elle attaque facilement les métaux et même l’argent, avec dégagement d’hydrogène.
Sa composition est la même que celle de l’acide chlorhydrique.
IODE, I
L’iode a été découvert en 1811, par Courtois, salpêtrier de Paris, dans les eaux mères des soudes de varech ; mais c’est Gay-Lussac qui fit connaître sa véritable nature et ses propriétés, en 1813.
323. Préparation. — On le prépare en traitant un iodure alcalin par un mélange d’acide sulfurique et de bioxyde de manganèse dans un appareil semblable à celui qui sert à préparer le brome. On refroidit seulement avec de l’eau.
Kl H- 2S03,H0 + Mn02 = K0,S03 + Mn0,S03 + 2HO I.
326. Propriétés. — Corps solide, d’un noir grisâtre, opaque, doué d’un éclat semi-métallique. Il cristallise facilement en volumineux octaèdres rhomboédriques, quand on abandonne à l’air une dissolution d’iode dans 1 acide iodhydrique ; par sublimation, on l’obtient en lamelles rhomboïdales. Il fond à 107° et bout à 180°, en produisant un gaz violet foncé, d’un poids spécifique ('onsidérable (D = 8,716). Il émet des vapeurs très-
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sensibles à la température ordinaire, crime odeur analogue <t celle du
^ _ , , 1 1 K i-YO /»r\nr\ r\ lie
chloi'e et d’iine saveur stypliqne. Peu soluble dans I eau, beaucoup p us soluble dans l’alcool ; le sull'ure de carbone I enlève à I eau en se co o
rant en violet. , ,
L’iode est vénéneux ; il attaque fortement la peau et la colore en jaune.
Il se comporte vis-à-vis des métalloïdes à la manière du c ore, et 'J'® des composés correspondants. Toutefois, il a moins d allimte pour hydrogène et plus pour l’oxygène que le chlore et le brome. Aussi ces deux corps chassent-ils l’iode des combinaisons qu’il forme avec hydrogéné e la plupart des métaux.
.3-27. Réactif .le l’iode. - La propriété caractéristique la p us remarquable de l’iode est la coloration bleu indigo, que des traces de ce corps en solution dans l’eau développent au contact de l’empois d amidon refroidi. Un excès d’amidon fait disparaître celte coloration; il en est de môme de la chaleur. Vers 100», la solution se décolore pour se colorer de nouveau par le relroidissemeiit.
Si l’on veut reconnaître la présence de l’iode dans une solution cou enant des iodures, on y ajoute un peu d’empois d’amidon et une disso ution étendue de chlore. Ce dernier chasse l’iode qui réagit sur 1 amidon ; mais si l’on ajoute un excès de chlore, la coloration disparaît; il se produit alors de l’acide iodique et de l’acide chlorhydrique par la reaction du chlore et de l’iode sur les éléments de l’eau. On a en eflet ;
5Gl + 5H0 + I = IQS + 5HC1.
Il est possible de faire reparaître la coloration bleue en ajoutant à la i liqueur de l’acide sulfureux. Ce dernier s’empare de l’o.xygène de l’acide ‘ iodique et met l’iode en liberté ; mais un excès d’acide sulfureux produitl également la décoloration, en transformant l’iode en acide lodhydriquepar la décomposition de l’eau. La formule suivante rend compte de lai
réaction :
I + HO + S02 = HH- S
Ces réactions mellent bien en évidence raflinité de l’iode pour l oxygène et l’hydrogène. Si ce corps ne se combine directement avec aucuni. d’eux, il décompose néanmoins l’eau comme le chlore et s unit indilté-remment à l’hydrogène ou à l’oxygène, lorsqu’il est en présence d un corps avide d’oxygciîe ou d’hydrogène.
328. État naturel. —On ii’a jamais rencontré l’iode à l’état de liberté, . mais 011 le trouve dans l’eau de la mer, en petite quantité, dans beaii i' coup de plantes et d’animaux marins et dans certaines eaux minérales-. Il est alors à l’étal d’iodiire. On le rencontre, quoique rareuieiil, a I clan
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(l’iofliii’o d’ari^enl. L’azotaI.e de soude ualurel en conlicnl près de pour l(K) à rélat d’iodure de sodium et d’iodate de soude.
L’eau de mer contient des quantités très-minimes d’iodure, mais les varechs peuvent l’accumuler dans leur organisme et devenir des sources abondantes d’iode. 11 en est de même des éponges el des raies ou des morues, dont le foie surtout contient d’assez notables quantités d’iodure pour que l’huile qu’on en extrait soit un médicament iodé très-énergique.
329. Extraction imiustrielle «le l’iode. — On extrait aujourd’hui l’iode des azotates de soude bruts ou des eaux mères des soudes de varech.
Traitement des azotates de soude du Chili. — On détermine par des essais préliminaires les quantités respectives d’iodates et d’iodures contenues dans la dissolution du sel. Il suffit alors d’y ajouter successivement des quantités corresj)ondantes de dissolution d’acide sulfureux et de chlore pour précipiter d’abord l’iode des iodates, puis celui des iodures. On fait égoutter cet iode et on le distille.
2® Traitement des eaux mères des soudes de varech. — A. Extraction de Viode. — On traite les eaux mères des soudes de varech par une quantité d’acide sulfurique suffisante pour neutraliser les alcalis libres, puis on les mélange avec 10 pour 100 de leur poids de manganèse, et on calcine jusqu’au rouge-brun. On transforme ainsi en sulfates les sulfures et hyposulfites qui y sont contenus.
On dissout la masse dans l’eau, et dans la dissolution convenablement concentrée onfaitpasser un courant réglé de chlore qui déplace d’abord l’iode ; celui-ci sedépose, ilneresleplus qu’àlelaveràl’eauordinaireetàle distiller.
B. Extraction du brome. — La liqueur contient encore alors une notable quantité de bromures : on en extrait aujourd’hui tout le brome du commerce en la distillant avec une quantité convenable de bioxyde de manganèse et d’acide sulfurique, déterminée par (les essais préalables exé(;utés
sur une petite quanti té
de matière.
330. iHstiiiation «le i’io«ie. — On distille l’iode dans des cornues en gtis dont le col entre dans un vase distillaloire muni d’un cou-
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vercle par lequel on peut enlever l’iode. La cornue j gj-istaux
rés un bain de sable chauffé par un d’iode ne puissent pas se condenser dans le co
" COMPOSÉS OXYGÉNÉS DE l’IODE.
On en connaît trois bien définis, qui sont .
L’acide hypo-iodique 'OS
iodique ’
__ hyperiodique ît)^-
ceS iodates, efnolamment de l’iodate de baryte.
Acide iodique, 10^.
On extrait l’acide iodique de l’iodate de po-
Préparation. — exiiaii
• , î. 1» dissolution de ce sel une dissolution d’azolate de
Si l’on ajoute à l’iodate de baryte très-peu soluble dans
baryte, on donne naissance à de 1 lodate de
l’eau, qu’on décomposé e ^ chlorate de potasse, quand on
L’iodate de polasse - c« le ch^
traite l’iode par la potasse (61 + 6RO - 51h -h u , ; ,
mieux le préparer de la d’iode, 75 grammes de
chlorate de potasse et g on iMndc se dissout, en même temps
gouttes d’acide azotique; peu p linueur de l’iodale dépotasse,
qu’il se dégage du chlore ; il reste dans hq^ le
?„ «ci. a. i.
chlorate de potasse et met 1 aciae en i oxygène à l’iode, et le chlore se dégage :
L’acide iodique formé chasse à
l^r— é r:ior ha^cid^' aWe n’e. donc utile que pour commencer la réaction, qui se ® ‘ii f^.^dra employer 90
l’iodale de potasse ainsi produit.
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On peut encore obtenir l’acide indique en Taisant chanITerde l’iode avec de l’acide azotique concentré.
332. rropriétés. — L’acide indique en dissolution donne, quand on l’évapore, des crislaux incolores d'acide inonohydraté lO^.HO. A 170°, cet hydrate perd son eau de cristallisation: une plus forte chaleur le décompose en iode et en oxygène ; il est facilement réductible par les substances avides d’oxygène. Ainsi l’acide sulfureux le réduit complètement et met son iode en liberté. On utilise cette propriété pour reconnaître la présence de petites quantités d’acide sulfureux; en faisant agir ce gaz ou sa dissolutionsurde l’empois d’amidon additionné d’iodate de potasse, on voit se manifester la couleur bleue caractéristique, qui sert à reconnaître l’iode.
, Acide iodliydrique, III.
333. Préparation. — On met à profit, comme pour l’acide bromhydrique, et pour la meme raison, la facilité avec laquelle l’eau décompose l’iodure de phosphore, en donnant un acide oxygéné du phosphore et de l’acide iodliydrique. Si l’on veut préparer le gaz iodhydriqne, on introduit dans un tube de l’iode et du phosphore , en couches séparées par du verre en fragments humectés d’eau; on chaufle légèrement; l’iode et le phosphore en vapeurs réagissent, et l’iodure formé est décomposé par l’eau. Le gaz iodhydrique qui se dégage est recueilli dans un flacon bien desséché, à la manière du chlore, parce qu’il attaque le mercure ^ (/ig. 92).
Si l’on veut obtenir une dissolution étendue de ce gaz , on fait passer un courant de gaz sulfhydrique dans de l’eau distillée tenant en suspension de l iode. Ce corps s’empare de l’hydrogène et met le soufre en li-
Quaiid le phosphore est en excès, il arrive parfois qu^en chaull'ant, on voit se déposer ans e tube abducteur et dans la partie froide du tube où s’opère la réaction, de beaux cristaux cubiques d’iodhydrale de phosphuie d’hydrogène, PhHs.lH. On se rendra compte e a pioducUon de ce corps, si l’on se rappelle que les acides liypophosphoreux et phosp oreux en dissolution concentrée se décomposent sous l’influence de la chaleur, en donnant naissance à de l’hydrogène phosphoré (16G). Les deux formules suivantes peuvent
servir a leprésenter le phénomène, si l’on admet que les réactions qu’elles représentent ont heu simultanément :
Vh + 31 -f- 6HO = PliO^,3HO |- 31H , i'PhO:b3HO) -- phH=^ + 3(Plin:i,31IO).
Fig. 92.
chimie: inoh(;aniuui'-
berlo. On chanllo doncement, quand l’iode a
d’acide sulfhydrique, el on filtre. ^eM Sainte-
Claire Deville. On introduit dans une cornue,
tube recourbé, une dissolution OnVrme la cornue avec un
l’iode et du phosphore en Iragmenls (^ÿ. • )• O
Fig. 93.
l’émeri. L’iode, en se dissolvant dans la dissolulion d’iodure, attaque plus tacilenient le phosphore et tend à donnei
del’ioduredephosphore, que l’eau décompose. En chauffant légèrement la cornue, on dégage le gaz iodhydrique formé ; il va se dissoudre dans de l’eau distillée contenue dans un flacon. On ajoute dans ■ la cornue de l'iode ou du phosphore, quand ces
corps ont disparu, et l’on continue U plr'-'
cesse de dissoudre le gaz. Le gaz loc j Pappareil ; on évitera ceti
rait arriver que l’eau du flacon
Ui.seloged,.isle..^^^^^^^^^^^^^^
l»poprietes.- Oaz inco , T n plnlcnr le décomposte
volume d’hydrogène) .
en ses élémcnis ^ r i i avpr* cp s’az det'ii
^ an rli^snut une énorme quantité, ou plutôt foi me avec ce gaz t e
eorbinails déflnies, connue avec l’acide chlorhydrique. La mieux con ■ nue a pour formule :
Ht -h llHO
lîlle bout sans de^^^^^ . eip
Mais ce^ e i l’oxygène de l’air s’empare de l’hydrogène d l
ornTe ifriocle en liberté; celui-ci se dissout d’abord dar: iodSrÎie non décomposé, et lini, enfln par se déposer soi ’
forme he cristaux volumineux.
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Le chlore, le brome, décomposent cet acide et mettent l’iode en liberté. La plupart des métaux sont attaqués par lui ; il se forme un iodure et il se dégage de l’hydrogène. L’argent, au contact de l’acide iodbydrique concentré, se recouvre de beaux cristaux d’iodnre d’argent identiques aux cristaux naturels (H. Sainte-Claire Deville).
335. Compositiou. — L’acide iodbydrique a la même composition en volumes que les acides chlorhydrique et bromhydrique; il contient seulument 0,70 pour 100 de son poids d’hydrogène.
lodure (razolc,
330. Préparation. — Oïl obtient ce corps en mettant quelques cristaux d’iode dans l’ammoniaque du commerce. On triture l’iode pendant quelques instants avec une baguette de verre; il se transforme peu à peu en une poudre noire amorphe, que l’on recueille sur un filtre. Onia divise, pendant qu’elle est humide, en petites quantités qu’on fait sécher sur du papier à filtrer; le moindre choc la fait alors détoner avec une extrême violence; il suffit en effet de toucher l’iodure d’azote sec, avec une. barbe déplumé, pour en provoquer l’explosion; il répand alors de belles vapeurs d’iode; il détone même parfois spontanément. D’après M. Bunsen, l’iodure d’azote aurait pour composition :
Az2I3H3.
Suivant Bineau, sa composition serait représentée par la formule :
AzH^l.
11 est difficile de décider entre ces formules ; ce qui peut être considéré comme démontré, c’est que ce corps renferme de l’hydrogène.
FLUOH, Fl= IS).
On trouve dans la nature des cristaux cubiques d’une substance appelée spath fiuo7\ que l’on considère aujourd’hui comme formée d’un radical hypothétique, le fluor, et de calcium. Les raisons qui ont conduit Ampère, et après lui tous les chimistes, à admettre l’existence de ce ra-. dical, sont les suivantes. L’acide sulfurique dégage du fluorure de calcium un acide fumant à l’air comme les acides chlorhydrique, bromhy- ! drique et iodbydrique, et donnant, avec les métaux, des composés I analogues aux chlorures, bromures et iodures. Le fluor a été plutôt entrevu qu’isolé; ses affinités énergiques pour la plupart des corps rendent sa préparation très-difficile; de plus, l’acide fluorhydrique, qui prend
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facilement naissance dans ces expériences, à cause de 1 allinilé spéciale du fluor pour l’hydrogène, les rend excessivement dangereuses.
Acide (liiorliydrique, IIFI.
337. Préparation. — On décompose, dans une cornue de plomb ou de platine, le fluorure de calcium par l’acide sulfurique concentré.
CaFl + S03,H0 = Ca0,S03 hfI.
On se sert ordinairement d’un appareil en plomb, composé de trois parties s’emboîtant exactement l’une dans l’autre {fiq. 94). Une d’elles forme
Fig. 04.
la panse d’une cornue, l’autre, qui en forme le dôme, porte un col, qui s’engage dans la troisième, sorte de tube en U formant le récipient. On met dans la panse de la cornue un mélange de 1 partie de spath fluor exempt de silice et de 3 parties 1/-2 d’acide sulfurique concentré; on agite avec une spatule de bois ou mieux de platiné ou d’argent, et on ajuste l’appareil, en ayant soin de recouvrir les jointures d’un lut fait avec de la pâte d’amandes. Le récipient étant entouré d’eau glacée, on chauffe doucement la cornue : on y entend bientôt le bruit d’une ébullition causée
par la distillation de l’acide fluorbydrique.
On transvase ensuite l’acide dans une petite bouteille d’argent bien fermée par un bouchon de même métal; on peut également employer
des vases en gutta-pefcba.
338. Propriétés. — Le liquide ainsi obtenu est incolore, fumant, corrosif, très-volatil, d’une odeur piquante très-acide. Sa densité est 1,06. H bout a +45*’ et ne se congèle à aucune température. Il possède pour l’eau une grande affinité; il fait enlendre le bruit d’un fer rouge plongé dans
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l’eau, quand on le verse dans ce liquide ; la chaleur dégagée va jusqu’à produire l’ébullition.
On ne doit le manier qu’avec la plus grande précaution ; il produit sur la peau des ampoules qui se remplissent de pus et qui deviennent pondant plusieurs jours la source de douleurs très-intenses. Sa vapeur est tout aussi dangereuse, et encore plus, si elle s’introduit dans les organes de la respiration. Étendu de beaucoup d’eau, il cesse d’être fumant et devient d’un maniement facile; il est même sans action sur la
peau. -•
Il est sans action sur les métaux précieux, or, platine, argent; mais il attaque tous les autres. 11 a la propriété caractéristique d’attaquer et môme de dissoudre la silice, avec laquelle il peut former du fluorure de silicium et de l’eau :
3HF1 + SiQ3 = SiFl3 + 3HO.
339. Application àlag^ravure du verre. — On utilise Cette propriété pour graver sur les verres, qui sont toujours composés de silicates. On fait fondre ensemble 3 parties de cire et 1 partie d’essence de térébenthine; on en coule sur le verre que l’on veut graver une couche de 1/2 millimètre d’épaisseur environ. Cette couche solidifiée et refroidie, on grave avec nn stylet le dessin qu’on veut avoir, en mettant le verre à nu sous l’extrémité de la pointe. On expose alors le verre à la vapeur d’acide lluorhydrique. A cet effet, on met dans une caisse en plomb du spath fluor pulvérisé et de l’acide sulfurique concentré, et, après l’avoir recouverte du verre à graver, on chaufle doucement la caisse; la vapeur se dégage, l’opération est terminée quelques minutes après. On retire le verre, on le chauffe doucement et on enlève le vernis fondu en le frottant avec nn linge fin.
On obtient de cette manière des traits opaques et très-visibles ; les traits seraient plus transparents si, au lieu d’exposer le verre à l’action des vapeurs, on le couvrait un instant d’acide lluorhydrique étendu de 5 ou fl volumes d’eau. Dans ce cas, il vaut mieux recouvrir le verre de vernis eopal que de cire.
Les chimistes se servent également de l’acide lluorhydrique, dans leurs analyses; il sert à dissoudre l’acide silicique et l’acide titanique. Mélangé à l’acide azotique, il constitue une espèce d’eau régale sans action sur le platine, mais qui dissout le silicium cristallisé (357).
340. Compositiou de l’acide fluoriiydrique. — On attribue à l’acide lluorhydrique la composition des acides chlorhydrique, broinhydriqne, iodhydrique. 11 contiendrait donc 1 volume de fluor et 1 volume d’hydrogène unis sans condensation. Pour obtenir la composition en poids de cet acide, il faut remarquer que la chaux et l’acide lluorhydrique don-
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nenl, diuis celte hypothèse, du Iluorure de calcium et de l’eau, eu réagissant l’un sur l’autre :
CaO + HFl CaFl + HO.
Far conséquent, la quantité de'fluor Fl qui s’unit à 1 gramme d hydrogène se combine avec la quantité de calcium Ca qui s’unit à 8 grammes d’oxygène pour former de la chaux. L’analyse de la chaux que l on fait comme celle de la potasse {314) montre que cette quantité Ca est égale à 20. Pour déterminer la quantité Fl, on traite un poids p de spath Iluor par l’acide sulfurique en excès, et on évapore dans une capsule de platine ; on obtient un poids P de sulfate de chaux contenant un poids tt de calcium ; la différence/) — tt sera la quantité de fluor combiné à ce calcium. La proportion suivante donnera le poids Fl cherché ;
d’où Fl =19,3.
On déduit de là que l’acide fluorhydrique contient 19,5 de fluor pour 1 d’hydrogène; sa composition en centièmes, déduite de ces nombies, est.
Fluor
Hydrogène
La composition du sulfate de chaux s’obtient en déterminant 1 augmentation de poids éprouvée par la chaux quand on la transforme en sulfate de chaux. On trouve ainsi que 28 parties de chaux se combinent à 40 d'acide sulfurique. 68 parties de sulfate de chaux contiennent donc 20 parties de calcium.
CHAPITRF Xll
HOHF. SILICIUM. PRINCIPAUX COMPOSÉS
BORE, Bo = 11.
Les travaux remarquables de MM. H. Sainte-Claire Deville et Wôhler sur le bore ont mis en évidence entre ce corps et le charbon des ressemblances de propriétés physiques tout à lait inattendues. On connaît en effet aujourd’hui le bore et le charbon sous trois élals : l état amoiphe,
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l’état graphiloïde et l’état cristallisé ou adamantin. Le bure amorphe lïit découvert en 1808 par Gay-Lussac et Thénard.
341. Préparation du bore amorphe. — On projette dans un creuselde fonte bien rouge un mélange de 100 grammes d’acide borique fondu et pulvérisé et de 60 grammes de sodium coupé en morceaux. On recouvre le tout avec 50 grammes de sel marin fondu, et on laisse la réaction s’opérer. Quand la masse est fondue, on l’agite avec une tige de 1er, et l’on coule la matière fluide dans de l’eau acidulée par l’acide chlorhydrique. Le borate de soude formé elle sel marin se dissolvent et laissent le bore sous forme d’une poudre verdâtre qu’on recueille sur un filtre ; on le lave et on le sèche à une très-douce chaleur d’abord, puis à froid quand la majeure partie de l’eau a disparu, afin d’éviter l’inflammation de ce corps. Il arrive en effet que les filtres exposés au soleil pendant l’été prennent feu spontanément lorsqu’ils sont secs.
342. Préparation du bore ^raphitoïtie. — On obtient le bore graphitoïde en chauffant ensemble de Lhydrofluoborate de potasse (fluorure de bore et de potassium) et de l’aluminium; on ajoute au mélange un peu de sel marin et de chlorure de potassium pour donner de la fluidité à la matière. Une portion de raluminium réduit le fluorure de bore, donne naissance à du fluorure d’aluminium, et met en liberté le bore qui se dissout dans l’excès d’aluminium.
Le culot métallique est traité par l’acide chlorhydrique ; celui-ci dissout l’aluminium et laisse déposer des paillettes hexagonales de bore.
343. Préparation du bore adamantin. — Le bore Cristallisé OU adamantin s’obtient en chauffant dans un creuset de charbon 100 grammes d’acide borique fondu et concassé et 80 grammes d’aluminium. Ce métal réduit l’acide borique à une haute température, et forme de l’alumine, qui se dissout dans l’acide borique et peut y cristalliser (347), et du bore dont la proportion augmente à mesure que celle du métal diminue; aussi il arrive un moment où la proportion du bore est trop considérable pour qu’il soit dissous en entier par le métal restant, il se dépose alors en cristaux transparents. On a ainsi le bore adamantin.
On met le creuset de charbon dans un creuset de plombagine, en comblant l’intervalle avec de la brasque (charbon pulvérisé); on chauffe le toutdans un bon fourneau à vent avec du charbon de cornues (385), à la température la plus élevée possible et en maintenant celle-ci au maximum pendant cinq ou six heures; on y arrive facilement avec ce charbon qui ne donne pas de cendres puisque la grille du foyer ne peut s obstruer. Le creuset refroidi, on brise avec un ciseau la couche supérieure, formée d’acide borique et d’alumine; on trouve au fond le métal hérissé de cristaux. On le fait bouillir dans une dissolution de soude moyennement cojicentrée, qui dissout l’aluminium, l’acide borique el
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l’alumine adhércnle; on traite ensuite par l’acide chlorhydrique pour enlever le fer contenu dans les matières employées, et enfin par un mélange d’acide fluorhydrique et d’acide azotique qui dissout le silicium sans toucher au bore.
Il est remarquable que les cristaux de bore ainsi obtenus contiennent d’autant plus de carbone qu’ils sont plus transparents ; cette proportion de carbone peut s’élever au delà de 4 pour 100. Voici en effet la composition de cristaux obtenus par la méthode précédente :
Carbone 4,5
Bore 95,5
11 faut nécessairement conclure de ce fait que le carbone est, dans le bore cristallisé, à l’état de diamant.
344. Propriétés physîq lies. be bore Cristallise aflecte la forme d octaèdres réguliers, modifiés comme ceux du diamant, et présentant souvent les mômes arêtes courbes. Ils sont parfois incolores, mais le plus souvent colorés en rouge grenat ou en jaune de miel. Leur réfrangibilité est très-grande, leur dureté ne peut être comparée qu’à celle du diamant ; ce corps peut môme être rayé et poli par le bore, qui toutelois est moins dur que lui. Sa densité est 2,68; il est très-réfractaire.
Le bore graphitoïde est en lamelles hexagonales opaques, qui ressemblent à s’y méprendre au graphite naturel ; le bore amorphe est une poudre verdâtre qui ne présente rien de saillant au point de vue physique.
343. Propriétés ciiiniiques. — Le bore Cristallin ou giapbitotde est très-peu altérable; le bore amorphe est facilement attaqué par la plupart
des agents chimiques.
1“ Dore amorphe. — Le bore amorphe brûle vivement dans l’oxygène, à une lempérature peu élevée; il décompose la vapeur deau au rouge en dégageant de l’hydrogène: il se transforme alors en acide borique. Il se comporte avec le soufre comme avec l’oxygène : il s’unit directement avec lui pour former un sulfure de bore correspondant à l’acide borique. Le même corps prend naissance quand on fait passer de l’acide sullhydrique sur du bore amorphe chauffé; il se dégage en outre de l’hydrogène. Le chlore, le brome, l’iode, l’attaquent vivement et donnent des chlorures, bromures et iodures correspondant à l’acide borique; les acides chlorhydrique, brombydrique donnent les mêmes produits, avec dégagement d’hydrogène; la décomposition de ces acides a lieu avec dégagement de chaleur et de lumière, à une température peu élevée.
Le bore réduit, comme le ferait un métal, les chlorures de mefeure,
de plomb et d’argent, ainsi que la
galène (sulfure de plomb naturel); il se
UV. I. CHAP. \ll. ACiDP BOHIQIJP. 23n
pi’odiiil du chlorure de bore dans le premier cas, et du sulfure dans le second ; le métal est mis en liberté.
Mais la propriété saillante du bore amorphe réside dans la faculté qu’il a d’absorber l’azote libre avec dégagement de chaleur et de lumière; il produit un azoture de bore (BoAz) blanc et infusible: l’expérience est plus brillante «avec le bioxyde d’azote. Le bore au rouge sombre absorbe à la fois l’azote et l’oxygène de l’air, et donne un mélange d’acide' borique et d’azoture de bore :
5Bo + 3Azü2 = !2BoU^ -f- 3BoAz.
C’est le seul corps connu qui jouisse de la propriété d’absorber à la fois les deux éléments de l’air.
^^'Bore graphitoïde ou cristallisé. — L’oxygène ne l’attaque, sous l’un ou sous l’autre état, qu’à une température élevée, encore l’action n’estelle que superficielle, parce que l’acide borique qui pi end naissance protège le reste du bore contre une oxydation ultérieure. Toutefois, il est remarquable que le bore cristallisé gonfle comme le diamant au moment de sa combustion.
Le bore cristallisé brûle dans le chlore, à la ternpéiature du rouge. Cette propriété le distingue du charbon que le chlore n’attaque sous aucun état, et permet facilement de le séparer de ce corps. Aucun acide ou mélange d’acides ne l’attaque; on ne peut l’altérer qu’en le chauffant au rouge vif avec du bisulfate de potasse, avec du carbonate de soude ou de la soude hydratée. L’azotate dépotasse fondu ne l’attaque môme pas. Le bore cristallisé est donc, comme on le voit, le plus inaltérable des corps simples.
Acide borique, BoO^.
C’est la seule combinaison oxygénée du bore connue.
346. Préparation. — On dissout 1 partie de borate de soude (borax) dans 2 parties i/2 d’eau bouillante, et l’on verse dans la liqueur filtrée de l'acide chlorhydrique du commerce jusqu’au moment où la liqueur communique à un papier de tournesol la couleur rouge pelure d’oignon. Par refroidissement, l’acide borique se dépose sous forme de paillettes cristallines, qu’on purifie par de nouvelles cristallisations.
On peut purifier avec avantage l’acide borique naturel; il suffit de le faire cristalliser après avoir ajouté à sa dissolution un peu d’acide sulfurique pour saturer les bases qu’il contient.
347. Propriétés phs'siqiies. — 11 se présente sous forme de paillettes cristallines incolores, transparentes et brillantes, d’une saveur faiblement acide. Quand on le chauffe, il fond el se boursoufle en perdant 43,6 d’eau
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de cristallisalion, ce qui correspond à 3 équivalents d eau. Au iouj;’e,
l’acide anhydre éprouve la fusion ignée ; il passe d abord par tous les états de viscosité et se résout ensuite en un liquide assez üuide. Par refroidissement, il se prend en une masse vitreuse et Iranspaiente , mais peu à peu il perd sa transparence, et, dans l’air humide, il se recouvre d’une pellicule blanche d’acide borique hydraté. Il se vaporise à une température très-élevée, surtout dans un courant de gaz. Nous avon.. vu (8) comment Ebelmen a utilisé cette propriété pour la préparation du corindon (alumine) et d’autres espèces minérales importantes.
L’eau dissout 1/33 de son poids d acide boiique à 10 , et 4/3 à 100 Si l’on fait bouillir cette dissolution, la vapeur d’eau entraîne mécaniquement des quantités très-notables d’acide borique; c’est ce qui explique comment, dans certaines localités, des jets de vapeur et de gaz qui s’échappent des crevasses du sol contiennent assez d’acide borique pour
devenir une source abondante de ce produit (3o0).
L’alcool dissout mieux l’acide borique que l’eau ; il brûle alors avec
une flamme verte caractéristique.
348. Propriétés chimiques. - La dissolution d’acide borique rougit faiblement la teinture de tournesol, comme tous les acides faibles; mais, si l’on opère, comme l’a montré M. Malagutti, avec une dissolution concentrée et bouillante d’acide borique, la teinture prend la teinte pelure d’oignon qui caractérise les acides énergiques. Il brunit le papier de* curcuma. Quoique ce soit un acide très-faible, à la température rouge,, il chasse, à raison de sa fixité, la plupart des acides de leurs combinaisons; il s’unit avec tous les oxydes basiques.
Aucun métalloïde isolé n’attaque l’acide borique ; mais, si l’on fait agin à la fois le charbon et le chlore possédant, l’un de l’affinité pour l’oxygène, l’autre de l’affinité pour le bore, il se produit au rouge de 1 oxyde
de carbone et du chlorure de bore :
Bo03 + :1C H- 3C1 = 3CO -H BoGP.
Si l’on fait passer sur un mélange de charbon et d’acide borique, chaulfé au rouge de la vapeur de soufre, ou mieux, du sulfure de carbone, il se produit de l’oxyde de carbone et du sulfure de bore cristallisé, BoS'.*, découvert par M. Fremy.
Le polassiuin, le sodium, l’aluminium réduisent cet acide à une température élevée, comme nous l’avons vu dans la préparation du bore.' L’acide fluorhydrique concentré attaque l’acide borique et le transforme, en fluorure de bore, gaz fumant, et en eau .
liHFl -L Bu03 = BoFP 3HO.
— 11 sert principalement à fabriquer
Usages Ile l’aciilc horiqiie
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k‘ borax. I.’acido borique du commerce dissous daus l’eau aiguisée d’acide sullurique sert à imprégner les mèches des bougies stéariques. II Ibnd la cendre qui est contenue dans le tissu de la mèche et la force de s’intléchir dans la llamme, où elle est volatilisée. Il entre dans la préparation de la crème détartré soluble.
350. Kijit naturel. — Ou tire des eaux de certains lacs des Indes du borate de soude ; on trouve l’acide borique dans quelque minéraux; mais la presque totalité de celui qu’on emploie actuellement (1 ,000,000 de kilogrammes environ) provient de la Toscane. Il est amené de la profondeur du sol par des jets de vapeurs. On en trouve également daus les eaux Ihermales et dans les gaz des volcans ; son origine est probablement la même qu’en Toscane.
351. Préparation industrielle de l’acide borique. — On creuse des
bassins {lagoni) tout autour des crevasses par lesquelles s’échappent les jets de vapeurs et de gaz {soffioni) contenant Tacide borique, et l’on remplit ces bassins d’eau. Cette eau pénètre, à certains moments, dans les crevasses, mais elle est bientôt violemment repousséepar les gaz. Après vingtquatre heures d’agitation continuelle, l’eau des bassins est presque bouillante et contient environ I pour 100 d’acide borique. On la fait arriver dans d’autres bassins inférieurs, où elle se concentre de plus en plus. Lorsqu'elle marque 1®,3 à l’aréomètre de Baumé, on la conduit dans des réservoirs en plomb chauffés par la chaleur des conduits souterrains et des jets de vapeur qu’on ne peut faire déboucher dans les bassins {fig. 95).
h iff. 95.
On finit par obtenir des dissolutions qui laissent déposer de l’acide bof'ique par refroidissement ; mais le produit ainsi obtenu contient IS
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à 25 poui* lUO de malières étrangères. 11 est néanmoins snlfisamment pur pour la préparation du borate de soude.
Les gaz qui s’échappent des solfioni sont à une température comprise entre 92° et 99“ (Payen), et composés, d’après MM. Ch. Sainte-Claire Deville et F. Leblanc, d’acide sulfhydrique, d’acide carbonique, d’azote, d’hydrogène carboné et d’hydrogène libre. On y trouve également destraces sensibles d’acide borique. Voici les résultats de plusieurs analyses» des émanations deLardello.
Acide sulfhydrique
— carbonique
Oxygène
Azote et gaz combustible .
ANALYSE DU MÉLANGE d’aZOIE
ET DE GAZ COMBUSTIBLE
Azote 43,35
Hydrogène 28,56
— protocarbonë 28,09
D’après M. Dumas, vers l’origine des sources d’où émanent les gaz eti les vapeurs, il peut exister du sulfure de bore (BoS=^) que l’eau décomposerait en acide sulfhydrique et en acide borique entraîné par la vapeurid’eau et par le courant de gaz sulfhydrique; on s’expliquerait ainsii l’existence de ce gaz dans les soffioni. Cette manière de voir s’est trouvées corroborée par la découverte du sulfure de bore, que l’eau décompose,, en effet, comme M. Dumas le supposait.
fhlouire île bore, BoCF.
352. Préparation et propriétés. On le préparé en taisant passeii un courant de chlore sur du bore amorphe légèrement chauffé dans uni tube de verre. On fait arriver le chlorure de bore dans un tube bierii refroidi par un mélange de glace et de sel, où il se condense.
Liquide incolore, très-mobile, transparent, dont la densité est l,3o.; il bout à -f- 17°. L’eau le décompose en acide chlorhydrique et en acidfco borique :
HoCl3 -t- 3HO = Bo03 + 3HC1.
Fluorure de bore, BoFfL
353. Préparation. — Nous avons VU qu’il se produisait dans la réactioi . de l’acide fluorhydrique concentré sur l’acide borique. On l’obtient plu facilement en mettant en liberté de l’acide Iluorhydrique en présence di:i l’acide borique. A cet effet, on chauffe légèrement dans un ballon d-j' verre un mélange de 1 partie d’acide borique fondu, 2 parties de fluorurr de calcium et 12 parties d’acide sulfurique concentré. Tl se dégage ui i
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gaz que l’on recueille sur le mercure {fig. 96). L’équation suivante rend compte de la réaction:
Ho03 + 3CaFl + 3(S03,H0) = 3(CaO,S()3) + 3HO + BoFl\
Le gaz ainsi préparé peut contenir un peu de fluorure de silicium provenant de la silice du vase; pour l’avoir pur, il faudrait opérer dans un vase de platine avec du llorure exempt de silice.
Fig. 96.
354. Propriétés. — G’est un gaz qui répand d’épaisses fumées à l’air; il est très-avide d’eau, à ce point que si l’on introduit dans l’éprouvette un papier blanc, il noircit et se carbonise rapidement. Ce gaz agit donc sur le papier comme l’acide sulfurique sur la matière du bois.
L’eau dissout 800 fois son volume de ce gaz; la dissolution paraît contenir un composé particulier appelé acide fluoborique, auquel on attribue la formule BoO^+3HFl, et qu’on pourrait considérer comme un I hydrate de fluorure de bore :
Bo03 + 3HFI = BoFl3,3HO.
En présence d’une grande quantité d’eaii, ce composé laisse déposer • de l’acide borique et se transforme en acide hydrofluoborique, dont la I composition est représentée par la formule FlH,BoFP :
4BoF13 -f- 3HO — 3Bo03 + 3(FlH,BoF13).
Cet acide se combine avec les bases et donne des sels appelés bydrolluoborates dont la formule générale est FIM -(- BoFl®; on peut donc les considérer comme des combinaisons de fluorures métalliques et de fluorure de bore.
SILICIUM, Si = 21.
Le silicium amorphe a été découvert par Berzelius en 1808; mais c’est a M. H. Sainte-Glaire Deville que nous devons la connaissance du silicium graphitoïde et du silicium cristallisé ou adamantin.
chimie: IMOK(iAMUm-
355. I•r.'■par.•.li«... — V’ Silkium nmnrphr. — Un robtienl en deconinosanl par le sodium l’hydronuosilicate de potasse (llnornre doul) e e silicium et de potassium). Ou peut opérer comme pour le bore amorphe.
2- Silicimn graphitoïde. - Ou fond ensemble, dans un creuset ordinaire, à la tempériatnre de fusion de l'argent, de l’alummmm avec 20 ou 30 fois son poids de fluorure double de potassium et de silicium Ce derilr est décomposé par une portion de l’aluminium qui se transforme en , nuorure double d’aluminium et de potassium fusible, 1 autre poition dissout le silicium réduit. Le culot mélallique refroidi est traite par 1 aciderlrlydri'pri’lminium se dissout, il reste des lamelles hexagonales,
-I^StHciurn cristallisé. - Le procédé suivant, dû à MM. H. Sainte- Claire Deville et Caron, permet d’obtenir facilement le silicium cristallisé. On projette dans un creuset de terre bien rougi un mélangé de . parties d’hvdrofluosilicate de potasse bien sec, de 1 partie de zinc en < mis eu partie de sodium coupé en petits morceaux On ferme ensuite le creuset, eu recouvrant la matière d’un peu d’hydrofluosilicate der potasse • il se produit une vive réaction, et la masse entre en fusion ; om, la maintient fondue, en l’agitant avec une tige de fer, jusqu au momenlt où le zinc commence à se volatiliser. L’opération est alors terminée, o laisse refroidir le creuset et on le casse ; on y trouve un culot de zinc mprégné dans toute sa masse de longs cristaux de silicium, que 1 onu met en liberté èn dissolvant le zinc dans l’acide chlorhydrique.
356. Propriétés ph,,l,ue«. - Le silicium amorphe est une poudre brune dépourvue d’éclat; on la cru longtemps infusible, paice quii contient tOTjours un peu de silice infusible qui empêche la reunion dee
fflobulcs cIb siliciuin. ^
Chautté avec du sel marin, à une température assez elevee poui \ >
tiliser celui-ci, le silicium amorphe se transforme eu silicium graphitoïde,' On peut, en fondant le silicium graphitoïde dans de la porcelaine, a unn température excessivement élevée, le transformer en silicium cristallise.'
LLilicium graphitoïde ressemble beaucoup au graphite ; le sdiciiim cristallisé estordinairement formé par des chapelets ‘'’ocb'édres regu lei doués d’un éclat métallique très-prononcé. Leur densite est égalé a -, , • Ils fondent à une température voisine de celle de la lusion de la fon e.
33rProprlétéocKln.U«eo.- ^ Siticani amorplie. - Le silicuui.i
amorphe est très-combustible ; il est inattaquable par tous les ac^^des- Tcèp^é par l’acide fliiorhydrique qui le dissout avec dégagement d h> 1 drogène- il perd cette combustibilité et la propriété d’être dissous dan. 1-acùle nuorhydrique, quand il a été fortement chauffé ; il se comport,.
■ilors comme le silicium graphitoïde OU cristallise.
‘ rSilicwm cristallisé. - On peut chauffer an rouge le silicium „i.
'■IV. I. CHAI'. Ml. ACmii .SlUClyun.
pl'ilüïde on crislAllisé dans lo.xygône sans l’oxyder sensildem» ,
>1 I on fai l agir sur Ini, à une lempéralure 'élevée des en.. ' . ’ lonrnirà la fois l’oxygène nécessaire à la production d’acide nue base capable de donner un silicate fusible, la transformation 'a c.mn en silicate a lieu. C’est ce qui arrive quand 0^^ rr avec des dissolutions très-concentrées de notasse ou rie S|''C'um
3(NaO,C02J 4- 2Si = 3Na0,2Si03 + 3C
tite capsule de platine. «^Jenence se lait clans une pe-
COMPOSES OXYGÉNÉS DU SILICIUM
actuellement deux composés oxygénés du silie.nm i i
important est l’acide «silipîmio c-na ^ au silicium ; le plus
hydraté Si203 ^ ^ autre est un oxyde de silicium
■Jflrale, bi 0’,2H0, récemment découvert par M. Wôhler.
Acide silicique, SiO^ = 45.
dans une
plus alo^oT on la rend insoluble. Il ne ,;ste
pour dissoudre leTeTmTri ^ desséchée par de l’eau acidulée,
compagner la silice ' quelques impuretés qui peuvent ac-
dans les laboratob-es* ost un produit commercial ; ou peut le préparer de carbonate de soude°" «o^ofulde 6 parties de sable lin et 5 parties
On obtient egalement de la silice hydraléeeten gelée, endécomposani
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le lluumie de silicium pai- l’eau. Il seproduil e.i même temps de l’acid.' hydrolluosilicique (372) :
3S1FU + 3H0 = SiO'^ + (3HFI,2SiFU).
359. rroprlété* phy«i,ue,. - La silice desséchée est une poudre blanche, insoluble, insipide et rude au loucher; sa (tensile elle a été fortement calcinée. On la trouve dans la nature à I état amorphe (silice amorphe) avec les propriétés de la sihce artiflcielle, ou a 1 étal de cristaux ; elle constitue alors le cristal de roche ou quartz, que on trouve ordinairement sous forme de prismes hexagonaux réguliers terminés par des pyramides à six faces également regulieres. Ces cristaux
rayent le verre avec la plus grande facilité. , , „ . , '
Le quartz a une densité égale à 2,6, mais quand il a ete fortement chauffé pendant un temps assez long, il diminue de densite et finit par acquérir la densité 2,2 de toutes les silices extraites des silicates. Les propriétés chimiques du quartz deviennent alors celles de la silice ordi-
Quelle que soit sa provenance, la silice est toujours tres-refractaire , on la fond cependant au chalumeau à hydrogène, et oxygène, et même dans un bon feu de forge, en un verre limpide et transparent, dont la densité est égale, comme on devait s’y attendre, à 2,2.
360. Propriétés chimiques. - Le quarlz et la silice ordinaire ne sout
attaqués par aucun métalloïde; mais, comme 'l’acide borique, ils peinent être réduits par l’action simultanée de deux métalloïdes ayant, 1 un del’affinité pour l’oxygène, et l’autre pour le silicium (charbon et chlore ,. charbon et soufre) ; les produits correspondent à ceux qui résultent de>
l’action des mômes corps sur l’acide borique (348).
Aucun acide n’attaque la silice ou le quartz, excepté 1 acide fluoihy-drique, qui les diSsout avec facilité. 11 se forme du fluorure de silicium et t
de l’eau :
Si03 + 3HF1 = SiF13 + 3HO.
Les alcalis peuvent, au contraire, se combiner avec l’acide silicique;. la silice gélatineuse, obtenue par la décomposition du fluorure desiliciuma par exemple, se dissout avec facilité dans une dissolution de potasse ou dd soude, môme étendue ; la silice calcinée ou fondue s’y dissout à rébulli- ^ tion, le quarlz ne s’y dissout qu’avec une extrême lenteur. Ces propriétés j sont utilisées par les chimistes pour reconnaître à quel état la silice d libre se trouve dans certains mélanges naturels.
Les carbonates de potasse et de soude sont facilement attaqués par h’ d silice et môme parle quarlz aune tempéralure élevée; on faiU’experience dans un creusel de platine qu’on chauffe au muge ; on voit alors i
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le dégagement d'acide carbonique qui accompagne ia dissolution de l’acide silicique dans le carbonate fondu. Cette expérience met bien en évidence la propriété acide de la silice, puisqu'elle fait voir que ce corps chasse les acides et prend leur place dans les combinaisons salines.
361. Hxdrittrs de l’acide silicique. — La silice gélatineuse, desséchée à la température ordinaire, dans le vide, contient toujours 16,3 pour 100 d’eau, ce qui correspond à la formule Si03,H0.
Cet hydrate, chaufié à 120”, perd la moitié de son eau et devient
2SiO»,HO.
D après M. Doveri, on obtiendrait encore le premier hydrate SiO^, HO, en faisant passer un courant d’hydrogène sulfuré dans une dissolution de silicate de cuivre dans l’acide chlorhydrique, et évaporant la liqueur' dans le vide, en présence de la chaux vive. Il se dépose alors sous forme de petites aiguilles cristallines. Ajoutons enfin qu’Ebelmen, en exposant de elher silicique à l’air, a obtenu une masse dure et transparente, comme le cristal de roche, de silice hydratée, ayant pour formule ;
2SiO»,3HO.
36-. Composllion de l’aelde silicique. — On déduit la composition el acide sihcique de celle du chlorure de silicium SiCl^par la méthode indiquée au paragraphe 314 ; on sait en effet que ce dernier, en présence e 1 eau, se décomposé en acide chlorhydrique et acide silicique, sans production d’aucune autre matière, d’après la formule :
SiCl» 4- 3HO = SiO* -h 3HC1.
363. Etat naturel. - La silice est abondamment répandue dans la ‘a ure; elle constitue le quartz ou cristal de roche, le grès, le sable, la pierre meulière, le silex pyromaque (pierre à fusil) ; l’agate et la calcédoine sont des variétés de silice, colorées par quelques matières étrangles , 1 opale est de la silice hydratée, ainsi que l’hydrophane, singulier
Pm qui est opaque dans 1 air, mais qui devient transparent quand on ‘0 plonge dans Leau.
il es» existe également dans l’eau des rivières, en petite quantité, nlnç ^ manière constante ; on la trouve en quantités bien
gQj 1 ^^^es dans 1 eau des geisers, jets d’eau chaude qui sortent du plus parties de l’Islande et s’élèvent parfois à une hauteuî* de
ce'i ■ - ^ mètres. Il faut naturellement rapprocher ce phénomène de
E Toscane, et l’expliquer d’une manièreaiialogue.
oj, asilice, combinée aux diverses bases, constitue le [)lus grand om ne des roches dont l’écorce de notre globe esl formée.
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4 ^ __ Dp
*r. A# fi<> l’IiTdrophane.
Bcpportuction artiflclelle du quart* rhauffanl dans des
Senarmonl a reproduit artifrcieUemenl ^ ïque>>e on
tubes fermés une dissolution e de réalgar (sulfure
ajoiile quelque le sulfure déplace l’acide carbo-
d’arsenic). Quand on chauffe c ^ J ’ , -y ses combinaisons,
mais, la silice gelalmeuse dépose sous forme de prismes
qu’àunetempérature plus ele e qu eu et présentant sur leurs faces hexagonaux, termines à leurs exu ein ie i
|,.Uii«ihori.oni«li!,» .llidqoe, ptealüblemmi
Osyde de silicium, Si20^2110.
365 préparatlou et propriétés. - On le prépare à l’état de pureté, en décomposant par l’eau le sous-chlorure de silic.u .
Si2Cl3,2HCl + 5HO = SÎ203.2H0 -4- 5HCI.
on l’obtient également comme résidu de la dissolution de la fonte si-
licée, dans ®j|J?^"ïhe d’un blanc de neige, un peu soluble
a ZutîfàÎ’abn du Slct de l’air, il dégage du siliciure d’hy-
dans 1 eau ; chautie â i anri pn silicium et hydrogéné.
drogène, qui se décompose en l’oxygène* si on le chaulfe
Il est comhustihle et hrûle avec éclat dans 1 oxygéné , b
dans une quantité d’air insuflisante pour la , P ,
tinnnp iiu dénôt brun de silicium amorphe. Il est somme uaub
Si203,2H0 + 3(KO,HO) = 2Si03,3K0 4- 2HO + 3H.
L’ammoniaque produit le même effet; seulement, la silice formée ne. s’unit pas à l’ammoniaque.
Sulfure de silicium, SiS^.
^ On l’obtient, comme le sulfurét'
peimde sulfure de cristallin, en aiguilles déliées volatiles^
en silice gélatineuse .
Sj§3 3HO = Si03 -h 3HS.
LIV. 1. ClIAP. XII. CHLORUUl^ \)K SILICIUM
CHLOKUIŒ DK SlLICIi:;M.
On connaît deux chlorures de silicium : l’un correspond par sa composition il l’acide silicique, l’autre à l’oxyde de silicium ; ce dernier a été récemment découvert par MM. Buff et Wôhler.
Chlorure de silicium, SiCI^.
367. Préparation. — On le peut préparer en faisant passer un courant de chlore sec sur du silicium; la réaction a lieu avec dégagement de chaleur et de lumière ; mais on l’obtient d’ordinaire, en chaulfant un mélange intime de silice et de charbon, dans un courant de chlore bien desséché .*
Si03 + 3C + 3C1 = SiC13 + 3CO.
On mélange de la silice obtenue par précipitation et desséchée avec son poids de noir de fumée, et on ajoute assez d’huile pour en faire une pâte
Fir/. 97.
consistante, que l’on calcine au rouge dans un creuset, pour décomposer huile. Cette matière, concassée, est introduite dans une cornue de grès hibulée, où s’engage un long tube de porcelaine par l’extrémité supéri( lu e flnquel on lail arriver le eliiore f/iV/. 1)7); la coî’iuie esl ehautléean
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rouge dans un Tourneau; le chlorure de silicium qui se dégage traverse un tube en U refroidi par un mélange réfrigérant, et s’y condense ; le gaz oxyde de carbone mélangé de chloroxyde de carbone et d un peu de chlorure de silicium se dégage. Ce mélange est extrêmement suffocant , on devra le faire dégager par un tube de plomb ou de verre en dehors du
laboratoire.
Si l’on opère avec une cornue de 3 à 4 litres de capacité, on peut facilement obtenir en une journée un litre de ce chlorure. On prépare alors le chlore dans une petite bonbonne en grès cbauftée au bain-marie.
Le chlorure de silicium ainsi obtenu est impur; il contient un excès de chlore dissous, du chlorure de fer, etc. On le purifie en le mettant d’abord en digestion avec du mercure, puis en le distillant.
368. Propriétés. — C’est un liquide incolore, très-limpide, fumant à l’air, dont la densité est 4,523; il bout à 59” ; sa densité de vapeur est 5,94 ; on en conclut qu’un volume de cette vapeur contient 2 volumes de chlore. L’eau le décompose instantanément, avec dégagement de chaleur, en acide chlorhydrique et en silice gélatineuse; il contient :
Silicium 16,71
Chlore 63,29
On n’a utilisé jusqu’ici ce corps que dans les laboratoires. Nous avons dit plus haut comment on l’analysait (314).
Sous-chlorure de silicium, Sififb211Cl.
369. Préparation et propriétés. — On l’obtient en faisant passer du gaz chlorhydrique sec sur du silicium cristallisé, chauffé au-dessous du rouge, dans un tube de verre. Le chlorure se rend dans un récipient refroidi à l’aide d’un mélange réfrigérant où il se condense.
Liquide incolore, fumant, dont la densité est 1,65; il bout à 42”. Chauffé au rouge vif, il se décompose en silicium amorphe, en chlorure de silicium ordinaire et en acide chlorhydrique :
Si2GU,2HCl = Si -4- SiCU -f 2HC1.
La vapeur de chlorure mélangée à de l’oxygène produit une violente explosion quand on l’entlarnme, et se transforme en silice, chlorure de silicium et acide chlorhydrique ;
Si2CU;2HCl -h 30 = Si03 -h SiCU -f- 2HCI.
L’eau le décompose instantanément, comme nous l’avons vu (365), en oxyde de silicium et acide chlorhydrique.
UV. 1. CIIAP. Vil. FLUÜUUrUi: OK SIUCIUM.
Fluorure de silicium, SiFF.
370. Préparât ion. — Elle esl analogue à celle du Iluorurc de bore. On chaufFe dans un l)allou de verre un mélange à parties égales de sable et de spath fluor (fluorure de calcium) avec 6 parties d’acide sulfnriqne concentré, fl se dégage du fluorure de silicium, qu’on recueille sur le mercure; il reste dans le ballon du sulfate de chaux.
L’acide sulfurique, en réagissant sur le fluorure de calcium, met de l’acide fluorhydrique en liberté; celui-ci attaque la silice et donne du fluorure de silicium et de l’eau, retenue par l’excès d’acide et par le sulfate de chaux; la réaction finale peut s’exprimer par la formule :
SiO^ + 3CaFl -h 3SQ3,HO = SiFF + 3(Ca0,S03) + 3HO.
371. Propriétés. — Gaz incolore, très-fnmant à l’air, d’une odeur acide suffocante; sa densité est 3,574. Il a été liquéfié sous l’action simultanée d’un froid de — 103° et d’une pression de 9 atmosphères.
L’eau le décompose en acide silicique et en acide hydrofluosilicique, analogue à l’acide hydrofluoborique :
3SiF13 -(- 3H0 = Si03 q_ (3HFl,2SiF13).
Le fluorure de silicium réagit sur les oxydes métalliques à une température élevée et donne naissance à des fluorures métalliques et à des silicates parfaitement cristallisés (H. Sainte-Claire Deville et Caron).
Acide hydrofluosilicique, 3HFl,SiFD.
372. Préparation. — On décompose le fluorine de silicium par l’eau; on verse du mercure bien sec dans un grand verre à pied, et l’on fait plonger dans ce liquide l’extrémité du tube abducteur d’un appareil dans lequel on prépare du fluorure de silicium. On remplit ensuite le verre avec de 1 eau ; les bulles de gaz s’échappent du tube, traversent d’abord le mercure et ne se décomposent qu au contact de l’eau. On évite ainsi l’obstruction du tube abducteur par la silice et l’explo- '
sion du ballon qui en serait la conséquence. Quand l’eau est prise en
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masse par le dépôt de silice gélatineuse, on lillre et on recueille une dissolution d’acide hydrolluosilicique, que l’on évapore jusqu’au point où elle émet des fumées blanches.
373. Propriétés. — On ne connaît ce corps qu’en dissolution; il constitue alors un liquide très-acide dont la propriété caractéristique est de donner, en présence de la potasse ou des sels de cette base, un précipité d’hydrolluosilicate de potasse (3KF1 -}-2SiFP) insoluble, gélatineux et presque aussi transparent que l’eau. Nous avons utilisé cette réaction pour préparer l’acide chlorique (291).
On ne peut évaporer ce liquide au delà d’un certain degré de concentration, parce qu’il se décompose en fluorure de silicium volatil qui se dégage et en acide fluorhydrique ; si l’on effectue l’opération dans un vase de verre, la silice de celui-ci est dissoute par l’acide fluorhydrique, et il ne se dégage que du fluorure de silicium ;
Si03 + 3HF1,2S»F13 = SSiFl» 3HO.
11 faut remarquer que cette réaction est exactement inverse de celle qui se produit quand on décompose le fluorure de silicium par l’eau en excès; c’est-à-dire que, si l’on évapore dans un vase de platine l’acide hydrolluosilicique et la silice qui se forment simultanément dans cette dernière réaction (371), on reproduit le fluorure de silicium que l’on a décomposé.
L’acide hydrofluosilicique s’unit aux bases; il donne avec elles des composés que l’on peut envisager comme résultant de l’union d’un fluorure métallique avec le fluorure de silicium. 11 se forme en môme temps de l’eau, ainsi que l’indique la formule :
3HFl,2SiF13 + 3MO = 3MFI,2SiFI3 -h 3HO.
C’est de la composition de ces sels que l’on a déduit celle de l’acide hydrofluosilicique, en supposant que dans ce dernier un équivalent d’hydrogène remplace un équivalent de métal.
L’acide borique chauffé avec de l’acide hydrofluosilicique en précipite de la silice et donne de l’acide hydrolluoborique.
374. Usagées. — L’acide hydrofluosilicique est devenu un produit industriel; il sert à décaper certains métaux, à durcir (silicatiser) le plâtre et les pierres.
Hydrogène silicié, f
Ün doit la découverte de ce corps important à MM. Bulf et Wôhler.
375. Préparation. — Un l’obtieiit facilement par le procédé suivant, dû à M. Wôhler :
I.IV. 1. CHAP. XIII. CAUHüiNK
On se procure d’abord du siliciure de magnésium, en jetant dans un creuset rouge un mélange formé de :
40 grammes de chlorure de magnésium,
de fluosilicate de potasse.
de chlorure de sodium fondu,
de sodium en morceaux.
Le sodium réduit vivement le chlorure de magnésium et le fluosilicate, en donnant du magnésium et du silicium qui s’unissent. Le siliciure formé (Mg^Si) reste disséminé dans une scorie formée de chlorure et de fluorure alcalins, qui ne gênent aucunement dans la préparation de l’hydrogène silicié.
Le creuset refroidi, on le brise, on concasse la masse qu’il contient, et l’on introduit cette matière'dans un flacon à deux tubulures, muni d’un tube abducteur et d’un tube droit, que l’on remplira complètement d’eau privée d’air par l’ébullition. On verse de l’acide chlorhydrique par le luhe droit; celui-ci réagit sur le siliciure, et il se dégage alors un gaz spontanément inflammable, comme l’hydrogène phosphoré de Gengemhre :
MgsSi + 2HCI = SiH2 + 2MgCl.
376. Propriétés. — Ce gaz, en brûlant, donne une belle couronne blanche d’acide silicique; il réduit les dissolutions métalliques de cuivre, d’argent et de palladium, mais il est sans action sur les dissolutions d’acétate de plomb et de chlorure de platine. La chaleur le décompose en hydrogène et en silicium qui se dépose, sous forme d’anneau miroitant, sur les parois du tube de porcelaine où l’on fait l’expérience. Cette expérience permet de démontrer la présence de ce corps dans l’hydrogène préparé avec le zinc ou le fer impurs.
On ne l’a obtenu jusqu’ici que mélangé avec une quantité trop grande d’hydrogène pour qu’on puisse établir exactement sa composition.
CHAPITRE XIII
CABBONt:, C = 6.
377. Caractères du carbone. — Le carbone affecte des états tellement divers, qu’il a fallu la plus grande attention pour arriver ù rapprocher, comme on le faitaujourd’hui, des matières, au premier abord, aussi dillérentes que le diamant, la mine de plomb (d le noii' de fumée, t/examen
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chimique de ces diverses substances ne laisse cependant aucun doute suil’identité de la matière qui les constitue. En ellet, (3 grammes de chacune de ces matières donnent 22 grammes d’acide carbonique, en brûlant dans un excès d’oxygène, sans aucun autre produit. C’est le caractère essentiel du carbone pur.
Les seules propriétés physiques qui soient communes aux diverses variétés de carbone sont la fixité et l’insolubilité. Ce n’est qu’en soumettant lecarbone à l’action calorifique d’une pile de 500 éléments que M. Despretz est parvenu à le ramollir et à le volatiliser d’une manière sensible. Le carbone présenterait donc ce caractère, déjà signalé pour l’arsenic, de se réduire en vapeurs avant de fondre. Toutefois, nous n’en considérerons pas moins le carbone comme absolument fixe aux températures que l’industrie produit dans ses foyers. On ne connaît qu’un seul dissolvant du carbone, la fonte de fer en fusion; en se refroidissant, elle le laisse se déposer au milieu de sa masse, sous forme de lamelles opaques et noires de graphite.
Nous apprendrons à connaître les caractères les plus particuliers à chaque variété de carbone en les passant successivement en revue.
CHARBONS NATURELS
378. Diamant. — Le diamant est du carbone pur et cristallisé; Lavoisier est le premier chimiste qui ait démontré l’existence du charbon dans le diamant en en faisant brûler dans un ballon contenant de l’oxygène, à l’aide de fortes lentilles qui permettaient de concentrer sur le diamant assez de chaleur pour le porter à l’incandescence. Plus tard, Davy mit en évidence sa véritable nature, en démontrant que, dans l’oxygène, le diamant donne en brûlant, comme le carbone le plus pur, un volume d’acide carbonique égal au volume d’oxygène disparu.
Le diamant a pour densité 3,48 ; ses cristaux appartiennent au système régulier; d’ordinaire ce sont des octaèdres modifiés par des faces secondaires; aussi le trouve-t-on sous forme de cristaux à 24 ou 48 faces. Ils sont parfois incolores, mais le plus souvent colorés en jaune, en rose ou i en vert; il en est môme de noirs, mais alors ils sont opaques. L’éclat du i diamant est remarquable; il est très-réfringent, et son pouvoir dispersif i considérable lui permet de produire ces jeux de lumière qui lui donnent i tant de prix. C’est le plus dur de tous les corps.
Le diamant soumis à l’action d’une chaleur très-intense .se transforme
en graphite. On le démontre en plaçant un petit diamant dans un arc voltaïque produit par une pile puissante; on le voit gonfler rapidement ' et se changer en un charbon noir avec lequel on peut noircir du papier sans le déchirer.
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379. Taille tiu diamant. — Los cliamanls qui servent pour la parure n’ont pas la forme des cristaux naturels, ils sont taillés de manière h produire le pins d’effet possible lorsqu’ils sont exposés h. la lumière, il n’est pas inutile d’indiquer rapidement comment se pratique cette taille. On commence d’abord par dégrossir le diamant, en lui enlevant, par éclats la plus grande partie de ce que le travail doit supprimer. Cette opération Irès-délicate repose sur la propriété que le diamant a d’ùlre clivahle, suivant des directions qui sont parallèles aux faces de l’octaèdre'; quand le dégrossissage est terminé, il ne reste plus qu’à user le diamant sur des meules d’acier recouvertes d’égrisée ou de poudre de diamant délayée dans un peu d’huile. Pour obtenir cette poudre, on pulvérise dans un mortier les diamants noirs qui sont les plus durs, et les fragments de diamants provenant du premier travail.
380. Prix du diamant. — Le prix du diamant est très-élevé; quand il est propre à la taille, il se vend 48 francs le carat (O^^SIS), et 36 francs seulement quand il y est impropre. Le prix augmente comme le carré du nombie des carats; par conséquent un diamant du poids de 2 carats vaut 4X48=192. Si l’on remarque que la taille enlève à peu près la moitié du poids des diamants, on verra qu’un diamant taillé du poids de 1 carat a nécessairement une valeur d’environ 192 francs, puisqu’il faut tenir compte du prix de la taille.
Voici un tableau qui contient quelques nombres relatifs au prix des diamants taillés; il est bien entendu toutefois qu’il ne s’agit que de diamants d’une transparence et d’une taille parfaites.
Poids du diamant. . p^ix du carat.
l/iO de carat loü à 126 francs le carat,
1/2 carat jgO à 192 francs,
' 200 à 260 francs.
Au-dessus de 1 carat jusqu’à 100 carats, le prix varie proportionnellement au carré du nombre de carats. Cependant, quand il s’agit d’un diamant de poids considérable, le prix ne dépend plus que de sa beauté, et peut atteindre un chiffre plus élevé que celui qui résulte de cette règle. (• fféç,ent, qui pèse actuellement 137 carats, est estimé environ à nii ions de francs, tandis que son prix, calculé d’après la règle précédente, est de 3,750,000 francs.
Les plus beaux diamants connus sont :
Le Régent, appartenant à la France, qui pèse 137 carats. Avant la
pesait 410; il fut acheté sous la régence, au prix de '5,500,000 francs ;
c/zWy/c quand on peut le diviser en lames parallt^les entre
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Le Kühi-Noor, appartenant à l’Angleterre, qui pèse 103 carats;
L’Étoile du Sud, du poids de 125 carats, qui figurait à l’Exposition universelle de 1855.
Les deux premiers viennent de l’Inde, où l’on a trouvé les plus gros diamants connus; l’Étoile du Sud vient du Brésil, où l’on n’avait rencontré jusqu’ici que des diamants beaucoup plus petits. Citons encore le diamant du rajah de Bornéo, le plus gros des diamants connus, il pèse 300 carats; le diamant de l’empereur du Mogol, qui pèse 279 carats; celui de Russie, pesant 193 carats ; et le diamant du grand-duc de Toscane, du poids de 139 carats 1/2.
381. État naturel et usage. — Le diamant se trouve disséminé dans des sables d’alluvion qu’on n’a rencontrés jusqu’ici que dans l’Inde (Golconde), dans l’île de Bornéo et au Brésil. Ou les en extrait par des lavages et des triages prolongés qui sont fort coûteux, puisque le prix d’extraction peut être calculé, terme moyen, à 38 francs le carat.
La production du diamant est d’ailleurs restreinte : le Brésil en fournit 5 à 6 kilogrammes par année, sur lesquels il ne faut compter que 200 grammes propres à la taille, et entrant par conséquent dans le commerce de la bijouterie.
Les autres usages du diamant sont malheureusement trop limités. 11 sert à faire les pivots de certaines pièces d’horlogerie, les pointes des outils avec lesquels on perce les rubis et on sculpte les camées, etc., à couper le verre ^ ; sa poudre sert à polir les pierres fines. Son extrême dureté, qui le rend pour ainsi dire inusable, le ferait appliquer dans une foule de circonstances, s’il était plus abondant.
382. ctrapiiite ou plombagine. — Cette variété de carbone, connue aussi sous le nom de mine de plomba se trouve disséminée dans les terrains primitifs, quelquefois sous forme de petites paillettes hexagonales d’un gris métallique; le plus souvent elle forme des masses feuilletées que 1 on peut rayer avec l’ongle, et qui laissent toujours une tache noire sur les doigts^ aussi sert-il à la fabrication des crayons, à noircir les tuyaux de poêle, etc. Mélangé aux corps gras, il donne une matière très -onctueuse (cambouis) que l’on emploie pour graisser les roues des voitures et les engrenages, afin de diminuer les frottements ; il est également employé
1 Ce n’est pas seulement la dureté du diamant qui lui permet de couper le verre, niais c’est surtout la forme arrondie de ses arêtes. Un diamant à arête rectiligne pourrait rayer le verre, mais ne le couperait pas; il produirait Uetlet d’une scie dont les dents ne tout qu’une rainure dans une substance, sans en séparer les parties. Qu’on appuie avec une hache sur un corps, le tranchant n’y pénétrera qu’à la condition d’écarter rime de l’autre les deux parties du corps qui se trouvent de chaque côté du tranchant. C’est ce que tait le diamant à arête courbe. Cela est tellement vrai, qu’avec des corps bien moins durs que le diamant, comme le cristal de roche, l'acier trempé, on peut couper du verre, si on donne à leur arête la forme courbe de la hache.
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dans la galvanoplastie pour mélalliser les surfaces, à cause de sa grande conductibilité électrique.
La plombagine a pour densité 2,20; sa combustibilité est très-faible ; comme le diamant, il ne brûle dans l’oxygène que lorsqu’il y est fortement chauflé. Il ne contient d’ordinaire que 1 ou 2 pour 100 de matières étrangères.
On produit artificiellement ce corps en mettant de la fonte de fer en fusion en contact avec du charbon ; elle laisse déposer, en se solidifiant, des lames hexagonales de charbon noir parfaitement pur ; on peut obtenir plus facilement ce charbon cristallisé en faisant passer, sur de la fonte portée au rouge dans une petite nacelle de charbon de cornue, des vapeurs de chlorure de carbone. Le chlore s’empare du fer et forme avec lui une matière volatile; le carbone mis en liberté se dissout dans la fonte restante. On voit donc que le fer disparaît peu à peu, tandis que la proportion du carbone dissous augmente ; aussi ne tarde-t-il pas à cristalliser, et si l’opération est suffisamment prolongée, on peut l’obtenir parfaitement isolé, tout le fer ayant été volatilisé (H. Sainte-Claire Deville).
383. Anthracite. — L’anthracite est une variété de carbone beaucoup moins pure que la précédente ; elle contient 90 à 92 pour 100 de carbone pur. C’est un charbon compacte, d’un noir brillant, que l’on ne peut brûler qu’à une température élevée. Quoiqu’il se délite en brûlant, il n’en rend pas moins de grands services, à cause de la grande chaleur qu’il dégage dans sa combustion.
On le trouve abondamment aux Etats-Unis, dans le Massachusetts et dans le Connecticut ; il en existe plusieurs gisements en Angleterre et en France, dans les environs d’Angers.
384. Houille. — A côté de l’anthracite nous placerons la houille, quia une certaine ressemblance d’aspect avec ce corps et dont l’origine est la même. Ces deux combustibles sont tous deux des produits résultant de l’altération de matières ligneuses, dans des circonstances qui ne sont pas bien connues ; mais les débris de végétaux, assez bien conservés pour qu’on ait pu en déterminer la nature, que l’on rencontre fréquemment dans ces dépôts, ne laissent aucun doute sur leur origine. Beaucoup moins riche en carbone que l’anthracite, la houille n’en est pas moins un combustible éminemment précieux.
Disons aussi un mot des lignites, produits de décompositions de végétaux plus récents que ceux qui ont donné la houille, et dans lesquels la forme primitive subsiste parfois tout entière; aussi, certaines variétés provenant de grands arbres, connues sous le nom de jais, ont-elles une dureté suffisante pour qu’on en puisse fabriquer des objets que l’on recherche pour leur belle couleur noire et leur poli.
Il est assez remarquable que le degré de pureté de ces divers char-
bons est d’aulant plus grand qu’ils appartiennent à des époques géologiques plus reculées les combustibles minéraux qui se produisent actuellement autour de nous, comme la tourbe, sont encore plus impurs que les lignites. Leur incombustibilité est ainsi d’autant plus grande qu’ils sont plus purs.
CHARBONS ARTIFICIELS
385. Coke. — La distillation de la houille, en même temps qu’elle permet d’obtenir le gaz de l’éclairage, produit également le coke, dont l’emploi est si fréquent aujourd’hui. L’aspect du charbon varie avec la nature de la houille qui a servi à le produire, et avec la rapidité plus ou moins grande avec laquelle la distillation a été eflectuée. Si l’on prend des houilles maigres, c’est-à-dire des houilles qui ne se ramollissent pas par la chaleur, le coke a l’aspect de la houille employée; mais si l’on se sert de houille grasse, qui a la propriété de devenir pâteuse et collante sous l’influence de la chaleur, on pourra obtenir un coke brillant, d’un gris métallique; en masses très-caverneuses, si la distillation a été rapide (coke des cornues à gaz); en masses volumineuses et très-compactes (coke de fusion), si l’on a chauffé lentement de la houille pulvérisée, tout en la portant à une température suffisante pour la décomposer. La houille peut donner 60 pour 400 environ de son poids de coke. Ce corps brûle assez difficilement; mais, en grande masse et sous l’influence d’un tirage actif, il dégage une grande quantité de chaleur. On l’emploie aujourd’hui pour le chauffage des cheminées, des locomotives et dans un grand nombre d’opérations métallurgiques.
386. Charbon de cornue. — On Irouve, sur les parois des cornues qui servent dans les usines à gaz pour la distillation de la houille, un dépôt très-cohérent de carbone à peu près pur. Pour se rendre compte de la manière dont le dépôt a pu se produire, il suffit de remarquer que, toutes les fois qu’un gaz contenant du charbon et de l’hydrogène traverse un tube porté au rouge, il se décompose partiellement, en laissant déposer du charbon sous forme de couche brillante sur les parois chaudes du tube. Le gaz de l’éclairage doit donc, en touchant les parois de la cornue où on le produit, donner un dépôt de charbon dont l’épaisseur ira sans cesse en augmentant et dont la cohérence sera d’autant plus grande que la matière aura mis plus de temps à se déposer. Le charbon de cornue est noir et brillant; son grain est plus serré que celui du coke de fusion; sa densité est presque aussi grande que celle du diamant; parfois il est
1 Nous n’entendons pas parler ici du diamant, dont l’origine est tout à fait inconnue, et il serait difficile de préciser, dans l’état actuel de la science, les circonstances dans lesquelles ce corps si remarquable a dû se produire.
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tellemeiU dur, qu’on ne peut l’entamer; mais, quand sa texture est régulière, il se travaille avec assez de facilité pour qu’on en puisse faire des prismes et des cylindres employés comme pôles positifs dans les piles de Bunsen; il peut également servir à façonner des tubes, des creusets et d’autres vases de chimie absolument infusibles et peu attaquables par la plupart des agents connus.
Ce charbon bride difficilement; mais, à une température élevée, il devient un combustible excellent, puisqu’il ne contient qu’une quantité insigniliante de cendres.
387. Charbon de bois. — Le bois contient une grande quantité de carbone unie à de l’hydrogène et à de l’oxygène dans des proportions convenables pour former de l’eau. Il renferme en outre des matières minérales qui se trouvent à l’état de c.endre quand on le brûle, et une quantité d’eau plus ou moins considérable, qu’on peut lui enlever en le desséchant dans un four. La composition du bois séché à l’air est à peu près la sui-
vante :
Carbone 38,5
Eau combinée 35,5
Cendre 1,0
Eau libre 25,0
I Si l’on calcine du boisa l’abri du contact de l’air, les éléments volatils,
1 hydrogène et oxygène, tendent à se dégager à l’état d’eau, et le carbone qui est fixe restera. Gomme le bois se décompose sans fondre, le charbon produit conservera la forme du végétal dont il provient. Toutefois, la décomposition est loin d’être aussi simple que nous l’avons supposé; une ’ partie du carbone forme avec l’oxygène et l’hydrogène des produits vo- : lalüs, parmi lesquels nous trouvons du vinaigre, des goudrons, de l’acide carbonique, de l’oxyde de carbone et de l’hydrogène carboné; aussi le rendement en charbon, au lieu de s’élever à 38,5 pour 100, ne dépasse-t-il jamais 27 à 28 pour 100 dans les opérations les mieux conduites. 11 est bien évident que le charbon de bois renfermera toute la cendre dubois; de plus, on sait, depuis Lavoisier, qu’il contient toujours une certaine quantité d’hydrogène, qui lui donne de la combustibilité. Une calcination prolongée à une haute température peut lui enlever cet hydrogène.
Nous indiquerons maintenant les deux procédés qui sont employés pour la fabrication du charbon de bois.
U Procédé des meules. — On dispose sur une surface bien plane, autour de quelques bûches placées verticalement, des lits formés par des morceaux de bois de 30 centimètres de hauteur, que l’on place verlicalc- ***ent, Cl) les sei rant le plus possible les uns conli'c les antres. Le dia-
->5(i CHllVJlt: llNOHGANlUÏIb:.
inèlre de chaque lil va endiminiianl ; on donne ainsi à la meule la lornie d’un cône arrondi à sa parlie supérieure, dont la hauteur est de ^
3 mètres. On recouvre la meule d’une couche de menus végétaux, de' mousses ou feuilles, et ensuiîe d’une couche de terre ou de gazon, eni ménageant des ouvertures (évents) à la partie inférieure.
On retire les bûches du milieu, et l’on obtient ainsi une cheminée cen-trale qui communique avec les évents placés à la partie inférieure; oni remplit cette cheminée de petit bois enflammé qui met le feu à la masse. . Quand la combustion est suffisamment établie à l’intérieur, on bouche lai| cheminée, que l’on a toujours eu soin de remplir de combustible, puis> on perce, à partir du sommet, des évents qui donnent issue aux produitS'^|
Fig. 99.
de ta carbonisation. La fumée qui se dégage est d’abord noire, mais ellc^ devient bientôt transparente et d’un bleu clair ; la carbonisation est alors j achevée dans le voisinage des évents ; on bouche ceux-ci et on en ouvres de nouveaux, à 20 ou 30 centimètres au-dessous, et ainsi de suite. Quand^ on est arrivé à la partie inférieure, il faut boucher toutes les ouvertures,?, recouvrir la meule d’une couche de terre humide et laisser refroidirii pendant 24 heures. Au bout de ce temps, on enlève la terre, et lel< charbon produit est séparé des parties mal carbonisées que l’on con-it naît sous le nom de fumerons. Le charbon bien cuit se reconnaît auxii caractères suivants : il est dur , compacte , sonore , et sa cassure ests
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biillaïUc; trop cuit, il est tondre, friable, très-peu sonore , absorbe facilement l’humidité et brûle mal. Les fumerons ont une couleur
lerne; ils ont encore la résistance du bois; en brûlant, ils donnent delà fumée.
2° Distillation du bois. — Le bois est introduit dans de grands cylindres pouvant en contenir cinq stères , et qui sont mis en communication avec des récipients destinés à recueillir les produits liquides de la distillation. On chauffe ordinairement avec du bois, et l’opération dure de sept è huitbeures. Par ce procédé, 100 parties donnent 28 pour 100 de charbon ; la distillation exige que l’on brûle 12,5 parties de bois. En résumé, 112,5 parties de bois donnent donc 28 parties de charbon. Dans le procédé des meules, 112,5 parties de bois ne donnent guère que 20 partie® de charbon; en outre, tous les produits liquides sont perdus. Il est vrai que les frais de main-d’œuvre sont bien moins considérables, et la différence dans le rendement en charbon ne suffirait pas à couvrir les dépenses de la distillation, si l’on ne recueillait des produits volatils, dont le
prix plus ou moins élevé rend, en défmithe, le procédé de distillation plus ou moins avantageux.
388. ]Voîr animal. — Les OS Contiennent 30 pour 100 dé matière organique, riche en carbone, au milieu de laquelle se trouve répandue la imtière minérale de l’os, composée de phosphate et de carbonate de Chaux. Si l’on calcine les os en vase clos, on obtiendra un charbon tres-impur, mais qui possède, lorsqu’il est réduit en petits grains, des pi opriétés décolorantes remarquables. Aussi l’emploie-t-on pour la décoloration des sucres bruts. Que l’on mette dans un verre de la teinture de tournesol ou de 1 ’indigo en dissolution, et qu’on y ajoute du noir animal en petits grains ou en poudre, en filtrant la liqueur, on verra qu’elle a perdu sa coloration. Les matières salines sont également retenues par ie charbon, quoiqu’on moindre quantité. Le noir animal qui a absorbé une certaine quantité de matière colorante devient impropre à en absorer de nouveau; on le revivifie en le calcinant en vase clos; la matière moindrf charbon reprend ses propriétés, quoiqu’à un degré
~ s’obtient en brûlant incom- ,
mapn uiles essentielles ou des résines dans une chambre en
en laquelle se trouve un cône qui racle les murs
lanf détache le noir de fumée. On sait que la résine hrû-
sion rt. flamme rouge (fuligineuse) qui contient en suspen-
cnnsiit ^ ténuité extrême. Ce charbon recueilli
neiit e fumée. C’est donc du carbone à peu près pur; il ne
ferni contenir de cendres, et la seule impui’cté qu’il puisse rcii-
coiihiiste en matières goudronneuses (pii imprègnent les molécules
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de (‘liiirbon. 11 sulTiia donc de calciner iorlenient le noii de luné , l’iihri lin conliicl do l’air, pour avoir du carbone parlaitenient pur.
Fig. tOO.
On s’en sert dans la peinture en noir et pour la fabrication de l’encrel
** 'sQ^'cblrbo.. de sucre. - On a souvent besoin de carbone pur, dansv
les laboratoires, pour effectuer certaines réactions ^ ^
fumée peut servir dans beaucoup de cas, mais sa trop grande légereteS^ lui fait souvent préférer le charbon obtenu en calculant du sucre b^ pur, en vase clos. On obtient ainsi une matière noire, brillante et bour ^ soullée. Le sucre a commencé par fondre sous l’influence de j
puis la masse fondue s’est décomposée en dégageant des gaz . de là • ïect de la malière. Remarquons, d’ailleurs, que toute qui peut se consumer au contact de l’air, sans laisser de résidu peiil< !ervh-àla préparation du carbone pur. Il faudra toutefois cbaufler ce cbarbon, pendant quelque temps, à une température élevee, afin dc< chasser les dernières traces d’iiydrogèiie qu’il peut renlermer.
pac U ebaebon. - Nous ayons fait connaîti. la pro
nriété décoloranle du charbon d’os ; les autres ciiarbons la possèdent e,,a i lement mais à un moindre degré; ils possèdent en outre la propiie ,
, l’absorber les gaz avec d’autant plus de facilité qu’ils sont plus porciix.v t»n sc sert toujours du charbon de bois pour ces e.vpériences.
tb^'b!lulfe an rouge un morceau de cbarbon de bois, et ou le refroidit.
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en le plongeant dans la cuve à mercure, alin qu’il ne miissn , i , u «l’air. Quand il est suffisamment froid, on le fait passer dani une vette contenant un gaz soluble dans l’eau, comme l’ammoniaque - o^v^oU aussitôt le mercure monter rapidement et remplir la cloche. Si on relire a OIS le charbon, il exhale l’odeur e.xcessivement vive de l’ammoniaque Cette absorplion dépend de plusieurs circonstances, étudiées avec t P us grand som par Th. de Saussure, et qui montrent l’analogie de c! phenomene avec celui de la dissolution des gaz ^
1“ Influence de la température. - Plus la température est basse nlus propSr ' au-dessous de 100», le charbon perd’cette
Aussi, lorsqu’on chauflé vers 100» ou 130» un charbon imprégné de gaz celui-ci se dégage en totalité, à moins que ce ne soit de l’oxygène ou du prolo.x,vdc d’azote. Dans ce cas, à cette température peu élevfe Te char
- ‘>^sage dlCtn;
cond nl L I ^ O’^ygeue et d’acide carbonique; dans le se-
D’aurèsTh /’T 'l’azote, d’azote et d’acide carbonique
3» Influence de la nature du qaz. — On remarm.» x . , gaz solubles dans l’eau sont ceux mie le et,»T ^ u général, que les
quantité ; il y a alors un dégagernem de chaleiiT ff Le tableau suivant met ce rapport en évidence ' ' "PP^’eciable. Un volume de charbon de bois absorbe :
90 volumes de gaz ammoniac
OL
acide chlorhydrique, acide sulfureux,
, ^ acide sulfhydrique.
~ protoxyde d’azote,
acide carbonique.
35.00 volumes de gaz hydrogène bicarhoné, ; ~ oxyde de carbone,
~ oxygène, azote, hydrogène.
tefois que le diamèiro ^ ^ ^ condition tou-
Aiasi le charbon de li<Sj *^°"^*^* S*’®u<l ni trop petit,
'l't sapin dont la do I* peine l’air; le charbon
le chLb’on de h ■ ®l'®e'’l>e 4 fois 1/2 son volume;
a pour den i ' o c*’ «sorbe le plus d’air, 7 volumes 1 /2 environ , PO'u densité 0,b. Les charbons très-denses, comme les charbons d,;
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cornue, possèdent à peine la propriété absorbante. Le réduit en poudre absorbe moins l’air sous le môme poi ^
est en morceaux. Cela tient à ce que, par l’effet de a pu ’
partie de ses pores a été remplacée par les intervalles, plus v que laissent entre eux les grains de charbon en se touchanl 5” Influence du vide des pores. — 11 est essenliel que bien purgé d’air et d’humidité pour qu’il absorbe facilement g lesquels on le met en contact. C’est pour cela que nous avons pris précaution de le faire rougir et de l’éteindre sous le mercure avant de ‘e faire servir à l’absorption. Mais le vide de la machine pneumalique pio-
duirait le môme effet. f
392. Applications. — Ces propriétés permettent lacilemen p quel- le rôle du charbon employé pour prévenir la putréfaction des eau , ou pour désinfecter celles qui ont subi un commencement d alteialion.
11 suffit en général d’enfermer de l’eau dans des tonneaux carbones inté
i,ir.rp.»r I. c....™.' 1..8.
eaux bourbeuses sur le charbon, qui donne toujours une ®a>-> li^P'de et sans odeur, est encore une application de cette meme propriété.^ Le cl bon n’est pas le seul corps capable d’absorber les gaz, mais c est un de ceux qui possèdent au plus haut degré cette propriété.^
393. Conductibilité pour la chaleur et l’électriclte. — AOUS avon VU que la plombagine conduisait l’électricité (382) ; nous aurions pu dire également qu’elle conduisait parfaitement la chaleur. Tous les chai bons artiliciels, préparés à une haute température, possèdent aussi ces deux propriétés. Aussi on emploie du charbon de cornue pour la confection des charbons de pile, ou des baguettes qui servent a produire la lumière électrique. La braise de boulanger, fortement calcinée, seitpaifois, dans la construction des paratonnerres, à mettiela tige e ce reil en communication électrique avec le sol. Les eharbons préparés h une basse température sont, au contraire, de mauvais conducteurs de la chaleur et de l’électricité.
394. Combustibilité des divers charbons. — Cette différence e C ductibilité pour la chaleur explique pourquoi les charbons piepaies a haute température sont si difficilement inflammables, tandis que es charbons de bois ordinaires s’enflamment avec facilité. Supposons que l’on chauffe fortement un morceau de charbon de cornue en un pom seulement, et puis qu’on l’abandonne à lui-même; la chaleur se répartira promptement dans toute sa masse, et aucun de ses points ne sera a une température sufrisanle pour que la combustion puisse continuer (433). Il s’éteindra donc dans l’air. Si l’on répète l’expérience avec du charbon de bois, le point chauffé ne cédant que peu de chaleur aux points voisins, la combustion commencée continuera, et la chaleur dégagée
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linira par enflammer, do proche en proche, tous les points du charbon.
Il faut remarquer que l’état physique du charbon n’est pas sans influence sur le phénomène. Un charbon Irès-poreux ne peut jamais conduire parfaitement la chaleur, môme lorsqu il a été lorlcment calciné ; il brûlera donc toujours plus facilement qu’un charbon compacte, préparé à la même température. Ajoutons encore que le charbon de bois contient toujours une assez forte proportion d’hydrogène qui le rend plus combustible, et qui disparaît si on lui fait subir une forte calcination ; sa combustibilité moindre ne tient donc pas seulement à l’augmentation de sa conductibilité pour la chaleur, mais aussi à l’absence des principes hydrogénés qu’il contenait avant sa calcination.
Si donc on veut obtenir un charbon très-combustible, il faudra le préparer à la plus basse température possible, et avec du bois très-léger. On réalise ces conditions dans la fabrication du charbon qui doit entrer dans la poudre, et que l’on prépare en distillant en vase clos vers 400" des bois de bourdaine onde peuplier. Le charbon, préparé en brûlant lentement et incom.plétement du linge est si inflammable, qu’il suffit de l’étincelle échappée d’un briquet pour l’enflammer.
395. Propriétés chimiques. — Action des métalloïdes. — Le carboiie n’agit directement que sur deux métalloïdes, l’oxygène et le soufre. Avec le premier, il donne de l’acide carbonique ou de l’oxyde de carbone; avec le second, il ne forme qu’un composé bien connu, le sulfure de carbone, CS^, correspondant h l’acide carbonique. Le charbon, chauffé dans l’air ou dans l’oxygène, tend toujours à produire de l’acide carbonique, seulement ce corps est ramené à l’état d’oxyde de carbone, si le charbon est en excès et la température suffisamment élevée.
Si l’on produit, comme l’a fait M. Berlhelot, l’arc voltaïque entre deux pointes de charbon pur, dans une atmosphère d’hydrogène, on détermine la combinaison du carbone et de l’hydrogène; il se produit alors un carbure gazeux, l’acétylène, dont la composition est représentée par la formule G^H^.
Enfin le carbone, comme le bore, a une certaine tendance k se combiner à l’azote ; il suffit, eu effet, de le mettre au contact d’un métal alcalin ou d’un alcali, pour qu’il absorbe facilement ce métalloïde, en produisant du cyanogène, G’^Az, qui reste uni au métal. Nous en verrons tout k l’heure une nouvelle preuve (399).
396. Action «les principaux composés oxygénés. — Lc carbonc agit sur tous les composés oxygénés des métalloïdes, l’acide borique et 1 acide silicique exceptés ; il réduit complètement tous les autres à une température élevée, partiellement, si la réduction s’effectue k basse température ou si le carbone n’est pas en excès. Ainsi, l’acide phosphorique, l’acide arsénieux sont décomposés totalement par le chai bon
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et donnent du phosphore (151) et de l’arsenic (183); l’acide sulfurique hydraté, chauffé avec du charbon, donne de l’acide sulfurique et de l’acide carbonique (21 0) ; il en serait de même, si l’opération s’effectuait audessous du rouge, mais à une température élevée; l’acide sulfurique est décomposé en soufre et en oxyde de carbone, parce que l’acide sulfureux lui-même est réduit, dans ces circonstances, par le charbon. Le soufre mis en liberté peut se combiner au carbone et former du sulfure de carbone qu’on trouve dans les produits de cette réaction. Nous avons négligé à dessein de parler de l’eau de l’acide sulfurique ; ce corps donne des produits, indiqués un peu plus loin, qui se joignent à ceux que nous venons d’énumérer.
L’acide azotique concentré attaque vivement le charbon très-divisé ; si on le verse sur du noir de fumée contenu dans un matras en verre, il y a une véritable déflagration, et le charbon prend souvent feu. Il se dégage d’ordinaire du bioxyde d’azote.
On sait que le carbone incandescent décompose facilement les oxydes d’azote et y brûle avec vivacité, en donnant naissance à de l’acide carbonique et à de l’azote. La même décomposition aurait lieu, si l’on faisait passer un quelconque des composés oxygénés de l’azote sur du carbone chauffé au rouge dans un tube; seulement, le carbone étant en excès, on n’obtiendrait que de l’oxyde de carbone et de l’azote, si la température était suffisamment élevée pour que l’acide carbonique fût décomposé.
397. Action des composés hydrogénés. — Le carboiie n agit pas , même aux plus hautes températures, sur l’acide chlorhydrique ni sur la plupart des composés hydrogénés des métalloïdes, l’eau et l’ammoniaque exceptées.
398. Action de la vapeur «l’eau. — La vapeur d’eau est décomposée
Fi(j. 10 t.
par le charbon au rouge. On fait passer de la vapeur d’eau dans un tube de porcelaine rempli de liraiseet chauffé dans un fourneau long (/?>/. KM);
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si la température est peu élevée (rouge sombre), il se dégage un mélange d’acide carbonique et d’hydrogène:
C + 2H0 = CQ2 + 2H
dans la proportion de 1 volume d’acide carbonique et de 2 volumes d hydrogène. Mais si l’on porte le charbon au rouge vif, il ne se produira plus d’acide carbonique, mais de l’oxyde de carbone, et l’on obtiendra un mélange gazeux formé de 1 volume d’hydrogène et 1 volume d’oxyde
de carbone : „ ,
C HO H + CO
D’ordinaire, ces conditions extrêmes n’étant pas réalisées, il se produira un mélange d’hydrogène, d’oxyde de carbone et d’acide carbonique, connu sous le nom de gaz de reau, dont la combustion peut être
utilisée pour l’éclairage.
Ce môme mélange prend naissance quand on plonge des charbons incandescents dans l’eau ; on recueille le gaz dans une large cloche en verre remplie d’eau sous laquelle on enfonce rapidement les charbons rouges.
399. Action de Pammoniaque. - Si l’on fait passer un courant d’ammoniaque desséchée à travers un tube de porcelaine contenant du charbon porté au rouge, on produit du cyanhydrate d’ammoniaque et de l’hydrogène. En faisant passer ces deux corps à travers un tube en U refroidi, on condense le cyanhydrate d’ammoniaque, l’hydrogène se dégage .
2AzH3 _1_ 2C2 = AzH^C^ÂzH -f- H^.
Cette réaction peut s’expliquer par la tendance que possède 1 azote, s’unir au carbone toutes les fois que ces métalloïdes se trouvent sous l’influence d’un corps basique.
CHAPITRE XIV
COMPOSÉS OXYGÉNÉS ET HYDROGÉNÉS DU CARBONE.
Acide carl)oiii(|iie, CO^ =22.
Découvert par Van Helmont (1648), il a été successivement examiné par Haies, Black et Priestley, qui en soupçonna l’existence dans 1 air, mais ce fut en 1776 que Lavoisier en fit connaître la natuieet en ( ci mina la composition. , ,
400. i»r.--paratioii . — <>n l’cxlniil ordiniiii-cHK'iil (lu maebir un ce •
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craie, qui sont des variétés de carbonate de chaux. On en introduit de pelits fragments dans un appareil identique à celui qui sert à la préparation de l’hydrogène {fig, 102), et on remplit le flacon à moitié d’eau. On verse
ensuite, par le tube droit qui traverse la tubulure du milieu, une petite quantité d’acide chlorhydrique. Il se produit une effervescence assez vive dans le flacon, et le gaz se dégage par le tube abducteur qui plonge dans la cuve à eau.
On perd les premières portions du gaz dégagé, qui contiennent tout l’air du flacon, puis on lere-
Fig, 102.
cueille dans des éprouvettes. On peut d’ailleurs éprouver le gaz avant de le recueillir ; s’il est pur, il doit être absorbé en totalité par la dissolution de potasse. Quand le dégagement se ralentit, on ajoute dans le flacon une nouvelle quantité d’acide chlorhydrique, et ainsi de suite. On oblient ainsi un dégagement très-régulier de gaz. La formule suivante rend compte de la réaction :
CaO,CQ2 HCl = C02 + CaCl + HO.
L’acide carbonique est chassé par l’acide chlorhydrique, qui s’empare de la chaux et forme avec elle du chlorure de calcium et de l’eau.
•401. Propriétés physiques. — L’acide carbonique est un gaz incolore, d’une saveur* aigrelette et d’une odeur légèrement vineuse. Sa densité est 1,529. Un litre de gaz à 0" et sous 76 pèse donc 1,3 X 1,5-9 = 1,98. Il est assez soluble dans l’eau, qui en dissout son propre volume 15« (79). Aussi ce gaz a-t-il pu être liquéfié.
402. liiquéfaction et solidification de l’acide carbonique* — Faradaya démontré le premier qu’on pouvaitliquélierracidc carbonique; celte opération s’cflectue facilement aujourd’hui et sur de grandes quantités de matière, à l’aide de l’appareil de Thilorier, perfectionné parM. Donny.
Cet appareil {pg. 103) se compose de deux réservoirs résistants que l’on peut mettre en communication ii l’aide d’un tube molallique muni de robinets. L’un d’eux, le générateur, est mobile autour d’un axe ver-
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lical passant par son milieu. Il porte à sa partie siipéricnre une onvertnre assez large que l’on pent fermer hermétiquemenl par un bonehon
Fig. 103.
à vis et qui sert à introduire les matières destinées à produire le gaz. On V met d’abord du bicarbonate de soude, de l’eau tiède (à 40"), puis un tube en cuivre, en forme d’éprouvette rempli d’acide sulfurique concentré. On ferme alors l’appareil, puis on l’incline en le faisant tourner autour de son axe; l’acide sulfurique s’écoule du tube et réagit sur le bicarbonate de sonde, qu’il transforme en sulfate en en dégageant 1 acide
Au bout de quelques minutes, la réaction est terminée ; on met alors le générateur en communication avec l’autre vase nommé récipient . qui est à la température ordinaire. Le gaz carbonique, condensé dans le générateur à 40°, se précipite rapidement dans l’espace froid que ui offre le récipient, et une partie s’y liquéfie. On interrompt la communication et on recommence l’opération ; on obtient ainsi lapi emen a le récipient deux ou trois litres d’acide carbonique liquide.
Si l’on ouvre le robinet du récipient, l’acide carbonique, qui es or ment comprimé, tend à reprendre l’état gazeux, et se précipite hors ^ l’appareil ; mais le froid produit par l’expansion subite du ® ‘
passage de l'état liquide à l’état gazeux est tellement
qu’une portion de l’acide se trouve solidifiée. Aussi voit-on .1 ‘ _
carbonicpie produire une épaisse himée en ariivant fans
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cueille celle fumée, ou plulût cette neige d’acide carbonique, dans une boîte circulaire, dont chaque moitié porte, suivant Taxe, un manche
creux , et qui possède en outre une ouverture tangentielle {fîg. 104). C’est par cette ouverture qu’on fait pénétrer le jet de gaz. Il tournoie d’abord dans la boîte et s’échappe par les deux ouvertures pratiquées suivant l’axe, après avoir déposé dans l’appareil la plus grande partie de l’acide solide qu’il contient. On ouvre le temps en temps la boîte, et on fait tomber la neige qu’elle contient dans un vase à parois peu conductrices, en bois par exemple. L’aeide carbonique solide peut se conserver quelque temps à cet état; aussi peut-il facilement servir à produire des expériences très-intéressantes.
Quelques floeons de cette neige, posés sur la main, n’y produisent qu’une médiocre sensation de froid ; cela tient à ce qu’elle ne touche pas la peau ; mais, si on la comprimait entre les doigts, on éprouverait une sensation de froid extrêmement douloureuse. En ajoutant de l’éther à la neige d’aeide carbonique, on lui permet de mouiller les corps, et l’on obtient un mélange tellement froid, qu’on peut y congeler en quelques instants de notables quantités de mercure, et amener ce métal à un état tel, qu’il peut être martelé, pendant quelques instants, avec des outils en bois qui conduisent mal la chaleur. Le mercure possède alors la malléabilité des métaux ordinaires. Le froid produit par ce mélange très-volatil est de — 90“. En le plaçant sous le récipient de la machine pneumatique et faisant le vide, on produit un froid de — 110°, qui a permis de liquéfier et de solidifier la plupart des gaz. Tl n’en est en effet que cinq qui aient résisté à l’action simultanée de ce froid excessif et d’une pression môme considérable ; ce sont l’oxygène, l’azote, l’hydrogène, l’oxyde de carbone et le bioxyde d’azote.
On obtient facilement l’acide earbonique liquide en emprisonnant dans des tubes très-résistants et bien fermés, une quantité suffisante de neige d’acide carbonique qui y fond peu à peu, en donnant naissance à un liquide très-fluide et d’une tension de vapeur considérable, même à de
basses températures.
comme le fait voir le tableau suivant :
Température. Tensions et atmosplières.
Température.
Tensions et atmosphères.
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En relroidissant dans le mélange d’acide carbonique solide et d’ctlier un tube contenant l’acide liquide, on peut obtenir une masse transparente solide ou môme cristallisée, qui est à l’acide carbonique liquide ce que la glace est à l’eau ordinaire. Cette masse fond à — 65°.
L’acide carbonique liquide possède une dilatabilité extrêmement rem^arquable. Son coefficient de dilatation est bien supérieure a celui du gaz et croît très-rapidement avec la température. On trouve en ellet que la densité de l’acide-carbonique est .
On en conclut que le coefficient de dilatation de l’acide carbonique
0,00633 oe 0 a lu
0,00971 de 10° à 20“
0,02067 de 20° à 30°
tandis que celui du gaz est 0,00367 environ. ^ i
Cette singulière propriété, constatée par Thilorier et acceptée a oi avec quelque réserve par les savants, n’est point particulière a aci e carbonique; elle appartient, comme l’a démontré C. Dnon, a tous es corps.qui ne sont maintenus îi l’état liquide que sous l’influence d une pression considérable ; tous finissent par acquérir un coelficient de dilatation supérieur à celui des gaz, quand on les porte à une température suffisamment élevée au-dessus de leur point d’ébullition, sous la
pression ordinaire. . ,
Il suffit de jeter un coup d’œil sur le tableau des tensions de l acide
carbonique liquide aux diverses températures pour comprendre tout e soin que l’on doit apporter à la construction des appareils destinés a a liquéfaction de ce gaz. Chacune des parties de l’appareil de M. Donny se compose d’une chaudière en plomb, entourée d’une enveloppe de cuivre rouge, maintenue par une sérié d anneaux en ter for^e, grande épaisseur, serrés les uns contre les autres par ei
qui relient les deux extrémités du générateur ou du récipient. C uicu de ces vases ainsi construits pourrait facilement résister k une piessioi
de 1,200 atmosphères. . , ,
403. Propriété* chimiQue*. - Le gaz carbonique est combustion; une bougie allumée qu’on plonge dans une epio'J' . tenant ce gaz s’y éteint aussitôt. Il est également impropi e a lion sans être sensiblement délétère. Il rougit facilemen a o tournesol et trouble l’eau de chaux. Comme l’acide car )om [
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lourd que l’air, il faut, quand on veut essayer l’action de ce gaz sur la bougie, tenir en haut l’orifice de l’éprouvette et y plonger la bougie. On peut encore faire l’expérience d’une manière qui met mieux en évidence le poids considérable d’acide carbonique. Une éprouvette étant pleine de ce gaz, ou l’incline au-dessus de la bougie, de manière à verser l’acide carbonique, exactement comme si l’on voulait, à l’aide de cette éprouvette, verser de l’eau sur la bougie; on la voit aussitôt s’éteindre.
L’acide carbonique est indécomposable par la chaleur et l’électricité.
Mais la plupart des matières avides d’oxygène le décomposent à une température plus ou moins élevée.
404. Action du charbon. — Si l’on fait passer lentement un courant d’acide carbonique à travers un tube de porcelaine rempli de fragments de braise et chauffé au rouge dans un fourneau long, on ne recueille à l’autre extrémité du tube que de l’oxyde de carbone {fig, 105). La moitié
Fig. 105.
de l’oxygène de l’acide carbonique se combine avec une quantité de charbon égale à celle qui existait dans le gaz employé, et il en résulte un volume d’oxyde de carbone exactement double du volume de l’acide employé :
G02 + G = SCO.
On comprend alors pourquoi, dans les fourneaux qui contiennent une couche épaisse de charbon, il ne se dégage à la partie supérieure que de l’oxyde de carbone. L’acide carbonique qui se forme à la partie inférieure du fourneau par laquelle arrive l’air, forcé de traverser une colonne plus ou moins haute de charbon rougi, doit se transformer en oxyde de carbone, qui vient brûler avec sa llamme bleue caractéristique au sortir de l’appareil, s’il rencontre l’air extérieur. Cette transformation est accompagnée d’un refroidissement considérable de la masse de charbon où elle s’effeclue.
l.iv. 1. CHAI>. XIV. AClüb: CAUBONlOiîl^.
CO^ -P H = CO + HO
^ Le phosphore, le bore, le si-
AOR Aotînn fies autres iiict«illoi€lcs . 11
licium ramènent facilement l’acide carbonique à l’état d’oxyde de carbone Ils peuvent même le décomposer plus complètement, si on les fait rSr sur un carbonate, .^insi le phosphore et le carbonate de chaux donnent un mélange de phosphate de chaux et de carbone en leag.ssa
au rouge. Le silicium produit une eontient
A07 «Tnthèse de Tacide carbonique. — C aClüe Cdi uumqi o
son propre volume d’oxygène. On le démontre au moyen de 1 apparei suivant [fig. 1061. On prend un ballon à long col muni de deux tubulures
latérales. Le col du ballon est muni de douilles et d’un robinet en fer. L’une des tubulures est traversée par un fil de platine portant une petite capsule de môme métal contenant le diamant ou le charbon sur lequel on expérimente; l’autre laisse passer un fil de platine terminé par une pointe que l’on met en contact avec le charbon. On commence d’abord par faire le vide dans le ballon, puis on le. remplit d’oxygène, de manière que l’appareil placé sur le mercure, et le robinet étant ouvert, le mercure monte à peu près à la moitié de la hauteur du col. 11 ne reste plus qu’à enflammer le charbon; on y parvient en Pintermé-
faisant passer le courant d’une pile à travers le diaire des deux üls. Quand la combustion est terminée, que refroidi, on remarque que le volume du gaz n a p
'^Seut aussi 'déduire de cette expérience la composition en poids
■ Le volume d’auide carbonique obtenu est un peu que
employé. Cela provient de ce que, l’acide carbonique ® de volume. La
roxygeue, ce dernier, en se transformant, doit "‘'f reoferuic son volume
composition eu poids, déduite de l’hypothèse que “„„e.
d’oxygène, doit donc donner une proportion un peu trop loite de
cm Mil': INOF{(i ANIOUC.
de l’acide carbonique. En eflel, dans un volume d’acide carbonique qui pèse 1,5290
il y a un volume d’oxygène pesant i,to56
il reste donc un poids de carbone égal à 0,4234 d'on l’on lire la composition en centièmes :
Carbone... 27,0
Oxygène 72,4
408. iiéthoiies de MM. Miimas et ^tas. — La méthode suivante donne des résultats bien plus exacts.
On fait passer sur du diamant ou du graphite porté au rouge un courant d’oxygène pur et sec (fig. 107). Il se produit de l’acide carbonique
que 1 on absorbe dans des tubes contenant de la potasse ; leur augmentation de poids donne la quantité d’acide carbonique formé ; le carbone contenu dans une nacelle de platine est pesé, avant et après l’expérience, la diflérence donne le poids de carbone qui est contenu dans l’acide carbonique; l’oxygène s’obtient par dilférence. On trouve ainsi:
Carbone
Oxygène
Voici maintenant quelques details sur cette expérience capitale '
Le diamant et le graphite contiennent une petite quantité d’hydrogène; delà, production d’eau qui augmenterait le poids des tubes îi potasse, si l’on ne faisait précéder ceux-ci d’un tube en U destiné à arrêter l’hu-
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initlilé. Un autre tube en U, placé à l’arrivée de l’oxygène, indique par l’invariabilité de son poids, que ce gaz est bien sec. Enfin, comme il se produit toujours un peu d’oxyde de carbone lors de la combustion du carbone, même dans l’oxygène, on a placé à la partie antérieure du lube une colonne d’oxyde de cuivre qui transtorme ce gaz en acide carbonique. Sans cette précaution, une portion du carbone s’échapperait sous Ibrme gazeuse, sans pouvoir être absorbée par la potasse. Soit maintenant P la perte de poids de la nacelle, tt le poids de l’eau formée ( il est loujours extrêmement petit), et P le poids de l’acide carbonique recueilli;
il est clair que ce poids P contient p — ^ de carbone, et par conséquent P d’oxygène ; ce sont ces nombres qui conduisent à la com-
position indiquée ci-dessus.
409. État naturel. — A l’état de combinaison, l’acide carbonique est très-répandu dans la nature ; il forme en effet de nombreux et importants carbonates, qui seront examinés plus tard ; on le trouve aussi à l’état de liberté.
L’air en contient toujours dans la proportion de 4 à 6/10000; toutes les eaux en contiennent en dissolution. La respiration des animaux, la combustion, la fermentation, la décomposition des matières organiques dans le sol, sont autant de sources abondantes de ce gaz. La quantité d’acide carbonique qui provient du sol est tellement considérable dans certains lieux, que l’air y devient irrespirable. Citons la grotte du Chien, près de Pouzzole, dans laquelle un chien ne peut pénétrer sans être asphyxié, tandis qu’un homme n’y éprouve aucun effet fâcheux. On se rendra compte de ce fait singulier, si l’on remarque qu’en vertu de son poids spécifique considérable, l’acide carbonique qui se dégage du sol tend à couler vers les parties basses où il peut s’accumuler en couches plus ou moins épaisses, dans l’intérieur desquelles la vie est impossible, tandis qu’au-dessus l’air reste propre à entretenir la respiration. 11 arrive souvent, pour la môme cause, que tes caves où la circulation de 1 air n’est pas suffisamment active se remplissent d’acide carbonique ; de là les asphyxies qui s’y produisent quand on y pénètre sans précaution.
Il est toujours facile de reconnaître si une atmosphère viciée par l’acide carbonique est irrespirable. 11 suffit d’y descendre une bougie allumée ; elle s’éteint quand elle arrive dans une couche riche en acide carbonique, mais où la proportion de ce gaz est encore insuffisante poui produire l’asphyxie. Lors même que l’on tiendrait la bougie a la main, il serait toujours possible de rétrograder sans danger. 11 laul alors assainir l’atmosphère avant d’y pénétrer de nouveau. Pour cela, a 1 omet fuie de la cave, on disposera un bon fourneau dans le cendrier du([ucl ou ( u
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gage l’exlrémilé d'un long liiyau que l’on fait plonger le plus possible dans rintérieur delà cave ; l’air irrespirable sera ainsi appelé à 1 extérieur par le tirage du fourneau, et sera remplacé peu à peu par de 1 air pur.
S’il s’agissait de porter secours à une personne asphyxiée dans une telle atmosphère, il faudrait employer des moyens rapides. Le plus efficace consiste à y injecter de l’eau ammoniacale, qui s empare de 1 acide carbonique, mais, même après cela, il faut encore descendre avec une bougie allumée afin de reconnaître si tout danger imminent a disparu.
On peut s’étonner, d’après l’énumération que nous venons de faire des sources qui déversent dans l’air des torrents d acide carbonique, de \oii ce gaz contenu en si petite quantité dans 1 atmosphère , mais il faut remarquer que les plantes respirent a 1 inverse des animaux, c est-a-diie qu’elles absorbent pendant le jour de l’acide carbonique et dégagent de l’oxygène ^ 5 pendant la nuit, elles exhalent de 1 acide caibonique comme les animaux, en absorbant l’oxygène de l’air ; mais leur respiration, bien plus active pendant le jour, leur permet en définitive de fixer du charbon et de restituer à l’air l’oxygène que les animaux avaient absorbé. Ajoutons que l’eau peut dissoudre facilement l’acide carbonique ; la pluie, en traversant l’air, devra donc lui enlever ce gaz, et empêchera aussi sa proportion d’augmenter au delà de certaines limites. L’eau ainsi chargée d’acide carbonique devient capable de dis-
soudre des matières minérales, des phosphates, du carbonate de chaux, et acquiert des propriétés fertilisantes que l’eau dépourvue de ces substances ne possède pas. On s’explique aussi comment les animaux inférieurs, qui vivent en si grand nombre dans le sein de la mer, y trouvent toujours le carbonate de chaux dont ils ont besoin pour sécréter l emeloppe solide qui les entoure. Par l’acide carbonique qu’elte dissout, 1 eau enlève constamment au sol du carbonate de chaux pour le porter dans
l’océan, où des myriades d’animaux s’en emparent, le transforment en coquilles ou en tests qui s’accumulent les uns sur les autres, comme ceux des coraux et des polypiers, et forment les récifs et les îles madréporiques que l’on rencontre si fréquemment dans l’océan Austral.
410. Usages. — L’usage le plus important de l’acide carbonique est dans l’emploi qu’on en fait aujourd’hui pour la fabrication de l’eau de Seltz ou en général des eaux mousseuses. On sait que 1 litre d’eau dissout à 15", sous la pression de l’atmosphère, 1 litre d’acide carbonique ; si on effectue celte dissolution à 2, 3 ou 4 atmosphères de pression, la quan-
‘ M. lîoussingault a constaté récemment la présence d’une petite quantité d’oxyde de carbone dans les produits de la respiration des végétaux; de là l’explication probable du malaise que peuvent faire éprouver des plantes que l’on cultive dans les appartements.
UV. 1. CllAP. XIV. OXYHE DE CARBONE.
li(é de gaz dissoute sera 2, 3 ou 4 fois plus considérable; si l’on vient à exposera l’air une pareille dissolution, l’acide carbonique se dégagera avec effervescence.
Oxyde de carbone, CD = 14.
-il 1 . Préparation. — Nous avons VU que l’acide de carbone, en passant sur du charbon porté au rouge, se transforme en oxyde de carbone (40-4) ; mais ce mode de préparation nécessite l’emploi d’un appareil assez compliqué; aussi préfère-t-on d’habitude le préparer de la manière suivante : On introduit dans un q^etit ballon 10 grammes d’acide oxalique et 60 grammes d’acide sulfurique concentré {fîg. 108) ; le ballon est muni d’un tube de sûreté et d’un tube recourbé qui plonge dans un flacon la-
Firj. 108.
veur contenant de la potasse. De là le gaz se rend dans une cuve à eau. On chautiè le ballon ; l’acide oxalique se dissout d’abord clans l’acide sulfurique, puis de nombreuses bulles de gaz commencent à apparaître; il faut alors diminuer le feu, car l’opération continue d’elle-mème pendant un certain temps ; on chauffera seulement pour la terminer b X^oici l’explication de cette réaction. L’acide oxalique peut être envisagé comme
^ L’oxyde de carbone, ainsi pre'paré, contient toujours un peu d’acide carbonique, dont la présence peut se démontrer par l’eau de cliaux. 11 faudra donc introduire un petit fiagrnent de potasse dans chaque éprouvette et agiter avec un peu d’eau, pour enlevei tout l’acide. Le gaz qui reste après cette opération est parfaitement pur.
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une combinaison d’acide carbonique, d’oxyde de carbone el d’eau; l’acide sulfurique, en lui enlevant son eau, détermine la séparation de l’acide carbonique et de l’oxyde de carbone qui se dégagent ensemble ; mais, en traversant la potasse, l’acide carbonique se dissout ; il ne reste donc plus que de l’oxyde de carbone. La formule suivante exprime la réaction :
C^06,3H0 = GHO + 2CO^ SCO.
On prépare encore l’oxyde de carbone en chauffant dans une cornue de grès un mélange de charbon et de carbonate de chaux ou de baryte. On pourrait également employer un mélange de charbon et d’oxyde de zinc. Les diverses réactions sont représentées par les formules :
Ca0,C02 + C = CaO + SCO,
Ba0,C02 + C = BaO + SCO,
ZnO “i" G Zii — I” CO*
En un mot, tous les carbonates ou tous les oxydes que le charbon ne réduit qu’à une température élevée donneront de l’oxyde de carbone, si on les chauffe avec ce corps; si la réduction avait lieu à une basse température, il se produirait de l’acide carbonique. C’est ce qui arrive quand on chauffe de l’oxyde de mercure avec du charbon.
41^. s»ropriétés. — Gaz incolore, inodore, dont la densité est 0,967; , peu soluble dans l’eau et permanent. Sans action sur la teinture de tour-nesol ; ne trouble pas l’eau de chaux. Gaz combustible ; il brûle à l’air avec une flamme bleue caractéristique en donnant naissance à de l’a-cide carbonique que l’on reconnaît par l’eau de chaux ; il est facilementl absorbé par une dissolution ammoniacale de sous-chlorure de cuivre. 111 forme avec ce chlorure une combinaison que la chaleur détruit facilement en en dégageant l’oxyde de carbone. On n’a pu jusqu’ici déterminer exactement la composition de ce singulier composé.
L’oxyde de carbone est un réducteur puissant ; à une température plus ou moins élevée, il s’empare de l’oxygène de la plupart des oxydess et les ramène à l’état métallique en se transformant en acide carbonique. C’est de cette manière que l’oxyde de fer est réduit dans les hauts fourneaux. Le charbon que l’on mélange aux minerais métalliques, dans les> opérations industrielles, ne sert qu’à développer la chaleur nécessaire à, la fusion des métaux et à produire l’oxyde de carbone qui les réduit.
413. Actiou du ciiiore. — Si l’on expose aux rayons solaires un mélange à volumes égaux de chlore et d’oxyde de carbone, le volume ser réduit à moitié-, et il se forme un composé gazeux qu’on appelle acide chloroxy carbonique^ pour rappeler qu’il ne diflëre de l’acide carbonique que par le remplacement d’un équivalent d’oxygène par un équivalent de chlore. La formule de ce composé est en eflët COGl.
UV, l. CIIAP. XIV. OXYDE DE CAUDONE.
Gaz incolore, d’une odeur extrêmement suffocante ; il provoque le larmoiement ; sa densité est 3,31)9.
On ne peut le manier sur l’eau ; il se décompose en effet, en présence de ce liquide, en acide carbonique et acide chlorhydrique :
COCl -P HO = C02 H- HCl ;
mais il n’allaque pas le mercure. Les métaux ne le décomposent qu’à une lempéralure élevée ; les oxydes, et surlout la potasse, la soude^ le décomposent plus facilement en produisant un mélange de chlorure el de carbonates. C’est, avec l’acide chlorosulfurique, un exemple de corps résultant de Tunion de volumes égaux de deux gaz, avec condensation de moitié.
414. Propriétés toxiques de l’oxyde de carbone. — L’oxyde de Carbone n’est pas seulement irrespirable, mais c’est un poison extrêmement violent. Pendant longtemps on a attribué à l’acide carbonique un rôle actif dans les asphyxies par le charbon. M. F. Leblanc a fait voir que les principaux effets sont dus à l’oxyde de carbone. Ainsi, un chien meurt plus rapidement asphyxié dans une atmosphère contenant 3 ou 4 pour 100 d’acide carbonique provenant de la combustion du charbon que dans une atmosphère renfermant 30 ou 40 pour 100 d’acide carbonique pur; c’est que la combustion du charbon donne toujours de l’oxyde de carbone; nous le voyons brûler en partie au-dessus du fourneau avec sa flamme bleue, mais une portion se répand dans l’air avec l’acide carbonique et y produit des effets d’autant plus à craindre qu’il ne ressemble pas aux autres gaz délétères, que leur odeur permet toujours de reconnaître avant môme qu’ils soient dans l’air en proportion suffisante pour y être dangereux.
Un centième ou un centième et demi d’oxyde de carbone rend l’air mortel; il faut donc éviter avec soiu les causes qui peuvent produire ce gaz dans nos appartements. On doit par suite éviter de fermer la clef des poêles lorsqu’ils sont bien allumés; la suppression du tirage détermine nécessairement la production d’oxyde de carbone qui se répandra dans l’appartement et y causera un véritable empoisonnement. On doit également proscrire l’usage des braseros ou foyers remplis de charbon allumé que l’on place au milieu des chambres; car ils y déversent constamment de l’oxyde de carbone.
L’asphyxie par l’oxyde de carbone est ordinairement précédée de violents maux de tète, de nausées et de vertiges ; si l’on a soin d’ouvrir les portes et les fenêtres dès que l’on ressent ces symptômes, il est rare que l’indisposition persiste longtemps; en tous cas, tout danger immédiat dis paraît. On ne doit donc pas craindre de pénétrer dans une chambie où
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une personne viendrait d’être asphyxiée, pourvu que 1 on prenne rapidement la précaution que nous venons d’indiquer. Le retour de l aii extérieur sera toujours le premier moyen à employer pour combattre les effets de l’oxyde de carbone; il suffira seul, si les fonctions de la respiration s’exercent encore avec quelque intensité.
415. Composition de l’oxyde de carbone. On la détermine en introduisant dans un eudiomètre 100 volumes d oxyde de carbone et 50 \olumes d’oxygène ; après le passage de 1 étincelle, il reste 100 volumes d’acide carbonique. On sait que 100 volumes d’acide carbonique conliennent 100 volumes d’oxygène, par conséquent 100 volumes d’oxyde de carbone n’en renferment que 50 volumes. H en resuite que .
Dans 1 volume d’oxyde de carbone pesant
il y a 1/2 volume d’oxygène qui pèse
D’où l’on déduit pour le poids du carbone. . .
La composition de l’oxyde de carbone, en centièmes, calculée d apiès ces nombres, est :
Carbone 42,83
Oxygène •• 57,17
On la déduit également, et avec plus d’exactitude, de celle de l’acide carbonique (408), puisqu’on sait que l’oxyde de carbone contient, pour la môme quantité de carbone, la moitié de l’oxygène conlenu dans l’acide carbonique; 6 de carbone s’unissent donc à 8 d’oxygène pour former ce corps. On trouve ainsi la composition suivante, en centièmes :
Carbone 4v,86
Oxygène 57,14
416. Mensité théorique delà vapeur fie carbone. On peut deduilC de ces expériences la densité de la vapeur de carbone, en admettant que l’oxvde de carbone et l’acide carbonique suivent les lois de Gay-Lussac relatives à la combinaison des gaz. On peut supposer que, dans 1 litre d’oxyde de carbone, il y a 1/2 litre de vapeur de carbone combinée, sans condensation, avec 1/2 litre d’oxygène; il y aura alors, dans 1 litre d’acide carbonique, 1/2 litre de vapeur combinée àl litre d’oxygène, suivant
la loi de condensation ordinaire. Rien n’empôcberait d’admettre que I litre d’oxyde de carbone contienne 1 litre de vapeur de carbone combinée à 1/2 litre d’oxygène, mais cette supposition no s’accorderait plus avec la composition de l’acide carbonique, car il faudrait supposer que
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cet acide contient 1 litre d’oxygène combiné à 1 litre de vapeur de carbone; ce qui n’est pas habituel. On préfère donc la première hypothèse,
et l’on admet que :
1 volume d’oxyde de carbone pesant 0,0070
contient 1/2 volume d’oxygène pesant 0,552S
et 1/2 volume de vapeur de carbone pesant 0,U^2
Par conséquent la densité de la vapeur de carbone est représentée par le nombre 0,8284-,
La formule de l’oxyde de carbone se représenté par LO , si, dans toutes les formules des composés oxygénés, nous convenons que O lepiésente 1 volume, G devra donc é'galement représenter 1 volume et GO 2\olumes.
COMPOSÉS HYDROGÉNÉS DU CARBONE
Le carbone forme avec l’hydrogène un grand nombre de composés, mais leur élude appartient plutôt à la chimie organique qu’à la chimie minérale ; nous étudierons seulement ici le protocarbure et le bicarbure d’hydrogène, dont la composition est représentée par les formules G^H^ et G^HL
Prolocarbure d'hytlrogèiie (gaz des marais),
On l’extrayait autrefois de la vase des marais. Il suffit d agiter cette vase, avec un bâton, pour qu’il s’en dégage de nombreuses bulles gazeuses qui viennent crever à la surface de l’eau et que l’on peut recueillir dans un flacon renversé, dont le col est muni d’un large entonnoir {fig. 109).
Ce gaz est loin d’être pur ; c’est un mélange de carbure d’hydrogène, d’oxygène, d’acide carbonique et d’azote. On peut enlever l’oxygène par le phosphore, et l’acide carbonique par la potasse ; mais l’azote reste Fig. loy.
toujours en proportion qui varie de 2 à
8 pour 100. On l’obtient aujourd’hui dans un état de pureté absolue par
le procédé suivant :
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417. i*répar<‘itioit. — L’acide acctiqiie (vinaigre), aussi concentre que possible, a une composition que l’on peut représenter par la formule :
Si l’on fait passer ce corps en vapeur sur de la mousse de platine légèrement chauffée, on le décompose, d’une manière très-nette, en acide carbonique et en protocarbure d’hydrogène, que l’on sépare en faisant passer le mélange gazeux à travers un flacon contenant une dissolution de potasse :
Ce dédoublement s’opère plus facilement, et dans un appareil plus simple, sous l’intluence des alcalis, qui s’emparent de l’acide carbonique et laissent dégager l’hydrogène carboné parfaitement pur ; aussi emploiet-on de préférence ce dernier mode de préparation.
On introduit dans un petit ballon un mélange intime composé de 1 partie d’acétate de soude fondu et de 4 parties de chaux sodée on chauffe assez fortement le mélange sur un petit fourneau à main; il se produit du carbonate de soude et de l’hydrogène carboné que l’on recueille sur l’eau. Pour comprendre la théorie de la réaction, remarquons que la chaux, mélangée à la soude, n’a d’autre rôle que de rendre cet alcali moins fusible et de l’empêcher ainsi d’attaquer trop fortement le verre ; on peut par conséquent négliger sa présence dans la formule qui représentera la réaction. On a donc en présence de l’acétate de soude, NaO,C^H^O^, et de la soude, NaO,HO, qui contient toujours un équivalent d’eau, c’est-à-dire tous les éléments nécessaires pour produire du proto-carbure d’hydrogène et du carbonate de soude:
NaO, 0^303 NaO.ltO = C^H'* 4- 2(Na0,G02).
418. Propriétés. — Gaz incolore, peu soluble dans l’eau; sa densité est 0,559; 1 litre de ce gaz pèse donc 0,559 X 1 ,3 = 0,727. Il est combustible, comme on devait s’y attendre, puisqu’il est formé de deux éléments combustibles; sa flamme est pâle; les produits de sa combustion sont de l’eau et de l’acide carbonique.
Un mélange de 1 volume de ce gaz et de 7 à 8 volumes d’air produit, lorsqu’on l’enflamme, une vive détonation. Avec 1 volume de carbure d’hydrogeue et 2 volqmes d’oxygène, on obtient un mélange tellement détonant, que les vases qui le contiennent sont toujours brisés pendant l’inflammation :
1 La chaux soldée s’obtient eu calcinant un mélange de 2 parties de chaux vive et de 1 partie de soude caustique.
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iU). Analyse. — On peut cependant l’analyser dans l’eiidiomèlre à increnreen employant un excès d’oxygène. On y introduit 1 volume de protocarbure d’hydrogène et 3 volumes d’oxygène. Après le passage de l’étincelle, il ne reste plus que 2 volumes de gaz; l’eau s’est condensée sur les parois de l’éprouvelte. Le résidu gazeux, agité avec de la potasse, se réduit à 1 volume qui est de l’oxygène pur; deux volumes d’oxygène ont donc été employés dans la combustion. Un volume d’oxygène a produit un volume d’iicide carbonique, l’autre a disparu en formant de l’eau avec 2 volumes d’hydrogène. On voit donc que i volume de protocarbure d’hydrogène est formé de 2 volumes d’hydrogène et de 1/2 volume de vapeur de carbone (correspondant à 1 volume d acide caibonique).
Comme dans nos formi'iles H représente toujours 2 volumes, et que G représente 1 volume, on pourra écrire la formule de ce carbure G^H ou CH‘^, ou enfin C-H'’; nous verrons plus tard les raisons qui ont fait adopter la dernière formule, qui correspond nécessairement k A volumes de gaz, puisque C>H correspondrait k 1 volume.
420. Feu grisou. — Le protocarburc d’hydrogène ne se produit pas seulement dans la vase des marais, mais il se dégage constamment du sol dans certaines localités où l’on peut l’enflammer, et comme il biûle parfois d’une manière continue, sa chaleur est utilisée pour les usages domestiques. En Italie, il existe sur la pente septentrionale des Apennins des dégagements de gaz qui soulèvent une houe impregnee de sel marin, et forment ainsi ces volcans de houe connus sous le nom de salzes. Il existe de semblables sources de ce gaz dans le département de l’Isère, en Angleterre, en Crimée, sur les bords de la mer Caspienne, en Perse, k Java et au Mexique. Ce gaz se dégage constamment des mines de houille, quelquefois en abondance, surtout quand les abaissements barométriques sont subits, et, se mélangeant à l’air, il constitue des mélanges détonants que les lampes des mineurs enflamment. 11 se produit alors des explosions terribles, qui lancent et broient les ouvriers contre les parois de la mine. Nous indiquons plus loin comment ces accidents peuvent être prévenus, par une ventilation active, et surtout par 1 emploi de la lampe de Davy (43G).
Bicarburc d’ hydrogène, CMP.
421. Préparation. — H existe en petite quantité dans le gaz de l’éclairage, mais on l’obtient en décomposant l’alcool par l’acide sulfui ique con centré. L’alcool peut être envisagé comme une combinaison de bicarbure d’hydrogène et d’eau, qui se détruit sous l’influence de matières avides
d’eau :
C^H602 ==CHl^H-2HO.
On introduit dans un ballon 50 grammes d’alcool a 80®, et 250 à 300
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grammes d’acide sulfurique, que l’on verse peu à peu dans l’alcool afin de ne pas élever trop brusquemenl la température du mélange {fig. 110).
Fig. 110.
On y ajoute ensuite du sable, ce qui a pour effet de rendre la décomposition très-régulière, et l’on chauffe le ballon. Le gaz qui en sort doit traverser deux flacons laveurs ; le premier contient de la potasse destinée à arrêter l’acide carbonique et l’acide sulfureux, le second contient de l’acide sulfurique concentré, dans lequel se dissolvent les vapeurs d’éther qui peuvent se produire dans la réaction. Le gaz est recueilli sur une cuve à eau. On peut obtenir avec ces quantités environ 22 litres de gaz bien pur.
Si la température du mélange est inférieure à i60°, il ne se produit que de l’éther G^H^O, qui ne diffère de l’alcool que par un équivalent d’eau en moins :
C^H602 = C4R50 + HO
A partir de 160”, il ne se forme plus d’éther, mais du carbure d’hydrogène; toutefois, à la fin de l’opération si, la température s’élève trop, l’hydrogène carboné peut décomposer une partie de l’acide sulfurique en produisant de l’acide carbonique et de l’acide sulfureux. Si l’on n’ajoute pas de sable aux matières qui doivent réagir, l’opération est accompagnée d’un tel boursouflement, qu’il faut opérer dans un ballon capable de contenir 3 ou 4 fois le volume du mélange ; les produits secondaires se forment aussi en plus grande quantité.
422. Propriétés physiques. — Gaz iiicolore, insipide, doué d’une légère odeur empyreumatique. Sa densité est 0,97 ; I litre de bicarbure
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pèse donc 0,97 x 1,3 =1,261. La chaleur le décompose en charbon, hYdro^çène et gaz des marais; une série d’étincelles, produit le même effet. Il est un peu soluble dans l’eau, mais beaucoup plus dans l’alcool et dans l’éther. Faraday l’a obtenu à l’état liquide en le soumettant aux actions simultanées d’un froid produit par le mélange d’acide carbonique et d’éther et d’une pression considérable. On obtient ainsi un liquide mobile et incolore, dont la vapeur exerce à — 76%1 une tension de et à — 17“,8 une tension de 27 atmosphères environ.
423. Propriétés chimiques. Le bicarbure d hydrogène est combustible; il brûle au contact de l’air en donnant une llamme blanche, trèséclairante. Les bords de l’éprouvette se recouvrent dans cette circonstance d’un petit dépôt de charbon. Un mélange formé de 1 volume d’hydrogène bicarboné et de 3 volumes d’oxygène détone avec tant de violence, que le flacon dans lequel on fait l’expérience est toujours brisé ; aussi faut-il l’entourer d’un linge épais, afin de retenir les éclats du verre; les produits de la combustion sont de l’acide carbonique et de la vapeur
d’eau:
CRD -f 120 = 4C02 + 4H0.
424. Action du chlore sur l’hydrogène carboné. — - Si l’on enflamme un mélange de 2 volumes de chlore eide 1 volume de bicarbure d’hydrogène, la combustion se propage peu à peu dans la masse ; il se produit de l’acide chlorhydrique en môme temps qu’il se dépose du charbon. Cette expérience montre d’une manière très-nette que la combustion n’est point nécessairement une oxygénation, puisque l’air n’intervienipas dans le phénomène; il en résulte également que la combustibilité est bien une propriété relative, puisque nous voyons du charbon, incombustible dans les circonstances de l’expérience, se déposer sur les parois de l’éprouvette. Pour que l’expérience réussisse bien, il faut opérer de la manière suivante : On remplit au tiers une grande éprouvette à pied de bicarbure d’hydrogène. Un trait marqué sur l’éprouvette indique ce volume; on achève de la remplir avec du chlore, en transvasant très-rapidement ce gaz, contenu dans un grand flacon à large ouverture. On retourne l’éprouvette après l’avoir fermée avec un obturateur ; le chlore, plus lourd, tend à tomber au fond et se mélange au bicarbure; on enflamme le mélange et on referme rapidement avec l’obturateur ; la combustion se propage régulièrement de haut en bas, en produisant une lueur assez vive et un nuage noir et épais de charbon qui suit la flamme et finit par remplir
l’éprouvette.
La réaction est représentée par la formule
CRD-f- Cl'^ = 4 G -G 4 HCl.
A froid, le chlore se combine, à volumes égaux, a\ec le bicai
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d hydrogène, à la température ordinaire ; lentement, à la lumière diffuse; rapidement, à la lumière solaire; le résultat de la réaction est un liquide huileux, d’une odeur éthérée agréable et d’une saveur sucrée, connu sous le nom de liqueur des Hollandais : c’est de cette expérience que le bicarbure d’hydrogène lire son nom de gaz olé fiant.
Pour faire celte expérience dans les cours, on introduit le bicarbure et le chlore dans une cloche en verre, que l’on place ensuite sur une assiette pleine d’eau. Le mélange diminue peu à peu de volume et disparaît totalement, si les volumes de gaz sont égaux ; il faut donc, de temps en temps, verser de l’eau dans l’assiette, pour remplacer celle qui monte dans la cloche. La surface de l’eau se couvre de gouttelettes huileuses, qui tombent et vont au fond de l’eau. On les recueille facilement, et l’on constate sur elles les propriétés que nous venons d’indiquer. La formule de la réaction est :
C^H4-t-C12 = G4H^Cl2.
425. itubstiiiitions. — Nous avons dit que le soufre pouvait remplacer l’oxygène, en totalité ou en partie, dans ses composés, sans altérer néanmoins leurs propriétés principales (257). Le chlore se substitue également à l’oxygène dans l’acide sulfurique et l’acide carbonique. Mais c’est surtout pour les composés hydrogénés que ce phénomène s’observe avec le plus de netteté. Nous prendrons comme exemple l’action du chlore sur la liqueur des Hollandais, étudiée autrefois avec le plus grand soin par M. Régnault.
Si l’on fait réagir le chlore sur la liqueur des Hollandais, on obtient de l’acide chlorhydrique et un nouveau corps, C^H^Gl^, d’après l’équation
C4H4C12 + C12 = Cm3Cl3 H- HCl.
On aurait de la même manière :
et enfin
C4H *C13 + C12 = + HCI,
CAH^Cl* + C12 = C4^Cls + HCl.
C4ICIS + C12 = C^Cie + HCl.
Chacun des produits G^H^CP, C^H^GO, G^H'^GH, G^HGP ne diffère évidemment du précédent que parla substitution de 1 équivalent de chlore à 1 équivalent d hydrogène ; leur mode de production est identique, leurs réactions chimiques analogues. Ainsi, par exemple, traités par une dissolution alcoolique de potasse, ils se dédoublent en acide chlorhydrique qui s’unit à l’alcali, et en produits dont les formules sont ;
C4I3C1, C4I2C12, cmcH, c^cis
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qui ne diffèrent des précédentes que par HCl. On voit également que ces derniers corps dérivent du carbure, dans lequel on subslitne successivement 1, 2, 3, l molécules de chlore h un même nombre de molécules
d’hydrogène.
Le brome donne des résultats semblables avec le bicarburc. Ainsi, M. Gahours a obtenu la série des composés
C^HBfS.
L’iode n’a donné jusqu’ici que le composé GHW.
Le chlore agit aussi, mais moins facilement, sur l’hydrogène protocarboné, C^IH, avec lequel il donne des produits analogues aux précédents ; l’un de ces produits, G-^HGF, est le chloroforme, qu’on obtient d’ailleurs plus facilement par d’autres procédés.
426. Composition. — On introduit dans un eudiomètre à mercure 1 volume de bicarbure d’hydrogène et 5 volumes d’oxygène (en mettant de l’oxygène en excès, on évite la rupture de l’appareil). Après le passage de l’étincelle, il reste 4 volumes d’un mélange d’acide carbonique et
d’oxygène. • * j
Ge mélange, au contact de la potasse, se réduit à 2 volumes qui sont de
l’oxygène pur. On déduit de là que 3 volumes d’oxygène ont disparu et qu’il s’est formé 2 volumes d’acide carbonique. Ges 2 volumes d’acide carbonique contiennent 2 volumes d’oxygène et 1 volume de vapeur de carbone. Par conséquent, l’autre volume d’oxygène disparu a servi à former de l’eau avec 2 volumes d hydrogéné. D ou lesulte que .
1 volume de bicarbure d’hydrogène contient :
2 volumes d’iiydrogène
et 1 volume de vapeur de carbone.
La formule de ce composé pourrait donc s’écrire GH, ce qui correspondrait à un volume; on la représente d’ordinaire par qui corres-
pond à 4 volumes. i .
On peut vérifier cette composition parla considération des densités :
Si à la densité de la vapeur de carbone. . on ajoute la double densité de 1 hydrogène
on obtient
DU GAZ DE L’ÉCLAIRAGE
427. Biiiïtorique. — Lebon, ingénieur français, est l’inventeur de cette importante industrie. On lui doit, en effet, un thermolampe^ sorte de poêle avec lequel il distillait du bois ou de la bouille, produisant ainsi, en môme temps que la chaleur nécessaire au chauffage d’un appartement, un gaz combustible propre à l’éclairer (1776). Murdoch appliqua ce procédé en Angleterre, et, en 1802, il éclaira avec ce gaz les ateliers de construction de machines à vapeur de Watt et Boulton, à Soho.
En 1812, des essais furent tentés à Paris; c’est de cette époque que date l’éclairage au gaz de l’hôpital Saint-Louis; mais ce n’est qu’en 1820 que la ville commença à être éclairée par le gaz de la houille. Aujourd’hui la ville de Paris consomme annuellement 100 millions de mètres cubes de gaz, dont plus de 10 millions alimentent les 27 000 lanternes destinées à éclairer la voie publique.
428. i®roiiuits «le «listiiiaiiou «le la houille. — La houillc, distillée en vase clos, donne comme résidu un charbon plus ou moins poreux, connu sous le nom de coke et un volume considérable de gaz hydrogène, car- * bures d’hydrogène, azote, oxyde de carbone, avec des quantités variables de vapeur d’eau, acide sulfhydrique, sulfure de carbone, sulfhydrate et sulfocyanhydrate d’ammoniaque, qui donnent au gaz une odeur désagréable et des propriétés fâcheuses qu’on ne peut lui enlever que par une opération assez dispendieuse.
On se rendra facilement compte de la production de ces divers corps, si l’on remarque que la houille contient, outre son charbon, de l’hydrogène et de l’oxygène, une faible proportion d’azote et de soufre provenant du bisulfure de fer (pyrite) disséminé, sous forme de petites veines d’un jaune d’or, dans toute la masse de ce combustible.
Les houilles à longue flamme sont celles qui conviennent le mieux pour la préparation du gaz de l’éclairage. iOO kilogrammes de houille de Mons en donnent environ 23 mètres cubes; les houilles anglaises, plus riches en hydrogène, en peuvent donner jusqu’à 27 mètres.
429. Fabrication «lu g^az «le la houille. — L'opération de la fabrication du gaz comprend trois parties distinctes, qui sont; 1° la distillation de la houille ; 2° l’épuralion physique du gaz ; 3° l’épuration chimique. C’est au sortir des appareils épurateurs que le gaz se rend dans* le gazomètre, où il est recueilli (pl. III).
Distillation de la houille. — Elle s’effectue dans des cornues en terre ou en fonte qu’il faut seulement porter au rouge-cerise, si l’on veut avoir un gaz éclairant; à une température élevée, le gaz dépose en effet sur les parois de la cornue une partie de son carbone (386), et perd alors de son
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pouvoir éclairant. Lalioiiille est introduite par la partie anterieure A delà cornue, qui est fermée duine plaque mobile, mais qu’on peut fixer solidement h la cornue au moyen de vis de pression et pendant l’opération. La cornue porte latéralement une tubulure qui sert à la sortie du gaz et le
conduit dans le barillet.
C’est un cvlindre B placé en avant du fourneau; il est à moitié rempli par de l’eau dans laquelle plonge, d’un centimètre environ, 1 extrémité de la tubulure de la cornue. Son usage principal est de séparer 1 intérieur de la cornue du reste des appareils, de sorte que si une cornue vient à se rompre, le gaz contenu au delà du barillet ne peut ni s’enflammer, ni se perdre, ni se mélanger 4 l’air. Be plus, le gaz y laisse condenser une partie de l’eau et du goudron (carbures d’bydrogène semi-liquides et liquides) qu’il contient et se rend dans les épurateurs. Il faut donc, pour que le barillet ne puisse pas trop se remplir, le munir d’un trop-plein qui
permettra d’y maiotcnir l’eau à un niveau constant.
Épuration physique du gaz. — Au sortir du barillet, le gaz se rend dans une série de tubes ayant la forme d’U renversés; les extrémités inférieures de ces tubes sont fixées au fond supérieur d’une caisse G que le gaz traverse pour se rendre d’un tube à l’autre. Cet appareil porte e nom de réfrigérant. On le refroidit en effet, pendant l’été, en 1 arrosant avec de l’eau froide; en biver, le contact de l’air suffit. C’est là que le gaz dépose sa vapeur d’eau, ses sels ammoniacaux et la plus grande partie de son goudron. On ajoute même à cet appareil un cylindre de fonte F séparé en deux compartiments et rempli de coke. Le gaz, qui arrive par ia partie supérieure de l’un des compartiments, doit filtrer à travers les interstices et les pores du coke, pour gagner la tubulure de sortie de l’autre compartiment. Le contact, sur une grande surface, avec une matière solide, permet au gaz de se dépouiller des vapeurs globulaires, goudronneuses et ammoniacales qu’il contient encore au sortir du réfrigérant.
Épuration chimique. — Le gaz renferme encore de l’acide sulfbydrique, du sulfhydrate d’ammoniaque et même du carbonate d’ammoniaque dont il faut le débarrasser. Autrefois, on le faisait passer à travers de la cbaux éteinte et pulvérulente qui absorbait les acides, mais il y restait toujours un peu de sulfhydrate d’ammoniaque et de rammoniaque mise en iberté par la chaux. On peut remédier à cet inconvénient en faisant d’abord passer le gaz à travers une solution du chlorure de manganèse que l’on obtient comme résidu de la préparation du chlore. 11 se produit alors du carbonate et du sulfure de ^manganèse insolubles, en même temps que du chlorhydrate d’ammoniaque, qui reste dissous , acic e su ^ hydrique mis en liberté est facilement absorbé par la chaux. Ce indiqué par M. Mallet, donne de bons résultats, mais, dans es g usines, on emploie aujourd’hui le moyen suivant:
On fait passer le gaz de l’éclairage dans des caisses H où sont déposées des claies superposées que Ton recouvre d’un mélange de plâtre et de sesquioxyde de fer, obtenu en précipitant une solution concentrée de sulfate de fer par une quantité équivalente de chaux et exposant la matière à l’air; on divise en outre avec de la sciure de bois. L'ammoniaque du carbonate est retenue à l’état de sulfate d’ammoniaque; quant au sesquioxyde de fer hydraté, il est réduit partiellement par l’acide suifhydrique ; il se dépose du soufre en môme temps qu’il se produit un peu de sulfure de fer. Le lavage de celte matière permet d’enlever le sulfate d’ammoniaque; il suffit ensuite d’exposer le résidu à l’air pour le révivifier, le sulfure de fer passant à l’état de sesquioxyde.
A sa sortie des épurateurs, le gaz se rend dans le gazomètre G, où il est conservé en attendant qu’on le distribue aux consommateurs. La planche III représente à peu près les appareils des usines à gaz, on a seulement supprimé des dispositions qui ont pour but de régulariser la pression dans les diverses parties de l’appareil. Leur description n’entre pas dans le cadre de notre ouvrage.
Voici la composition d’un gaz d’éclairage de bonne qualité préparé à Manchester et analysé par M. R. Bunsen :
Hydrogène sulfuré 0,59
Azote 2,40
Acide carbonique 3,G7
Oxyde de carbone 6,64
Hydrogène 45,58
Gaz des marais.., 34,96
Carbures divers 6,46
CONSTITUTION DES FLAMMES
430. Oriffînc de la clialeur dôgaffôe pendant la combusUoii. — Dans la théorie de Slahl, la lumière et la chaleur produites dans les combustions n’étaient que des manilèstalions du pblogistique dégagé pendant ce phénomène. Lavoisier avait cru en trouver l’origine dans le passage à l’état sensible de la chaleur latente abandonnée par l’oxygène, quand il se combine au phosphore; mais cette explication ne s’appliquant pas au cas
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des combinaisons gazeuses où l’oxygène n’est pas condensé, beaucoup de chimisles, qui avaient cru trouver dans la théorie du phlogisliqne la véritable explication des faits, repoussèrent la théorie de Lavoisier et en relardèrent l’adoption jusqu’en 1785, époque où l’adhésion de BeiTholIet entraîna celle de la plupart des chimistes. Crawford supposa alors que la chaleur dégagée provenait de ce que la capacité calorifique du composé était moindre que la moyenne de celle des éléments entrés en combinaison; mais des mesures exactes firent bientôt voir que le contraire a lieu pour l’hydrogène et l’oxygène, qui donnent de l’eau en dégageant une énorme quantité de chaleur.
On fut alors conduit à rechercher une autre cause au phénomène, et Berzelius admit que la chaleur et la lumière résultaient de la neutralisation d’électricités contraires existant, d’après lui, dans les corps capables de sTinir. Cette hypothèse n’était pas sans présenter de grandes difficultés, et aujourd’hui elle est complètement abandonnée. On suppose actuellement que les molécules des corps, en se précipitant les unes sur les , autres, au moment de la combinaison, avec des vitesses considérables, produisent des chocs accompagnés d’un dégagement de chaleur qui peut rendre le corps incandescent
Quantités de chaleur dégagées dans la combustion. Sup
posons que l’on fasse brûler dans une enceinte entourée de glace à 0° 4 gramme d’hydrogène, et 8 grammes d’oxygène également à 0°, il se produira de la vapeur d’eau qui se condensera, en cédant de la chaleur aux parois. L’expérience terminée, on trouvera qu’il s’est formé 9 grammes d’eau dans l’opération, et qu’il a été fondu sous l’influence de la chaleur dégagée 433 grammes de glace. Comme on sait qu’il faut 79'®V-S pour fondre 1 gramme de glace, nous pourrons dire que la chaleur égagée par la combustion de 1 gramme d’hydrogène dégage 433 X 79,23= 34 500 calories environ.
Si l’on fait la’mème expérience avec l’oxyde de carbone à 0°, et la quantité d’oxygène, également à 0% qui est nécessaire pour le tranformer en
1 Une balle de plomb lancée avec violence contre un obstacle fixe s’aplatit et s’échaufle; des boulets lancés contre les blindages en fer des vaisseaux cuirassés peuvent devenir incandescents par suite du choc. Dans la théorie mécanique de la chaleur, ce résultat s explique facilement : le mouvement du projectile s’est anéanti tout à coup ; il y a donc eu disparition apparente de force vive, qu’on retrouve sous une autre forme et qui se Iransfoime, en effet, en une quantité équimlente de chaleur. Dans la combinaison, on peut assimiler les molécules dissemblables à des projectiles non élastiques ((ui sont lancés violemment les uns contre les autres; de leur choc résulte une perte de force vive, et paifant dégage ment de chaleur correspondant à la quantité des forces vives transformées. Poui plus te détails sur ce sujet, nous renverrons le lecteur au reinarqualde Exposé de la theoi nique de la chaleur, de M. Verdet, inséré dans le recueil des Lcço7is de la Société c n-
mique de Paris. (Hachette.)
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acide carbonique, celui-ci sortira de l’appareil à la température de 0", après avoir cédé une quantité de chaleur représentée par 2 400 calories.
Les physiciens ont déterminé, par des expériences de ce genre, les quantités de chaleur dégagées par la combustion d’un grand nombre de corps; nous n’indiquons ici que les quantités relatives aux plus importants :
1 gramme de matière donne : calories.
Hydrogène 34 600
Oxyde de carbone 2400
Gaz des marais 13 060
Gaz oléfiant 1 1 860
Alcool 7 180
1 gramme de matière donne :
Houilles
Bois sec (contenant 26 à 30
pour 100 d’eau)
Bois desséché par la chaleur Tourbe de bonne qualité...
Charbon de tourbe
Coke
1 gramme de matière donne : calories.
Essence de térébenthine. ... 10 860
Cire 10 600
Charbon de bois 8 080
Diamant 7 770 ‘
calories.
7200 à 8600 (elles dégagent d’autant plus de chaleur qu’elles contiennent plus d’hydrogène).
Pour le coke, on n’a fait aucune expérience particulière; on admet que la quantité de chaleur dégagée est celle que donnerait le charbon qu’il contient; un coke contenant 2 pour 100 de cendres dégage 7 900 calories, en supposant que le charbon pur dégage 8 000 calories en nombre rond ; un coke contenant 15 pour 100 de cendres en dégagerait seulement 6 800. Ce sont là les deux limites entre lesquelles on peut comprendre tous les combustibles de cette espèce.
On admet que la combustion complète d’un corps dégage toujours la môme quantité de chaleur, pour un môme poids de combustible, quelles que soient les circonstances de la combustion; c’est-à-dire que le carbone, en se transformant en acide carbonique, dégage la môme quantité de chaleur, qu’on le fasse brûler plus ou moins vite, dans l’air dilaté ou raréfié, ou môme dans l’oxygène. On admet également que la quantité de chaleur dégagée dans la combustion complète ne dépend pas de la nature des produits intermédiaires qui peuvent prendre naissance pendant 1 opération. Ainsi, par exemple, le carbone peut, en brûlant, donner immédiatement naissance à de l’acide carbonique ; il dégage 8 000 calo-
^ Le.s iiombi es qui pi écèdent sont extraits du travail remarquable de MM. Favre et Silbermaiin su7' lu chcileiu' deguQée dans lus couibuuiisons chiuiiqaos inséré dans les Annules de chimie et de physique, 3^ série, t. XXII (seulement on les a simpliliés en supprimant 1 dernier chilfre) ; ceux qui suivent sont extraits du Truité de la chaleur de Pédet.
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ries clans celte circonstance, mais on peut concevoir qu’il se forme d’abord de l’oxyde de carbone, et que celui-ci se transforme ensuite en acide carbonique ; la somme des quantités de chaleur dégagées dans ce cas est toujours égale à 8 000 calories. On déduit de cette supposition très-probable la chaleur dégagée par la transformation du carbone en oxyde de carbone ; elle est de 2 400 calories.
11 est facile de voir que les nombres inscrits dans le tableau précédent ne peuvent immédiatement conduire à aucune loi simple, comme on Tavait cru autrefois, puisque ces nombres ne sont pas l’expression de quantités de chaleur dégagées dans des circonstances identiques au point de vue physique. Dans l’expérience de la combustion de l’hydrogène, l’eau formée est d’abord à l’état de vapeur, mais elle se condense dans le calorimètre et y dégage, en changeant d’état, une quantité notable de chaleur; dans la combustion de l’oxyde de carbone, l’acide carbonique sort à l’état gazeux et par conséquent sans changer d’état dans l’appareil. Les nombres 34 500 et 2 400 ne sont donc pas immédiatement comparables, mais leur valeur pratique n’en est pas moins considérable.
432. De la température de combustion. — On désigne SOUS C6 nom la température que prendraient les corps formés pendant la combustion, si toute la chaleur qui y est dégagée était employée à les échauffer.
Si l’on part de cette définition pour calculer la température de combustion de l’oxyde de carbone, on fera le raisonnement suivant :
14 grammes d’oxyde de carbone, en se transformant en 22 grammes d’acide carbonique, développent 14x2400 calories; d’un autre côté, 22 grammes d’acide carbonique absorbent, d’après les expériences récentes de M. Régnault, pour s’élever d’un degré, 22x0,2164 calories (0,2164 étant la chaleur spécifique de l’acide carbonique); par conséquent, si toute la chaleur dégagée dans la combustion est employée à échauffer l’acide carbonique, la température de ce gaz serait donnée par la formule :
Si l’oxyde de carbone brûle dans l’air, la température de combustion sera notablement moins élevée, car la chaleur dégagée pendant la combustion sera non-seulement employée à échauffer l’acide carbonique qui en résulte, mais en outre l’azote de l’air qui a fourni l’oxygène nécessaire. On sait que dans l’air 8 grammes d’oxygène accompagnent 26^^7 d’azote ; on sait de plus que la chaleur spécifique de l’azote est 0,224; la température de combustion sera donc donnée par la forrnnle :
3 000 environ.
Mais clans le cas où la combustion produit de l’eau, il laut modiliei légèrement la marche du calcul ; prenons pour exemple la combustion de l’hydrogène dans l’oxygène, i gramme d’hydrogène en brûlant développe 34 300 calories et produit 0 grammes d’eau ramenée à la température de 0°. Voyons à quelle température ces 34 500 calories pouii aient porter les 9 grammes d’eau. Il faudra d’abord donner 100 calories h chaque gramme d’eau pour élever sa température à 100°, puis 540 pour le transformer en vapeurs sans changer sa température ; à partir de ce point, chaque élévation de température de 1° nécessitera une absorption de chaleur égale h 0“\475, ce nombre représentant, d’après M. Régnault, la chaleur spéciüciue de la vapeur d’eau. C’est ce qu exprime 1 équation
34500 = 9 X C'tO + 9 X 0,475 (T — lOÜ),
dans laquelle T représente la température de combustion comptée à partir de 0°; d’où l’on tire :
T = 0800“ environ.
Un raisonnement analogue nous montrerait que la température de combustion de l’hydrogène dans l’air est d’environ 2000°.
Les nombres qui expriment les températures de combustion de l’hydrogène et de l’oxyde de carbone dans l’air ou dans l’oxygène, mettent •bien en évidence la nécessité où l’on est d’employer l’oxygène pour obtenir des températures élevées. On voit aussi que l’oxyde de carbone, sous le même volume que l’hydrogène, produit, en brûlant dans l’oxygène, une température tout aussi élevée que l’hydrogène, malgré la différence des nombres de calories dégagées dans la combustion de ces corps (430).
433. De la lumière qui accompagiie la combustiou. — Un corps solide qui brûle devient incandescent dès que sa température est suffisamment élevée. Vers400°, un corps solidedevient rouge obscur ; à 1000°, il est déjà blanc, c’est-à-dire fortement lumineux. Les gaz sont toujours peu brillants, même à une température très-élevée, à moins qu’ils ne contiennent des particules solides portées à l’incandescence. Telle est la flamme du gaz oxygène et hydrogène, qu’on peut rendre presque aussi brillante que la lumière du soleil en y introduisant une petite pointe de chaux (lumière (le Drmnniund). M. Rirdiholf a donné la véritable explication de ces difl'érences. Les gaz absorbent peu la lumière à toutes les températures; ils sont par là même peu éclairants, parce que le pouvoir érnissif des corps pour la lumière est proportionnel à leur pouvoir absorbant. Un corps opaque qui absorbe facilement la lumière doit donc, a une même température, en éimiire beaueoup plus qu’un gaz et, parlant, devenir plus biillant.
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434. iiiflaiiiiuntioii. — Un corps ne peut commencer ;'i brûler que s’il est porté î\ une température convenable; le phosphore et le polassiurn s’oxydent à la température ordinaire; le charbon brûle seulement à la température du ronge. Pour que la combustion puisse continuer, il tant que la chaleur dégagée par l’oxydation des particules, des corps qui brûlent développe assez de chaleur pour porter les parlicules voisines à la te m pé rature d ’in fl am m a ti o n .
Si l’on prend du charbon en poudre, l’inllammation, une fois produite, se communique au reste de la masse, parce que la chaleur dégagée par la combustion des parties qui brûlent est à peu près uniquement employée à échauffer les particules voisines. Il n’en est plus de môme dans les charbons compactes et bons conducteurs : une portion de cette chaleur étant employée à échauffer toute la masse par conductibilité, il peul arriver que les particules voisines de celles qui brûlent ne soient pas suffisamment échauflèes pour brûler à leur tour.
C’est le cas du coke, et surtout du charbon de cornue, qui s’éteignent dans l’air, mais qui peuvent brûler, quand ils sont bien enflammés, dans des fourneaux où l’air se renouvelle rapidement. Il en est de même pour le fer enflammé; il continue au contraire à brûler dans l’oxygène, parce que la chaleur dégagée est presque tout entière employée à échauffer le métal ; sa grande conduclibilité n’empêche pas l’inflammation de se propager; mais dans l’air celte même quanlité de chaleur serait partagée entre l’azote et le fer.
Le fer très-divisé, les sulfures alcalins divisés sont au contraire facilement combustibles dans l’air; ils peuvent même s’y enflammer spontanément par suite de la chaleur dégagée par la condensation des gaz dans l’intérieur de leurs pores.
L’inflammation des mélanges gazeux présente quelques particularités dignes d’intérêt. Nous avons déjà dit (21) que le mélange d’hydrogène et d’oxygène qui donne naissance à l’eau s’enflamme à la température de 300®. La chaleur dégagée par la couche qui brûle permet à la combustion de se propager avec rapidité dans tout le reste du mélange. Mais, si à un volume de mélange d’hydrogène et d’oxygène on ajoute 11 volumes d’oxygène ou 4 d’hydrogène ou 3 d’acide carbonique, le mélange n’est plus inflammable. Gela lient à ce que la chaleur dégagée par la combustion de la couche du mélange en contact avec la bougie, partagée entre le produit de la combustion et le gaz en excès, n’est plus suffisante [)oiir porter la ct)uche voisine à sa lempérature d’inllammation.
Le mélange d’oxygène el de protocarbure d’hydrogène s’enflamme à une température peu éh'vée; mais, si l’on retnplace l'oxygène par de l’air, lacombuslion , dans les circonstances les [)lus favorables, ne se produil même pas à la tenqjéralure du rouge. On pcid en effet inlrodnire dans
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de tels mélanges un charbon rougi (sans ilamme), un 1er rouge, sans en déterminer l’explosion; mais la haute température d une Ilamme détermine la combinaison dans la couche qu’elle touche, et si 1 air n est pas en trop grand excès, cette combustion se propage dans tout le reste de la masse. Le tableau suivant résume les expériences de Davy sur ce sujet.
tir.
2 Le mélange brûle sans détonation.
(î S’enflamme avec légère détonation.
7 Détonation plus forte.
8 — croissante.
9 à 10 — décroissante.
15 Ne s’enflamme plus; la flamme de la bougie s’élargit.
^ 80 — l’élargissement s’amoindrit de
plus en plus.
Le mélange qui détone avec le plus de violence (1 volume pour 8 volumes d’air) ne contient pas tout à fait la proportion d oxygène nécessaire à la combustion complète; il faudrait prendre en effet 10 volumes d’air pour 1 volume d’hydrogène carboné; mais il faut remarquer qu’en augmentant la proportion d’oxygène, on augmente considérablement la proportion d’azote, ce qui diminue la combustibilité du mélange et peut le rendre moins détonant.
On voit donc qu’un aérage actif des mines de houille, en augmentant la proportion d’air contenu dans les mélanges gazeux, peut neutraliser complètement les funestes effets du feu grisou (419).
Il est à remarquer que l’étincelle électrique ne peut déterminer la combustion des mélanges que la chaleur n’enflamme plus, mais il est toujours possible de déterminer la combinaison en faisant passer le mélange sur de la mousse de platine chauffée. Dans ce cas, la moindre trace d’oxygène dans l’hydrogène, mélangé ou non d’autres gaz, est accusée par la production d’une quantité correspondante d’eau.
435. i^anipe sans flamme. — Il arrive même qu’un fil de platine mis au rouge en contact de mélanges explosifs se maintient à cette température élevée, par suite d’une combustion qui s’effectue dans les pores de ce métcil, sans cependant enflammer le mélange, si celui-ci n’est que difficilement combustible. On fait d’habitude cette expérience, connue sous le nom d'expérience de la lampe sans flamme^ de la manière suivante : On met un peu d’éther dans un verre à pied que l’on ferme imparfaitement au moyen d’une carte portant en son centre un fil de platine enroulé en spirale ifq. itl)- On commence d’abord par rougir le fil è l’aide d’une lampe
Gaz hydrogène carboné.
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à alcool, et ou le plonge rapidement dans le mélange inllammable d’air et de vapeur d’éther, où il redevient rapidement rouge. H reste Irès-longlenips à cet état sans que l’on ait à craindre l’inllammation de l’éther. On peut aussi mettre une spirale de platine au-dessus de la mèche d’une petite lampe alimentée par un mélange d’éther et d’alcool. La mèche doit à peine sortir, afin qu’on puisse très -facilement l’éteindre en soufflant dessus. On l’enflamme d’abord, et quand le platine est rouge, 011 l’éteint. La volatilisation du liquide aspiré par la mèche suffit pour fournir au platine les principes comburants qui brûlent dans ses pores. On peut aussi chauffer la spirale de platine avec le dard , du chalumeau (440), afin de la rougir plus vite et d’accélérer l’expérience.
Davv, à qui nous devons cette découverte, a constaté que dans un mélange d’air et d^hydrogène carboné, contenant 1/3 de ce dernier gaz, le platine conservait indéfiniment son état d’incandescence sans enflammei le mélange. Si le mélange est plus riche en air, le platine peut en déterminer l’explosion. La spirale de platine se refroidirait rapidement, si le mélange contenait plus du tiers de son volume d’hydrogène carboné.
4-36. Moyens il’éteiudre les corps enflammés. — Toiles métalliques. — Il est évident que toutes les causes qui amèneront le corps à une température inférieure à celle de son inflammation, auront pour effet d é-
Fig. 111.
teindre le corps.
Pour les corps difficilement combustibles, le manque d’air ou la raréfaction de l’oxygène détermineront l’extinction du corps. Ainsi le charbon s’éteint dans une atmosphère partiellement dépouillée d’oxygène dans laquelle les animaux peuvent encore respirer. Un bâton de phosphore plongé dans cette atmosphère continue à y brûler tant qu’il y reste une trace d’oxygène.
L’insufflation de l’air froid sur une flamme a parfois le môme effet ; c’est ainsi qu’on éteint une bougie en soufflant dessus. Mais un des moyens les plus efficaces d’éteindre les flammes consiste dans l’emploi des toiles métalliques. Si l’on coupe avec une toile métallique la flamme d une bougie, on voit sortir à travers les mailles de la toile une fumée, qu on peut enflammer au-dessus de la toile au moyen d’une flamme. On piouve ainsi que les gaz n’ont perdu aucune de leurs propriétés chimiques au contact du métal ; celui-ci a eu seulement pour effet de les refioidir. Aussi une toile métallique arrête d’autant mieux la flamme qu elle esta maille plus serrée et d’uue substance plus conductrice. Cette ini])Oi tauti
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découverle est due à Gavy, qui Ta utilisée dans la construction de la lampe de sûreté, destinée à prévenir les accidents causés par le feu grisou.
437. liampe de sûreté. — Elle se compose essentiellement d’une lampe à huile, entourée d’un cylindre en toile métallique à maille serrée, séparant complètement la flamme de l’atmosphère extérieure. Si un mineur muni de cette lampe se trouve tout à coup au milieu d’un mélange détonant, et qu’il y ait explosion dans l’intérieur de la lampe, cette explosion ne pourra se propager au dehors, parce que la flamme, devant traverser la toile métallique, sera nécessairement éteinte. Ordinairement la flamme de la mèche s’éteint par suite de l’explosion ; pour que le mineur ne soit pas dans l’ohscurité complète, Dayy a eu l’ingénieuse idée de suspendre dans la flamme une spirale de platine qui y est portée au rouge. Quand la flamme s’éteint par suite d’explosion, le platine, se trouvant au contact d’un mélange détonant, demeure incandescent, et fournit au mineur une lueur qui lui permet encore de se guider.
L’appareil de Davy présentait le grave inconvénient de donner peu de lumière ; on emploie aujourd’hui la lampe de M. Combes, qui n’a pas ce défaut, tout en conservant les avantages de la lampe primitive.
La mèche de la lampe à huile est entourée d’un cylindre de cristal épais surmonté d’une cheminée en cuivre destinée à activer le tirage et entouré d’une toile métallique à petites mailles. A la partie inférieure se trouvent deux ouvertures munies de toiles métalliques qui permettent à l’air de pénétrer dans la lampe. Enfin une spirale de platine est ordinairement suspendue au-dessus de la mèche, et se trouve portée au rouge par la flamme {fuj. il!2).
Les explosions du feu grisou sont encore malheureusement fréquentes, parce que les ouvriers mineurs commettent souvent l’imprudence d’enlever l’enveloppe qui doit les garantir. On a compté 77 explosions dans la seule année 1854, et le nombre paraît devoir s’accroître avec le nombre des exploitations houillères. On comprend alors toute l’importance d’une ventilation active dans l’intérieur des galeries, quoique ce moyen soit insulfisant quand le feu grisou se dégage soudainement du soi en grande quantité, et vient au contact d’une lampe dépourvue de toile métallique.
438. la flamme. — L:i flamme est toujours le résultat de la com-
JBIII
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hiislion d’iinc malière gazeuse. Le fer brûle sans flamme; le phosphore et le zinc, qui sont volatils, les gaz combustibles, brûlent tous avee flamme plus ou moins brillante.
Quand des corps simples ou indécomposables brûlent, la flamme qu’ils produisent cstpartout homogène; il n’en est plus ordinairement de môme, si les corps sont composés et facilement décomposables. L’intensité de la flamme et sa couleur varient en ses divers points, suivant la nature des substances qui s’y développent. La flamme de la bougie nous. ^ servira d’exemple (/û/. H 3).
On reconnaît facilement qu’elle se compose de trois couches concentriques. La couche extérieures est mince, peu colorée, légèrement jaune vers le 'haut et bleue en bas; elle est trèschaude, un ül de platine excessivement fin peut y être fondu.
La couche intermédiaire b est brillante; c’est de cette couche qu’émane la lumière, mais sa température est moins élevée. A l’intérieur o, tout autour et au-dessus de la mèche, se trouve l’espace obscur où la température est très-peu élevée. On met en évidence l’existence de ces trois couches, soit en coupant horizontalement la flamme par le milieu, au moyen d’une toile , ,3
métallique, ce qui permet de les distinguer en regardant pardessus, soit en tenant au travers de la flamme un fil de platine assez mince ; on remarque alors que c’est dans la partie extérieure de la flamme qu il rougit à blanc, tandis que dans la partie centrale il rougit à peine. Encore ce dernier effet n’est-il dû qu’à la conductibilité du métal. On peut en effet introduire de la poudre contenue dans une petite cuiller d’ivoire dans la partie interne de la flamme sans l’enflammer; on a même pu y maintenir un peu d’argent, fulminant, pendant quelques secondes, sans en déterminer l’explosion.
L’explication de ces divers phénomènes est très-simple. La mèche qui plonge dans la cire fondue fait monter ce liquide vers sa partie supérieure dans les intervalles capillaires que laissent entre elles les libres de colon. La cire, étant composée de carbone, d’hydrogène et d’oxygène, est décomposée par la chaleur de la flamme; il se produit une huile empyreuinalique, divers carbures d’hydrogène et de l’oxyde de carbone, qui brûlent à leur tour pour donner de la flamme. Dans son contour extérieur, la flamme étant en contact avec de l’air en excès, la combustion est complété et la température très-élevée ; mais, comme les seuls produits qui peuvent y exister sont de l’acide carbonique et de la vapeur d’eau, la flamnae est peu brillante. Dans la partie intermédiaire, les gaz ne brûlent qu’mcomplétement, parce que l’air n’y pénètre qu’après avoir traversé la pieinieu couche; aussi est-ce l'hydrogène (}ui brûle le premier; une ^
carbone se trouve ainsi mise eu liberlé; ce corps solide [uulé i ni( a
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descence donne à la llamme l’éclat qu’elle possède. L’intervalle obscur est, pour ainsi dire, le réservoir de gaz résultant de la distillation de la cire amenée par la mèche. La partie inférieure de la couche extérieure i est bleuâtre, parce qu’il y brûle de l’oxyde de carbone et du carbure d’hydrogène, qui sont les premiers produits résultant de l’action d’une faible chaleur sur le liquide contenu dans la mèche.
La flamme de la bougie donne peu de clarté, à cause de sa faible surface éclairante ; on en obtient beaucoup plus avec la lampe à huile à double courant d’air.
439. Lampe à double courant. — La mèche de ces lampes, en coton tressé, est annulaire et baigne dans un réservoir où l’on fait arriver constamment un excès d’huile, qui s’écoule en partie par le bord supérieur du réservoir (lampe Carcel, lampe à régulateur). Si l’on enflamme cette mèche, on obtiendra une flamme annulaire dont les contours intérieur et extérieur seront en contact avec l’air; le gaz combustible se dégageant en abondance, la flamme prendra beaucoup de développement, donnera beaucoup de fumee et sera peu éclairante; mais, si l’on entoure cette flamme d’une cheminée en verre qu’on peut baisser ou élever à volonté,
afin de régler le tirage, la combustion deviendra plus complète, et il sera possible d’obtenir une lumière vive, sans dépôt sensible de charbon. On se fera une idée exacte de la constitution de cette flamme en la supposant formée par la réunion d’un certain nombre de bougies, dont les mèches placées au contact formeraient un anneau d’une faible épaisseur relativement à son diamètre. La coupe verticale de cette flamme doit donc représenter celle de deux bougies placées aux extrémités du diamètre par lequel on ferait cette coupe ; c’est ce que représente la figure 1Ï4. Le tirage produit par la cheminée diminue seulement l’épaisseur des couches sans rien changer à leur disposition. On voit facilement qu’un courant d’air trop actif aurait pour effet de brûler les gaz t'iy. 114. presque au sortir de la mèche; le cône intérieur pourrait être brillant, mais il aurait peu d’étendue, et, par conséquent, l éclat total se trouverait diminué. Cet éclat sera le plus grand possible quand, la combustion étant d’ailleurs complète, le cône intérieur brillant aura son maximum d’étendue.
La combustion des flammes du gaz de l’éclairage ne diffère pas de celle que nous venons d’indiquer. Si le gaz s’échappe par une seule ouverture, la flamme est assimilable à celle de la bougie ; si le bec de gaz est cylindrique et entouré d’une cheminée en verre, sa llamme est assi-
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milable à celle de la lampe à double courant; il ii’y a de changement que dans le remplacement de la mèche par un réservoir annulaire qui Iburnil le gaz. Quant aux flammes qui éclairent les rues, elles sont produites par une large nappe de gaz formée de deux couches extérieures peu brillantes, parce que la combustion y est complète, et d’une couche intérieure contenant un excès de charbon, qui donne à la flamme son éclat. En augmentant l’étendue de la couche intérieure par un écoulement convenable du gaz, on produit une vive clarté.
440. Du chalumeau. — On se sert, dans les laboratoires, de la flamme d’une bougie ou d’une chandelle alimentée par un chalumeau à air, pour produire sur de petites quantités de matière des effets calorifiques, accompagnés parfois de phénomènes d’oxydation ou de réduction. Ce chalumeau secompose d’un cône évasé, creux, portant latéralementdans sa partie large un petit tube terminé par un étroit orifice {fîy. 115). Avec un peu d'habitude, on parvient, en insufflant de l’air avec la bouche dans le réservoir, à obtenir un filet continu d’air, de vitesse plus ou moins grande, qu’on règle à volonté. On dirige ce filet d’air dans la flamme d’une bougie, qui s’infléchit et prend la forme d’un cône composé, comme dans la lampe à double courant d’air, de trois parties concentriques. Ces trois parties, a, é, c, sont représentées par la figure 116. L’intérieure assez étroite, qui se termine par une pointe bleue, possède une température élevée, parce que l’air, insufflé par la bouche, y détermine la combustion complète. Le maximum de température a lieu à la pointe, où commence la zone intermédiaire brillante b; c’est là, en efiét, que la combustion est complète, sans excès d’air. En effet, dès qu’on pénètre dans la zone brillante, l’air est nécessairement en défaut, puisque son éclat est dû à des particules incandescentes de carbone. Néanmoins la température est encore fort élevée dans cette portion de la flamme. Enfin le cône externe c est pâle , il est le siège d’une combustion complète, car l’air extérieur y afflue. Si donc on veut produire un simple phénomène de fusion, ou dirigera sur un fragment de la matière à fondre placé sur un charbon ou tenu à l’extrémité d’un fil de platine, la pointe bleue d’un (bue inté-
Fig. 1 1 5.
CHIMIE INORGANIUCE.
rieur. Les réductions des oxydes s’opéreront dans la couche brillante,, tandis que la zone extérieure servira à produire les phénomènes d’oxyda-tion. Le grillage de la plupart des substances n’exige pas une température bien élevée, mais un grand excès d’air; on chauffera donc la substance dans les parties les plus extérieures de la flamme.
CHAPITRE XVll
SULELIRE DE CARBONE. CYANOGÈNE. PRINGIPAEX COMPOSÉS
DU CYANOGÈNE.
SULFURE DE CARBONE, CS^ = ;js.
Ml. Préparation. — Oii chaufle, dans un fourneau à réverbère, uni tube de porcelaine légèrement incliné, rempli de braise de boulanger fortement calcinée (fig. 117). Le tube est muni d’une allonge recourbée
Fig . 117.
qui va plonger dans le fond d’un vase rempli d’eau et portant un tube de dégagement ; l’autre extrémité du tube est fermée par un bouchon de liège. Quand le charbon est porté au rouge, on introduit de temps en temps quelques morceaux de soufre en bâtons et on bouche l’appareil. Le soufre fond, coule vers la partie incandescente du tube et se réduit en vapeurs qui se combinenl au chaiLon. Le sulfure de carbone formé va se condenser (Ml grande partie dans l’eau du (lacaui refroidi ; uni' petite p(u*-
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lion SC dcgagc en vapein s avec des gaz acide sulfhydrique, oxyde de carbone el hydrogène carboné on libre. Le soufre échappé à la combinaison se condense dans rallonge. On explique la production des divers gaz qui accompagnent le sulfure de carbone de la manière suivante : le charbon contient "toujours de l’hydrogène (395), de là le carbone d’hydrogène et l’hydrogène sulfuré produits 5 quant à 1 oxyde de carbone, il piovient, ainsi que l’hydrogène libre, de l’eau du bouchon, qui se trouve décomposée par le charbon en excès (398).
Le sulfure de carbone, plus dense que 1 eau, se sépare facilement de l’eau. Il suffit de le mettre dans un entonnoir effilé que l’on bouche avec le doigt ; il se rassemble à la partie inférieure. Quand il est devenu transparent, on débouche un peu le bec de l’entonnoir et on le recueille dans un flacon. On bouche de nouveau le bec des que 1 eau s en approche. En ajoutant au sulfure quelques fragments de chlorure de calcium, on lui enlève le peu d’eau qu’il peut encore contenir; il ne reste plus qu’à le distiller. Cette dernière opération a pour but de séparer le sulfure du soufre qu’il dissout. On devra distiller au bain-marie, dans un appareil composé d’une cornue, d’une allonge et d’un ballon tubule, muni d un tube qui conduira les vapeurs loin du fourneau qui sert à chaufter 1 eau. La vapeui de sulfure de carbone est en effet très-inflammable, et elle foi me en se
mélangeant à l’air un gaz très-explosif.
On trouve aujourd’hui le sulfure de carbone dans le commerce, il contient toujours un peu d’eau et de soufre; on le desseche et on le distille comme il a été dit.
442. Propriétés physiques. — G est uii liquide iiicolore, d une odeui pénétrante et fétide, d’une saveur âcre et brûlante. Il réfracte fortement la lumière. Sa densité est 1,263 ; il bout à 45°, sa densité de vapeurs est 2,043. La chaleur ne le décompose pas. Si l’on évapore rapidement le sulfure de carbone sous le récipient delà machine pneumalique, il produit un froid de — 60°, plus que suffisant pour congeler le mercure. 11 dissout facilement le soufre, le sélénium, le phosphore, les corps gras, etc. 11 est soluble dans l’alcool et dans l’éther.
443. Propriétés chimiques — Action de l'oxyg^ène. — H est tacilement combustible; les produits qui résultent de son union avec 1 oxygène sont de l’acide sulfureux et de l’acide carbonique :
CS'^ + CO = C02 + 2SO
L’oxygène chargé de vapeurs de sulfure de carbone conslilue un mélangé très-explosif; on peut faire l’expérience sans danger en introduisant dans un eudiomètre à mercure, d’abord une petite quantité <1 ux> gène, puis un volume à peu près égal d’oxygène ayaiil traversé du suIIuk
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de carbone à la température ordinaire. Si l’on lail passer une étincelll; dans le mélange, il se produit une explosion assez forte; on trouve eni> suite dans l’eudiomètre un mélange d^'acide sulfureux et d’acide carbc i nique avec un excès d’oxygène. On doit donc éviter avec soin l’inflauti mation des mélanges d’air et de vapeur de sulfure de carbone.
444. ;%c<iou(ies métaux et des oxydes. — Les métaux décomposeiii le sulfure de carbone à une température plus ou moins élevée ; il se pro duit un sulfure et du charbon est mis en liberté ; les oxydes sont transsformés par lui en sulfures à la température du rouge; il se dégage en même temps de l’acide sulfureux et de l’acide carbonique.
445. Combinaison a^ec les sulfures. — Le sulfure de Carbone peui s’unir aux sulfures alcalins pour former des composés représentés par L; loimule KS,GS^, qui sont analogues des carbonates; aussi a-t-on appelle ce composé acide sulfocarbonique, pour rappeler cette analogie.
Composition. — Le sulfure de carbone contient
Carbone o i ... i Carbone 15.7
O .. . ' ou en centièmes : ' ,
Soutre 32 Soufre 84,3
1 volume de cette vapeur de sulfure de carbone contient 1 volume dtr vapeur de soufre et 1/2 volume de vapeur de carbone. On voit en elfet :
que le poids de 1 volume de vapeur de soufre 2,220
ajouté au poids de 1/2 volume de vapeur de carbone 0,414
donne 2,634
Ce qui diltère peu de 2,645, nombre donné par l’expérience.
Berzeliiis et Marcet ont déterminé la composition du sulfure de car bone par le procédé suivant. On adapte à un petit tube de porcelaine.*, contenant de l’oxyde de fer et chauffé dans un fourneau, une petite cor-'nue dans laquelle on introduit le sulfure de carbone à analyser. L’autree extrémité du tube de porcelaine est munie d’un tube abducteur, dont l’extrémité se rend sous le mercure, et qui porte dans son milieu unu rentlemenl que l’on entoure d’un mélange de glace et de sel marin. Lft* tube de porcelaine étant incandescent, on chauffe très-doucement \m cornue, le sulfure distille lentement et sa vapeur traverse l’oxyde, oùi elle est décomposée, en donnant du sulfure métallique, de l’acide sulfureux et de l’acide carbonique. Ces deux gaz sont recueillis dans une; cloche. En conduisant bien ropération, il ne se condense aucune trace de sulfure de carbone dans le renllement du tube de verre, ce e][ui prouve (jue la décomposition est totale.
I^es gaz sont séparés l’un de l’aulre pai* le borax, ([ui absorbe le gaz
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suUureux el qui est sans action sur l’acide carbonique, et par leur volume ou juge de la quantité de soufre et de carbone qu’ils contiennent. Retirant ensuite la matière du tube, on la dissout dans l’eau régale, pour transformer le soufre absorbé en acide sulfurique que Ton dose à l’étal de sulfate de baryte. Le poids du soufre contenu dans ce sulfate est ajouté
il celui de l’acide sulfureux recueilli.
447. Usages du sulfure de carbone. ~ On l’emploie principalement dans la volcanisation du caoutchouc ; il sert à dissoudre le soufre que l’on incorpore au caoutchouc pour lui communiquer 1 élasticité permanente qu’il possède quand il a subi celte préparation.
On produit le sulfure de carbone en grand dans l’appareil représenté ci-dessous (fig. 118). V est un vase en fonte, surmonlé d’un tube T, par
FiV/. IIS.
lequel on introduit le charbon; ce tube porte une tubulure latérale t qui conduit la vapeur dans les appareils de condensation. Le vase X porte a sa partie inférieure un ajutage incliné qu’on peut fermer par une poite à charnière. C’est par lii qu’on introduit le soufre quand la cornue est
chaude. ^ • u '
L’appareil de condensation se compose d’un vase intermédiaire , ou se condensera le soufre en excès, et d’un réfrigérant composé de tiois
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vases cylindriques superposés, entourés d’eau froide. L’intérieur porte un tube vertical descendant par lequel on peut faire écouler le sulfure de carbone liquide, à un moment donné. Lorsqu’on vide l’appareil de sulfure de carbone, on évite la rentrée de l’air dans le condensateur, et les explosions qui pourraient en résulter à cause du voisinage du fourneau, en bouchant l’extrémité de la tubulure ^ avec un tampon de linge que l’on introduit par une porte à charnière G.
Avec une cornue en fonte, de 2 mètres de hauteur et d’une section elliptique de 1 mètre sur 40 centimètres, on prépare journellement !200 litres de sulfure de carbone L
CYANOGÈNE ;azoture de carbone], C^Az = 2(î.
La découverte du cyanogène est due à Gay-Lussac (1814) ; elle a exercé une grande influence sur les progrès de la chimie, en montrant que des corps composés peuvent jouer, dans leurs combinaisons, le rôle chimique attribué jusque-là aux corps simples ou radicaux. Nous avons déjà dit aussi que la connaissance de la composition de l’acide cyanhydrique avait fixé les idées des chimistes sur la véritable constitution des hydracides (297). On a donné à ce corps le nom de cyanogène (xuavoç, bleu), parce qu’il existe dans le bleu de Prusse, où il est combiné au fer.
448. Préparation. — On introduit dans une petite cornue de verre 20 à 30 grammes de cyanure de mercure, bien desséché {fig, H9) ; on
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chaulle sur quelques charbons incaiulescents ; le cyanure se décompose' en mercure qui ruisselle entre les parois de la cornue, et en cyanoij,’èiu‘ que l’on recueille sur !e mercure. 1! se produit en même temps une matiei’(‘ noi re, paraissan t a\oi r la composi t ion élu (’yanoge)iu', et ajipelée^' pcmi cette raison paracifaaoghmu qui reste comme' résidu élans la cornue.
< Ges ik'tails suiit ompninlés :ui Ti aitr'i/e diimir nuUutrieUv do M. Cayea, (. !, !*• 1^*-
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449. B'ropriétés piiysiqwcî*. — C’est un gaz dou6 d’ime odeiu* excessivement vive et pénétrante, rappelant celle du kirsch ; sa densité est 1,806.
Il se liquélie sous une pression de 3 à 4 atmosphères à la température
fie ou bien à la pression ordinaire, à l’aide du froid produit par
l’évaporation rapide de l’acide sulfureux liquide; il suflit alors de souiller sur le cyanogène liquide, pour le voir se solidifier sous 1 influence du froid produit par sa propre évaporation. On peut chaufler ce gaz à une haute température sans le décomposer. Une série d’étincelles le décomposent incomplètement; d’après Davy, le volume reste le même, et il se dépose du charbon sur les parois du vase. L eau en dissout quatre fois son volume, mais la dissolution s’altère rapidement; l’alcool en dissout une quantité bien plus considérable.
450. Propriétés chimiques. — Le cyanogène est combustible ; il brûle dans l’air, avec une belle flaLurne pourpre, en se transformant en azote et en acide carbonique. 11 ne se combine directement avec aucun métalloïde, mais il forme avec l’hydrogène, l’oxygène, le soufre, le chlore, le brome et l’iode, d’une manière indirecte, des composés bien définis. Il s’unit directement avec quelques métaux, comme le potassium, et indirectement avec tous. Ses propriétés chimiques, et surtout la composition de l’acide qu’il donne en s'unissant à l’hydrogène, le rapprochent du chlore, du brome et de l’iode.
Nous avons dit que sa dissolution aqueuse s’altérait rapidement et devenait brune. Parmi les produits qui prennent naissance dans l’action réciproque de l’eau et du cyanogène, on trouve l’oxalate d’ammoniaque, qui présente, avec le cyanogène, le rapport remarquable de composition déjà signalé entre le protoxyde d’azote et l’azotate d’ammoniaque (113). On a en effet :
C^Az -H 4HO = AzH3 H0,C^03.
Aussi obtient-on du cyanogène quand on distille de l’oxalate d’ammoniaque avec de l’acide phosphorique anhydre.
Cette tendance du cyanogène à se combiner avec 4 équivalents d’eau se retrouve dans la plupart de ses composés, et permet d’expliquer la facilité avec laquelle ces corps sc transforment en sels ammoniacaux.
Le cyanogène s’unit à l’acide sulfhydrique en deux proportions, et donne naissance aux composés :
(>A7>IUS‘'S 2C^Aa -h dis,
OAz 2G2Az -h 4 US.
On obtient le [uemier l’acide sulfhydrique en pr
en faisant réagii' le (^yanogèiie éseuce d’un peu if’eau, dans un
en excès et e,i-aud flacon
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dont les parois se tapissent bientôt de longues aiguilles jaunes. Le second s obtient en laisant arriver les deux gaz dans l’alcool, l’acide sulfhydrique étant en excès; il se dépose bientôt des cristaux orangés.
4ol. Composition. — La composition du cyanogène peut se déduire de l’analyse eudiométrique.
On introduit dans l’eudiomètre à mercure 100 volumes de cyanogène et 300 volumes d’oxygène. Après le passage de l’étincelle, on trouve que le volume n’a pas varié, mais les 400 volumes contenus dans l’eudiomètre sont formés de 200 volumes d’acide carbonique, de 100 volumes d’azote et de 100 volumes d’oxygène, mis en excès. On le démontre en introduisant dans le mélange une dissolution de potasse qui absorbe l’acide carbonique, puis un bâton de phosphore pour enlever l’oxygène; il reste enfin 100 volumes d’azote. Gomme on sait que 200 volumes d’acide carbonique contiennent 100 volumes de vapeur de carbone, il en résulte que 100 volumes de cyanogène contiennent
100 volumes d’azote et 100 volumes de vapeur de carbone.
La considération des densités permet de vérifier cette composition ; si
à la densité de l’azote 0,9714
on ajoute celle de la vapeur de carbone ... 0,8284
on obtient j ^7995
nombre qui diffère très-peu de 1,806, trouvé expérimentalement.
On peut représenter la composition du cyanogène par la formule G^Az qui correspond à 2 volumes, puisque 2 volumes de ce gaz contiennent 2 volumes d’azote (Az) et 2 volumes de vapeur de carbone (G^). On la re- • présente également par le symbole simple Gy afin d’exprimer qu’il se comporte comme un radical. Il est bien entendu que Gy équivaut à G-Az — 26.
452. Circonstances dans lesquelles le cyanog’ène se produit. — Le cyanogène se produit toutes les fois que du charbon et de l’azote, libres ou naissants, se trouvent en présence d’une base ou de carbonates alcalins. — Exemples :
I On calcine des matières animales azotées (sang, corne, chair musculaire, etc.) avec du carbonate de potasse pour produire des cvanures alcalins. Ici le charbon el, l’azote sont à l’état naissant.
2“ On fait passer un courant d’azote ou d’air atmosphérique sur un mélange decarhonale de baryte et de charbon; à une température peu élevée, il se produit du cyanure de barium.
3" Nous rappellerons que l’ammoniaque passant sur le charbon chauffé au rouge donne naissance à du cyanhydrate d’ammoniaque (399).
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ACIDK CYANHYDRIQUE, CCVzH ou C\2H =27.
L’acide cyanhydrique a clé découverl par Scheele; on lui adonné d’abord le nom iVacide pj'ussigue, parce qu’il avait été extrait du bleu de Prusse (cyanure de fer).
453. e*‘réi>aratioii. — On introduit dans une cornue 30 grammes de cyanure de mercure pulvérisé et 20 grammes d’acide chlorhydrique concentré du commerce ; on chauffe légèrement avec un fourneau à main; il se dégage {ftg. 120) de l’acide cyanhydrique qui entraîne avec lui un peu
Fig. 120.
d’acide chlorhydrique et de vapeur d’eau. Pour le purifier, on fait passer la vapeur qui se dégage de la cornue à travers un tube horizontal, contenant dans la première moitié du mai bre concassé, et dans la seconde du chlorure de calcium fondu. Le marbre ou carbonate de chaux retient l’acide chlorhydrique en dégageant de l’acide carbonique, et la vapeur d’eau est absorbée par le chlorure de calcium. L’acide cyanhydrique se nmd par un lube abducteur dans un tube en U refroidi par un mélange réfi igérant de glace et de sel, où il se condense à l’état liquide ou môme solide. Pour que cet acide ne se liquéfie pas dans le tube horizontal, on mettra celui-ci sur une petite grille sui- laquelle on placera quelques charbons à une certaine distance du tube. Il est prudent d’opérer en plein air, car les vapeurs d’acide cyanhydrique consliluent un poison foudroyant.
454. l*ropriétéH — C’est un liquide incolore li es-\olatiI, d’une odeur d’amandes amères; sa densilé esl 0,7058 à 7® et 0,607
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à + 18°; il entre en ébullition à ^20°, 5 et se solidifie à — 15°; sa densité de vapeur est 0,967 ; extrêmement vénéneux, il est d’aulant plus à redouter qu’il agit avec une rapidité qui ne permet guère d’en combattre l’effet. Le meilleur contre-poison est l’ammoniaque étendue ; on a rappelé ainsi à la vie des animaux qui paraissaient déjà morts. L’acide cyanhydrique anhydre ne se conserve pas, môme dans le vide barométrique ; il se décompose parfois au bout d’une heure, mais plus ordinairement après quelques jours, parce qu’il contient souvent un peu d’acide formique qui lui donne, comme tous les oxacides, quelque stabilité. Il se transforme peu à peu en une matière noire mal connue ; il est soluble dans l’eau en toute proportion.
455. Propriétés chimiques. — Action des métalloïdes. — L’acide cyanhydrique est inflammable; il brûle avec une flamme rouge pourpre, en se transformant en eau et en un mélange gazeux de 2 volumes d’acide carbonique et de 1 d’azote :
C^AzH -f- 50 = HO -h 2C02 -h Az.
Le chlore et le brome le décomposent en produisant du chlorure de cyanogène et de l’acide chlorhydrique ou bromhydrique.
Les autres métalloïdes sont sans action ou donnent avec lui des produits peu connus.
456. Action des métaux. — Les metaux alcalins chauffes au contact de la vapeur d’acide cyanhydrique donnent naissance à un cyanure avec dégagement d’hydrogène. On fait ordinairement l’expérience avec le potassium; le volume de l’hydrogène dégagé est la moitié de celui de l’acide cyanhydrique employé.
457. Action fies acides. — Les acidcs puissants décomposent 1 acide cyanhydrique en produisant du formiate d’ammoniaque, ou plutôt en produisant un sel ammoniacal et de l’acide formique, qu’on peut recueillir en distillant le produit.
On opère ordinairement en mélangeant de l’acide chlorhydrique fumant avec de l’acide cyanhydrique; la matière s’échauffe, et par refroidissement il se dépose des cristaux de chlorhydrate d’ammoniaque; la liqueur lient en dissolution l’acide formique (C-H^O^).
Dans cette réaction, l’acide cyanhydrique s’est assimilé les éléments de 4 équivalents d’eau, comme l’indique la formule :
C^AzH + 4110 = q- AzH3.
L’acide cyanhydrique possède donc, comme le cyanogène, la tendance à se combiner avec 4 équivalents d’eau; aussi Irouve-t-on toujours un peu de formiate d’ammoniaque dans les produits de l’altération spon-
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Innée de l’acide cyanhydrique qui n’a pas clé complétemenl desséché. Les acides, comme on le voit, ne font qu’exalter celte tendance. Réciproquement, on peut obtenir, comme l’a montré M. Pelouze, de l’acide cyanhydrique en enlevante équivalents d’eau auformiate d’ammoniaque. 11 suffit pour cela de distiller ce sel à une température comprise entre 180“ et 200“, pour qu’il se dédouble en acide cyanhydrique et en eau.
458. Action des bases. — Les bases s’unissent à l’acide cyanhydrique en donnant naissance à un cyanure et à de l’eau; on retrouve encore dans ces composés la tendance à donner naissance 5 de l’ammoniaque par la fixation de 4 équivalents d’eau. Ainsi, en faisant bouillir une dissolution de cyanure de potassium, on peut la convertir intégralement en formiate de potasse et ammoniaque :
KG^Az + 4HO = K0,C2H03 + AztP.
459. Composition. — On fait passer un poids connu de vapeur de ce corps sur de l’oxyde de cuivre porté au rouge : le charbon se transforme en acide carbonique, l’hydrogène en eau, et l’azote se dégage ; du poids de ces divers corps on déduit la composition présentée par la formule C’LYz ou GyHL
La considération des densités montre que l’acide cyanhydrique est composé de volumes égaux de cyanogène et d’hydrogène unis sans condensation; si l’on ajoute, en effet,
à la demi-densité du cyanogène 0,9030
la demi-densité de l’hydrogène 0,0346
on trouve 0,9376
qui diffère peu de la densité trouvée pour l’acide cyanhydrique.
Cet acide présente donc avec l’acide chlorhydrique une analogie évidente de composition ; c’est, comme nous l’avons dit, une des raisons qui font placer le cyanogène à côté du chlore, du brome et de l’iode.
Nous indiquerons, à propos des cyanures, le moyen de reconnaître de petites quantités de cyanogène (668).
COMPOSÉS OXYGÉNÉS DU CYANOGÈNE.
I Le cyanogène s’unit indirectement avec l’oxygène pour former deux ! composés acides : l’un est l’acide cyanique, GyO,HO, l’autre l’acide cyaj nurique, Cy^O^,3HO, qui a la même composition en centièmes que le pre- ' mier, mais qui en diffère par toutes ses propriétés.
1 Nous renvoyons, pour les détails de cette opération, à l’analyse des matières organiques i azotées.
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Acide cyaniqac, CyO,llO.
460. Circonstance, .le sapro.inetion. - L’aci.le cyaniq.ie prend naissance dans un grand nornbre de circonstances, nous indiquerons seu e
ment celles qui présentent le plus d’intérét. n . ,
On le produit de la même manière que l’acide hypochloreux, en faisan passer un courant de cyanogène dans une dissolution de potasse ; i se forme alors du cyanate de potasse et du cyanure de potassium :
2KO + 2Cy = KO,CyO + KCy.
Comme le cyanate de potasse n’est pas décomposé par la chaleur, on obtiendrait les mêmes produits en faisant passer du cyanogène sur de la potasse chauffée. L’oxydation des cyanures alcalins donne également des
cyanates.
On ne peut extraire l’acide cyanique de ses sels; si 1 on essaye de les décomposer par un acide, l’acide cyanique en présence de l’eau, se transforme en acide carbonique qui se dégage avec effervescence, et en ammoniaque qui reste unie à l’acide. On ne l’obtient isolé qu’en distillant l’acide cyanurique, que la chaleur dédouble en 3 équivalents d’acide cyanique.
461. Propriétés. — On ne le connaît qu’hydraté. G est un liquide incolore, d’une odeur acide, piquante et pénétrante. 11 produit immédiatement sur la peau des ampoules douloureuses ; il n’est stable qu’au-dessous de 0° ; à la température ordinaire, il se transforme, sans changei de composition, en s’échauffant spontanément et avec une espèce d explosion, en une masse blanche solide, inodore, insipide, qu’une température plus élevée ramène de nouveau à l’état d’acide cyanique.
Au contact de l’eau, il se décompose avec une vive effervescence en acide carbonique et carbonate d’ammoniaque; il lorme, avec les bases, des cyanates dont la composition estMO,CyO et qui sont aussi facilement décomposables par l’eau :
KO,C-2AzO -h 4HO = KO,HO,2C02 AzH».
Acide cyanurique, Cy^0^,3II0.
462. Préparation. — On l’oblieiit en décomposant par la chaleur l’zn'ée, matière que l’on trouve dans l’urine de l’homme et des carnivores. L’urée (G^H^Az-O’^) a la composition du cyanate d’ammoniaque (AzH‘^HO,G-AzO) ; on comprend alors qu’elle puisse se décomposer en ammoniaque qui se • dégage, et en acide cyanurique qui reste comme résidu dans la cornue : .
3(G2H'‘Az20q = .3(ÂzlI3,HO) + (C2Âz)303,3H0.
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On doit éviter de chauffer trop fortement, pour que l’acide cyanurique ne se transforme pas en acide cyanique.
La matière ainsi préparée n’est pas pure ; on la purifie par un moyen qui metbien en évidence la différence de stabilité de cet acide et de 1 acide cyanique. On dissout, en effet, 1 acide cyanurique dans 1 acide sulfurique concentré, qui se colore en brunj on ajoute goutte a goutte de 1 acide azotiquejusqu’à décolorationcomplète, puis un égal volume d’eau; par refroidissement, la liqueur laisse déposer des cristaux d’acide cyanurique.
463. Propriétés. — Ces cristaux sont des prismes rhomboïdaux obliques contenant 4 équivalents d eau de cristallisation , ils s eflleurissent nu contact de l’air en perdant toute cette eau. La matière effleurie a pour composition CyW,3HO ; on peut la faire cristalliser en la dissolvant dans l’acide azotique ou dans l’acide chlorhydrique bouillant; par refroidissement, elle se dépose sous forme d’octaèdres à base carrée.
Nous avons dit que la chaleur transformait l’acide cyanurique en acide cyanique. 11 se combine avec les bases; mais 2 équivalents d’eau seulement sont remplacés par 2 équivalents de base réelle. La lormule des cyanurates est donc :
:M0,H0,Cy303.
CHLORURES DE CYANOGÈNE.
464. Préparation et propriétés. — Ou connaît deux chlorures de cyanogène ayant môme composition centésimale; ils correspondent à l’acide cyanique et à l’acide cyanurique anhydres. Le premier CyCl est un gaz à la température ordinaire; il est solide à — 18% liquide à — 15°; il Pont à — 12°; il est vénéneux; son odeur est insupportable; il attaque vivement les yeux; sa densité est 2,124 ; il est donc formé de volumes égaux de chlore et de cyanogène, sans condensation. On l’obtient en faisant passer du chlore gazeux sur du cyanure de mercure humecté ou dissous dans l’eau ; il est en effet soluble dans l’eau, sans décomposition; en chauffant sa dissolution, il se dégage.
Le second a pour formule Cy^Gl^; on l’obtient en versant de l’acide cyanhydrique liquide dans un vase rempli de chlore sec, et exposant le mélange aux rayons solaires; il se produit de l’acide chlorhydrique gazeux et des cristaux prismatiques de chlorure de cyanogène, d’une odeur de souris, fusibles à 140° et bouillants à 190° ; sa densité de vapeur est 6,39, c’est-à-dire triple de celle du chlorure gazeux; il contient trois lois plus d’éléments sous le môme volume; de là sa formule Cy^Clh
L’eau bouillante le décompose en acide chlorhydrique et acide cyanu
ri f[ue :
Cy3Gl3 -h ülio = 3I1CI -f-Cy303,3IIO.
Le brome et l’iode donnent avec le cyanogène des composés solides, incolores, cristallisés, ayant pour formule :
CyBr et Cyl.
On obtient le dernier en chauffant légèrement un mélange d’iode et de cyanure de mercure.
CLASSIFICATION DES MÉTALLOÏDES
AGo. Les métalloïdes peuvent être groupés en un petit nombre de familles naturelles. Cette classification, due àM. Dumas, résume de la manière la plus fidèle et la plus heureuse les analogies respectives de certains corps, à ce point, qu’elle permet souvent de prévoir avec certitude les propriétés présentées par un corps dans des circonstances déterminées, quand on connaît la manière de se comporter d’un corps voisin dans les mêmes circonstances. L’exposition de cette classification nous permettra en outre de résumer rapidement les propriétés essentielles des métalloïdes.
Les métalloïdes ont été divisés en quatre familles, l’hydrogène étant mis à part.
La première comprend le chlore, le brome, l’iode et le fluor;
La deuxième, l’oxygène, le soufre, le sélénium et le tellure;
La troisième, l’azote, le phosphore, l’arsenic;
La quatrième, le carbone, le bore et le silicium.
466. ïiydrogfèue. — On ti placé jusqu’ici l’hydrogène dans les métalloïdes; il y occupe une place à part; on devrait plutôt le placer dans la classe des métaux.
De tous les gaz connus, l’hydrogène est celui qui possède le pouvoir refroidissant le plus considérable; on le démontre en faisant passer un gaz quelconque dans un tube traversé par un fil de platine que l’on peut faire rougir au moyen d’un courant électrique. On remarque que le fil, étant porté au rouge, cesse d’être lumineux, quoique l’intensité du courant reste la même, dès que l’on remplace le gaz par de l’hydrogène. Ce fait tient à ce qu’aucun autre gaz ne possède au même degré la conductibilité pour la chaleur (71).
Au point de vue chimique, les ressemblances entre l’hydrogène et les
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niolaux sont encore pins frappantes. On peut considérer l’eau comme une base, et les acides hydrates comme des sels dans lesquels l’hydrogène remplace immélal proprement dit. L’acide sulfurique, SO^HO, par exemple, ne différerait des sulfates de cuivre et de zinc que par le remplacement du cuivre ou du zinc par l’hydrogène. On comprend alors que le zinc, qui précipite le cuivre de la dissolution de suilate de cuivre, puisse également prendre la place de l’hydrogène dans le compose SO^,HO, en mettant ce métal gazeux en liberté. L’hydrogène, à son tour, peut déplacer d’autres métaux de leurs combinaisons; on peut en effet réduire le suilate d’argentà la températureordinaire, au moyen dugazhydrogène comprimé.
On peut dire, à la vérité, que Feau peut également être considérée comme un acide; mais nous verrons bientôt que beaucoup d oxydes métalliques partagent cette propriété avec l’eau; tels sont l’alumine, l’oxyde de zinc, qui sont des bases vis-à-vis des acides, et des acides vis-à-vis des bases puissantes. Les seules raisons qui sembleraient devoir empêcher l’assimilation de l’eau aux bases métalliques sont purement physiques, et il est facile de les réduire à leur juste valeur. La plus importante de toutes est tirée de la considération des chaleurs spécifiques. On sait, * d’après les expériences de M. Régnault, que dans tous les corps composés, de môme composition et de constitution chimique semblable, le produit de la chaleur spécifique par le poids équivalent est constant. L’eau possède une chaleur spécifique beaucoup trop forte pour qu’on puisse la rapprocher, à ce point de vue, des oxydes de la formule RO ou R-0, qui seules peuvent être adoptées par les chimistes pour représenter la composition de l’eau. Mais si l’on remarque la nécessité de cette propriété de l’eau, au point de vue des phénomènes naturels, on verra que cette différence, du même genre que celles qui existent entre l’eau à l’état de liquide ou de vapeur et les autres liquides ou vapeurs, tient au rôle spécial que l’eau joue dans la nature. Si l’eau possédait en effet une chaleur spécifique moins forte, les variations de température à la surface du j globe seraient bien plus plus brusques et plus marquées qu’elles ne le sont, et probablement incompatibles avec l’organisation des êtres vivants. Mais l’eau, au contraire, possède une chaleur latente de vaporisation et de fusion et une chaleur spécifique exceptionnellement fortes; ces propriétés, jointes à celle du maximum de densité, lui permettent de rester en grande masse à l’état liquide, sous l’inlluence de températiiies atmosphériques très-basses ou très-élevées.
FAMILLE. — Chlore^ hrome^ iode, fluor.
4G7. Les corps de celte famille forment avec l’hydrogène des des puissants, dont le type est l’acide chlorhydrique. 1 volume d ) lo
:ji2
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gène s’unit k 1 volume du métalloïde pour donner 2 volumes de gaz acide.
A ce caractère essentiel, on en peut joindre d’autres moins importants, il est vrai, mais qui montrent jusqu’où va la ressemblance des corps de cette famille.
Le chlore, le brome, l’iode, ont une odeur forte et caractéristique; ils exercent sur les organes de la respiration une action très-irritante ; ils ont une certaine tendance à se dissoudre dans l’eaû, et même à contracter des combinaisons avec elle : ainsi, nous connaissons un hydrate de chlore et un hydrate de brome; ce sont les seuls corps simples qui présentent ces propriétés.
Les acides chlorhydrique, hromhydrique et iodhydrique sont gazeux à la température ordinaire, fumants à l’air, extrêmement solubles dans l’eau, avec laquelle ils contractent des combinaisons définies. Leurs dissolutions constituent des acides énergiques, attaquant la plupart des métaux avec dégagement d’hydrogène.
Les composés qu’ils forment indirectement avec l’oxygène sont des , acides peu stables; ils cèdent assez facilement leur oxygène, pour que quelques-uns d’entre eux possèdent, à raison de cette propriété, un pquvoir décolorant considérable. La composition de ces acides est d’ailleurs la même.
Les chlorures, bromures et iodures métalliques sont généralement isomorphes : tels sont les iodure, bromure et chlorure de potassium, qui cristallisent ensemble, en toutes proportions, sous forme de cubes; leurs ressemblances se manifestent dans la plupart de leurs propriétés: ainsi le chlorure d’argent est insoluble; il en est de même du bromure et de l’iodure d’argent; la lumière altère également ces trois composés; aussi les emploie-t-on tous trois dans l’art de la photographie. On se sert, pour dissoudre la partie non altérée du même dissolvant, de l’hyposulfite de soude.
Nous avons dit qu’on avait joint à cette famille si naturelle le radical hypothétique des fluorures. L’acide finorhydrique est en effet un gaz fumant comme l’acide chlorhydrique, éminemment soluble dans l’eau, et sa dissolution est un acide énergique. Comme nous ne connaissons d’bydracides énergiques que ceux qui sont formés de 1 volume d’un radical et de 1 volume d’hydrogène, sans condensation, nous sommes naturellement conduit a attribuer à l’acide Iluorhydrique la composition de l’acide chlorhydrique, et à placer le fluor dans la famille du chlore.
Si l’on remarque que l’affinité de ces corps pour l’oxygène, et la sta-
bilité des composés qui en résultent, décroissent ù mesure que leur affinité pour l’hydrogène augmente, on en conclura que le fluor est, de tous les corps de cette famille, celui qui possède l’affinité la plus considérable
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pour l’hydrogène, car on ne connaît aucune combinaison du iluor et de l’oxygène. L’ordre suivant, fluor, chlore, brome et iode, est celui de leur affinité, décroissante pour l’hydrogène, croissante pour l’oxygène.
C’est aussi l’ordre des équivalents, en commençant par le plus léger ; c’est également l’ordre de volatilité, de densité, de coloration, etc.
Le tableau suivant met en évidence celte gradation de propriétés.
IODE
! État physique à la tempe-
rature* ordinaire
Den.«ité à l’état solide ou
1 liquide
1 Densité de vapeurs
Point d’ébullition
Equivalent
Inconnu.
Gaz verdâtre.
l,33(liquid.) 2,4 — 50»
Uquid rouge et transpar.
3 (Liquide).
Solide gris d’acier.
5 (solide).
Le brome est donc intermédiaire par ses propriétés physiques entre le chlore et l’iode, comme par l’ensemble de ses propriétés chimiques. Il en est de même des bromures métalliques, dont la solubilité, la volatilité, la coloration, la densité, etc., sont toujours intermédiaires entre celles des chlorures et des iodures correspondants.
Si le fluor appartient réellement à la famille du chlore, ^inspection seule de ce tableau permet de prévoir ses principales propriétés physiques. Ce serait un gaz peu coloré, difficile à liquéfier; son alfinité énergique pour l’hydrogène nous permettrait également de prévoir ses affinités chimiques importantes. Ainsi le fluor décomposerait probablement l’eau cà la température ordinaire pour former de l’acide fluorhydrique; d pourrait donc être fumant à l’air, et il serait nécessairement très-dangereux à respirer.
Le fluor possède pour le silicium et le bore et pour certains me aux une affinité qu’on ne retrouve pas chez le chlore, le brome et l’iode. Nous avons vu en effet l’acide fluorhydrique attaquer la silice et l’acide borique, en donnant de Teau et des fluorures de silicium ou de bore. L’acide chlorhydrique et ses congénères sont sans action sur ces corps.
Les minéralogistes ont été conduits à admettre que c est a 1 état fluorures que la plupart des matières minérales contenues dans les fi o | y ont été amenées des profondeurs du sol. Ces raisons font natuic emen placer le fluor un peu à part dans la famille du chlore.
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2“ FAMILLE. — Oxygène^ soufre, sélénium, tellure.
468. Un volume de vapeur de l’un de ces métalloïdes s’unit à 2 volumes d’hydrogène pour former 2 volumes de vapeur d’un composé faiblement acide, ou tout au moins pouvant, comme l’eau, jouer le rôle d’acide faible. Cette famille doit d’ailleurs se subdiviser en deux groupes; Tun comprenant le soufre, le sélénium et le tellure, l’autre comprenant l’oxygène.
Les analogies du soufre, du sélénium et du tellure sont très-étroites ; les acides sulfhydrique, sélénhydrique et tellurhydrique sont des gaz combustible^ peu solubles dans l’eau, d’une odeur caractéristique et repoussante; les sulfures, les tellurures et les séléniures se trouvent fréquemment associés dans la nature, parce qu’ils sont isomorphes. Enfin, ces métalloïdes brûlent directement dans l’oxygène, en donnant naissance à des produits gazeux ou volatils, d’une odeur suffocante, qui résultent de l’union de 1 volume de vapeur de métalloïde avec 2 volumes d’oxygène condensés en 2 volumes; ce sont les acides sulfureux, sélénieux, tellureux. On peut obtenir des acides plus oxygénés et bien plus énergiques avec ces trois métalloïdes ; ce sont les acides sulfurique SO^, sélénique SeO^, et tellurique TeO^. Ces trois, corps forment des sels isomorphes entre eux.
L’oxygène présente des propriétés spéciales dépendant du rôle particulier et important qu’il joue dans la nature ; mais, au point de vue chimique, il peut, dans beaucoup de cas, être remplacé par le soufre ; aussi ce dernier a-t-il pu être appelé avec raison, par M. Dumas, un oxygène solide.
Nous avons vu en effet que les métaux et le charbon (205) peuvent brûler dans la vapeur de soufre, à une température convenable, comme ils le font dans l’oxygène, en dégageant de la chaleur et de la lumière. Les produits des deux combustions sont d’ailleurs comparables. Rappelons encore les composés du phosphore et de l’arsenic, où le soufre se substitue en totalité ou en partie seulement à l’oxygène sans rien changer aux propriétés fondamentales du composé (257).
Le tableau suivant résume les propriétés physiques importantes des corps de cette famille; il montre comment l’équivalent croît avec la fixité des corps.
TELLURE
Te
Apparence
Densité à l’état solide
I Densité de vapeur
1 i Onif’it flp fiiQinn
Gaz incolore.
Solide
jaune-citron.
llO»
Solide rouse brun.
Solide ayant l’asp, metall.
rouge vif, 64,5
1 Point d’ébullition
y Equivalents
3® FAMILLE. — Azote ^ phosphoi^e, arsenic.
469. Le caractère fondamental des corps de cette famille est encore tiré de la manière dont ils se comportent vis-à-vis de l’hydrogene.
Un volume d’azote s’unit à 3 volumes d’hydrogène pour former 2 volumes d’un gaz pouvant jouer le rôle de base; c’est l’ammoniaque, .es hydrogènes phosphore et arsénié diffèrent un peu par leur composition de l’ammoniaque; en effet, 2 volumes de l’un de ces gaz contiennent seulement 1/2 volume de vapeur de phosphore ou d’arsenic pour 3 volumes d’hydrogène. Il y a donc là une anomalie singulière, qu on avait espéré faire disparaître en prenant la densité de vapeur du phosphore ou de l’arsenic à une température très-élevée; mais l’expérience n est point venue confirmer celte conjecture, rendue encore plus probable par e résultat des expériences de MM. Deville etTroost sur la densite de la vapeur de soufre à 1000“.' On est donc en droit de se demander, avec M. Deville, si l’azote ne double pas de volume en sortant de ses combinaisons; on s’expliquerait alors facilement l’énergie d’action de certains produits détonants de l’azote, que de légères inüuences peuvent decom-
poser (chlorure, iodiire d’azote). a ^ /vt
Quoi qu’il en soit, l’ammoniaque, le phosphure gazeux d ly rog n
l’hvdrogène arsénié doivent être considérés, par 1 ensemble de leurs
réactions, comme des produits très-analogues. Nous en
preuves convaincantes dans l’identité de composition des^ bases phos
phoiées et arséniées et des ammoniaques composées en
que. Toutefois l’ammoniaque est une base enerpque, an “I
drogène phosphoré est une base très-faible ; 1 meUr^ en évkleiice la sensiblement neutre. Nous avons vu qu on pe acides
basicité de l’hydrogène phosphoré, en combinant ce gaz a\
bromhydrique et iodhydrique (177). l’arse-
L’azote dillère par plusieurs particularités du p losp loi ^
nie ; il ne se combine pas directement avec l’oxygene, tandis que
CIIIMIK INORGANlQUb:.
phosphore et Tarsenic éprouvent clans ce gaz une combustion très-vive. On comprendra la nécessité de cette faible affinité de l’azote pour l’oxygène, si l’on remarque que ces deux gaz sont les éléments principaux de l’air. Une affinité puissante, mise en jeu par les forces électricjues ou par la chaleur dégagée dans les combustions qui s’effectuent à la surface du sol, aurait naturellement entraîné la transformation de l’atmosphère en produits délétères pour tous les êtres qui y respirent. L’azote doit donc, comme le fluor et l’oxygène dans les familles précédentes, être mis un peu à part dans la famille qui nous occupe.
Le phosphore et l’arsenic se ressemblent au contraire presque en tous points. Les phosphates et les arséniates naturels, qui sont très-nombreux, se trouvent ordinairement associés en toutes proportions; leurs formes cristallines sont d’ailleurs identiques. C’est en étudiant ces composés que Mitscherlich fît sa remarc[uable découverte de l’isomorphisme.
Nous résumons les propriétés physiques de ces corps dans le tableau suivant ;
ARSENIC
As
Etat physique à la température ürdiuaire
Densité
Densité de vapeurs
Point de lusion
Point d’ébullition
Equivalent
Gaz incolore.
Solide.
Sol de à aspect métallique.
Au rouge naiss'. i 75 j
4® FAMILLE. — Carbone^ bore, silicium.
470. Le charbon se présente sous trois modifications bien distinctes : amorphe, il est facilement altérable parla plupart des agents chimiques; graphitoïde, il est constitué par de petites lamelles hexagonales qui résistent énergiquement à 1 action de ces mêmes agents ; cristallisé, il constitue le diamant, que nous savons être le plus dur de tous les corps et l’un des moins altérables.
Le bore et le silicium présentent les trois formes du charbon • très-altérables quand ils sont amorphes, ils ne sont attaqués que par un petit nombre de réactifs quand ils sont à l’état graphitoïde ou à l’état cristallisé. Leur forme cristalline est celle du diamant, et leur dureté à cet état est tellement considérable, qu’on a pu rayer et polir le diamant avec la poussière du bore cristallisé. Toutefois le diamant
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est plus dur que le bore; celui-ci, à sou tour, l’est plus que le silicium.
Ces trois corps sont beaucoup plus fixes que les autres métalloïdes. Il n’est aucun de ces derniers que l’on ne puisse facilement réduire en vapeurs; il n’en est pas de même des corps de la famille du carbone.
Le silicium seul a pu être fondu, mais il n’a pas éle plus volatilisé que les deux autres, du moins aux températures les plus elevees des fourneaux ordinaires. Nous devons dire néanmoins, d’apres es expenences de Despretz, que le charbon se ramollit et entre sensiblement en vapeurs sous l’influence de la chaleur intense dégagée par une pile de
^Te chlirbon, le bore et silicium n’ont qu’une seule espèce de dissolvanls, ce sont les métaux fondus; encore faut-il ajouter que le charbon ne se dissout que dans la fonte de fer, qui le laisse déposer sous orme de graphite par refroidissement; les deux auUes se dissolvent dans plusieurs métaux, et notamment dans l’aluminium. , . ,
Les ressemblances chimiques du carbone, du bore et du silmium sont peu nombreuses. Ou peut remarquer néanmoins que ce sont, de tous les métalloïdes, ceux dont l’affinilé pour l’azote est la plus puissanle ; le bore amorphe s’unit même directement à ce gaz, en dégageant de la cha eur et de la lumière. Ces azotures sont également remarquables par leur résistance à la chaleur. Le cyanogène ne se décompose qu’à une température très-élevée, les azotures de bore et de silicium sont indécomposables Les acides carbonique, borique et silicique sont également stab es aux températures les plus élevées, mais c’est une propriété qu’ils partagent avec l’acide phosphorique; ce n’est donc qu’un caraclere tout à fai
secondaire. ,
Le bore et le silicium présentent un parallélisme presque complet dans
l’ensemble de leurs composés. Les acides borique et sibcique sont les deux seuls acides vitriftables connus, c’est-à-dire capables de fournir, en s’unissant aux bases, des matières dures, transparentes, que les agents atmosphériques. ne modifient pas. Le fluor forme avec ces deux métalloïdes des gaz remarquables, très-fumants à l’air et que 1 eau deconijïose d’une manière analogue [fluorure de silicium (372), fluorure de bore (333)]. 11 en est de môme dans leur manière d’agir vis-à-vis du chlore et du soufre; aussi ces deux corps doivent-ils former un groupe à part dans la famille du carbone. Ce dernier, on le sait, ne s’unit pas au fluor; on connaît bien des chlorures et un sulfure de carbone, mais ces coi ps ne se rapprochent en rien du chlorure et du sulfure de silicium. L acuic carbonique ne présenté, avec les acides borique et silicique, que ^ ^ ‘
logies trop éloignées pour qu’on ait jamais songé à rappioc ici ce.
47 1 . «LiiarMue. - Les corps que nous avons dû ranger pen à 1»^^ dans les familles qui les compreimenl, le charbon, 1 azo e, Oo
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1 hydrogène, sont les éléments essentiels de toute matière organisée; ils consliluent, par leur mélange ou leur combinaison, l’air, l’eau, l’ammo- Iliaque, 1 acide carbonique, qui servent à l’accomplissement des phénomènes naturels les plus importants. Il est donc nécessaire qu’ils diffèrent par quelques caractères saillants des autres corps qui s’en rapprochent le plus. On doit donc plutôt s’étonner qu’il ait été possible de trouver, entre ces corps et les métalloïdes que nous rapprochons d’eux, une communauté de propriétés chimiques de l’importance de celles qui ont servi de base à la classification.
MÉTAUX ET ALLIAGES
472. Éclat et conductibilité des métaux. — Les métaux sontbonscon clucteiirs de la chaleur et de l’électricité ; ils possèdent, lorsqu’ils sont poils, un éclat particulier, que l’on désigne sous le nom à'éclat métallique. Ces propriétés se constatent facilement sur les métaux en masses suffisantes pour être façonnées sous forme de lames ou de fils. Les toiles métalliques sont employées dans la construction de la lampe des mineurs de Davy (437) à raison de leur conductibilité pour la chaleur; la conductibilité des métaux pour l’électricité les fait utiliser sous forme de fils, pour transmettre l’électricité à des distances considérables (fils des télégraphes électriques). Il n’en est plus de même si les métaux sont en poudre. L’or, précipité de ses dissolutions par les moyens chimiques, perd sa belle couleur, en même temps que sa grande conductibilité pour la chaleur et l’électricité. Mais il est facile de lui rendre son éclat en frottant sa poussière sur un corps dur, sur un mortier d’agate, par exemple, un pilon de porcelaine ou un morceau d’acier poli ; il reprend également de la conductibilité pour la chaleur et l’électricité à mesure que sa masse devient plus compacte et présente moins de solution de continuité.
473. Basicité de leurs oxydes. — On a rangé dans la classe des métaux des corps simples qui n’ont pu être suffisamment agglomérés jusqu’ici pour présenter ces propriétés physiques, parce qu’ils donnaient naissance, en se combinant à l’oxygène, à un ou plusieurs composés basiques, c’est-h-dirc capables de s’unir aux acides pour former des sels.
Il n’existe, en elfet, aucun métal bien caractérisé (or, argent, cui\re, fer, etc.) qui ne puisse donner naissance au moins à un oxyde basique.
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lanclisqu’aiicun mélalloïtle ne possède celle propriélc. Aussi les chimistes l’ont-ils prise pour caractère principal et distinctif des métaux. L^étude plus approfondie des métaux terreux (aluminium, glucinium, etc.) est venue confirmer cette règle; ces corps, qu’on supposait dépourvus de tout éclat métallique et deconductibililé, les possèdent, quand ils ont été fondus au même degré que les métaux usuels.
/ 4. Dciiiiitioii du niétîti. — En resumc, les mélrtux sont des corps simples qui peuvent, en se combinant à l’oxygène, donner naissance à un ou plusieurs composés basiques; le plus souvent ils possèdent un éclat particulier et sont bons conducteurs de la chaleur et de l’électricité.
On comprendra facilement que nous attachions plus d’importance à un caractère chimique, dépendant de la nature de la matière constitutive du corps qu’à des caractères purement physiques, dépendants seulement de l’arrangement des particules de cette matière.
4-75. Propriétés physiques. — Les propriétés physiques des métaux sont, au contraire, de la plus grande importance au point de vue de leurs applications industrielles; il convient donc de les examiner avec quelques détails.
Les métaux sont ordinairement solides ; on ne connaît jusqu’ici qu’un seul métal liquide à la température ordinaire, c’est le mercure. Us sont susceptibles de cristalliser, le plus grand nombre affectent alors la forme cubique; le bismuth et l’antimoine appartiennent, au contraire, au système rhomboédrique.
476. Opacité. — Examinés sous une épaisseur suffisante, tous les métaux sont opaques ; il n’en est plus de môme quand on les prend en lames très-minces. On le démontre en appliquant avec soin une feuille dV battu contre une lame de verre, on peut voir à travers ; la lumière qu’elle laisse passer possède une belle couleur verte complémentaire de la couleur de la lumière réfléchie à la surface de l’or. Le fer obtenu en réduisant du chlorure de fer par l’hydrogène se dépose sur les parois du tube en couches continues assez minces pour être parfois transparentes.
477. Couleur. — Peu de métaux sont colorés, l’or est coloré en jaune, le cuivre en rouge, le strontiane a une couleur jaunâtre ; les autres métaux tirent sur le blanc, quoique avec des nuances variées. Ainsi l’argent est jaunâtre, le fer gris, le zinc bleuâtre.
On peut modifier singulièrement ces apparences, en faisant rélléchir plusieurs fois un même faisceau de rayons lumineux sur la surface d’un môme métal, comme l’a montré Benedict Prévost. On trouve ainsi que l’argent est jaune, l’or rouge et le cuivre écarlate ; on s’explique ce phénomène, si l’on remarque que les rayons lumineux tombant sur un métal y sont en partie absorbés, en partie rélléchis; ce sont ces derniers qui
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nous donnent, en arrivant à l’œil, la sensation de la couleur des corps. Par des réflexions multiples d’un même faisceau, on élimine la lumière blanche mélangée à la lumière réfléchie, et celle-ci apparaît alors avec sa nuance propre.
478. Densité. — La densité des métaux est très-variable ; les métaux alcalins sont plus légers que l’eau, tous les autres sont plus lourds. Les métaux communs ont une densité qui varie de 7 à 9 environ, les métaux à équivalent élevé ont une densité supérieure à dO et pouvant s’élever jusqu’à 23.
Platine. . . . |
' fortement écroui
Cuivre fondu
' fondu
Cadmium
1 écroui *.
Fer
i fondu
Étain
Mercure.. . .
( solide à — 42o .
Zinc fondu
1 liquide à 0° ... .
Aluminium
Palladium .
Sodium
Plomb
Potassium . .........
Argent
Lithium
479. Fusibilité. — Tous les métaux, excepté l’osmium, ont été fondus, quelques-uns à des températures exceptionnellement élevées, comme le platine, le rhodium et l’iridium; d’autres aux plus hautes températures que l’on puisse atteindre dans les foyers ordinaires (fer, nickel, cobalt) ; mais le plus souvent la fusion d’un métal est une opération facile à effectuer, ainsi qu’il résulte du tableau suivant :
Température de fusion. Température de fusion.
Mercure
Argent
lOOOo (rouge vifj
Potassium
Cuivre
Sodium
Or
Étain
Fonte (fer carburé). .
Bismuth
Fer forgé
150QO (?) (blanc éblouissant)
Plomb
ISickel
Cadmium
Cobalt.
IGOOo (?)
Zinc
Platine
Antimoine
Iridium
Aluminium
480. Volatilité. — Plusieurs métaux sont assez volatils pour qu’on puisse utiliser celte propriété pour les extraire de leurs minerais ou pour les séparer des autres métaux. Tels sont le mercure, le cadmium, le I potassium, le sodium, le magnésium et le zinc.
Le mercure bout à 3G0° Le sodium au rouge
Le cadmium à 8G0° l.e zinc à 1040°
Le potassium au rouge Le magnésium vers 1040°
D’autres, comme le plomb, l’argent et l’or, sont sensiblement volatils
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quand on les chauffe au-dessus de leur point de fusion ; il en résulte sou-vent dans la pratique une perte notable, mais ils ne peuvent néanmoins ■ être distillés. Il n’est aucun métal qui soit absolument fixe, le platine luimême a pu être volatilisé. (H. Sainte-Claire Deville.)
481. Condiici ibilitc pour la ciiaieur. — Si 1 on représente par 1000 le pouvoir conducteur de l’argent, c’est-à-dire la quantité de chaleur qui traverserait dans l’unité de temps l’unité de surface de ce métal, on pourra représenter par les chiffres suivants le pouvoir conducteur des métaux usuels.
Argent... .
Zinc
Plomb . . . . .
Cuivre. . . .
Étain
Platine
Or
Fer
Bismuth. . . .
Ce tableau, donné par MM. Wiedemann et Franz, a une importance pratique considérable dans les applications industrielles de la chaleur ; il explique, par exemple, pourquoi l’on fait usage du cuivre, malgré son prix élevé, de préférence au fer, quand il s’agit d’évaporations ou de distillations rapides.
L’aluminium prendrait place, dans ce tableau, probablement après l’or.
482. Conductibilité électrique. — La conductibilité électrique des métaux a été étudiée par plusieurs physiciens, et notamment par M. Ed. Becquerel, à qui nous empruntons le tableau suivant, qui fait connaître le rapport des longueurs des fils de même section, qui, mis entre les deux pôles d’une même pile, produisent le même affaiblissement dans
l’intensité du courant.
Métal recuit.
Métal écroui.
Métal recuit.
Métal écroui.
Argent. ..
Palladium.
Cuivre. . . .
Fer
Or
Plomb. . . .
Cadmium.
Platine. ..
Zinc
Merciue. .
Étain
483. Capacité calorique. — On désigne sous ce nom la quantité de * chaleur qu’il faut donner à l’unité de poids d’un métal pour élever sa i température de 0° à D. Nous indiquons dans le tableau suivant les cba-leurs spécifiques des métaux les plus faciles à obtenir à l’état de purelé.
Métaux.
Chaleurs spécifiques.
Métaux .
chaleurs spé
Fer
Platine
Zinc
Palladium. . . .
Cuivre
Or
Cadmitim —
Potassium. . . .
Argent
ftlercure
Plomb
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48-4. E.oi de Duloiii^ et i*etît. — Si l’oii inulliplie le nombre qui exprime la chaleur spécifique d’un métal par son équivalent, on obtient un produit sensiblement constant. Cette loi, qui s’applique également aux métalloïdes, a été vérifiée par M. Régnault, à qui nous avons emprunté les déterminations qui précèdent. On a, en eflèt :
Métaux. Chaleur spécifique. Équivalent. Produit.
Fer 0,1138 X 28,00 = 3,18(14
Zinc 0,0766 X 32,76 3,I27G
Cadmium 0,0667 X 5G,00 = 3,1762
Plomb 0,0314 X 103,76 = 3,2699
Ces exemples, qu’on peut multiplier, établissent clairement la loi ; pour les métaux précédemment indiqués, les seules exceptions sont présentées par l’argent et le potassium :
Métaux. Chaleur spécifique. Équivalent. Produit.
Argent 0,0670 X 108 = G,16G
Potassium 0,1G9G X 39 = G, 674
mais on voit alors que le produit obtenu est sensiblement double des produits précédents; on rentrerait donc dans la règle générale, si l’on prenait pour équivalent de l’argent et du potassium la moitié des nombres d08 et 39. Nous verrons plus tard que rien, dans les analogies chimiques, ne s’oppose à un tel changement.
485. Interprétation théorique de la loi de llulong^ et Petit. — Si l’on admet l’existence des atomes dans les corps, il est- tout naturel de supposer que leurs poids respectifs sont proportionnels aux équivalents (un atome de plomb pesant 103,75, un atome de fer qui peut le remplacer pèse 28, etc.); il en résulte que les atomes des différents métaux {et plus généralement des corps simples) ont la même chaleur spécifique^ puisqu’il faut la même quantité de chaleur pour élever d’un degré le poids de cet atome.
486. Malléabilité. — Les métaux s’emploient souvent à l’état de lames ou de fils ; le degré de ténuité qu’ils peuvent atteindre sous ces formes dépend de \q\\v malléabilité^ de \mv ductilité et de leur ténacité.
On dit qu’un métal est d’autant plus malléable, qu’il subit plus fiicilement le travail du marteau ou la pression du laminoir ; sous le rapport de cette propriété, les métaux peuvent être rangés dans l’ordre suivant :
Or,
Platine,
Argent,
Plomb,
Aluminium,
Zinc,
Cuivre,
Fer,
Étain,
Nickel.
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487. Ductilité. — C’esl la faculté que possèdent les métaux de pouvoir s’étirer en fils plus ou moins fins. On peut ranger les métaux usuels dans l’ordre suivant, l’or étant le plus ductile :
Or, Cuivre,
Argent, Zinc,
Platine, Étain,
Aluminium, Plomb.
Fer,
Une faut pas s’étonner de voir le plomb, si mou et si facile à laminer,, s’étirer en fils avec tant de difficulté, fia raison de ce fait est bien simple. . Pour faire un fil fin, on fait passer un fil plus gros, en le soumettant aune traction convenable, à travers une série de trous de plus en plus fins pra-tiqués dans une plaque d’acier fondu appelée filière. Quand le fil devienti très-fin, il peut se faire que la traction nécessaire pour l’étirer dépasser sa résistance à la rupture ou sa ténacité; le fil se brise alors quand on veut le faire passer à la filière. On voit donc que la ductilité dépend, dans^ une certaine mesure, de la ténacité.
488. Ténacité. — On peut représenter la ténacité d’un fil par le nombre de kilogrammes dont il faut charger un fil de 1 millimètre carré de section pour en déterminer la rupture. On trouve ainsi :
Charge produisant
Métaux. la rupture par millimètre
carré de section.
Cobalt 108
ISickel 80
Fer 62,3
Cuivre 34,4
Platine 31,2
Charge produisant
Métaux. la rupture par millimètre
carré de section.
Argent 2i,l
Or 16,5
Zinc 12,4
Étain 3,9
Plomb 2,4
489. Dureté. — fies métaux peuvent encore être envisagés auu point de vue de la dureté, c’est-à-dire de la facilité avec laquelle ils> rayent ou sont rayés par d’autres corps, fie tableau suivant montre:' bien les difierences présentées par les métaux au point de vue de cette propriété.
Métaux.
Chrome. ... | H raye et coupe le verre.
Fer
ISickel
Cobalt
Antimoine. .
Zinc
Sont rayés par le verre, carbonate de chaux.
Ils rayent le spath d’Islande ou
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Palladium Platine. . .
Cuivre. . .
Or
Sont rayés par le carbonate de chaux.
Argent
Bismuth.
Cadmium Étain
Plomb. . .
Potassium Sodium. .
Mercure. .
. I 11 est rayé par l’ongle.
• I Peuvent être pétris entre les doigts (sous l’huile de naphte). .. I Liquide à la température ordinaire.
490. Applications. — L’étude des propriétés physiques nous permet dès à présent de prévoir les applications dont les métaux sont susceptibles. Si nous avons besoin d’un métal dur et tenace, nous irons naturellement cbercber le fer, puisque le nickel et le cobalt sont trop rares pour être utilisés avec profit. S’il faut un métal bon conducteur de 1 électricité, on prendra le cuivre, toutes les fois que son prix élevé ne forcera pas à employer le fer, etc.; pour couvrir les toits, on préférera le zinc
au plomb, parce qu’il est plus dur et plus léger.
Mais ce ne sont pas les seules propriétés dont il faille tenir compte :
! les altérations plus ou moins profondes que les métaux peuvent subir au I contact des divers agents chimiques influent naturellement pour une ! large part sur l’usage qu’on en peut faire. Il faut donc examiner soigneui sement les propriétés chimiques principales des métaux, et les classer I d’après chacune d’elles, comme nous l’avons fait pour chaque piopriété i physique importante.
491. Classification naturelle des métaux. — On a vainement essaje 1 d’établir une classification naturelle des métaux, c’est-à-dire de ranger
ces corps en un certain nombre de groupes, où chaque métal possédeiait i un ensemble de caractères communs à tous ceux du même groupe, et I bien différents de ceux des groupes voisins, comme M. Dumas a pu le 1 faire pour les métalloïdes. On comprendra d’ailleurs toute la difficulté du i sujet, si l’on remarque qu’un même métal peut donner naissance à plu- ; sieurs oxydes possédant des propriétés bien différentes, de sorte que, si ' l’on partait des analogies des oxydes pour classer les métaux, beaucoup I d’entre eux pourraient être placés avec autant déraison dans des j^ioupes I bien différents. Quelques exemples feront mieux ressortir cette difficulté. I Le protoxyde de fer est isomorphe de la magnésie, le sesquioxyde de
i fer de l’alumine ; le fer doit être placé à côté de 1 aluminium ou c i I magnésium, qu’on ne peut évidemment rapprocher 1 un de lautie ’ aucun point de vue. L’embarras est bien plus grand encore pour e ! ganèse, qui donne un protoxyde isomorphe de la magnésie et e pr
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toxyde de fer, un sesquioxyde isomorphe de l’alumine, un bioxyde isomorphe de l’oxyde d’étain (SnO^), et deux acides isomorphes, l’un de l’acide sulfurique, l’autre de l’acide perchlorique ; on n’a jamais songé à placer le manganèse à côté du soufre ou du chlore, on ne peut donc pas attribuer à ce caractère plus de valeur, quand il s’agira de ranger le manganèse à côté d’un autre métal.
Ce que nous dirons de l’oxygène, nous pourrions le répéter pour le soufre, ou le chlore, etc. Toutefois, comme ce dernier corps ne forme avec la plupart des métaux qu’un seul composé, il serait peut-être possible, comme le pense M. Dumas, de déduire du mode de condensation de ces chlorures, considérés à l’état de vapeurs, un moyen de grouper les métaux de manière à satisfaire aux analogies les mieux marquées. Le chlore jouerait alors vis-à-vis des métaux le rôle qu’on a attribué à l’hydrogène vis-à-vis des métalloïdes. Malheureusement nos connaissances sur la densité de vapeur des chlorures métalliques ne sont pas encore assez complètes pour qu’on puisse aborder avec succès l’essai d’une telle classification ; il faut donc se borner, dans l’état actuel de la science, à les ranger systématiquement d’après la manière dont ils se comportent vis-à-vis de quelques agents choisis parmi' les plus importants.
4-92. €1 assiflcation artificielle. — La première classification artificielle des métauxest due à Thénard ; les métaux y sont groupés d’après la manière dont ils se comportent en présence de Tair et de Teau à diverses températures, et en présence des acides ; on voit sur-le-champ son importance pratique, puisque l’air, l’eau et les acides sont nécessairement les corps que nous mettrons le plus fréquemment en contact des métaux. C’est cette classification, modifiée par une connaissance plus complète des propriétés des métaux, peu connues à cette époque, que nous allons exposer.
493. iHTision en trois classes. — Les métaux peuvent se diviser en trois classes bien distinctes : la première comprend les métaux qui s’oxydent au contact de l’air, à une température plus ou moins élevée, et dont les oxydes sont irréductibles par la chaleur seule. On peut désigner ces métaux sous le nom de métaux communs. La seconde classe ne comprend encore qu’un petit nombre de métaux, caractérisés par leur inaltérabilité au contact de Tair aux températures les plus élevées, et par l’extrême difficulté que leurs oxydes, une fois formés, présentent à la réduction. Ces corps participent donc à la fois des propriétés des métaux précieux, tels que l’or et l’argent, et des propriétés des métaux communs, par la stabilité de leurs oxydes. Nous les désignerons sous le nom de métaux intermédiaires. La troisième classe comprendra les métaux véritablement précieux, tels que l’or et le platine, et d’autres métaux, tels que le mercure, oxydables à une température peu élevée, mais donnant des oxydes réductibles par la chaleur seule, à une température
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plus élevée. La premièi'C classe conlieuL un grand nombre de métaux dilférenls par l’ensemble de leurs propriétés; on la divise à son tour en cinq scclions, d’après la manière dont l’air, l’eau, les acides et les bases agissent sur eux ; la deuxième classe ne comprend qu’une section ; la troisième peut être subdivisée en deux sections, l’une comprenant les métaux absolument inoxydables, l'autre les métaux oxydables dans des limites déterminées de température. Voici le détail de cette classifi-
cation.
PREMIÈRE CLASSE (métaux communs).
494. Caractère, commun*. -Hs s’oxydent à une température plus ou moins élevée. Leurs oxydes'sont irréductibles (complètement du moins) par l’action de la chaleur seule.
]re SECTION.
; Potassium, l Sodium. . .
\ Lithium. . .
i Barium
Strontium.
V Calcium. ..
Ils décomposent l’eau à la température ordinaire.
I A ces métaux il faut joindre le cæsium et le rubidium, métaux alcalins I récemment découverts par MM. Kirchhoff et Bunsen.
( Magnésium..
2^ SECTION. . j îrtanganèse. .
Us décomposent l’eau vers 100°.
On avait placé dans cette section V aluminium et le glucinium, métaux de deux oxydes terreux, et par analogie les métaux inconnus ou à peu près inconnus de plusieurs autres terres, zirconium, yttrium, thorium, cérium, lanthane, didyme, erbium, terbium. Les propriétés mieux étudiées de l’aluminium et du glucinium les ont fait sortir de cette section ; nous n’v laisserons donc les autres métaux terreux qu à titre pro^isoile.
3e SECTION. .
Fer
Nickel
Cobalt
Chrome. ...
Zinc
Cadmium. . .
Vanadium. .
Uranium.. ..
Tungstène. .
Molybdène. .
Osmium.. . .
Tantale
i Titane
I Étain
\ Antimoine. .
Décomposent l’eau vers le rouge, et à la température ordinaire en présence des acides énergiques.
Décomposent l’eau au-dessus du rouge, mais ne la décomposent plus en présence des acides énergiques. Leur caractère principal est tiré de la tendance qu’ils ont à produire dés oxydes acides^ aussi peuvent-ils décomposei^l eau présence de la potasse avec dégagement d’hydrogcne.
328 CHIMIE INORGANIQUE
A ces corps nous joindrons les métaux peu connus le niobium et Vilménium.
f Cuivre Ne décomposent l’eau qu’à une température très-élevée et
Plomb V toujours faiblement ; ils ne la décomposent ni en présence
Bismuth.. .. ) des acides puissants, ni en présence des bases énergiques.
DEUXIÈME CLASSE (métaux intermédiaires).
49o. Ils ne s’oxydent pas sensiblement à l’air, même aux températures les plus élevées, mais leurs oxydes sont irréductibles par la chaleur, et môme par le charbon ou l’hydrogène seuls.
Aluminium.
Glucinium.
TROISIÈME CLASSE (métaux précieux).
496. Leurs oxydes se décomposent facilement par la chaleur, et le métal est régénéré ; on la subdivise en deux sections.
se SECTION..
Mercure. . .
Palladium.
Rhodium.
Ruthénium Argent. . .
Platine. . .
Or
Iridium.. .
Ils s’oxydent à une température peu élevée ; mais une température plus élevée les réduit.
Inaltérables à toutes les températures C
497. Conséquences. — Il ressort naturellement de cette classification que les métaux des deux premières sections ne peuvent être utilisés au môme titre que les métaux proprement dits, fer, cuivre, argent ou or, et ne peuvent servir qu’à raison de leurs affinités puissantes. Ce sont, en effet, des réducteurs énergiques, et nous verrons tout le parti qu’on tire de l’emploi du sodium dans la préparation de l’aluminium et des métaux terreux, au moyen des chlorures de ces métaux. Les véritables métaux ne commencent donc qu’à partir de la troisième section, encore en est-il beaucoup d’absolument dénués d’emploi dans ceux que nous avons énumérés.
ALLIAGES
498. Utilité €ies alliages. — Peu de métaux s’emploient à l’état de pureté; à l’exception du fer, du cuivre, du plomb, de l’étain, du zinc,
’ On remarque néanmoins que l’argent volatilisé à l’aide du chalumeau à hydrogène et oxygène s’oxyde partiellement; mais ce métal peut cependant être considéré comme inoxydable aux températures auxquelles il est soumis d’ordinaire.
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du platine et de l’aluminium, tous les autres métaux s’emploient exclusivement h l’élat d’alliages; encore le fer est-il, des métaux que nous venons d’indiquer, le seul qui ne donne pas d’alliages intéressants. Chaque application industrielle exige, en effet, des propriétés particulières que ne présente pas toujours un métal isolé, mais qu’on peut obtenir parmi mélange convenable.
Ainsi l’or et l’argent sont mous ; ils s’useraient trop rapidement, si on les employait à l’état de pureté pour en faire des monnaies ; on leur donne la dureté qui leur manque, sans leur enlever la couleur, l’éclat et l’inaltérabilité qui les font rechercher, en y incorporant un dixième de cuivre. Il en est de môme dn cuivre (cuivre rouge) ; mais si on l’allie au zinc, on obtient le laiton, alliage d’une belle couleur jaune, facile à travailler, quoique plus dur que le cuivre. Le laiton a néanmoins l’inconvénient de se déchirer sous l’outil quand on veut le tourner; on le rend, au contraire, très-propre à cet usage en y ajoutant une petite quantité de plomb.
Ces exemples suffisent pour montrer qu’un alliage est véritablement un métal industriel d’une importance souvent plus grande que celle des métaux qui le constituent.
499. fi-es alliag^es sont des composés définis. — LeS alliages SOnt également intéressants au point de vue scientifique. Ce ne sont pas seulement des mélanges de métaux doués de telle ou telle qualité particulière, ce sont en réalité de véritables combinaisons, ordinairement dissoutes dans un excès de l’un des métaux qui les constituent.
Nous retrouvons en effet, dans les circonstances qui accompagnent l’union des métaux et dans les propriétés des produits qui en résultent, tout ce qui caractérise la manifestation de l’affinité, c’est-à-dire le dégagement de chaleur et de lumière, la composition définie des produits, jointe à une forme cristalline déterminée et à un ensemble de propriétés différentes de celles des corps constituants.
On introduit successivement dans un verre bien sec, contenant du mercure, de petits morceaux de sodium bien dépouillés d’huile de naphte; onles enfonce dans le mercure à l’aide d’une baguette de verre, avec laquelle on les comprime contre le fond du vase ; le frottement mettant a nu une surface métallique bien polie que peut mouiller le mercure, le sodium se dissoudra en produisant un bruit strident analogue à celui que produit un fer rouge plongé dans l’eau. Ce phénomène est dû au dégagement considérable de chaleur qui accompagne la combinaison; aussi le mercure s’échauffe-t-il considérablement, à mesure que l’on ajoute le sodium. En le laissant refroidir, il se dépose au milieu du liquide de longues aiguilles d’un alliage blanc et brillant, de composition bien définie, qu’on sépare de l’excès de mercure par décantation.
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Le platine, l’iridium, l’or, le rhodium, le ruthénium et l’argent s’unissent à l’étain avec dégagement de chaleur; si l’étain est en excès, on obtient par refroidissement un culot métallique assez semblable à l’étain au premier aspect ; mais, si on le traite par l’acide chlorhydrique concentré pour dissoudre l’excès d’étain, il reste des cristaux, souvent volumineux (surtout pour le ruthénium et l’étain), d’un alliage, à proportions définies, d’étain et du métal précieux. Ces alliages sont inattaquables par l’acide chlorhydrique concentré, qui dissout si facilement l’étain ; ils sont, au contraire, solubles dans l’eau régale, lors même que le métal précieux qui les forme (rhodium, ruthénium, iridium) y est absolument insoluble à l’état de liberté.
Il ne faut pas croire néanmoins que les alliages industriels soient toujours le résultat de la dissolution d’une seule combinaison bien définie dans un excès de l’un des métaux ; plusieurs combinaisons peuvent coexister dans le même alliage. On peut le démontrer au moyen de l’un de ces alliages ternaires fusibles au-dessous de 100°, que l’on obtient en proportions convenables (503) de l’étain^ du plomb et du bismuth. On chauffe un de ces alliages vers 230°, on y plonge un thermomètre à mercure, et on laisse refroidir ; le thermomètre baisse d’abord régulièrement jusqu’à un certain degré, où il reste stationnaire pendant un certain temps, au bout duquel il redescend encore pour s'arrêter de nouveau. On ne peut expliquer cet arrêt dans le refroidissement qu’en admettant, dans la masse fondue, la production d’un alliage moins fusible que le reste, qui se solidifie d’abord ; le changement d’état est alors accompagné d’un dégagement de chaleur qui rend le thermomètre stationnaire. Chaque arrêt correspond donc à la formation de combinaisons de plus en plus fusibles.
En résumé : 1° les métaux peuvent contracter entre eux de véritables combinaisons chimiques ; 2° les alliages sont, le plus souvent, formés par la réunion d’une ou de plusieurs de ces combinaisons, avec excès de l’un des métaux constituants.
CARACTÈRES DES ALLIAGES
500. H^ropriétés physiques. Densité. — Si l’on calcule la densité d’un alliage par la règle ordinaire des mélanges, en supposant, par conséquent, le volume du composé égal à la somme des volumes des composants on arrive rarement à trouver la densité véritable; le nombre
1 La formule qui donne la densité des alliages binaires est A — dans laquelle
IVi-P/jü
P et P sont le poids des métaux constituants, üet d leurs densités ; A représente alors la densité moyenne, en admettant qu’il n’y ait pas de variation de volume.
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calcule est tantôt supérieur, tanlôL inférieur au nombre réel. Ainsi les alliages monétaires d’or et d’argent sont plus légers que ne l’indique la densité moyenne calculée ; c’est le contraire pour le laiton et l’alliage des caractères d’imprimerie (plomb et antimoine). La combinaison a donc été suivie d’une dilatation pour les premiers, d’une contraction de la matière pour les derniers.
501. Couleur. — Elle est généralement grisâtre ; toutefois, quand il y a un métal coloré en quantité suffisante, l’alliage est coloré. Exemples: alliage monétaire d’or, laiton ou cuivre jaune.
502. Dureté, ductilité et ténacité. — Les alliages sont pour la plupart plus durs, plus aigres, et ont ordinairement moins de ductilité et de ténacité que le plus ductile et le plus tenace des métaux constituants. Le bronze d’aluminium (aluminium et cuivre) offre une exception remarquable : il est beaucoup plus tenace que les deux métaux qui le constituent.
503. Fusibilité. — Elle est toujours plus grande que celle du métal le moins fusible entrant dans la composition de l’alliage ; elle peut même
’ être plus grande que celle de tous les métaux qui le constituent. En voici quelques exemples :
L’alliage formé de. . . .
Plomb
Étain
Plomb
Étain
Plomb
Étain
Plomb
Étain
Bismuth. .. .
Plomb
Étain
Bismuth. . . .
Plomb
Étain
fond à...
fond à., .
fond à. . .
fond à. . .
fond à. . .
fond à. . .
L’alliage de plomb et d’argent, contenant peu de ce dernier, est plus fusible que le plomb ; enfin le potassium et le sodium donnent un alliage liquide à la température ordinaire.
504. Liquation. — Les alliages, chauffés graduellement vers leur point de liquéfaction, éprouvent souvent un phénomène particulier, connu sous le nom de liquation. Les métaux qui composent Ualliage s’unissent alors en proportions telles, qu’il en résulte une combinaison fusible à la température où la masse se trouve chauffée, cette combinaison s écoule en laissant une carcasse métallique formée par une matière moins fusible que l’alliage primitif. En voici un exemple : on avait pensé, autielois,
prévenir les accidents produits par l’explosion des machines à \apeui.
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en faisant communiquer avec la chaudière un large tuyau fermé par une rondelle d’alliage fusible, fondant à une température déterminée, infé.rieure de 10° à celle qui correspondait à la tension maximum que la vapeur devait atteindre, mais on a dû bientôt y renoncer. Il arrivait, en effet, que la vapeur, sans cependant posséder la température de fusion de la plaque, y déterminait, au bout de quelque temps, une liquation qui la transformait en un crible, à travers lequel la vapeur s’échappait, en causant aux industriels un chômage d’autant plus fâcheux qu’ils ne l’avaient provoqué par aucune imprudence.
Le traitement des cuivres argentifères, pour l’extraction de l’argent, repose également sur le phénomène de la liquation.
505. Décomposition des alliag^es. — Quand l’alliage contient un métal volatil, comme le zinc, la chaleur peut le décomposer, mais il faut une température bien plus élevée que celle de la volatilisation du zinc pour arriver à chasser de l’alliage les dernières traces de ce métal.
506. Trempe. — L’alliage de 94 parties de cuivre et de 6 parties d’étain constitue un bronze tellement cassant, qu’on peut le pulvériser sous le marteau, lorsqu’il a été refroidi lentement; mais si, au contraire, on le refroidit brusquement, en le trempant dans l’eau froide, il devient malléable et peut se façonner sous le marteau. On doit à Darcetla découverte de celte propriété singulière et tout opposée à celle de l’acier; on s’est expliqué alors comment les tamtams, si sonores et si cassants, des Chinois, ont pu être travaillés.
507. Propriétés cliîmiques. Action de l’oxygène. — L’action de l’oxygène est souvent moindre sur les alliages que sur les métaux qui les constituent. Exemple : l’alliage de fer et d’aluminium FeAl^, qui est aussi inoxydable que l’aluminium. Il est facile de prévoir des exceptions à cette règle ; il est bien évident que les alliages formés par deux métaux pouvant donner, l’un, un oxyde acide, l’autre, un oxyde basique, s’oxyderont avec facilité, par suite de la tendance des éléments à former un sel en présence de l’oxygène. Exemples: alliages d’étain et de plomb, d’antimoine et de potassium. Ces alliages, légèrement chauffés, brûlent avec une vive incandescence.
508. Action des acides et de l’eau. — On ne peut rien dire de bien général sur cette action. Toutefois, si l’on combine un métal attaqué par un acide avec un métal inattaquable, l’alliage pourra être très-difficilement ou nullement attaqué, si la proportion du dernier est prépondérante. Ainsi, les alliages d’or qui ne contiennent qu’un peu d’argent ne cèdent que très-difficilement ce métal â l’acide azotique. Il n’en est plus de même lorsque la proportion d’argent est considérable ; on peut, dans ce cas, enlever tout l’argent et laisser l’or â l’état de liberté. Il peut même arriver que le métal inattaquable se dissolve, quand la proportion du
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métal attaquable est considérable. En voici deux exemples : le platine se dissout dans l’acide azotique, s’il est allié à une forte proportion d’argent ; le rhodium se dissout dans l’eau régale, s’il est uni au
zinc.
L’alliage de Gooke, formé de 1 équivalent d’antimoine et 3 équivalents de ^zinc (SbZn®), constitue des cristaux bien déterminés qui décomposent l’eau bouillante avec une remarquable facilité ; il se dégage alors des torrents d’hydrogène ; l’oxygène se porte sui l antimoine
et le zinc. ,
509. Préparation des alliages. - Lorsque Ics métaux sont oxydables,
on fond leur mélange dans un creuset de terre, en ayant soin de le recouvrir de poussière de charbon destinée à réduire les oxydes ; si l’un des métaux est volatil, on l’ajoute rapidement aux autres métaux fondus ; on agite pour mélanger la masse, et l’on coule rapidement. Ainsi, pour préparer le maillechort, alliage ternaire de cuivre, de nickel et de zinc, on fond d’abord le cuivre dans le creuset, on y ajoute ensuite le nickel (que l’on trouve ordinairement dans le commerce déjà allié à un peu de cuivre), et, quand la masse est bien fondue, on ajoute le zinc. Il y a toujours une petite perte de ce métal, due à la volatilisation ; la pratique de l’ouvrier lui indique la proportion excédante de zinc qu’il convient
d’ajouter pour obtenir la composition cherchée.
Quand la masse de l’alliage est petite, il est facile, en l’agitant au moment où on le coule,‘d’obtenir un produit homogène ; il n’en est plus de même dans le cas où elle est considérable, surtout si l’alliage a une grande tendance à la liquation, comme cela arrive pour le bronze des canons. L’expérience a démontré, dans ce cas, qu’il convenait de surmonter le canon que l’on veut obtenir d’une masselotte très-considérable, c’est-à-dire de surmonter la masse liquide qui, en se refroidissant, doit donner le canon par une autre masse liquide très-considérable destinée à presser sur la première. On évite ainsi, en partie du moins, les effets fâcheux de la liquation; la masse du canon devient alors plus
homogène. _ ^
510. Influence de la nature des métaux sur les qualités de l’a -
liage.— Avant d’indiquer la composition des principaux alliages employés dans l’industrie, il est bon de faire connaître l’influence que paraissent exercer les principaux métaux en petite quantité sur les a laoCS
dans lesquels ils entrent. -kuha.
Le mercure, le bismuth, l’étain et le cadmium donnent de la fusib ,
l’étain donne en outre de la dureté, et souvent même de ^
est en proportion un peu forte. Le plomh et le fer donnent ® ’orse- On utilise cette propriété du plomb pour le laiton des tourneurs, nie et l’antimoine rendent les alliages cassants.
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COMPOSITION DES PRINCIPAUX ALLIAGES
Monnaie d’or |
I Cuivre. . . . 100
Vaisselle et bijoute-jOr 750 cà 920
terie d’or j Cuivre 260 à 80
Monnaie (l’argent... -
(Cuivre 100
Vaisselle d’argent... j
I Cuivre 50
Bijoux d’argent ! ^S«nt. ... 800
® I Cuivre 200
Bronze d’aluminium. | ®
( Aluminium. 10 à 5
Bronze monétaire et ( ^
des médailles ^ «
( Zinc 1 à 0,5
„ , ( Cuivre 100
Bronze des canons. . . Ctain il
„ , , . (Cuivre 78
Bronze des cloches. . j 22
Bronze des tamtams j Cuivre 80
et cymbales 1 Étain 20
Alliage des télescopes.
Chrysocale
Laiton
Maillechort
Caractères d’imprimerie
Métal anglais
Alliage des potiers d’ét. :
vaisselle et robinets..
Mesures pour les liquides
Soudure des plombiers
I Cuivre 07
I Étain 33
( Cuivre. ... 90
1 Zinc 10
(Cuivre.... 05
I Zinc 35
( Cuivre 50
I Zinc 25
(Nickel.... 25 j Plomb. ... 80
( Antimoine. 20
Étain lOO
Antimoine. 8 Bismuth. . 1
Cuivre 4
( Étain 92
(Plomb. ... 8
( Étain 82
I Plomb. ... 18
(Étain 00
( Plomb. ... 33
ACTION DE L’OXYGÈNE ET DE L’AIR
511. Action de Poxyg^ène sec. — Le potassium est le seul métal capable d’absorber l’oxygène sec à la température ordinaire; mais tous les autres métaux, excepté l’or, le platine et l’argent, s’oxydent à une température plus ou moins élevée. La combustion des métaux dans l’oxygène ou dans 1 air sec est d autant plus vive qu’ils sont plus divisés. Ainsi, le cuivre provenant de la réduction, par lliydrogène, d’un oxyde divisé, brûle vivement quand on le chaufle au rouge sombre ; s’il est en masse compacte, il noircit seulement à sa surface, en se recouvrant d’une pellicule d’oxyde qui protégera l’intérieur contre l’oxydation , il en est de même du fer, mais, si nous portons un morceau de fer rouge dans l’oxygène, il y brûle en dégageant une vive lumière (41), parce que la baute tempeiatuie développée dans cette rapide combustion suflît
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pour fondre l’oxyde de fer formé; celui-ci tombe alors en gouttes incandescentes, en mettant à nu la surface du métal.
L’antimoine fondu, projeté dans l’air, y brûle aussi avec beaucoup de vivacité, parce que l’oxyde qui résulte de sa combustion est volatil. Celte observation s’applique également au molybdène et à l’osmium convenablement chauffés. Enfin, si le métal est volatil, il brûlera nécessairement avec flamme, s’il est porté à une température suffisante ; c’est le cas du zinc. La flamme ici est très-brillante, parce que l’oxyde de zinc, résultat de la combustion, est un produit fixe, dont les particules sont portées à ^incandescence par la chaleur de la flamme.
512. Action tie l’oxygène humide. — L’oxygcne humide parait sans action sur la plupart des métaux ordinaires ; mais il agit sur les métaux alcalins et alcalino-terreux, parce que ces corps ont la propriété de décomposer beau aux températures ordinaires. Il n’en est plus de môme en présence des acides même très-faibles ou très-dilués ; dans ce cas, le métal s’oxyde d’autant plus facilement, que l’oxyde qui tend à se former a plus d’affinité pour l’acide. Nous verrons, par la suite, plusieurs applications de cette propriété, notamment dans la préparation de la céruse
! et de l’acétate de cuivre.
513. Action de l’air humitie. — L’air humide agit, comme 1 oxygéné humide en présence des acides faibles, à cause de l’acide carbonique
I qu’il contient. Le cuivre, le zinc, s’y recouvrent à la longue d’une couche d'hydrocarbonate de cuivre et de zinc ; le fer s’y transforme peu à peu en rouille ou sesquioxyde de fer hydraté.
I 31-4. Production de la rouille. — On explique ordinairement ce der-
I nier phénomène de la manière suivante : L’oxygène, dissous dans l’eau
I en présence de l’acide carbonique, s’unit au fer et tend à former du
carbonate de protoxyde de fer ; mais ce corps se transforme, au contact de l’oxygène de l’air, en sesquioxyde de fer hydraté, en dégageant son acide carbonique ; de sorte qu’on n’obtient en définitive que ce dernier composé.
i Pour montrer l’influence de l’acide carbonique dans l’oxydation du
fer, on recouvre ce métal d’un lait de chaux, ou on le plonge dans une dissolution alcaline, le métal se conserve alors sans altération, môme dans une eau aérée, parce que l’acide carbonique est absorbé par 1 alcali, à mesure qu’il se dissout dans le liquide. On sait, en effet, que les ustensiles en fer des savonniers, recouverts d’une couche de malièie alcaline, ne se rouillent jamais.
On constate que la première tache de rouille met un temps très-long à se former, mais, une fois l’oxydation commencée, elle se propage a\ec rapidité, et le fer finit par s’oxyder en totalité ; c’est qu’il s établit, enlie la tache de rouille et le fer qui l’avoisine, un couple voltaïque dans leqnc
CHIiVlŒ INOUGAMQÜE.
kl rouille joue le rôle de pôle positif, et le métal celui de pôle négatif; l’eau est alors décomposée ; son oxygène se porte sur le fer, avec lequel il se combine, et l’hydrogcne se dégage et répand l’odeur infecte qu’il possède, quand on le prépare au moyen de la limaille de fer et de l’acide sulfurique étendu. Ordinairement, l’hydrogène est en trop petite quan-lité pour qu’on puisse constater sa présence ; mais, si l’on humecte d’eau une quantité un peu considérable de limaille de fer, on pourra, au bout de quelque temps, une fois l’oxydation commencée, sentir l’odeur de l’hydrogène, et môme recueillir ce gaz, si l’on introduit le mélange danS' un flacon muni d’un tube abducteur. Une portion de cet hydrogène ài l’état naissant se combine avec l’azote de l’air ^ et donne naissance ài l’ammoniaque, dont on peut constater la présence dans presque toutesles taches de rouille.
Enfin, le fer se transforme complètement en rouille, parce que ce produit est poreux et laisse circuler dans ses pores l’air humide qui a tou-jours le contact du fer métallique. Il n’en est pas de même du zinc ; l’hydrocarbonate formé à la surface du métal constitue une couche imperméable à l’air et le préserve de toute oxydation ultérieure.
515. Altération du cuîyre dans l’eau fie mer. — Le cuivre s’altère rapidement dans l’eau de mer ordinaire, parce qu’elle est aérée ; tandisqu’il n’éprouve aucun changement dans l’eau de mer privée d’air par l’ébullition ou par le contact du vide. Dans le premier cas, il se forme d’abord un hydrocarbonate de cuivre, qui réagit sur les substances contenues dans l’eau de mer, et notamment sur les chlorures de sodium et de magnésium. C’est de cette action que naissent le carbonate de soude que l’on trouve dans la dissolution, l’hydrocarbonate de magnésie et le sous-chlorure de cuivre vert, qui se précipitent au fond du vase où l’on fait l’expérience.
516. Moyens «le préserver les métaux «le l’oxy«lation. — Ooubla§^e «les navires. — Le cuivre dont on recouvre les navires doit donc s’altérer rapidement ; il est de la plus haute importance de chercher les moyens de le préserver de l’action corrosive de l’eau de mer. C’est ce qu’a fait H. Davy. Si l’on met en présence du cuivre un autre métal qui puisse former avec lui, dans l’eau de la mer, une pile dont le cuivre est
1 Les vapeurs nitreuses contenues dans l’atmosphère doivent nécessairement avoir une certaine influence sur les phénomènes de l’oxydation des métaux. M. Cloez a trouvé de l’azotate de cuivre dans les produits de l’altération des bronzes à l’air ; d’après ce savant, la présence de ces vapeurs, en quantité variable dans l’atmosphère, permettrait d’expliquer l)Ourquoi la proportion d’ammoniaque contenue dans la rouille est aussi essentiellement variable. Celle qui se produit dans un air dépouillé de vapeurs acides en contiendrait moins que le produit formé dans un air humide chargé de vapeurs nitreuses, réductibles par l’hydrogène naissant en ammoniaque.
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le pôle positif, ce métal ne s’altérera plus, parce que l’oxygène se porte sur l’autre métal, qui subit seul une altération plus ou moins profonde. Le zinc, le fer, la fonte de fer remplissent cette condition. Il suffit d’appliquer sur une feuille de cuivre une lame de fer ou de zinc, d’une surface supérieure à i/150 de celle du cuivre, pour que ce métal soit absolument préservé, quelle que soit d’ailleurs la portion de la surface recouverte ; avec des quantités plus petites de métal protecteur, le cuivre s’altère, mais d’autant moins qu’on se rapproche davantage de la proportion indiquée ci-dessus. On a néanmoins renoncé à l’emploi des métaux protecteurs pour le doublage des navires, parce que le courant électrique qui se produit dans l’eciu de mer détermine sur la surfaee du cuivre la production de dépôts de carbonates de chaux et de magnésie, sur lesquels se fixent des multitudes de coquilles. La marche du navire se trouve considérablement ralentie par suite du frottement plus considérable qu’elles lui font éprouver contre le liquide. On se sert aujourd’hui de plaques d’un bronze contenant 96 pour dOO de cuivre et 4 pour lUO d’étain, que l’eau de mer altère fort peu d’ordinaire; mais les observations de H. Davy nous donnent une méthode générale de préservation des métaux.
517. GaiTanisation du fer. — Si l’on recouvre le fer d’une couche de .zinc très-mince, ce métal deviendra le pôle négatif du couple formé par
les deux métaux, et le fer ne subira aucune altération, tandis que le zinc s’oxydera; seulement, ce phénomène sera de courte durée, parce que l’hydrocarbonate de zinc produit formera, comme nous l’avons dit, une pellicule imperméable qui protégera le reste (51-i).
518. Peinture ou Terni§§ag'e des métaux» — 11 CSt bien évident qu’une couche imperméable d’une substance autre que le carbonate de zinp produirait le même effet ; aussi préserve-t-on les armes d’acier de la rouille en les recouvrant d’une légère couche de suif ; les ferrements des maisons et les grilles de fer des monuments en déposant sur leur surface une couche de peinture à l’huile. On recouvre souvent d’une couche de vernis les pièces en cuivre des instruments de physique pour les préserver de toute altération.
OXYDES MÉTALLIQUES
519. Les oxydes métalliques sont tous solides à la température ordinaire; ils sont dépourvus de l’éclat métallique et conduisent assez mal la chaleur et l’électricité.
5:20. Odeur. — Ils sont tous inodores, excepté l’acide osmique.
521. Densité. — Leur densité surpasse toujours celle de l’eau; les
oxydes des métaux alcalins (potassium, sodium, lithium) sont donc plus
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lourds que le métal dont ils dérivent ; mais ordinairement le contraire a lieu, et les oxydes des métaux lourds sont relativement légers.
522. Couleur. — La couleur des oxydes est variable ; elle change sou- vent avec les circonstances de leur préparation. Ainsi, 1 ox^de de mercure HgO, préparé par voie humide, est jaune ; il est rouge, quand on l’obtient par la calcination ménagée de l’azotate. Les oxydes hydratés ont ordinairement une couleur diflérente de celle des oxydes anhydres. . Ainsi, l’hydrate d’oxyde de cuivre est bleu ; il devient noir en perdant son eau d’hydratation. On le démontre en précipitant un sel de cuiviepar la potasse ; on obtient un précipité bleu, qui devient noir dans la liqueur; où il s’est formé, si l’on porte celle-ci à l’ébullition.
523. Solubilité. — Les oxydes sont ordinairement insolubles danS' l’eau ; les oxydes de plomb, d’argent, la magnésie, s y dissolvent en très--; petite quantité et lui communiquent alors une réaction alcaline, que l’onc peut facilement constater à l’aide du papier rouge de tournesol ; laa. chaux, la baryte et la strontiane s’y dissolvent assez facilement , la po-* tasse ei la soude y sont indéfiniment solubles' et forment avec elles des^ combinaisons que la chaleur ne peut détruire.
524. Action de la chaleur. — Les oxydes des métaux précieux, or etl argent, et demi-précieux, mercure, palladium, sont complètement réduits par la chaleur ; les autres sont, ou indécomposables, ou décompo— sables seulement en partie. Cette décomposition partielle se produit avec, les oxydes très-oxygénés, et le résultat de l’opération est toujours 1 oxyde^' inférieur, qui prend naissance quand on chauffe le métal au contact l
de l’air.
Exemples : T Le bioxyde de manganèse, chauffé au rouge, dégage le<' tiers de son oxygène et se transforme en oxyde rouge de manganèse,*.
d’après l’équation ,
3Mn02 = Mn30'* -f 0^.
2“ L’acide chromique CrO^ perd la moitié de son oxygène et se transforme en sesquioxyde de chrome :
2Cr03 = Ci'203 q- 03. 1
La chaleur fond la plupart des oxydes indécomposables ; il faut toute- • fois en excepter la chaux, la baryte, la magnésie, l’oxyde de chrome e l’alumine, qui sont infusibles dans nos foyers ordinaires. La chaux et h magnésie résistent même à la flamme du chalumeau à hydrogène e oxygène. L’oxyde de chrome, et surtout l’alumine, y fondent assez faci lement ; la baryte y est rapidement liquéfiée.
Enfin, la chaleur peut volatiliser quelques oxydes : ce sont les oxyde: d’antimoine, l’acide osmique et l’acide molybdique.
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525. Action de l’électricité. — On peut décomposer tous les oxydes métalliques en métal et oxygène par une pile suffisamment énergique ; il tant en excepter toutefois l’alumine et quelques oxydes analogues peu importants.
526. Caractères chimiques. — Action de Poxygfène. — Un métal chauffé directement à l’a-ir donne un oxyde qui est en général le plus stable de la série des composés qu’il peut former avec l’oxygène; il est alors évident que tout oxyde inférieur à ce terme, chauffé à l’air, devra s’y transformer en absorbant de l’oxygène.
Exemples : Le fer, en brûlant dans l’oxygène, donne l’oxyde FeW ; si donc on chauffe suffisamment à l’air le protoxyde de fer FeO, il y brûlera avec vivacité et se transformera en Fe^OL
Il en est de même des protoxydes de manganèse et d’étain qui se transformeront, l’un, en oxyde rouge de manganèse Mn^O^ ; l’autre, en acide stannique SnO^.
On peut, dans quelques cas, suroxyder, sous l’influence de l’oxygène ou de l’air, l’oxyde le plus stable d’une série, pourvu qu’on ne dépasse pas certaines limites de température. Nous en citerons deux exemples remarquables.
La baryte chauffée à l’air se transforme au rouge en bioxyde de barium, qu’une température plus élevée peut décomposer ; le protoxyde de plomb (massicot), PbO, se transforme en minium, 2PbO,PbO^, quand on le chauffe à l’air, à une température peu élevée.
L’oxygène peut également agir à froid sur les oxydes hydratés. Il est impossible, en effet, d’obtenir l’hydrate de protoxyde de fer pur en précipitant un sel de fer au minimum par un alcali; le précipité blanc de protoxyde de fer hydraté, qui apparaît d’abord, s’altère rapidement au contact de l’air. Il passe d’abord au noir, puis prend la teinte de rouille caractéristique du sesquioxyde de fer hydraté, dans lequel il se transforme.
527. Action du soufre. — 1° Par voie sèche. — Tous les oxydes métalliques sont décomposés à chaud par le soufre, excepté l’alumine et le sesquioxyde de chrome ; mais les produits varient avec la nature de l’oxyde.
Avec la potasse, la baryte et les oxydes analogues, il se produit un sulfure et un sulfate; la formule suivante rend compte de la réaction :
4BaO -h 4S = 3BaS + Ba0,S03.
Avec les autres métaux communs, qui ne donnent pas de sulfates indécomposables par la chaleur, il se produit un sulfure et de l’acide sulfureux. (Exemple : oxyde de cuivre et soufre, 3CuO -j- =
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11 n‘y a qu’une exception, pour l’oxyde de plomb, parce que le sulfate de plomb est indécomposable par la chaleur.
Celte réaction suppose que le soufre est en excès ; mais elle pourrait singulièrement se modifier, si la proportion de l’oxyde était prédominante. Supposons, en effet, que l’on fasse agir 4 équivalents d’oxyde de plomb sur 1 équivalent de soufre, il se produira alors du sulfate de plomb et du plomb métallique :
S + 4Pb0 = Pb0,S03 4-3Pb.
Avec 2 équivalents d’oxyde de plomb et 1 équivalent de soufre, on obtiendrait de l’acide sulfureux et du plomb métallique, d’après la formule
2PbO + S = 2Pb + SO^.
Celte réaction est nécessaire, car si l’on admettait, pour un instant, la production de sulfure de plomb, il faudrait nécessairement supposer la formation de sulfate de plomb ou n’employer qu’une portion de l’oxyde de plomb, mais alors le sulfate de plomb ou l’oxyde réagirait sur le sulfure, pour le transformer en acide sulfureux, en donnant du plomb métallique. Les deux formules suivantes représentent ces réactions :
PbS + 2PbO = 3Pb + SQ2
PbS + Pb0,S03 = 2Pb + 2S02.
2° Action du soufre par voie humide. — Si l’on fait bouillir de la fleur de soufre dans une dissolution alcaline de potasse ou dans de l’eau de baryte, on obtient un mélange de polysulfure et d’iiyposulfite :
KO + CS = 2KS2 + K0,S
3BaO + 6S = 2BaS2 + BaO S'^O^.
5^18. Action du chlore sec. — Le chlore décompose la plupart des oxydes à la température du rouge, parce qu’il a beaucoup d’affinité pour les métaux ; il se produit un chlorure en même temps qu’il se dégage de l’oxygène. On peut facilement le démontrer, en faisant passer un courant de chlore, sur de la chaux portée au rouge, dans un tube de porcelaine :
CaO H- Cl = CaCl + O.
Il n’y a d’exception que pour les sesquioxydes et quelques oxydes de métaux peu importants, sur lesquels le chlore seul est sans action. La figure 121 représente la décomposition de la chaux parle chlore. On produit le chlore à la manière ordinaire, et l’on fait passer le gaz à travers
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de la chaux conlenue clans un lube de porcelaine chauffé an rouge. L’oxygène qui se dégage est recueilli sur la cuve h eau.
Fig. r21.
529. Action du chlore humide. — Il joue le rôle d Oxydant sui quelques oxydes hydratés susceptibles de se suroxyder (oxydes de fei, de manganèse). On verse une dissolution de chlore sur le précipité qu on obtient en précipitant une dissolution de protoxyde de fer par la po- I tasse ; immédiatement, il prend la teinte brune caractéristique du sesquioxyde de fer. Voici ce qui se passe dans cette réaction.
Le chlore décompose l’eau, forme de l’acide chlorhydrique et dégage de l’oxygène qui se porte sur le protoxyde de fer :
GFeO + 3C1 + 3HO = 3Fe203 + 3HC1.
Mais l’acide chlorhydrique formé, dissolvant une partie du sesquioxyde de fer
’ 3HC1 + Fe^QS = Fe^CU + 3H0,
on a, en définitive :
CFeO + 3Cl -t- 3HO = 2Fe2()3 + Fe^CU + 3H0.
Si l’on opère en présence d’un alcali, tout le sesquioxyde de fer est mis en liberté, parce que l’alcali salure l’acide chlorhydrique formé.
Rappelons que, si l’on fait passer un courant de chlore dans une dissolution froide et étendue de potasse ou d’un autre oxyde soluble, il se produit un hypochlorite et un chlorure :
KO + 2C1 = KO, CIO + KCI
tandis que l’on produit un chlorate et un chlorure, si la dissolution de potasse est assez concentrée pour s’échauffer pendant la réaction, ou si
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l’on chauffe une dissolution étendue d’un oxyde soluble pendant le passage du courant :
GKO + CCI = K0,C103 + 5KC1.
Une réaction analogue se produit avec quelques oxydes faciles à réduire; ils peuvent alors oxyder le chlore et produire de l’acide hypochloreux, qui reste en dissolution dans la liqueur. Exemple : chlore et oxyde de mercure en suspension dans l’eau. C’est le mode de préparation de l’acide hypochloreux (285).
530. Action fie l’hydrogène. L’hydrogène réduit les oxydes des métaux ordinaires, souvent môme à une température peu élevée. Il est sans action sur les oxydes des métaux de la première section (potassium, calcium) et sur l’alumine, le sesquioxdye de chrome, la magnésie; les oxydes de manganèse et le bioxyde de barium sont ramenés par l’hydrogène à l’état de protoxydes. L’appareil qui sert à la réduction des oxydes est représenté dans la figure 122. L’hydrogène préparé par le zinc tra-
Firj. 122.
verse une éprouvette contenant du chlorure de calcium, et se rend dans un tube effilé qui contient l’oxyde à réduire; on chauffe celui-ci avec une lampe à alcool. L’expérience se fait d’ordinaire avec l’oxyde noir de cuivre; si le courant d’hydrogène est très-rapide, la réduction est accompagnée d’un dégagement de chaleur et de lumière très-sensible. Avec le bioxyde de barium, il y a aussi production de chaleur intense et d’une belle lumière verte, quand on opère sur une quantité un peu notable de matière.
531. Action du charbon. — Le charbon réduit la plupart des oxydes à une température plus ou moins élevée; il n’y a d’exception que pour
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la chaux, la baryte, la slronliaiie, la magnésie, ralumine et quelques oxydes terreux analogues L
Les produits de la réaction du charbon sur l’oxyde sont faciles h prévoir.
Chautle-t-ou un oxyde facile à réduire (comme l’oxyde d’argent ou l’oxyde de mercure) avec du charbon, on obtient un dégagement d acide
carbonique, et le métal est mis en liberté.
Si l’on opère, au contraire, sur un oxyde difficile à réduire, ou, en d’autres termes, si la réaction ne s’opère qu à une température éle^ée (oxyde de zinc, par exemple), il ne se dégage que de l’oxyde de carbone (410), le charbon étant supposé en excès, et le métal est mis en liberté.
532. Action du phosphore à chaud. — Avec Ics oxydes des dernières sections, il y a en général production d’acide phosphorique et de phosphore. Avec les oxydes de la première section, il se produit un phosphate et un phosphore. Exemple : préparation du phosphore de calcium (182). L’alumine et les oxydes analogues ne sont pas attaqués par le phosphore.
533. Action des métaux. — On peut dire en général qu’un métal réduit les oxydes des métaux appartenant à une classe supérieure. Ainsi le potassium ou le sodium réduisent tous les oxydes métalliques, excepté toutefois l’aluminium et quelques oxydes analogues ; le fer réduit l’oxyde de plomb, etc. Quant aux produits de la réaction, ils peuvent varier suivant les circonstances.
CLASSIFICATION DES OXYDES
On a divisé les oxydes métalliques en cinq classes bien définies. On
compte en effet :
1" Des oxydes basiques;
2° — indifférents;
3° — acides;
4° — singuliers ;
5° — salins.
534. Oxydes basiques. — Les oxydes basiques, qui forment la classe d’oxydes la plus nombreuse, possèdent la propriété de s’unir aux acides pour former de véritables sels; ils peuvent eux-mêmes se subdi\isei en plusieurs groupes, qui sont :
I^Les bases alcalines^ caractérisées par leur extrême solubilité et eur réaction énergique sur la teinture de tournesol rougie par les acides, e
1 Aux températures excessives que l’on peut obtenir à l’aide du chalumeau à gène et oxygène, la chaux, la strontiane et la baryte sont même réduites par e en donnant du calcium, du strontium ou du barium, qui brûlent en aiiivan au de l’air et reproduisent la chaux, la strontiane et la baryte.
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sont des causliqiies violents. Ils forment avec Teau des hydrates indécomposables par la chaleur. Ce groupe contient la potasse, la soude, la lithine.
2® Les bases alcalino-terreuses. — Elles sont beaucoup moins solubles dans l’eau que les précédentes, et forment des hydrates que la chaleur peut décomposer, l’hydrate de baryte excepté; leur réaction alcaline sur le papier de tournesol rougi est également prononcée. Ce groupe comprend la baryte, la strontiane, la chaux.
3° Les bases terreuses. — La solubilité des composés dans l’eau est à peu près nulle, ils tirent leurs noms de l’apparence qu’ils présentent lorsqu’ils sont isolés; ils ressemblent alors h. une argile blanche et happent comme elle à la langue quand ils sont desséchés. Ce groupe comprend la magnésie, la glucine, et beaucoup d’autres oxydes de métaux rares et peu connus.
4° Les bases métalliques. — On désigne sous ce nom les oxydes salilîables des métaux proprement dits, fer, cuivre, mercure, plomb, etc.
535. Oxydes indifférents. — On appelle oxydes indifférents des oxydes qui, tantôt s’unissentauxacides, tantôt s’unissent aux bases, pour former des sels.
L’alumine, l’oxyde de zinc, le sesquioxyde de chrome sont dans ce cas. On sait que l’alumine forme avec l’acide sulfurique un sel connu sous le nom de sulfate d’alumine; elle peut également former des combinaisons bien définies avec la potasse, la soude, la baryte, la magnésie, dans lesquelles elle joue évidemment le rôle d’acide.
536. Oxydes acides. — Ce soiit des Composés doués de la réaction acide au papier de tournesol, quand ils sont solubles, et, dans tous les cas, pouvant toujours s’unir aux bases pour former des sels.
Ce groupe comprend un grand nombre de corps, nous en citerons quelques-uns seulement :
Acide chromique, acide stannique (bioxyde d’étain), acide osmique, acide plombique (bioxyde de plomb).
537. Oxydes sing^uiiers. — Ces Composés ne se combinent jamais avec les acides ni avec les bases; ordinairement ils se transforment en bases quand on leur enlève de l’oxygène, et en acides quand on leur en ajoute.
Exemples : bioxyde de manganèse, bioxyde de barium. Ces deux oxydes, traités par l’acide sulfurique, dégagent de l’oxygène et donnent alors des sulfates de baryte et de manganèse. Le bioxyde de manganèse, chauflé avec de la potasse et de l’azotate de potasse (qui peut fournir de l’oxygène), se transforme en acide manganique (MnO^). C’est de cette manière que l’on obtient le manganate vert de potasse.
538. Oxydes suliiis. — On peut les considérer comme des sels dans lesquels un oxyde métallique joue le rôle d’acide, et un autre oxyde
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celui de base. Ce dernier appartient toujours à la classe des bases salifiables.
L’oxyde rouge de manganèse, l’oxyde magnétique de fer, le rubis spinelle, le minium, appartiennent à cette classe.
Le rubis spinelle a pour formule Mg0,A1203; il ne peut évidemment y avoir de dout*e sur sa composition, puisque la magnésie et l’alumine sont les seuls oxydes du magnésium et de l’aluminium. L’oxyde magnétique de fer, dont la composition est représentée par la formule FeW, devra alors être envisagé comme résultant de l’union du sesquioxyde de fer avec le protoxyde, et l’on devra écrire sa formule FeO,Fe-0'-^ ; l’isomorphisme complet de l’alumine et du sesquioxyde de fei, d une part, du protoxyde de fer et de la magnésie de l’autre, l’identité des formes cristallines du rubis spinelle et du fer magnétique, rendent cette interprétation incontestable.
Des raisons du meme genre ont fait attribuer à 1 oxyde rouge de manganèse (Mn^O*) la formule Mn0,Mn•■20^ au minium (Pb^O^) la formule
2Pb0,Pb02.
539. Préparation des oxydes. — On peut préparer les oxydes par un grand nombre de procédés; nous nous bornerons à énoncer les plus généraux ou ceux qui se présentent le plus naturellement à l’esprit.
1° OxydatioYi du wstol au contact de l aiv. — Ce procédé si direct d obtenir les oxydes ne s’emploie néanmoins que pour quelques métaux. On prépare ainsi l’oxyde noir de cuivre, utilisé dans l’analyse organique, et
les oxydes de plomb (massicot, minium).
2° Calcination des sels. — Ordinairement, on prépare les oxydes par la calcination de leurs sels; on peut employer dans ce but les carbonates, les sulfates et les azotates, décomposables par la chaleur. Les carbonates donneront en général un oxyde léger, mais qui peut retenir un peu du carbonate alcalin employé à précipiter le carbonate métallique ; les sulfates ont l'inconvénient de donner des oxydes qui retiennent généralement un peu de soufre; les azotates donnent un oxyde dense, compacte et parfaitement pur, si le sel a été bien préparé. On emploiera donc de préférence les azotates pour la préparation des oxydes, d’autant plus que ce procédé s’applique à tous les o.xydes, les alcalis exceptés.
30 précipitation. — Si l’on veut préparer un oxyde insoluble dans l’eau, du sesquioxyde de fer, par exemple, il suffira de verser dans une dissolution d’un sel de cet oxyde une dissolution d’ammoniaque, le pié cipité, convenablement lavé, donnera du sesquioxyde de fer hydraté. On le calcinerait, si on voulait l’avoir anhydre. C’est un procédé d une gralic e généralité, et que l’on peut appliquer à la préparation d’un grand* nom le
de bases métalliques ou terreuses. . ,
540. État naturel. — On trouve un grand nombre d’oxydes ciista ises
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dans la nature; nous nous contenterons d’indiquer ici les principaux, en renvoyant le lecteur, pour plus de détails, aux traités de minéralogie; ce sont les oxydes de fer (fer oligiste, Fe^O^, le fer aimant, Fe^O'^, la limonite ou sesquioxyde de fer hydraté); les oxydes de manganèse (pyrolusite ou bioxyde de manganèse, MnO‘-^), l’acerdèse (sesquioxyde hydraté, etc.) ; le corindon ou alumine cristallisée, AFO^, la cassitérite 6u bioxyde d’étain, SnO^.
541. Reproduction artificielle des oxydes cristallisés. — On est
parvenu à reproduire la plupart des oxydes naturels, avec leur forme cristalline, en employant divers procédés.
1“ Action de la vapeur d'eau sur les chlorures. — Gay-Lussac, en décomposant le chlorure de fer par la vapeur d’eau, a obtenu le fer oligiste, Fe^O^. Ce procédé a été généralisé par divers expérimentateurs; il a permis d’obtenir l’oxyde rouge de manganèse (Mn^O*), l’oxyde d’étain (Sn02).
2" Méthode d'Ehelmen. — Nous avons déjà vu (8) qu’elle consiste à dissoudre les oxydes simples ou composés qu’on veut obtenir en cristaux, dans de l’acide borique fondu contenu dans un vase de platine ; en faisant évaporer cet acide dans un four à porcelaine, on obtient l’alumine cristallisée (corindon), le rubis spinelle (AlW,MgO), le cymopbane (AF0,G10), etc.
Ce procédé peut également s’appliquer avec succès à la reproduction des silicates et de toute combinaison de matières fixes.
3° Méthode de MM. H. Sainte-Claire Deville et Caron. — En chauffant des fluorures métalliques dans un creuset de charbon à la partie supérieure duquel se trouve une petite capsule de platine contenant de l’acide borique, on reproduit un certain nombre d’oxydes cristallisés. A une température élevée, les vapeurs d’acide borique et de fluorure réagissent et donnent du fluorure de bore volatil et de l’oxyde bien cristallisé. On a reproduit de cette manière les corindons diversement colorés, la glucine, etc.
Cette méthode remarquable peut également s’appliquer à la reproduction des silicates, en remplaçant l’acide borique par l’acide silicique.
A côté de ces méthodes, il en est de plus particulières qui permettent également d’obtenir des oxydes cristallisés. Ainsi, M. Gaudin a obtenu du corindon en cristaux assez volumineux, en calcinant fortement un mélange d’alun et de charbon. J’ai fait voir que la décomposition des sulfates, retardée par la presence des sulfates alcalins, donnait des oxydes cristallisés (glucine, magnésie, oxyde rouge de manganèse, oxyde de nickel), et que la calcination des phosphates d’alumine, de fer et d’urane, en présence du sulfate de soude en excès, donne également le corindon, APO'^ le fer aimant, Fe=^Û^, et l’oxyde d’urane, cristallisés.
ACTION DU SOUFRE SUR LES MÉTAUX. SULFURES MÉTALLIQUES
0-42. Action du soufre sur les métaux. — Le SOufre SCC n agit SUT aucun métal à la température ordinaire, mais il se combine avec le plus grand nombre à une température plus ou moins élevée, en dégageant
souvent beaucoup de chaleur et de lumière.
Nous rappellerons Faction énergique qui se produit lorsqu’on chauffe un mélange de soufre et de tournure de cuivre. Nous nous sommes servi de cet exemple pour mettre en évidence le dégagement de chaleur qui accompagne la manifestation de l’affinité chimique (16).
Le soufre et le mercure réagissent violemment 1 un sur 1 autre à une température peu élevée; il importe même de ne faire cette expérience que sur une petite quantité de matière; car il peut arriver qu elle soit accompagnée d’une explosion résultant de la vaporisation instantanée du sulfure de mercure formé.
Les métaux sur lesquels le soufre a peu d’action sont peu nombreux . ce sont le zinc, l’aluminium et le glucinium, l’or, le platine et les métaux
I voisins (rhodium, iridium, ruthénium).
Il est remarquable de voir le zinc résister à l’action directe du soufre.
! les sulfures sont en effet les analogues des oxydes ; on aurait donc pu ( penser que le zinc, si facilement oxydable, se sulfurerait avec la môme facilité. Mais l’expérience ne laisse aucun doute à cet égard ; on peut distiller du soufre dans une cornue en présence du zinc, sans que ce métal soit altéré.
54-3. Action da soufre en présence de Peau. — Si l’on opère en présence de l’eau, la réaction du soufre sur le métal peut avoir lieu môme à froid. On mélange 2 parties de limaille de fer et 1 partie de fleur de soufre avec un peu d’eau tiède, de manière à former une pâte consistante, que l’on introduit dans une fiole munie d’un tube abducteui , au bout de quelques instants, on voit le mélange s’échauffer et noircii , des toi rents de vapeur d’eau se dégagent du tube, et il ne reste plus, à la fin de la réaction, que du sulfure de fer hydraté. Lémeri, à qui 1 on doit cette expérience, la faisait en enfouissant le mélange humide, de soulie et ^ fer, sous une couche de terre peu épaisse, que la vapeur d eau, par sa force expansive, soulevait au moment de la réaction; il cro^/ait repio
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ainsi le phénomène naturel des volcans : de là le nom de volcan de Lémeri que porte encore aujourd’hui celte expérience.
Le cuivre, dans les mêmes circonstances, s’altère également avec beaucoup de rapidité.
54,4. B»ropriétés physiques. — Les sulfures Ont Ordinairement l’éclat métallique (galène, PbS) ; ils sont opaques, excepté le sulfure de zinc (blende) et le sulfure de mercure (cinabre), qui sont transparents. Ils conduisent, pour la plupart, assez mal la chaleur et l’électricité ; on peut cependant employer le sulfure d’argent pour métalliser les surfaces des fleurs ou des fruits que l’on veut recouvrir de cuivre ou d’argent par galvanoplastie Le bisulfure d’étain ou or mussif a été utilisé pendant très-longtemps pour recouvrir les frottoirs des machines électriques.
Les sulfures sont cassants ; leurs couleurs sont très- variées, et, pour un même sulfure, elles dépendent souvent du mode de préparation. Ainsi, le sulfure de mercure obtenu par précipitation est noir; par voie sèche, il est d’un brun rouge. On ne devra donc pas s’étonner de voir la couleur des sulfures naturels différer notablement parfois de la couleur des sulfures artificiels de même composition. Ainsi le sulfure naturel d’antimoine est noir, le sulfure obtenu par la réaction de l’acide sulfhydrique sur les sels d’antimoine est jaune orangé. Le sulfure de zinc est blanc, le sulfure de manganèse a la couleur de la chair, le bisulfure d’étain, les sulfures d’arsenic, le sulfure de cadmium sont jaunes ; la nuance de ce dernier est très-belle, aussi l’emploie-t-on dans la peinture sous le nom ^0 jaune ne cadmium; le protosulfure d’étain est brun-marron caractéristique ; le sulfure de mercure naturel ou obtenu par voie sèche donne une poudre d’une belle nuance rouge ; les sulfures de cuivre, de plomb, le sulfure de mercure, obtenus par précipitation, sont noirs 2.
Les sulfures sont généralement inodores, le sulfhydrate d’ammoniaque, qui est très-volatil, possède une odeur forte et caractéristique; les sulfures alcalins et alcalino-terreux, facilement décomposables par l’acide carbonique de l’air, dégagent toujours un peu d’acide sulfhydrique, ce qui leur donne une légère odeur d’œufs pourris. Ils sont insolubles dans l’eau, excepté les sulfures de potassium, de sodium, de calcium, de barium, de strontium et de magnésium.
545. Action de la chaleur. — La chaleur volatilise un grand nombre de sullures sans les décomposer ; tels sont les sulfures d’arsenic et de mercure, qui sont réduits en vapeurs bien au-dessous du rouge, les sullures de cadmium, le protosulfure d’étain, qui se volai ilisent au
1 On trempe la fleur dans une solution de collodion contenant de l’azotate d’argent; on 1 expose ensuite à l’action de vapeurs de sulfhydrate d’ammoniaque.
2 II est important de connaître les couleurs des sullures, elles fournissent un caractère important pour l’analyse des sels métalliques.
LIV. II. CllAP. 111. SULFURES MÉTALLIUUES
roii^e, etc. Les métaux précieux, or, platine et congénères, donnent des sulfures décomposables au rouge vif. Le sulfure d’argent est seul excepté. Le sulfure de mercure lui-méme peut se décomposer avec explosion quand on fait passer sa vapeur à travers un tube de porcelaine chauffé au rouge vif. On voit donc que les métaux dont les oxydes sont décomposables par la chaleur donnent ordinairement des sulfures décomposables par cet agent. Toutefois, les sulfures sont plus stables que les oxydes correspondants.
Enfin, la chaleur décompose partiellement les sulfures supérieurs des métaux communs. Ainsi, le bisulfure d’étain est rarnené à l’état de protosulfure à la température .du rouge; le sulfure d antimoine Sb^S^ est ramené à l’état de sulfure ordinaire Sb^S^; la pyrite martiale FeS^ perd
le tiers de son soufre.
546. Propriétés chimiques. —Action »le roxygfènc. Cette action
est très-importante, surtout au point de vue métallurgique, parce que les sulfures sont les minerais les plus abondants des métaux. Nous 1 indiquerons ici avec quelques détails L
1° Les sulfures solubles dans l’eau, c’est-à-dire les sulfures alcalins, alcalino-terreux et le sulfure de magnésium, se transforment au contact de l’air ou de l’oxygène, et sous l’influence d’une température élevée, en sulfates, comme l’indique la formule
SM 4-^0= M0,SQ
I Cette réaction pouvait naturellement se prévoir, car 1 expérience tlémontre que les sulfates de ces métaux sont indécomposables par la chaleur. Il faut en excepter toutefois le sulfate de magnésie ; mais, comme ce sel ne se décompose qu’à une température fort élevée et qu on n’atteint pas dans la plupart des cas, on doit nécessairement le placer à ^ côté des sulfates véritablement indécomposables; mais il est bien entendu
[ que si l’on opérait à une température assez élevée pour produire la dé- ’ composition du sulfate, le résidu de l’opération serait de la magnésie.
2° Les sulfures des métaux ordinaires, sulfures de fer et de cuivre, par exemple, donnent à une température peu élevée un mélange de sulfate et d’oxyde, en môme temps qn’un dégagement d’acide sulfureux. Si l’on effectue le grillage à la température du rouge, à laquelle les sulfates de fer et de cuivre sont décomposables, il ne se produit que de l’oxyde et de l’acide sulfureux. Cette dernière réaction se représente par la formule MS -)-30 = MO -j- SO^. Le sulfure d’aluminium donnerait es
mêmes produits.
3° Enfin, les sulfures des métaux précieux, platine, or, mercure, e .,
' L’opération qui consiste à faire réagir l’oxygène de l’air rature élevée, porte le nom de grillage.
sur un sulfure, à une tempe-
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On peut ranger les sulfures les plus importants clans l’ordre suivant, indiquant que le métal qui précède peut déplacer tous ceux qui le suivent de leurs sulfures, en s’emparant du soufre.
Sulfures de cuivre. Sulfures de plomb,
— de fer, ’ — d’argent,
— d’étain, — d’antimoine.
— de zinc,
(Il est remarquable de voir le zinc, que l’on ne peut combiner directement au soufre, décomposer les sulfures de plomb, d’argent et d’antimoine.)
55i2. Action de l’eau sur les sulfures. — La vapeur cl’eau décompose un grand nombre de sulfures , à une température peu élevée ; il se produit un oxyde métallique correspondant et de l’hydrogène sulfuré.
553. Classification des sulfures. — On peut classer les sulfures absolument comme les oxydes, car ils présentent les analogies 1-es plus étroites avec ces composés. On a en effet des sulfures basiques, indifférents, acides, singuliers et salins, caractérisés par les mêmes propriétés que
les oxvdes.
Les sulfures de potassium, de sodium, de calcium et d’ammonium sont essentiellement alcalins.
Les sulfures d’antimoine, d’étain, d’or, de platine, sont des sulfures acides, c’est-à-dire capables de former de véritables sels dans lesquels l’oxygène est remplacé par du soufre. Exemple : antimoniate de potasse , RO,Sb^O^ ; sulfantimoniate de sulfure de potassium, RS,Sb2S5.
Tous les sulfures acides sont insolubles dans l’eau.
C’est surtout entre les sulfures et les oxydes de la première section que l’on trouve les plus grandes ressemblances; nous allons les faire ressortir par quelques exemples.
On connaît . en effet des monosulfures, des polysulfures et des sulfhvd rates de sulfures.
Les monosulfures MS sont les analogues’ des oxydes anhydres MO ; comme ces derniers, ils constituent de véritables bases ; les polysulfures MS“ sont les analogues des peroxydes de cette section ; ils peuvent, dans les mômes circonstances, donner des composés correspondants. Ainsi,* le bioxyde de barium et l’acide chlorhydrique donnent de l’eau oxygénée (Ba02-j-HGl = BaCl-|-H0‘-); le bisulfure decalci uni et l’acide cblorbydrique donnent le bisulfure d’hydrogène (CaS2-|-HGl = CaCl-f HS^). Quant aux sulfhydrates de sulfure (potassium, sodium, ammonium), ils correspondent aux bases hydratées. Ils présentent, en effet, la plus grande
KO, HO + C02 + K0,C02 + HO
554. Caractères distinctifs des sulfures. — Les caractères distinctifs des sulfures sont indiqués au paragraphe 660; nous ne ferons connaître ici que les moyens de distinguer les monosulfures alcalins des polysul-
fures ou des sulfhydrates de sulfures.
Si l’on verse dans une dissolution de sulfhydrate de sulfure une dissolution de chlorure de plomb, on obtient un précipité noir de sulfure de plomb, avec dégagement d acide sulfhydrique .
PbCl + KS,HS = PbS -f KCl + HS.
Le monosulfure de potassium n’aurait pas donné de dégagement d acide sulfhydrique, comme il est facile de s’en convaincre d’après la formule suivante :
PbCl+ KS = PbS + KCl.
L’acide chlorhydrique, versé goutte à goutte dans un polysulfure, dégage de l’acide sulfhydrique et donne en outre un dépôt laiteux de
soufre :
HCl -h KS2 = HS -f- KCl -h S.
555. Préparation des sulfures. — Nous indiquerons les principaux procédés.
En faisant agir la vapeur du soufre sur le métal. — Ce procédé, trèsgénéral, s’applique particulièrement à la préparation des sulfures de mercure et de fer.
2° Action de V acide sulfhydrique sur les oxydes. — On prépare ainsi les sulfures et sulfhydrates alcalins : il suffit de faire passer un courant d’acide sulfhydrique jusqu’à refus dans une dissolution de potasse pour obtenir le sulfhydrate de sulfure de potassium ; en ajoutant à la liqueur ainsi obtenue un volume de dissolution de potasse égal à celui que l’on a d’abord employé, on obtiendra le monosulfure parfaitement pur :
KS,HS KO, HO = 2KS + 2HO
3° Action de l'acide sulfhydrique ou des sulfures sur les dissolutions salines. — On obtient ainsi un grand nombre de sulfures métalliques, souvent hydratés. On emploie de préférence l’acide sulfhydrique, pour pre-
cipiler les sels d’or, de plaüne, d’élai.i, de mercure, de plomb et de
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cuivre; un excès de sulfure alcalin dissoudrait en eflet les sulfures acides; on doit employer les sulfures alcalins si, l’on veut précipiter complètement les sels de fer, de zinc et de manganèse.
4" Réduction des sulfates par Vhydrogène ou le charbon. — Ce procédé s’emploie surtout pour préparer les monosulfures de potassium, de sodium, de barium; il ne réussirait évidemment pas dans le cas des sulfates facilement décomposables par la chaleur (639).
5° Action du sulfure de carbone et du charbon. — Le sulfure d’aluminium et quelques sulfures analogues s’obtiennent en faisant passer du sulfure de carbone en vapeurs sur un mélange d’oxyde et de charbon porté au rouge blanc, dans un tube de porcelaine.
6° Action du soufre sur les oxydes solubles. — On prépare les polysulfures alcalins en faisant bouillir la dissolution de leurs oxydes avec de la fleur de soufre en excès (polysulfure de calcium) ou en faisant chauffer un alcali avec un excès de soufre (polysulfure de potassium).
On n’a pu préparer jusqu’ici le sulfure de glucinium.
556. État naturel. — Les sulfures sont très-abondants dans la nature. Les plus importants sont la galène ou sulfure de plomb, les sulfures de cuivre, d’argent, de zinc (blende), de fer (pyrite) et de mercure (cinabre). C’est de ces sulfures que l’on extrait les métaux que nous venons de mentionner. Le fer seul fait exception, parce qu’on peut l’extraire plus facilement de ses oxydes.
ACTION DU CHLORE SUR LES MÉTAUX. CHLORURES
557. Le chlore peut se combiner directement avec tous les métaux, le platine, le rhodium, l’iridium et le ruthénium exceptés. A la température ordinaire, il est sans action sur le fer, mais il agit vivement sur quelques métaux divisés. On fait l’expérience sur du cuivre divisé obtenu par la réduction de l’oxyde, ou sur de l’antimoine pulvérisé, que l’on projette dans un flacon rempli de chlore. 11 y a alors dégagement de chaleur et de lumière. A une température ordinairement peu élevée, presque tous les métaux attaqués brûlent vivement dans le chlore, parce que le chlorure qui prend naissance est ordinairement volatil ; de sorte que le métal se trouve toujours au contact du chlore.
558. ■•ropriétés physiques des chlorures. — Oïl connaît quelques
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chlorures liquides à la température ordinaire, ce sont les chlorures d’étain(SnC12), le chlorure de titane (TiC12)et le chlorure d’antimoine(Sb2GP), correspondant, comme on le voit à l’inspection de leur formule, aux acides stannique, titanique et antimonique. Ces chlorures émettent des fumées abondantes à l’air et possèdent une odeur très-forle. Les aulres sont solides et dépourvus d’odeur. La couleur des chlorures est variable, mais beaucoup sont incolores ; elle varie d’ailleurs suivant que le chlorure est anhydre ou hydraté. Exemple : le chlorure de fer anhydre est blanc ; il est vert-émeraude quand il est hydraté.
559. Action de la chaleur. — La chaleur peut volatiliser presque tous les chlorures. Pour un même métal, le composé le plus chloruré est le plus volatil. Exemples : le sesquichlorure de fer et le bichlorure d’étain sont plus volatils que le protochlorure de fer et le protochlorure d’étain. Les chlorures des métaux alcalins et alcalino-terreux, les chlorure de magnésium, de manganèse, de plomb et d’argent, ne sont pas assez volatils pour être distillés, mais ils émettent néanmoins d’abondantes vapeurs dans un courant de gaz ou dans une flamme de température élevée.
Les chlorures d’or, de platine, de rhodium, d’iridium, de palladium et de ruthénium sont décomposés par la chaleur en chlore, qui se dégage, et en métal. Toutefois, une chaleur ménagée peut en amener quelquesuns à un degré de chloruration inférieur. C’est en chauffant modérément le chlorure de platine, PtCP, que l’on obtient le protochlorure, PtCl. Le même effet se produit avec le chlorure de cuivre CuCl, qui perd au rouge la moitié de son chlore et se transforme en sous-chlorure, Cu^Cl.
560. Actiou de la lumière. — Le chlorure d’argent, exposé aux rayons solaires, noircit avec rapidité ; d’après Gay-Lussac, il perd alors la moitié de son chlore (1007). Ainsi altéré, il est insoluble dans les dissolvants ordinaires du chlorure d’argent. On sait comment cette propriété a été utilisée dans l’art de la photographie. Le sous-chlorure de cuivre, tenu en suspension dans l’eau et renfermé dans un vase fermé, noircit également, mais avec moins de rapidité.
561. Actiou de Pélectricité. — On peut décomposer les chlorures en chlore et en métal au moyen du courant de la pile. M. Bunsen a
' obtenu le magnésium, puis, avec M. Malhiessen, le barium, le slrontium et le calcium, en faisant passer un courant d’intensité convenable dans les chlorures fondus. M. H. Sainte-Claire Deville a appliqué cette méthode à la préparation de l’aluminium ; seulement, comme le chlorure d’aluminium n’est pas fusible, on lui substitue le chlorure double d aluminium et de sodium.
562. Action de l’oxygène. — L’oxygenc est sans action bien sensi c sur les chlorures des métaux alcalins et alcalino-terreux, dans lesquels
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le chlore et l’oxygène sont réunis par une affinité puissante. Il en est de même sur les deux métaux des deux dernières sections (mercure, argent, or, etc.), pour lesquels ce gaz n’a qu’une affinité très-faible, mais il décompose la plupart des autres chlorures ; il donne un oxyde et met le chlore en liberté.
o63. Æ^ction fin soufre. Ue soufre est sans action sur les chlorures de la première section, sur ceux de magnésium et d’aluminium ; il agit, au contraire, sur la plupart des autres chlorures en produisant un sulfure métallique et du chlorure de soufre.
564. Aciîon de Phydrogène. — L’hydrogène réduit la plupart des chlorures, c’est-à-dire qu’il produit de l’acide chlorhydrique, et le métal est mis en liberté ; sont exceptés : les chlorures de la première section, le chlorure de magnésium, le chlorure d’aluminium et ses analogues. L’expérience se fait très-facilement sur le chlorure d’argent. On opère dans l’appareil qui sert à démontrer la réduction des oxydes par l’hydrogène {fîg. 125) ; le dégagement d’acide chlorhydrique est constaté soit au moyen d’un papier de tournesol qui rougit, soit par l’ammoniaque, qui donne avec ce gaz d’épaisses fumées blanches de chlorhydrate d’ammoniaque.
565. Action des autres métalloïdes. — Elle est en général peu connue ; toutefois, on peut affirmer que l’azote et le charbon sont sans action sur les chlorures ; le phosphore, le bore et le silicium peuvent, au contraire, agir sur plusieurs chlorures métalliques et donner des chlorures de phosphore, de bore ou de silicium, en même temps que des phosphures, borures ou siliciures métalliques.
566. ' Action des métaux. — En général, les métaux d’une section réduisent les chlorures des métaux suivants ; mais les chlorures d’aluminium et de glucinium ne sont réduits que par les métaux alcalins. On se sert depuis très-longtemps de ces réactions pour chlorurer des métaux, tels que l’antimoine et l’étain, au moyen du bichlorure de mercure. C’est même en chauffant les alliages d’étain et d’or avec le bichlorure de mercure que l’on sépare, encore aujourd’hui, ces deux métaux, souvent réunis dans les matières d’or qui proviennent des déchets de fabrication. L’étain passe à l’état de chlorure métallique, qui se volatilise avec le mercure ; l’or reste. Enfin, M. Wohler a isolé, pour la première fois, l’aluminium, le glucinium et le zirconium de leurs chlorures, en traitant ceux-ci par le potassium qui s’empare du chlore.
Le bichlorure de mercure cède la moitié de son chlore aux métaux voisins, tels que l’argent ; mais il est sans action sur l’or, le platine et ses congénères.
567. Action de Peau. — L’eau dissout presque tous les chlorures ; il n’y a d’exceptés que les chlorures d’argent et de sous-oxyde de mercure,
L l V. 11. CHAT. IV. CHLORURES MÉTALLIQUES.
le sesquichlorure de chrome et les sous-chlorures peu importants de platine et de rhodium. Le chlorure de plomb y est peu soluble ; enfin, elle en décompose quelques-uns à la température ordinaire; ce sont les chlorures d’antimoine, de titane, de bismuth, etc.
l» Avec le chlorure de titane, il se produit de Uacide chlorhydrique
et de l’acide titanique :
TiCl-2 -b 2HO = Ti02 + 2HC1.
9» l e chlorure d’antimoine Sb^CP donne, en présence de l’eau, un précipité blanc, connu des anciens chimistes sous le nom de poudre d'Algaroth formé par la combiijaison de l’oxyde d’antimoine, résultant de a décomposition d’une partie du chlorure par l’eau, avec une portion du chlorure non décomposé. Ce composé est désigné sous le nom d oxy chlorure d'antimoine :
SSb^CU -P 6HO = 2Sb-03,Sb2CU -f- 6HC1.
Le chlorure de bismuth Bi-Cl^ produit le même effet; on peut même obtenir l’oxychlorure de bismuth, 2BiW,Bi'^Cl^ sous forme de petites
paillettes cristallisées, d’aspect nacré. .
3" Les chlorures des métaux terreux, chlorures de magnésium, aluminium et les chlorures de fer se dissolvent dans l’eau à la teinperature
ordinaire, sans présenter de phénomènes particuliers ; mais, si on vient
à évaporer leurs dissolutions, il se dégage de l’acide chlorhydrique en
même temps qu’il se produit un oxyde métallique.
i" Tous les autres chlorures peuvent être évaporés de leur disso u ion sans aucune altération, mais presque tous sont décomposés par la vapeur d’eau à une température suffisamment élevée. Nous avons vu tou le parti que l’on a tiré de cette propriété pour la reproduction des oxydes
naturels (541). ^
Hypothèses sur la constitution des chlorures dissous
décomposition éprouvée par le chlorure de magnésium et ses congénères, quand on évapore leurs dissolutions, a fait penser à plusieurs chimistes que ces dissolutions ne contenaient plus les chlorures, mais bien une combinaison d’acide chlorhydrique et d oxyde. Le pi emik.r e e serait donc de décomposer le chlorure anhydre, ainsi que lin iq
MgCl -t- HO = MgO.HCl.
L’elfet de l’évaporation serait seulement de séparei 1 acide de 1 -7 Mais cette hypothèse n’est pas suffisamment appuyée par se rend tout aussi bien compte des phénomènes en ‘ ,j|
chlorure est simplement dissous. Il laut seulementiemaiq
CHIMIE INORGANIQUE
presque aucun chlorure que l’eau ne puisse décomposer à une température convenable. Les uns sont décomposés à froid, d’autres à la tempéralure peu élevée de l’ébullition de leurs dissolutions ; il en est enfin qui nécessitent l’influence d’une tempéialure plus haute. On peut même élever la température de décomposition d’un chlorure en le combinant à un autre chlorure, ce qui lui donne plus de stabilité ; c’est ce qui arrive quand on évapore le chlorure de magnésium avec une dissolution de sel marin; on peut alors produire la dessiccation du chlorure double, sans décomposer le chlorure de magnésium; mais, si l’on fait passer sur ce composé, convenablement chauffé, un courant de vapeur d’eau, il se produit de la magnésie et de l’acide chlorhydrique, qui se dégage.
de Pamnioniaque. — Le gaz ammoniac est absorbé par
un grand nombre de chlorures métalliques et forme avec eux des combinaisons bien définies.
Le chlorure de calcium, de strontium et d’argent l’absorbent facilelement et donnent des composés représentés par les formules
CaCl + 4AzH3, SrCl + 4AzH3, 2AgCl -f SAzH^,
que la chaleur décompose en chlorure anhydre et ammoniaque.
Comme le chlorure d’argent ammoniacal se décompose vers 40°, on peut utiliser sa décomposition pour préparer l’ammoniaque liquide ; il en contient, en effet, 17,9 pour 100 de son poids (145). Les deux autres chlorures ne sont décomposés par la chaleur qu’à une température plus élevée, aussi faut-il, dans la préparation de l’ammoniaque (144), chauffer le mélange de chaux et de chlorhydrate d’ammoniaque pour en dégager » toute 1 ammoniaque ; il est même bon de mettre un excès de chaux, afin de rendie la décomposition plus facile, parce que la chaux tend à se combiner avec le chlorure de calcium pour donner un oxychlorure de calcium, qui absorbe moins facilement l’ammoniaque.
Les chlorures de fer, de nickel, de cobalt, etc., absorbent aussi l’ammoniaque , les produits qui en résultent se décomposent à une température peu élevée, en donnant naissance à du chlorhydrate d’ammoniaque,
à de l’hydrogène et à de l’azote; le métal reste libre ou à l’état d^azoture métallique.
Les chlorures d étain, de titane, d’aluminium absorbent aussi l’ammoniaque ; ils ont, de plus, la propriété d’absorber le phosphore d’hydrogène et donnent des composés analogues à ceux que l’on obtient avec l’ammoniaque.
o70. C/Oiiibiii:i.i8oii fies clilontres entre eux. — Les chlorures forment, en se combinant entre eux, des produits bien définis, Irès-nonibieux. Beaucoup de chimistes considèrent ces combinaisons comme des
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sels et ils adnielteiit des chlorures basiques, acides et indiflerents. Dans celte hypothèse, les chlorures alcalins sont toujours basiques; les chlorures d’aluminium, d’or, de platine, etc., sont toujouis acides, c est-adire qu’ils forment avec les chlorures alcalins des combinaisons doubles où ceux-ci jouent le rôle de hases. Ces composés doubles sont des chlorures salins ou chloroseh. (Exemples : chlorure double de platine et de potassium, chlorure double d’aluminium et de sodium).
Le chlorure de magnésium serait indifférent, parce qu on peutle combiner avec les chlorures alcalins ou bien avec les chlorures acides d or
et de platine. _ . ,
Il est tout aussi simple de considérer ces combinaisons comme des
chlorures doubles, analogues aux sels doubles, tels que le sulfate de magnésie et de potasse. Il n’y a pas, en effet, entre les propriétés du ch orure de potassium et la potasse une .analogie de propriétés de nalure tt nous faire considérer le chlorure de potassium comme une base, bi cette analogie existait entre le chlore et l’oxygène, les chlorures de phosphore d’arsenic, de silicium, etc., qui correspondent par leur composition à des acides énergiques, devraient s’unir aux chlorures alcalins ; on n a jamais pu réaliser de semblables conjbinaisons.
oU. Préparation des chlorures. — On peut employer ivers procédés pour obtenir ces corps; nous examinerons les plus usuels.
r Action directe du chlore. - On emploie surtout ce procédé pour la préparation des chlorures volatils, tels que le bichlorure d’étain, leperchlorure d’antimoine et le sesquichlorure de fer. L’opération s effectue dans un appareil absolument semblable ù celui qui sert pour préparer les chlorures de phosphore 424).
Fig. 124.
2“ Parle bichlorure de mercure. — Le bichlorure der son chlore à un grand nombre de métaux; on
de mercure peut céchaulle le métal et le
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chlorure pulvérisés dans une petite cornue de verre munie d’un récipient. Ce procédé, qui revient au fond au précédent, a sur lui l’avantage de ne pas exiger l’emploi d’un appareil compliqué. (Exemple : beurre d’antimoine, Sb^Cfh)
3° Par Veau régale. — L’eau régale, qu*on peut envisager dans la pratique comme une source de chlore naissant, sert à dissoudre l’or et le platine ; on l’utilise avec avantage pour la préparation du chlorure d’antimoine (Sb^CP), du chlorure d’étain dissous, etc.
4° Action simultanée du chlore et du charbon. — Dans les procédés qui précèdent, on fait agir sur le métal le chlore libre ou naissant; dans le procédé qui nous occupe, le chlore libre réagit sur le métal naissant. Il consiste en effet à faire passer un courant de chlore sur un mélange intime d’alumine, par exemple, et de charbon, chauffé au rouge. Il se produit alors un chlorure et de l’oxyde de carbone :
A12Q3 + 3C -h 3C1 = AUCP + 3CO.
Ce procédé remarquable, indiqué par Gay-Lussac et Thénard, a été utilisé pour la première fois par Œrstedt pour la préparation des chlorures des métaux terreux dont les oxydes ne sont attaqués ni par le chlore ni par le charbon séparément.
Acide chlorhydrique et métal. — Ce procédé donne les protochlorures des métaux qui possèdent plusieurs chlorures. On obtient le protochlorure de fer anhydre en faisant passer un courant de gaz chlorhydrique sur du fer porté au rouge. L’acide chlorhydrique aqueux, au contact du fer à la température ordinaire, dégage de l’hydrogène en produisant du protochlorure de fer, qui reste en dissolution. Avec l’étain, la réaction est la même; seulement, il faut chauffer la dissolution d’acide chlorhydrique.
6° Action de V acide chlorhydrique sur les oxydes^ les sulfures ou les cai'bonates. — On fait souvent agir l’acide chlorhydrique sur un oxyde métallique ou sur un carbonate; le produit est le même; il se forme un chlorure et de l’eau; seulement, avec le carbonate, il y a en même temps dégagement d’acide carbonique. La formule suivante rend compte de la première réaction :
MO + HCl = MCI H- HO.
Avec les sulfures, il se produit un chlorure, et il se dégage de l’acide sulfhydrique :
MS -h HCl = MCI -t- HS.
On utilise celte réaction pour la préparation du chlorure de barium au moyen du sulfure de barium et de l’acidê chlorhydrique.
CHAPITRE V
généralités sur les sels.
jÿei Avânt IjOVoisicr, on n’avsit cju6 des idocs lrcs-confus6S
sur la conslitution des sels; sous ce nom générique, on comprenait toutes les substances capables de cristalliser dans l’eau ; pour Bergmann, son contemporain, il suffisait que le corps y fût un peu soluble pour être
rangé dans cette classe de corps.
Lavoisier définit le sel la combinaison d’un acide et d’une base.
Par acide, il faut entendre les corps qui rougissent le papier de tournesol (24);’on étend cette désignation à tous ceux qui se comportent, dans leurs 'réactions, comme de véritables acides. Ainsi, le sable (silice) chasse, à une température élevée, l’acide carbonique et l’acide sulfurique de leurs combinaisons, et forme avec leurs bases des composés cristallisables, le silicate de soude, par exemple; celui-ci, à son tour, ü-aité par l’acide sulfurique ou l’acide carbonique, laisse déposer sa silice et régénère du sulfate ou du carbonate de soude. La silice se comporte donc comme un acide; de là le nom d’acide sUicique donné à ce corps.
L’oxyde de zinc ne bleuit pas le tournesol rougi et ne verdit pas le sirop de violettes comme la potasse ou la soude, mais,, comme ces bases, il s’unit à l’acide sulfurique, dont il neutralise presque complètement les propriétés, et produit un corps qui a la composition et les propriétés cbimiques générales des sulfates des bases véritables.
L’oxyde de zinc est donc une base. En résumé, nous donnerons le nom de bases aux corps qui se comportent, vis-à-vis des acides bien caractérisés, acides sulfurique, azotique, etc,, de la môme manière que la notasse, là soude, la chaux, etc. ; nous donnerons, au contraire, le nom d’acides aux corps qui se comportent, vis-à-vis des bases bien caractérisées (potasse, soude, etc.), comme les acides sulfurique, phosphorique.
Cette définition du sel, dans l'idée de Lavoisier, ne s applupiait qu aux substances contenant un acide oxygéné et une base de
savait pas à cette époque que l’arséniate, le tungstate, ®
soude, traités par l’acide sulfhydrique, donnent naissance a des U ^ diüérant seulement du sel primitif par le remplacement par un nombre égal d’équivalents de soufre. Ces nouveaux co ps ont lenl un sulfure d’arsenic, de tungstène ou de molybdène a leaclion
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acide (siilfacide), qui se trouve combiné au sulfure alcalin de sodium (sulfobase) ; on peut donc leur appliquer la définition de Lavoisier. On leur donne le nom de sels; mais, pour éviter toute confusion, les sels ordinaires sont appelés oxysels, les nouveaux, sulfoscls.
On croyait également, à l’époque de Lavoisier, que le prototype du sel, le sel marin, contenait de l’acide chlorhydrique (qu’on supposait oxygéné) et de la soude, tandis qu’il n’est formé que de chlore et de sodium. Le sel marin et tous les corps de composition analogue (chlorures, bromures, iodures) ne sont donc pas des sels, d’après la définition de Lavoisier, malgré les ressemblances nombreuses qu’ils présentent dans leurs réactions avec les sels proprement dits, lorsqu’ils sont en présence de l’eau.
Nous devons ajouter que la définition de Lavoisier n’est plus admise aujourd’hui par tous les chimistes; nous l’adopterons néanmoins dans cet ouvrage, à raison de sa simplicité. Si elle n’embrasse pas, dans l’état actuel de la science, tous les corps qu’on doit considérer comme des sels, elle donne au moins une idée suffisamment exacte des oxysels, qui sont les plus nombreux et les plus importants de cette classe de corps.
573. IPropriétés physiques. État et densité. — TouS les SCls SOllt solides et plus pesants que l’eau.
574. Couleur. — Leur couleur est variable ; un même sel peut avoir une couleur différente, suivant qu’il est anhydre ou hydraté ; le sulfate de cuivre sec est incolore; mis au contact de l’eau, il reprend sa couleur en s’hydratant. Ampère a fait remarquer que les métaux fusibles donnaient des sels incolores, tandis que les dissolutions des sels des métaux peu fusibles (l’or et le cuivre étant considérés comme les plus fusibles de cette classe) sont colorées. Il est bien entendu que l’on suppose l’acide du sel incolore, car on sait que les acides colorés (acide chromique, manganique, etc.) donnent des sels colorés avec tous les oxydes.
Il est important de connaître la couleur des sels d’un métal, parce que cette couleur, étant indépendante de la nature de l’acide, s’il est incolore, fournit un bon caractère pour reconnaître le métal. Le tableau suivant contient les couleurs des principaux sels colorés.
Les sels de manganèse sont roses,
— de protoxyde de fer vert-bleuâtre,
— de sesquioxyde de fer jaune-rougeâtre,
— de sesquioxyde de chrome, verts d’herbe,
— de cobalt roses ou bleu violacé,
— de cuivre.... bleus ou verts,
— de nickel verts ou blanc- verdâtre,
— d’or jaune d’or,
— de platine jaune-orangé.
575. Saveur. — Les sels insolubles n’ont nalurellement pas de sa-
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vcur; la saveur des sels solubles dépend de la nalure de leur base. Ainsi :
Les sels de gliicine sont
— d’alumine
— de magnésie. . .
— de chaux
— de strontiane. .
— de baryte
— de soude
— de plomb
— de nickel . . . . .
sucrés,
astringents,
amers,
piquants,
salés,
sucrés, puis âpres et styptiques.
Les autres sels ont une saveur très-désagréable, à laquelle on a donné le nom de saveur métallique.
ACTION DE l’eau SUR LES SELS.
L’aclion exercée sur les sels par les agents impondérables ou pondérables est très-souvent liée à la manière dont ces corps se comportent vis-à-vis de l’eau; il est donc convenable d’étudier tout d’abord cette action avec quelques détails.
576. ÏJe la dissolution des sels dans l’eau. — L’eau disSOUt un grand nombre de sels, mais elle est absolument sans action surd autres Lois* qu’un sel est soluble dans l’eau, la quantité de matière dissoute dans un même poids d’eau varie avec la température; généralement, elle augmente quand la température s’élève; mais quelques substances, comme le sel marin, ne sont pas plus solubles à chaud qu’à froid; il en est même qui sont moins solubles dans l’eau chaude que dans l’eau froide. Il est très-utile de connaître le degré de solubilité des divers sels à diverses températures ; on fonde en effet sur cette propriété divers moyens de les préparer ou de les purifier, pour les besoins des laboratoires ou de 1 industrie. Voici les méthodes qu’on emploie pour cette détermination : elles s’appliquent d’ailleurs à toutes les substances solubles. On met de l’eau en contact avec un grand excès du sel et on maintient le tout pen-
1 Ampère a fait la remarque suivante sur la solubilité des sels à acides non métalliques.
; Les acides que l’on peut former directement donnent des sels insolubles ; ceux qu’on pro-
' duit indirectemeiiL donnent des sels solubles. Il faut remarquer toutefois que les sels de
potasse, de soude et d’ammoniaque sont presque toujours solubles, quel que soit leur acide oxygéné. D’après cette règle, tous les carbonates, phosphates, sulfites, arsénites des bases autres que les alcalis, sont insolubles, tandis que les azotates, chlorates, sulfates sont solubles ; cela est vrai, il n’y a d’exceptés que les sulfates de baryte et de plomb qui son insolubles. Notons encore que les arséniates ne sont pas plus solubles que les phosp la es, quoique l’acide arsénique ne soit pas formé directement. Malgré ces quelques excep ions, faciles à retenir, l’importance mnémonique de cette règle est indiscutable.
dant quelque temps (une heure au plus) à la température à laquelle on veut déterminer la solubilité. Le liquide se sature de sel, c’est-à-dire dissout tout ce qu’il peut contenir à cette température. On décante et on en verse une certaine quantité dans une capsule de platine tarée, et on l’évapore doucement sur un bain de sable jusqu’à siccité On pèse alors la capsule; soit P l’augmentation de son poids après l’introduction de la dissolution; soit l’augmentation après la dessiccation; P — p représentera le poids de l’eau évaporée. On sait donc qu’à celte température, un poids P — P dissout p de sel ; on en déduit facilement la quantité que dissoudrait un litre. Cette quantité est prise pour coefficient de solubilité de la substance.
Il arrive parfois que la substance dissoute dans l’eau ne peut èlre évaporée: tel est le chlorure de magnésium qui se décompose partiellement, par l’évaporation, en acide chlorhydrique et magnésie. On précipite alors le chlore par l’azotate d’argent, et du poids du chlorure d’argent formé, on déduit hicilement celui du chlorure de magnésium dissous. Ce procédé chimique est très-souvent employé, môme dans le cas des sels indécomposables par l’eau, dans le cas des sulfates, par exemple, qu’on précipite à Pétat de sulfate de baryte absolument insoluble, dont le poids permet de calculer celui du sulfate dissous.
577. Courbes de solubilité. — Admettons que l’on ait déterminé la solubilité d’un sel, à diverses températures, et qu’on ait trouvé les résultats suivants :
Température.
Sel anhydre dissous par 100 parties d’eau.
On pourra, au moyen de ces quelques observations, représenter la relation qui existe entre les températures et les quantités de matière dissoutes, par une courbe construite de la manière suivante. Sur une ligne- OX, on prend des longueurs égales entre elles, et l’on convient que chacune d’elles représente un degré de température (/?^. 1^25). Aux points 0, 10,20, 30, 4-0, on élève des perpendiculaires respectivement proportionnelles aux nombres 4, 7, 12, 19, 32, et l’on joint les extrémités de ces perpendiculaires par un trait continu qui donne la courbe cherchée. L’usage d’un papier quadrillé rend extrêmement facile la construction
* Pour éviter la perte de poids causée par les projections, on recouvre la capsule d’un entonnoir renversé, qui arrête la matière projetée. On la fait retomber dans la capsule en versant un peu d’eau sur les parois de rentonnoir.
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d’une pareille courbe. Si l’on voulait obtenir le coefficient de solubilit(S à la température de .25° par exemple, on voit qu’il suffirait d’élever une perpendiculaire au point 25 delà ligne OX, et le nombre, entier ou fractionnaire, de divisions comprises depuis l’origine de cette perpendiculaire jusqu’à sa rencontre avec la courbe, donnerait ce coefficient.
La solubilité d’un nombre assez considérable de sels augmente à peu près proportionnellement à la température ; de sorte que leur courbe de solubilité diffère peu d’une ligne droite. C’est le cas du chlorure de sodium, du sulfate de potasse,
du chlorure de potassium , du chlorure de barium. On voit, à 1 inspection de ces courbes (pi. IV), que la solubilité du sel marin augmente peu avec la température, les autres sels sont notablement plus solubles à chaud qu’à froid. Les courbes de solubilité de l’azotate de baryte, du chlorate de potasse et de l’azotate de potasse ont leur convexité tournée vers la ligne OX ; on voit ainsi que leur solubilité, surtout celle de 1 azotate de potasse, augmente rapidement avec la température.
La courbe de solubilité du sulfate de soude présente une forme singulière ; elle s’élève rapidement jusqu’à 33° environ, et, à partir de ce point, elle s’abaisse vers la ligne sur laquelle on compte les températures, en lui tournant toujours sa convexité. Il y a donc une brusque discontinuité dans la valeur du coefficient de solubilité, qui annonce un changement profond dans la constitution du sel, à cette température.
On trouve en effet que le sulfate de soude, qui cristallise de sa dissolution à moins de 33°, contient toujours 10 équivalents d’eau (NaO,SO-^-l-'10HO) . au-dessus de 33°, il se dépose à l’état anhydre ; le sel change donc de composition à cette température, et il n’est pas étonnant, qu’il change de solubilité. Si donc on voulait représenter le phénomène réel par des courbes, il faudrait construire une courbe entre 0° et 33° avec les quantités de sulfate de soude hydraté (NaO,SQ3 lOHO) dissoutes, et ne se servir de la courbe primitive, construite avec les quantités e se an dre, qu’à partir de 33°. Nous verrons bientôt l’importance pra ique
ces courbes (596).
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578. Solubilité lies corps dans l*eau cliarg’ée de sels. — Quand deux sels de môme base se trouvent dans une dissolution, la présence de l’un d’eux dans l’eau diminue la solubilité de l’autre. Ainsi, l’eau chargée de chlorure de potassium dissout moins d’azotate de potasse que l’eau pure ; le contraire a souvent lieu, si les sels diffèrent par les bases et les acides. L’eau contenant du sel marin dissout, aux températures ordinaires, plus d’azotate de potasse que l’eau pure. On admet que dans ce cas il y a double décomposition entre les deux sels (597), et qu’il se produit de l’azotate de soude et du chlorure de potassium plus solubles que les sels primitifs.
579. Du froid produit par la dissolution. — Lorsqu’un sel (ou une substance quelconque) se dissout dans l’eau, il y a tantôt abaissement, tantôt élévation de température. Si le sel est hydraté, il se dissout dans l’eau en produisant du froid, parce que, en passant à l’état liquide, il a dû absorber de la chaleur; c’est le cas du chlorure de calcium hydraté, CaCl + 6H0.
Les sels qui cristallisent sans s’hydrater sont dans le même cas. Mais si le sel est anhydre et qu’il ait de l’affinité pour l’eau, la dissolution peut être accompagnée d’un dégagement de chaleur. C’est ce qui arrive avec le chlorure de calcium anhydre, parce que la quantité de chaleur dégagée dans l’union de ce sel avec 6 équivalents d’eau est plus considérable que celle qu’absorbe le produit hydraté en se dissolvant dans l’eau; mais il est bien clair que l’inverse pourrait avoir lieu pour une autre substance.
En mettant certainssels en contact avec la glace, on détermine la fusion de ce corps, et l’on produit un abaissement de température bien plus rapide et plus considérable qu’avec l’eau ordinaire, parce qu’à l’effet frigorifique produit par la simple dissolution s’ajoute naturellement celui qui résulte du changement d’état de la glace. On obtient ainsi des mélanges réfrigérants. Voici ceux qu’on emploie le plus souvent ;
LIV. II. CIIAP. V. GÉNÉRALITÉS SUR LES SELS
S80. B>e la sursatiiration. — Si l’oii clissout im sel dans de l’eau, à une certaine température, puis qu’on laisse refroidir lentement, jusqu’à une température inférieure maintenue fixe, d’ordinaire, une portion du sel se dépose par refroidissement et il ne reste dans le liquide que la quantité de matière qui s’y serait dissoute, à cette dernière température. Aussi peut-on, en général, saturer de cette manière les dissolutions des sels dont on recherche le coefficient de solubilité ; mais il arrive parfois, lorsque le liquide n’est pas en contact avec un excès de sel, que le refroidissement de la liqueur n’amène pas la cristallisation de la substance. L’eau contient alors plus de matière solide qu’elle n’en dissout normalement : on dit qu’elle est sursaturée.
Dans ce cas, une agitation vive, l’introduction d’un corps étranger présentant quelques aspérités, le contact d’un cristal de même nature déterminent la précipitation immédiate de l’excès de solide dissous. Ce phénomène est analogue à celui que l’on constate dans la surfusion de l’eau et de l’acide sulfurique monohydraté; il est dû à une certaine résistance, opposée par le liquide, à l’orientation que doivent prendre les molécules pour cristalliser, résistance que des influences très-faibles peuvent facilement vaincre.
Le sel qui se prête le mieux à ce genre d’expériences est le sulfate de soude. On remplit, aux trois quarts, un tube de verre effilé d’une dissolution saturée à chaud de sulfate de soude ; après avoir fait bouillir cette liqueur, pendant quelques instants, pour chasser l’air du tube, on ferme l’extrémité avec le dard du chalumeau {f}g. 125). Le liquide peut alors être refroidi à 0° sans cristalliser,
I quoiqu’il contienne dix fois I plus de sel qu’il n’en pren- I drait à cette température.
I L’agitation en présence de I la vapeur est sans effet ;
I mais^ si l’on brise brusquement la pointe, on la ' voit à l’instant se prendre
en masse. On peut varier l’expérience : on verse dans une éprouvette à pied une dissolution chaude et concentrée de sulfate de soude, que l’on recouvre d’une couche d’huile. En la faisant refroidir lentenjenf, à 1 abri
Fig. I2(j.
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de l’agitation, elle nelaisse pas déposer de cristaux ; mais, si on introduit dans le liquide, à travers la couche d’huile, une pointe de verre ou un cristal de sulfate de soude, la cristallisation de la masse est immédiate.
On constate, au moment où la solidification a lieu, un dégagement de chaleur très-appréciable à la‘ main. Cette chaleur provient du changement d’état opéré brusquement sur une quantité notable de matière. Ce dégagement n’est pas appréciable dans toutes les cristallisations, parce qu’elles s’opèrent d’habitude avec lenteur dans un liquide qui se refroidit. La chaleur dégagée ne peut donc que retarder d’une manière insen- ’ sible le refroidissement de la liqueur.
581. Eau «l’interposition. — Eau «l’hy«lratation. — Quand un Sel cristallise dans l’eau, il contient toujours un peu de ce liquide. Cette eau, en quantité très-minime dans le sel marin, l’azotate de plomb, est emprisonnée dans les intervalles que laissent entre elles les diverses couches de molécules dont l’ensemble constitue le cristal ; aussi les cristaux trèspetits en contiennent-ils peu. Cette eau, appelée eau d'interposition peut être facilement constatée dans ces corps ; on pulvérise finement quelques cristaux de sel marin, bien secs extérieurement, et on met la poudre ainsi obtenue sur du papier buvard ; celui-ci s’imprègne d’humidité au contact de la poussière du sol. La présence de cette eau permet d’expliquer la décrépitation qu’ils éprouvent quand on les chauffe vivement (584).
Mais un grand nombre de sels se combinent avec l’eau pour former des hydrates. Les sels hydratés ont une composition bien définie; le nombre des équivalents d’eau est toujours dans un rapport assez simple avec le nombre d’équivalents du sel anhydre ; et comme toutes les combinaisons chimiques, ils se reproduisent avec la même composition dans les memes circonstances. La température a une influence considérable sur leur composition; ainsi le sulfate de manganèse se dépose avec 7 équivalents d’eau au-dessous de 6° ; tandis qu’il n’en retient plus que 4, s’il cristallise au-dessus de 20“. Le sulfate de magnésie contient 7 équivalents d’eau à la température ordinaire, et 12 équivalents au-dessous de zéro.
582. Sels efflorescents. — Sels déliquescents. — Lorsqu un sel est exposé à l’action de l’air, tantôt, comme le carbonate de potasse ou le chlorure de calcium desséché, il absorbe l’humidité de 1-almospbère et se dissout graduellement dans l’eau qu’il lui prend, en augmentant considérablement de poids, tantôt, comme le carbonate de soude, il perd une portion de l’eau qu’il contient, son poids diminue, sa transparence disparaît, et le sel se transforme peu ù peu en une masse farineuse blanche. Le carbonate de potasse est le type des déliquescents ;\q carbonate de soude, celui des sels efflorescents.
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Les sels dcliquesccnls sont donc des malières avides d’ean, propres par conséquent à dessécher l’almosphère; on s’explique par celte propriété l’usage que font les chimistes du chlorure de calcium pour dessécher les gaz. Les sels efflorescents, au contraire, ont pour l’eau une affinité extrêmement faible; aussi, lorsqu’ils sont placés dans une atmosphère indéfinie non saturée de vapeurs, l’eau qu’ils contiennent s’évapore peu à peu, en totalité ouenpartie. Mais il est bien évident que, dans une atmosphère limitée, constamment saturée d’humidité, ils n’éprouveraient aucune altération.
583. Eau fie constitution. —■ On peut facilement, à 1 aide de la chaleur, enlever aux sels l’eau d’interposition ou d’hydratation qu’ils contiennent ; leurs propriétés chimiques n’en sont nullement modifiées ; quand on les dissout de nouveau, ils reprennent leur eau d’hydratation, s’ils étaient hydratés ; mais l’eau peut exister dans les sels a un autre état et jouer un rôle essentiel dans leur composition. Nous avons déjà insisté sur ce fait, dans l’histoire de l’acide phosphorique (163); nous le rappellerons néanmoins ici, à raison de son importance.
Le phosphate de soude du commerce, 2NaO,HO,PhO^-}-24HO, contient 25 équivalents d’eau; on peut, en le desséchant au-dessous de 300", lui en enlever 24, sans altérer ses propriétés. Mais si on lui enlève au rouge le dernier équivalent, retenu par une affinité bien supérieure, il change de nature. On le démontre en le dissolvant dans l’eau: il ne reprend plus ses 25 équivalents d’eau; mais, en évaporant la liqueur, on obtient un nouveau sel :
2NaO,PhOS-p lOHO,
qui ne donne plus avec les .sels d’argent de précipité jaune de phosphate trihasique (3AgO,PhO^), mais un précipité blanc de phosphate bibasiqne (2AgO,PhO^).
ACTION DES AGENTS IMPONDÉRABLES
584. Action fie la chaleur. — La chaleur, en agissant sur les sels anhydres qui contiennent un peu d’eau d’interposition, détermine leur décrépilation. Cet effet est dû à la tension considérable que prend la vapeur d’eau, quand on la chauffe dans un espace fermé de toutes parts; à une température un peu élevée, elle devient capable de vaincre brusquement la cohésion dès molécules du solide, qui se trouve brisé et dont les fragments sont lancés de tous côtés. On fait l’expérience en projetant du sel marin en cristaux, aussi gros que possible, sur des charbons ardents; le sel décrépite avec violence.
Si l’on chauffe un sel hydraté, déposé de sa dissolution a une température très-basse, à une température où ce sel cristallise avec une quan
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lité d’eau moindre que celle qu’il possède, il y a désliydralalion partielle ; le sel ne conserve que la quantité d’eau qu’il eût prise dans son dissolvant à cette température. Ainsi, le sulfate de manganèse MnO,SO^-l-'^tl^) oblenu au-dessous de 6°, chauffé entre 20° et 30°, perd 3 équivalents d’eau, parce que le sulfate, déposé dans l’eau à cette température, a pour formule MnO,SO^-i-^HO.
Mais si l’on chauffe vivement un sel hydralé, on détermine sa fusion à une température peu élevée, parce que l’eau combinée qui se dégage, devient alors capable de dissoudre la matière anhydre ; on dit alors que le sel éprouve la fusion aqueuse. Si l’on continue à chauffer, l’eau s’évapore, le sel devient anhydre efpeut fondre de nouveau, si la chaleur ne le décompose pas ; cette fusion est appelée fusion ignée. Ainsi, le borate de soude éprouve la fusion aqueuse au-dessous de 100°, la fusion ignée au rouge ; le chlorate de potasse n’éprouve que la fusion ignée; le sulfate de fer cristallisé, la fusion aqueuse seulement.
La chaleur décompose un grand nombre de sels, en donnant des produits qui ne peuvent être indiqués que dans l’histoire particulière des genres principaux; nous dirons seulement que les sels à acide volatil et à base fixe tendent à se décomposer en ces deux éléments. (Exemple : carbonates.) H en est de même des sels à acide fixe et à base volatile. Tel est le phosphate d’ammoniaque du commerce, qui perd au rouge l’ammoniaque et l’eau basique qu’il contient (163).
585. Action de la lumière. — La lumière agit sur quelques sels de métaux précieux pour les réduire. Nous avons déjà indiqué cette action au paragraphe 20.
586. Action de Péiectricité. — Le courant de la pile décompose tous les sels métalliques en dissolution. En général, l’acide et l’oxygène de l’oxyde se portent au pôle positif de la pile, le métal, au pôle négatif. On le démontre en plongeant deux lames de platine, mises en communication avec les pôles d’une pile, dans une dissolution de sulfate de zinc; on voit alors la lame négative de platine se recouvrir de zinc, tandis que l’oxygène et l’acide se portent sur l’autre lame.
Si l’on remplace la dissolution de sulfate de zinc par une dissolution de sulfate de soude, colorée avec du sirop de violettes, il se dégage de l’hydrogène au pôle négatif et de l’oxygène au p(^le positif; on voit en même temps le liquide verdir autour du pôle négatif et rougir autour du pôle positif, ce qui démontre la présence d’une base au pôle négatif et celle d’un acide au pôle positif {pg. 125). 11 semble donc que l’acide et la base du sel aient été séparés par le courant en même temps que les éléments de l’eau, mais ce n’est qu’une apparence; la soude existant au pôle négatif provient d’une action secondaire. Sous l’influence du courant électrique, le sulfate de soude s’est réellement décomposé en acide et
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oxygène, qui se sont portés au pôle positif, et en sodium; mais ce métal, rencontrant au pôle négatif l’eau de la dissolution, s’est transformé en soude avec dégagement d’hydrogène.
Aussi , pour 1 équivalent de soude (NaO = 31) formé au pôle négatif, obtient-on 1 équivalent (H= l) d’hydrogène.
L’expérience suivante démontre la vérité de cette explication. On prend un verre dont le fond laisse passer un fil de platine recouvert par unp couche de mercure {fig. 158) ; on met au-dessus du mercure une dissolution concentrée de sulfate de soude et on y fait plonger une lame de platine attachée au pôle positif de la pile ; le fil de platine communiquant avec le pôle négatif, la décomposition a lieu, et le mercure se charge bientôt de sodium, qui se trouve ainsi soustrait, en grande partie du moins, à l’action oxydante de l’eau.
En distillant cet amalgame dans un gaz inerte, on obtient un globule de sodium fondu.
La galvanoplastie, la dorure et l’argenture électrique reposent exclusivement sur cette remarquable propriété du courant voltaïque.
ACTION DES AGENTS PONDÉRABLES
587. Action des métaiioïiies. — Le chlore, en agissant sur les dissolutions de sels de protoxyde de fer, d’étain, de sous-oxyde de cuivre et de mereure, les fait passer à un état d’oxydation supérieur; il se produit en même temps un chlorure, parce qu’il agit alors en décomposant l’eau et en produisant de l’oxygène et de l’acide chlorhydrique (580). Le brome et l’iode agissent probablement de la même manière. L’azote est sans action sur les sels, mais les corps réducteurs : charbon, phosphore, hydrogène, bore, silicium, soufre, peuvent agir à une température élevée sur les divers sels ; les produits delà réaction seront indiqués dans l’histoire des principaux genres.
Quant à l’oxygène, il agit à la température ordinaire sur les sels des oxydes facilement oxydables, et les transforme en sels basiques, d’un oxyde supérieur. Exemple :
‘ 2(Fe0,S03) -h O = Fe20^2S0:L
S’il est sec, il est^sans action sur tous les sels à la tempéralure oïdi-
Fig. 127.
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naire; mais à une icmpéralure plus ou moins élevée, il réagit soit sur les oxydes de la façon que nous venons d’indiquer, soit sur l’acide, si ce dernier est oxydable. Exemple : sulfites transformés en sulfates.
588. Action des métaux. — On sait, depuis Ibichter, que les métaux peuvent se précipiter les uns les autres de leurs dissolutions. Ce fait présente des exceptions dont quelques-unes sont faciles à prévoir. On ne peut précipiter un métal de sa dissolution par les métaux qui décomposent l’eau à une basse température, puisque le métal se transforme immédiatement en oxyde qui agit alors sur le sel. Les autres exceptions, ainsi que l’indication des métaux qui peuvent précipiter une dissolution donnée, sont comprises dans le tableau suivant :
DISSOLUTIONS
DONT LES MÉTAUX SONT PRECIPITABLES PAR d’aUTRES METAUX.
' Sels (les deux premières 1 sections.
! Sels de manganèse.
— d’alumine.
— de glucine.
! — de zinc.
1 — de fer.
— de chrome.
— de cobalt.
— d’urane.
— de nickel.
Sels d’étain. '
— d’antimoine.
— de bismuth. 1
— de plomb. 1
— de cuivre L 1
/ précipités par le fer,t précipit. par Azotates de mercure) le zinc et par ceux > le fer et par
( qui précèdent ; 1 le zinc.
Sels d’argent \ 1
— de palladium i précipitésparlezinc, 1
— de rhodium 1 le fer, le cobalt et ]
— de platine / tous ceux qui pré- /
— d’or 1 cèdent l’argent ; ,
— d’iridium |
1 L’acétate de cuivre est réduit par le plomb. — L’aluminium peut aussi précipiter quelques
; métaux de leurs dissolutions, le cuivre, par exemple.
Il est important de remarquer que, dans la précipitation réciproque des métaux, le métal précipitant s’unit à l’acide et à l’oxygène du métal primitif, de sorte que l’opération s’effectue sans absorption et sans dégagement d’aucun gaz. L’état de saturation du sel ne varie pas sensiblement.
Si l’on se reporte à ce qui a été dit de l’action des courants sur les dissolutions salines (586), on verra que le zinc détermine la précipitation complète des sels de cuivre, parce qu’il peut former avec ce dernier métal, en présence de l’acide de la dissolution, un couple voltaïque dans lequel le zinc est l’élément négatif. Il s’établit dans la liqueur, dès qu’une particule de cuivre est précipitée, un courant allant du cuivre aux particules voisines du zinc, dont l’effet est de continuer la précipitation coininencée. Si le contraire avait lieu, c’est-à-dire si le cuivre était l’élément
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négatif, en admellanl môme que la précipitation fûtcommencée, le cuivre précipité devrait se redissoudre. Ce que nous disons de ces deux métaux peut se répéter pour tous les couples métalliques qu’on peut imaginer.
Il résulte encore de ces considérations que le sens des phénomènes peut môme ôtre modifié parla nature de l’acide; on comprend, en effet, que deux métaux voisins par l’ensemble de leurs propriétés constituent un couple dont l’élément négatif variera avec la nature de cet acide. C’est ce qui explique pourquoi le plomb ne précipite le cuivre que de ses dissolutions dans l’acide acétique.
Quant à la cause qui détermine la précipitation, elle est assez peu connue. Beaucoup de chimistes pensent que le métal précipitant commence par déplacer le métal dissous, s’il est plus oxydable que lui (ou plus chlorurable, si l’on opère avec des chlorures en dissolution), et que l’action se continue, si la condition que nous venons d’indiquer relativement à l’état électrique est satisfaite. Mais on peut tout aussi bien l’expliquer par l’hétérogénéité du métal précipitant, car, dans la pratique, il est impossible d’obtenir un métal absolument pur. Il se produira donc dans la liqueur un courant électrique très-faible qui commencera la précipitation, mais sans pouvoir la continuer, si le métal précipité est électro-négatif par rapport au précipitant.
La précipitation des métaux ne s’opère bien que dans des dissolutions peu étendues, et souvent, pour qu’elle soit rapide, il est nécessaire que les liqueurs soient légèrement acides. Enfin le nouveau sel doit être soluble, sans cela le métal dissous se trouve recouvert du produit insoluble formé, et l’action s’arrête.
Quand le métal précipité se dépose en poudre ou en cristaux, l’action continue d’une manière régulière; mais si le dépôt métallique forme autour du métal précipité une couche continue, le phénomène doit nécessairement s’arrêter; c’est ce qui se produit quand on plonge un morceau de cuivre bien décapé dans une dissolution étendue d’azotate d’argent ; aussi l’argenture obtenue par ce procédé n’est-eJle que superficielle.
Si l’on précipite une dissolution d’argent par le mercure, le métal précipité s’unit au mercure excédant et forme avec lui un amalgame qui cristallise en longues aiguilles ; cette cristallisation constitue Varbre de Diane anciens chimistes. Le plomb est également précipité de ses liqueurs par le zinc, en lamelles cristallines brillantes, de dimensions assez considérables; la réunion de ces lamelles constitue Varbre de Saturne. On obtient un bel arbre de Saturne en opérant de la manière suivante. On plonge, dans un flacon qui contient une dissolution étendue d’acétate de plomb, un morceau de zinc qui supporte plusieurs fils de laiton, disposés de manière à figurer les branches principales d un aibi c dont le zinc serait le tronc. On voit bientôt les fils métalliques se recouviii
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de lamelles crislallines de plomb, cjui forment les feuilles de cet arbre. L’expérience doit être faite dans une liqueur acidulée avec l’acide acétique; on évite ainsi la production d’un carbonate blanc de plomb insoluble qui se formerait par suite de l’action de l’acide carbonique de l’air sur le sel de plomb, devenu plus basique au contact du zinc transformé, dans la liqueur, en oxyde sous l’influence oxydante de l’air.
Ici l’influence de l’action électrique est évidente, le zinc et le laiton forment un couple voltaïque dans lequel le laiton est l’élément non attaqué ; c’est donc lui qui se recouvre de plomb.
Si le zinc ne peut précipiter les dissolutions salines de fer, de chrome, de glucine et d’alumine, il exerce néanmoins sur elles une action qui mérite d’être connue. Il ramène les sels de sesquioxyde de fer et de chrome à l’état de sels de protoxyde, surtout dans des liqueurs acides; il transforme les sels d’alumine et de glucine en sels basiques avec dégagement d’hydrogène.
ACTION DES ACIDES SUR LES SELS
589. 1'"® LOI. — Un sel est toujours décomposé par un acide plus fixe que celui qu’il contient.
Exemples : 1® Décomposition des carbonates, par les acides chlorhydrique et sulfurique, dans la préparation de l’acide carbonique (400) ;
CaO,CO’- + HCl = GaCl + HO + CO^,
Ga0,C02 + S03,H0 = GaO.SOa + CO^ + HO ;
2® Décomposition de l’azotate de potasse, par l’acide sulfurique, dans la préparation de l’acide azotique (131) ;
KO^AzOS + 2 (S03,H0) = K0,H0,2S03 + AzOS,HO ;
3® Décomposition du carbonate de potasse par la silice, à une température élevée (359).
Remarque. — On voit facilement que la préparation de presque tous les acides volatils repose sur l’application de cette loi. En effet, les acides chlorhydrique et sulfhydrique, par exemple, sont préparés en faisant agir un acide hydraté plus fixe qu’eux, dans les circonstances de l’expérience, sur un chlorure et un sulfure. C’est qu’en présence de l’eau, ces
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composés binaires sont assimilables à des sels qui contiendraient de l’acide cblorhydriquc ou de l’acide sulfbydrique et une base métallique.
590. '2^ LOI. — Un sel est décomposé par un acide qui peut former avec sa base un sel insoluble, dans les circonstances de l'expérience.
Exemples : 1” L’acide sulfurique versé dans une dissolution d’un sel de baryte y détermine un précipité de sulfate de baryte :
Ba0,Az03 + S03,H0 = BaO,SQ3 + Az03,H0.
2° L’acide chlorhydrique versé dans une dissolution d’azotate d’argent
y détermine toujours un précipité de chlorure d’argent :
AgO.ÂzO» + HCl = AgCl + AzOS,HO.
Afin de bien mettre en évidence l’influence de l’insolubilité du sel qui peut se former, il suffit de citer l’exemple suivant. L acide sulfurique ne détermine pas de précipité de sulfate de chaux dans les sel^ de chanx suffisamment étendus, parce que ce sel est sensiblement soluble dans l’eau; mais si l’on ajoute au mélange de l’alcool, dans lequel le sulfate de chaux est totalement insoluble, la précipitation est complète.
Remarque. — Cette loi résume la préparation des acides solubles dans l’eau, mais que l’on ne peut volatiliser sans décomposition, Tacide chlorique, par exemple. Il est bien évident qu’en ajoutant dans une dissolution de chlorate de baryte de l’acide sulfurique goutte à goutte, jusqu’à précipitation complète de la baryte, on n’aura plus dans la liqueur que de l’acide chlorique.
On prépare par le même procédé les acides perchlorique, byposulfurique, etc.
591. 3® LOI. — Un acide décompose complètement les sels dont les acides sont peu ou pas solubles dans les circonstances de l'expérience.
Exemples : 1® Le silicate de potasse et l’acide sulfurique en dissolution donnent un précipité de silice gélatineuse et du sulfate de potasse.
2° Pour obtenir l’acide borique, on verse de l’acide cblorhydrique concentré dans une dissolution chaude et concentrée de borate de soude. L’acide borique, peu soluble dans l’eau à la température ordinaire, se dépose par le refroidissement (347).
Remarque. — Nous décomposons le silicate de potasse en dissolution,
I par l’acide sulfurique, parce que la silice est insoluble dans l’eau; nous I produisons la réaction inverse, c’est-à-dire que nous chassons 1 acide
1 sulfurique du sulfate de potasse au moyen de la silice, à une température
élevée, parce que l’acide sulfurique est alors moins fixe que l’acide silicique. Cet exemple, et d’autres encore que nous signalerons à mesuie qu’ils se présenteront, feront bien ressortir toute l’influence des circon
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stances physiques dans lesquelles l’expcrience s’accomplit, et expliqueront des réactions en apparence contradictoires.
ACTION DES BASES SUR LES SELS
592. 1'’® LOT. — Une base fixe décompose les sels dont les bases sont volatiles dans les cùxons tances de l'expérience.
Nous n’avons à citer ici qu’un seul exemple : la décomposition d’un sel ammoniacal quelconque, par un oxyde fixe, la chaux, la potasse, l’oxyde de plomb, etc. ; mais cette loi recevra une application importante en chimie organique, car toutes les bases organiques volatiles (elles sont aujourd’hui très-nombreuses), se préparent de la même manière que l’ammoniaque.
593. 2® LOI. — Une base soluble décompose les dissolutions des sels dont les bases sont insolubles dans les circonstances de V expérience.
Cette règle permet de préparer un très-grand nombre d’oxydes hydratés insolubles.
Exemples : 1° Préparation du sesquioxyde de fer hydraté au moyen d’un sel soluble de sesquioxyde de fer et de la potasse ou de l’ammoniaque;
2° Préparation du protoxyde de plomb avec une dissolution d’azotate de plomb et de l’ammoniaque :
PbO,AzQs + AzH3,HO = AzH3,HO,AzOS -h PbO.
Dans ces expériences, le choix de la base soluble employée à précipiter l’oxyde insoluble n’est pas indiflèrent; il faut remarquer, en effet, que plusieurs oxydes métalliques sont solubles, soit dans la potasse ou la soude, soit dans l’ammoniaque. L’oxyde de cuivre se dissout très facilement dans l’ammoniaque ; l’alumine, l’oxyde de plomb, se dissolvent dans la potasse. On doit donc employer la potasse pour précipiter l’oxyde de cuivre, et l’ammoniaque quand il s’agît d’obtenir l’alumine ou l’oxyde de plomb.
. Remarciue. — L’oxyde de plomb est précipité de ses dissolutions par l’ammoniaque, tandis que celle-ci est chassée de ses sels lorsqu’on les chauffe avec de l’oxyde de plomb. Dans le premier cas, l’insolubilité de la base détermine une réaction inverse de celle que la volatilité de l’ammoniaque détermine dans le second.
594. 3® LOI. — Une base décompose complètement un sel quand elle peut former un sel insoluble avec son acide.
Nous citerons deux exemples relatifs à la préparation de la potasse et de la soude.
r Si l’on fait réagir de l’eau de chaux sur une dissolution élenduc de carbonate de potasse ou de soude , on obtiendra un préci-
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pilé de carbonalc de chaux, et les alcalis resteront en dissolution.
2° On peut également obtenir la dissolution de potasse en ajoutant goutte à goutte de l’eau de baryte dans une dissolution de sulfale de potasse; le sulfate de baryte étant insoluble, tout l’acide sulfurique sera précipité.
ACTION ni:s SELS SUR LES SELS.
Nous n’avons que deux lois à énoncer :
595. LOI. — Lorsqu'on chauffe un mélange de sels qui ^ par l'échange mutuel de leurs acides et de leurs bases, peuvent former un sel plus volatil que ceux du mélange, il y a double décomposition.
Exemples : carbonate de chaux et sulfate d’ammoniaque; ils donnent, par leur réaction mutuelle, du carbonate d’ammoniaque très-volatil et du sulfate de chaux fixe.
On prépare également le chlorhydrate d’ammoniaque en chauffant du sel marin et du sulfate d’ammoniaque, les chlorures de mercure en chaulfant des sulfates de mercure et du sel marin.
596. 2® LOI. — Deux dissolutions salines mélangées se décomposent si l'un des sels qui peuvent se former est insoluble dans les circonstances de l'expérience.
Cette loi régit la préparation de la plupart des sels insolubles, carbo- I nates, phosphates, chromâtes, etc. Il suffit de verser dans un sel soluble de l’oxyde dont on veut obtenir le carbonate, par exemple, une solution de I carbonate de soude, la précipitation a lieu ; de même pour les autres sels.
‘ Remarque. — Une solution de sulfate de chaux mélangée avec du carbonate d’ammoniaque donne un précipité insoluble de carbonate de chaux et du sulfate d’ammoniaque. C’’est, comme on le voit, la réaction inverse de celle que nous avons produite tout à l’heure, en chauffant le mélange de sulfate d’ammoniaque et de carbonate de chaux. La volatilité détermine le sens des phénomènes, quand on opère par voie sèche; l’iusolubilité cause la précipitation, quand on opère par voie humide.
En évaporant un mélange de deux dissolutions d’azotate de soude et de chlorure de potassium, on voit qu’5 l’ébullition il se précipite une quantité considérable de sel marin et que la majeure partie de l’acide azotique reste à l’état d’azotate de potasse fort soluble dans l’eau chaude. Il y a double décomposition, d’après la formule
NaO,AzQ5 + KCl = KO,AzQ5 + NaCl,
parce que le sel marin, ayant une solubilité à peu près constante à toutes les températures, devient bientôt le moins soluble des quatre sels qui peuvent résulter de l’échange des éléments des deux sels en présence, et comme la quantité d’eau, par suite de l’évaporation, devient nécessaiieinent insuffisante pour le dissoudre, il finit par se déposer.
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Si, au coniraire, on refroidissait une dissolution concentrée contenant du sel marin et de l’azotate de potasse, on obtiendrait des cristaux de chlorure de potassium, parce que ce sel est de tous les produits qui peuvent se former, par l’échangé mutuel des éléments, le moins soluble aux basses températures. Si donc la quantité de ce sel qui peut résulter de l’union du chlore et du potassium contenu dans la liqueur est plus considérable que celle qui peut y être dissoute, à la température de l’opération, du chlorure de potassium doit se déposer.
On voit donc qu’il est possible, en s’appuyant sur la loi de Berthollet et sur la connaissance des solubilités des divers sels, aux divers points de l’échelle thermométrique, d’arriver à transformer des sels notablement solubles dans l’eau en d’autres plus utiles. C’est là l’usage principal des courbes de solubilité ; nous verrons par la suite d’autres applications importantes de ces mêmes principes dans le traitement des eaux mères des marais salants (745).
597. Du méiang’e fies tiissoiiitioiis. — Lcs lois de Bcrthollct iious permettent de prévoir l’action mutuelle des dissolutions, dans le cas où l’insolubilité ou la volatilité détermine le sens des phénomènes; mais que se passe-t-il quand on mélange deux dissolutions ne donnant par l’échange mutuel de leurs éléments aucun produit insoluble dans les circonstances de l’expérience?
On admet, dans ce cas, qu’il y a encore double échange, sans toutefois que ce double échange soit complet, de sorte que, si l’on met deux sels en présence, de l’acétate de soude et du sulfate de fer, par exemple, on aura dans la liqueur quatre sels :
Acétate de soude, Sulfate de fer,
Acétate de fer. Sulfate de soude.
La production de l’acétate de fer est incontestable, car les liqueurs primitives étaient incolores ; leur mélange a la couleur rouille foncée de l’acétate de fer; l’hydrogène sulfuré ne précipitait pas le sulfate de fer, il donne maintenant dans le mélange le précipité noir de sulfure de fer qu’il produit quand on le verse dans une dissolution d’acétate de fer.
M. Malaguti a démontré la réalité de ce partage des éléments dans un grand nombre de cas, et il a même pu déterminer expérimentalement la proportion suivant laquelle cet échange avait lieu. On mélange deux dissolutions contenant l’une un équivalent d'azotate de plomb, l’autre un équivalent d’acétate de potasse, et assez étendues pour que dans leur mélange il n’y ait pas de précipité. On verse ensuite la liqueur dans de l’alcool mélangé d’éther, dans lequel les deux azotates existants dans le mélange, sont insolubles, on les sépare ainsi des acétates qui s’y dissolvent, et il devient possible alors de déterminer la proportion respective
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des quatre sels formés. On trouve ainsi qu’il s’esl déposé 9-2/100 des sels primitifs, et qu’il en reste encore 8/100 dans la liqueur. La formule suivante représente donc cetle décomposition :
K0(CM1303 + PbO.AzO» — — (^pj^Q + lOO \ Pb0,Az08 j' ,
Cette expérience est susceptible de vérification. Il suffit, en eflet, de mélanger un équivalent d’azotate de potasse et un équivalent d’acétate de plomb, dissous dans une quantité suffisante d eau, et de cberchei, comme précédemment, la proportion d’azotate de potasse décomposée , on trouve qu’elle est de 9 pour 100. La décomposition s’est donc arrêtée dès que les éléments ont été, à peu de chose près, dans la proportion indiquée par la formule ci-dessus. L’affinité des acides n étant pas neces sairement la même pour toutes les bases, pas plus que l’affinité des diverses bases pour un même acide, on conçoit que les affinités les plus puissantes tendent à se satisfaire. Dans l’exemple que nous avons choisi, l’affinité puissante de l’acide azotique pour la potasse détermine la décomposition presque complète du sel 5 mais, pour d autres couples salins, la proportion des sels décomposés peut être bien différente. C’est d’ailleurs ce qui ressort du tableau suivant, qui comprend un certain nombre des expériences de M. Malaguti sur ce sujet.
COUPLES SALIXS.
COEFFICENT
de
dêcomtosition.
Acétate de potasse. . .
Azotate de plomb ;
Chlorure de potassium. /
tiultate de zmc i
j Acétate de baryte l
^ I Azotate de plomb j
(Chlorure de sodium. . \
'* ( Sulfate de zinc )
I Acétate de potasse. . . 1 ^ ( Azotate de stroniiane. j J Acétate de strontiane. |
I Azotate de plomb )
) Acétate de potasse )
' ( Sulfate de soude j
I Chlorure de potassium. ) ° ( Sulfate de manganè.se. j Q S Chlorure de potas^ium. 1 ^ I Sulfate de magnésie. . ) (Chlorure de sodium. . ) (Sulfate de magnésie..)
COEFFICIENT
de
décomposition
( Acétate deplomh i
^ ( Azotate de potasse )
( Chlorure de zinc.
^ ( Sulfate de potasse
( Acétate de plomb 1
^ [ Azotate de baryte )
( Chlorure de zinc ...|
'* ( Sulfate de soude j
^ (Acétate de strontiane. 1 ( Azotate de potasse.. . . j
( Acétate de plomb
Azotate de strontiane. i
( Acétate de soude )
‘ (Sulfate de potasse... . )
( Chlorure de manganèse 1
° ( Sulfate dépotasse )
( Chloriir.de magnésium \ (Sulfate de potasse. . .. ) ( Chlorur. de magnésium / ( Sulfaïc de soude )
^ M. Malaguti désigne sous ce nom la proportion de sels primitifs décomposés, le no inscrit dans la colonne des coefhcients est rajiporté à 100 parties de sel.
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598. Action fies bases insolubles sur les sels solubles. — Si l’on fait filit bouillir une dissolution d’azotate de cuivre avec de l’oxyde d’argent, on voit peu à peu la liqueur se décolorer, l’oxyde d’argent prend la place de l’oxyde de cuivre qui est précipité. On démontre d’ailleurs la présence de l’argent au moyen de l’acide chlorhydrique, qui donne un précipité blanc de chlorure d’argent insoluble; par des expériences analogqes, il est possible de déterminer l’ordre dans lequel des oxydes insolubles donnant, avec un acide, des sels solubles, se déplacent mutuellement. Voici deux de ces tableaux, d’après M. Persoz ; un oxyde déplace tous ceux qui le suivent dans leurs combinaisons avec l’acide inscrit en tête du tableau.
ACIDE CHLORHYDRIQUE
Oxyde de magnésium,
Oxyde de magnésium,
— d’argent,
— de cobalt,
— de cobalt,
— de mercure (peroxyde).
— de zinc,
— de zinc,
— de manganèse,
— de manganèse,
— de plomb.
— de fer (protoxyde).
— de cuivre,
— de cuivre.
— d’aluminium,
— d’étain (protoxyde),
— de chrome,
— de chrome.
— ‘de mercure (protoxyde).
— de fer (peroxyde),
— — (peroxyde), — d’étain (peroxyde).
— de fer (peroxyde).
L’affinité des divers oxydes pour un même acide est donc différente, et l’ordre des affinités des oxydes pour un acide varie avec la nature de ce corps.
599, Action fies sels solubles sur les sels insolubles. — Expériences
fie Ouiong^. — Les sels insolubles peuvent réagir sur des sels solubles; on le démontre en faisant légèrement chauffer une dissolution d’azotate d’argent avec du phosphate de chaux des os (dépouillé de son excès de carbonate de chaux par l’action d’un acide faible). Le phosphate blanc se transforme rapidement en phosphate jaune d’argent (3Ag0,Ph05). On peut même faire réagir deux sels insolubles, comme le prouve l’expérience suivante due <i M. Malaguti. On chaufl’e dans Peau deux précipités, récemment produits, de sulfure de zinc et de chlorure d’argent. Ces corps, blancs tous deux, se transforment rapidement en chlorure de zinc soluble et sulfure d’argent qui est noir. Citons enfin les expériences de Dulong sur l’action des carbonates alcalins sur les phosphates, arséniates et sulfates insolubles de baryte, de chaux, etc. 11 se produit toujours du carbonate de chaux, de baryte, etc., et un phosphate, arséniale ou sulfate alcalin qui reste dans la liqueur. La réciproque est vraie, c’est-à-dire que si l’on faisait bouillir une dissolution de sulfate de potasse avec du car-
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bonale de baryte, on produirait un peu de sulfate de baryte et de carbonate de potasse. 11 devra donc, comme dans les couples salins dont nous renons de parler, s'établir un certain état d’équilibre entre l’action des produits primitifs et l’action inverse des produits résultant de leur double décomposition. Remarquons toutefois qu’un grand excès de carbonate Filcalin peut totalement décomposer les sulfates, phosphates et carbonates insolubles; mais, pour que cette décomposition soit bien complète, il vaut mieux fondre le mélange du sel insoluble avec un excès de carbonate alcalin. On reprend la masse fondue par l’eau, qui dissout l’excès de carbonate et de sulfate, phosphate ou arséniate alcalin formé, il reste un résidu insoluble de carbonate de chaux ou de baryte, etc. Cette réaction, indiquée par Dulong, réussit également bien avec les silicates naturels insolubles, elle a même fourni pendant longtemps le seul moyen d’analyser ces corps importants, en permettant de séparer la silice des oxydes auxquels elle est combinée.
COMPOSITION DES SELS. ÉQUIVALENTS CHIMIQUES
La théorie des équivalents repose sur la connaissance des lois de la composition des sels établies par divers chimistes, parmi lesquels il convient de citer d’une manière toute spéciale Wenzel etRichter, chimistes allemands, contemporains de Lavoisier, et Berzelius, qui occupe une place éminente parmi les chimistes du commencement du siècle. Les travaux de ces savants et le^ déductions qu’ils en ont tirées font l’objet
de ce chapitre, où nous suivrons autant que possible l’ordre historique
des découvertes.
600. SeiH neutres. — On peut, en mélangeant des quantités convenables d’acide sulfurique et de potasse en dissolution, obtenir un liquide sans action sur le papier de tournesol rouge ou bleu. L’évaporation de cette dissolution donne une matière cristallisée, contenant la potasse et l’acide sulfurique employés, que nous désignons sous le nom de sulfate de potasse neutre^ pour indiquer que les propriétés de l’acide et de la ibase s’y sont neutralisées.
Le papier de tournesol sert donc à caractériser le sel neutre. Admelitons pour l’instant que ce caractère ait une valeur absolue.
601. Expériences de Wenzel. Énuivalents des acides et des bases. — Si l’on mélange deux dissolutions de sels neutres, pouvant se décoin
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poser mulLiellement, les deux nouveaux sels formés sont également neutres. Ainsi, en versant de l’azotate de baryte dans une dissolution de sulfate de soude, on obtiendra un abondant précipité de sulfate de baryte et de l’azotate de soude, dont la dissolution sera parfaitement neutre.
On déduit de cette expérience deux conséquences importantes :
1° La quantité de soude qui fournit un sel neutre avec l’acide sulfurique précipilé par la baryte salure précisément la quantité d’acide azotique abandonnée par cette base. Par conséquent, les quantités de soude et de baryte, qui neutralüent la même quantité d’acide sulfurique, neatimlüent aussi la môme quantilé d’acide azotique. Cette conclusion peut être généralisée par d’autres expériences du môme genre; nous la formulerons de la manière suivante :
Des quantités B, B', B"... de diverses bases, qui neutralisent une certaine quantité A d’un acide, neutraliseront une môme quantité A', A".... d’un acide quelconque. Ces quantités B, B', B", sont appelées nombres proportionnels ou équivalents chimiques des bases.
Si l’on veut déterminer la valeur numérique de ces nombres, il suffira de chercher combien il faut de potasse, de soude, etc., pour neutraliser un poids d’acide sulfurique hydraté contenant 40 grammes d’acide sulfurique anhydre, par exemple , et l’on trouvera les nombres suivants :
ÉQUIVALENTS DES BASES
Potasse
Slrontiane. . . .
Oxyde de plomb. . 111,5
Soude
Baryte
— d’argent... 116
Chaux
Magnésie
Ces divers poids de bases saturent une même quantité d’acide azotique, une môme quantité d’acide chlorique, etc.
2° On peut dire également que la quantité d’acide azotique unie à la baryte, précipitée par l’acide sulfurique, dans l’expérience de Wenzel, neutralise précisément la quantité de soude abandonnée par cet acide. En conséquence, les quantités d’acide sulfurique et d’acide azotique, qui neutralisent la môme quantité de soude, neutralisent également la môme quantité de baryte. En généralisant, on arrivera à cet énoncé : Les quantités A, A', h!' des divers acides qui neutralisent une certaine quantité
B d’une base, neutralisent également un autre poids B' d’une base quelconque. Ces quantités A, A', A", sont appelées nombres pj'oportionnels ou équivalents des acides.
On trouvera la valeur numérique de ces nombres en déterminant les poids des divers acides qui donnent à un môme poids de potasse un sel neutre au papier de tournesol. Rapportons ces poids à 40 d’acide sulfu-
ÉQUIVALENTS DES ACIDES
Acide sulfurique 40 Acide perchlorique 95,6
— azotique 54 — bromique 120
— chlorique 15,5
Ces deux séries de nombres nous donnent immédiatement la composition de tous les sels neutres, du chlorate d’argent, par exemple ; en effet, 75,5 d’acide chlorique neutralisent 47 de potasse ; ils doivent donc former un sel neutre avec 116 d’oxyde d’argent.
602. des proportions multiples. — Ce ne sont pas d ailleurs les seules proportions dans lesquelles les acides et les bases puissent se combiner. Wollaston a étendu aux sels la loi des proportions multiples de Dalton, en montrant que l’acide oxalique s’unit en trois- proportions à la potasse, pour former l’oxalate neutre, K0,C20^; le bioxalate KO,2C2Q3, et le quadroxalate K0,4C203. Or, les proportions d’acide unies à une môme quantité de base sont entre elles comme les nombres 1 , 2, 4. Ce ne sont pas les seuls rapports simples qui régissent la composition des sels, on trouve fréquemment le rapport 3/2.
603. Composition des bases. Équivalents des métaux. — Analysons
maintenant les bases inscrites dans le tableau ci-dessus; nous trouverons les résultats suivants :
parties de potasse contiennent
39 part, de potassium.
et 8 part, d’oxyg.
— de soude —
23 — de sodium
et 8 —
— de chaux —
20 — de calcium
et 8 —
— de strontiane —
44 — de strontium
et 8 —
— de baryte —
.68,5 — de barium
et 8 —
— de magnésie —
12 — de magnésium et 8 —
— d’oxyde de plomb—
103,5 — de plomb
et 8 —
— d’oxyde d’argent —
108 — d’argent
et 8 —
On arrive donc à ce résultat remarquable : les poids exprimés par les
équivalents des bases contiennent un môme poids d’oxygène, représenté par 8, dans la supposition que 47 est pris pour équivalent de la potasse. La capacité de saturation d’une base dépend donc seulement du poids d’oxygène qui y est contenu ; la nature du métal n’influe pas ; mais il faut des poids différents de ces divers métaux pour former, avec cette quantité invariable d’oxygène, 8, la quantité des diverses bases capables de saturer un môme poids d’acide. Ces divers poids, 39 de potassium, 23 de sodium, etc., sontappelés équivalents des métaux. Pratiquement, ce sont les
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poids des divers métaux qui s’unissent à 8 d’oxygène pour former des bases.
604. Expériences «le itichter. — Les expériences suivantes, dues à
Richter, donnent une démonstration expérimentale de la conclusion que nous venons de tirer de l’analyse des bases, relativement aux équivalents des métaux. On plonge dans une dissolution d’azotate d’argent une lame de cuivre ou une lame de plomb; l’argent est précipité, le cuivre ou le plomb prend sa place, et l’on remarque qu’il ne s’est dégagé ni absorbé aucun gaz; la liqueur, neutre avant la précipitation, est encore neutre après. La capacité de saturation de la base est donc restée la môme. Si l’on détermine expérimentalement les poids des divers métaux qui précipitent 108 grammes d’argent, on retrouvera nécessairement les nombres représentant les équivalents des métaux dans le tableau de la composition des bases. '
Richter a tiré de ses expériences une autre conséquence importante : '
Puisque, dans la précipitation de l’azotate d’argent par le plomb, le cui- i vre, etc., la quantité d’oxygène combiné au métal et la quantité d’acide azotique restent les mômes, il faut qu’il y ait dans les azotates neutres un rapport constant entre le poids de l’oxygène de la base et le poids de l’acide, et, en généralisant, on doit dire que, dans tout sel neutre de genre déterminé^ le rapport du poids de V acide à celui de V oxygène contenu dans la base est constant.
605. Eoi de Bcrzelius. — Berzelius a attaché son nom à une loi trèssimple qui comprend la loi de Richter, mais que l’analyse minutieuse des acides pouvait seule faire découvrir. On trouve, en effet, que les quantités d’acides représentées par les équivalents de ces corps ont la composition suivante :
40 parties d’acide
sulfurique contiennent
IG part.
de soufre
et 24 part, d’oxyg.
azotique —
d’azote
et 40 —
cldorique —
de chlore
et 40 —
perchlorique —
de chlore
et 56 —
luomique —
de brome
et 40 —
Or, 40 grammes d’acide sulfurique contenant 24 grammes d’oxygène s’unissent a des poids de bases renfermant 8 d’oxygène ; par conséquent, dans les sulfates neutres, il y a trois fois plus d’oxygène dans l’acide que dans la base. On voit facilement que le rapport de l’oxygène de l’acide h celui de la base est de 5 à 1 dans les azotates, de 7 à 1 dans les percblorates, etc. De là cette loi générale : Dans tous les sels neutres^ il y a un rapport constant et simple entre le poids de l'oxygène de V acide et celui de la base.
L’expression de cette loi se retrouve dans l’écriture symbolique ima-
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ginée par cet illustre chimiste. Le sulfate de potasse, par exemple, est représenté par la formule RO,SO^ qui donne la composition de ce corps, si l’on convient que le symbole R exprime un poids égal à 39 ; le symbole O, un poids égal à 8, et le symbole S, i6 parties en poids de soufre.
606. Équivalents des métalloïdes. — L’analyse des acides chlorique, bromique et iodique nous montre que les poids équivalents de ces acides contiennent :
35,5 (le chlore pour 40 d’oxygène,
80 de brome pour 40 —
127 d’iode pour 40 —
L’expérience nous apprend de plus que les chlorates, bromales et iodates sont isomorphes. Il n’y a donc entre ces trois acides d’autre diflerence que dans les poids respectifs du chlore, du brome et de l’iode ; aussi 33,5 80 et 127, sont-ils appelés équivalents du chlore, du brome et de l’iode.
De même les sulfates, séléniates, tellurates, sont isomorphes, cl les poids équivalents de ces acides contiennent :
16 de soufre pour 24 d’oxygène,
39,75 de sélénium pour 24 —
Ci, 5 de tellure pour 24 —
On dit également que 16, 39,75 et 64,5 sont les équivalents du soufre, du sélénium et du tellure.
607. Remarque. — Les équivalents des acides et des bases, déterminés comme on vient de le dire, représentent les poids des corps qui se substituent les uns aux autres dans des combinaisons correspondantes; mais on ne peut pas dire que 16 parties de soufre soient l’équivalent de 35,5 de chlore ; ces deux métalloïdes ne jouent pas le môme rôle visà-vis des autres corps : il n’y a donc pas entre ces nombres le rapport expérimental existant entre les équivalents des acides ou des bases. Ce que nous pouvons seulement affirmer, c’est que 35,5 de chlore, 80 de brome et 127 d’iode s’équivalent, de même que 18 de soufre équivalent à .39,75 de sélénium et à 64,5 de tellure.
AU PAPIER DE TOURNESOL
608. Du sel neutre. — Les sulfates de potasse, de soude, d’argent, re- . présentés par la formule générale RO,SO^, sont neutres au papier de I tournesol, mais les sulfates de zinc, de fer et de cuivre, etc., de même
composition, ont une réaction légèrement acide au tournesol. On ne peut cependant pas les désigner sous le nom de sulfates acides, il en lésulle
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rait une confusion regrettable, puisqu’on serait naturellement porté à les considérer comme analogues des sulfates acides de potasse, de soude, de composition et de propriétés générales bien différentes. Il convient donc d’examiner de plus près la valeur du caractère donné parles réactifs colorés.
609. Composition de la teinture île tournesol. La teinture bleue de tournesol est un sel résultant de l’union d’un acide végétal rouge et d’une base, qui est ordinairement la soude. Si on la traite par un acide, celui-ci enlève la majeure partie ou môme la totalité de la base s il a pour cette base une affinité bien supérieure à celle de l’acide végétal; et cet acide végétal, mis en liberté, colore le liquide de sa couleur propre, qui est le rouge-pelure d’oignon. Un acide n’ayant pour la soude qu’une affinité comparable à celle de l’acide végétal, décompose une portion seulement de sa base et le transforme en un sel acide qui a une couleur vineuse. Les bases, au contraire, agissent sur la teinture rouge en formant un sel bleu avec son acide. Quand on fait réagir la teinture bleue de tournesol sur un sel, on doit admettre qu’il y a décomposition réciproque et partage entre les éléments de la teinture et ceux du sel, comme on l’a démontré précédemment (595). Si ce dernier est du sulfate de cuivre, l’acide sulfurique, plus avide de soude que l’acide végétal, s’empare de la majeure partie de cette base, et l’acide végétal mis en liberté s’unit alors à l’oxyde de cuivre. Ce sel a une couleur rougeâtre: de là, le phénomène de coloration observé. Avec le sulfate de potasse il ne se produit rien d’apparent, car, dans le partage des éléments, l’acide végétal est toujours saturé par l’alcali qui donne avec lui un sel bleu. Les divers changements survenus dans la couleur de la teinture de tournesol 1 nous indiquent donc seulement des partages divers entre les éléments des corps mis en présence, et ne nous apprennent rien, en définitive, sur la constitution intime des corps. Il arrive même qu’une substance présente la réaction acide sur une matière colorante, et sur d’autres une réaction alcaline. Ainsi l’acide borique rougit faiblement le tournesol, tandis qu’il bleuit l’hématine comme les alcalis. L’acétate de plomb produit les mômes effets. On voit donc tout ce qu’il y a de vague dans ces dénominations de sels neutres, basiques ou acides, employées par les anciens chimistes et fondées sur l’emploi de tels réactifs.
1 L'acide sulfurique mis en présence d’une dissolution de ])orate de soude s’empare de " la totalité de la base. On le démontre en versant goutte à goutte de l’acide sulfurique dans > une dissolution de borax colorée par la teinture bleue de tournesol ; on voit dès le commencement de l’opération le tournesol prendre la couleur rouge vineux que produit l’acide > borique en présence de cette liqueur; une trace d’acide sulfurique libre produirait la ‘ couleur pelure d’oignon ; mais ce n’est que lorsque toute la soude a élé saturée par l’acide » sulfurique qu’on voit se produire cette couleur, si l’on verse encore dans la liqueur une ^ trace d’acide sulfurique.
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GIO. R>éfiiiitioii actuelle du sel neutre. — Aujourd’hui, OU COUVieul que le sel neutre représente un sel de composition déterminée, ou type variable d’un genre à l’autre, mais constant pour un même genre. Ainsi, on donne le nom de sulfates neutres à ceux qui ont la composition des sulfates de potasse, «de soude, véritablement neutres au papier de tournesol. On définit donc le sulfate neutre celui qui contient trois fois plus d’oxygène dans l’acide que dans la base.
Dans les azotates, les chlorates, les bromates neutres, etc., la quantité d’oxygène de l’acide est quintuple de celle de la base, parce que cette composition est celle des sels de potasse de ces acides, neutres au papier réactif.
611. Conséquences. — Ces définitions acceptées, l’équivalentdel’oxyde de zinc, par exemple, est donné par la quantité de cet oxyde qui s’unit à 40 d’acide sulfurique pour former le sel de même composition que le sulfate neutre de potasse,
Zn0,S03.
L’équivalent du zinc est alors le poids de zinc qui s’unit à 8 d’oxygène, ou, ce qui revient au même, qui entre dans la quantité d’oxyde combinée à 40 d’acide sulfurique dans le sel de composition précédente. Cette remarque permet de déterminer l’équivalent de la plupart des bases métalliques et de leurs métaux.
612. iSuiiites. — Le choix de la composition du sel neutre pour les sulfates, azotates, etc., était naturellement indiqué; mais il n’en est plus de même pour les genres des acides suivants.
L’acide sulfureux forme avec les alcalis deux espèces de sels; ceux que l’on obtient en faisant passer l’acide jusqu’à refus dans la dissolution alcaline contiennent quatre fois plus d’oxygène dans l’acide que dans la base. Ces sels, mélangés avec une quantité de base égale à celle qu’ils renferment, donnent de nouveaux sels cristallisables, dans lesquels l'acide ne contient plus que deux fois autant d’oxygène que la base, i Les deux espèces de sels ont une réaction alcaline sur le tournesol, et ! les sulfites des autres oxydes sont généralement insolubles. On ne connaît donc, en réalité, aucun sulfite véritablement neutre. On a pris pour i type des sulfites (ou improprement pour sulfite neutre) le sel de compoi sition
parce que l’on a remarqué que cette composition est celle du plus grand nombre des sulfites métalliques. On admet donc que dans les sulfites neutres Voxyg'ene de l'acide est double de celui de la base.
L’équivalent de l’acide sulfureux est alors l'eprésenté par 32, pan;e que ce nombre exprime la quantité d’acide sulfureux qui s’unit a un equiNa-
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lent d’une base quelconque pour former le sel de composition acceplee pour type du sel neutre.
613. Carbonates. — Quoique l’acide carbonique s unisse entrois proportions avec la potasse ou la soude, aucun des sels cristallisés qui en résultent n’est neutre au tournesol ; tous ont une réaction alcaline. Les autres carbonates sont insolubles. 11 faut donc faire une convention sur
la composition du carbonate neutre.
Dans celui qui contient le plus d’acide carbonique, l’oxygène de l’acide est quadruple de celui de la base; dans le second, le rapport est de 3 a 1, et enfin dans ceux qui en contiennent le moins, le rapport est de 2 à 1.
On admet que ce dernier rapport exprime la composition du carbonate neutre, parce que les carbonates de chaux, de baryte, de strontiane, de magnésie et de fer, qu’on trouve abondamment dans la nature, sous les formes cristallines les plus nettes, ont précisément cette composition exprimée par la formule RO,CO^.
Les deux autres carbonates seront alors représentés par les formules * 2R0,3C02 (sesquicarbonate), R0,2C02 (bicarbonate).
614. Équivalent de l’acide carbonique. — L’équivalent de l’acide car_ . boni que est donc la quantité de cet acide qui se combine à un équivalent de base, soit à 47 de potasse, pour former le sel de formule RO, COL II est représenté par le nombre 22.
613. Remarque. — Les conventions que nous venons de faire pour déterminer les équivalents des acides sullureux et carbonique ne sont pas nécessaires. On comprend qu’elles varient avec l’importance qu’on i accorde à tel ou tel genre de considérations. Aussi un certain nombre de chimistes, en s’appuyant sur ce fait, que lesbicarbonat.es alcalins R0,2C02sont presque neutres au papier de tournesol, et sur d’autres encore qui ne peuvent trouver place ici, ont admis que le véritable carbonate neutre contenait quatre fois plus d’oxygène dans l’acide que dans la base. LeS'
1 Les sels acides contiennent assez d’eau d’Iiydratation pour qu’on puisse, en considë-rant l’eau comme une base, les envisager comme des sels doubles et neutres. Ainsi, le bisulfate de potasse
KO,HO,2S
peut être envisagé comme résultant de la combinaison du sulfate neutre de potasse et du sulfate neutre d’eau. Cette manière d’interpréter les faits a l’avantage de supprimer lesdénominations vagues de sels neutres, de sels acides et de sels basiques, car on peut l’étendre dans la plupart des cas aux sels appelés basiques, tels que l’azotate bibasique de
plomb,
2Pl)0,H0,\z05
(|ui serait alors un sel double formé d’azotate de plomb, PbO, \zO\ et d’hydrate de plomb,
UV. II. CHAP. VI. ÉOUIVAI.KNTS CIIIMIUIIES.
carbonates de chaux et de magnésie sont, donc, dans cette hypothèse, des carbonates basiques, et leur composition est exprimée ])ar la formule ^2U0,C-0^, puisque le carbonate neutre prend la formule 110,0^0^ ; réquivalent de l’acide carbonique est alors représenté parle nombre 44, double de notre équivalent.
616. Phosphates neutres. — On connaît trois acides phosphoriques( 163). L’acide mélaphosphorique ne se combine jamais qu’avec un équivalent de base pour donner des sels de formule RÜ,PhO^ On admet alors que dans les métaphosphutes neutres le rapport de l'oxygène de l'acide à celui de la base est de 5 « 1. L’acide pyrophosphorique peut se combiner à un ou deux équivalents de base, de soude par exemple, et donner par conséquent deux sels de composition exprimée par les formules
KO.PhOs et 2RO,l‘IiO^
si l’on ne tient pas compte de l’eau qu’ils renferment; mais nous avons fait voir que le premier sel contenait toujours un équivalent d’eau jouant le rôle de base et qu’on ne peut lui enlever sans modifier les propriétés de l’acide (163). Sa formule véritable est donc HO,RO,PhO^ et l’on doit dire que dans ce sel, comme dans celui qui contient deux équivalents de base réelle, le rapport de V oxygène de l'acide à V oxygène de la base est celui de 5 d 2. Ce rapport définit le pyrophosphate neutre.
Quoique l’acide phosphorique ordinaire forme, avec la soude par exemple, trois sels diüérents, l’un acide (NaO,2HO,PhO®j au tournesol, et les deux autres basiques, il n’en faut pas moins considérer ces trois sels comme étant tous trois tribasiques, parce que l’eau, qui remplace partiellement la base réelle, y joue le rôle de base. On admet donc que, dans les phosphates neutres, l'oxygène de l'acide est à celui de la base dans le rapport de 5 à 3.
617. il:<iuivaieut de l’acitie phosphorique. — On déterminera l’équi-
valent de l’acide phosphorique en partant de la définition de l’un des phosphates neutres. C’est la quantité d’acide phosphorique qui s’unit à trois équivalents de base dans les phosphates ordinaires, et à deux dans les pyrophosphates, à un seul dans les métaphosphates. Cet équivalent est représenté par le nombre 7 1 .
618. Btemarque. — On peut pratiquement déduire la valeur de l’équivalent des métalloïdes de l’analyse de leurs acides, comme nous avons déduit les équivalents des métaux de fanalyse des bases. L’équivalent du soufre (606) est évidemment la quantité de ce corps qui s’unit dans 1 acide sulfurique à 24 d’oxygène; celui du chlore est le poids de ce corps uni à 40 d’oxygène dans l’acide chlorique, et plus généralement : l équiva ^ lent d'un métalloïde est le poids de ce corps uni, dans un acide, à la quantité
H90 CHIMIE INOHCANIQIJE.
d'oxygène obtenve en multipliant l'équivalent de l'oxygène par le rapport qui caractérise le sel neutre de cet acide.
CAS PARTICULIERS. i
619. KquîTalentdu fer. — Le fer forme avec Loxygène deux bases : . |
rime coiilieiit28 de fer pour 8 d’oxygène ; dans l’autre, la même quantité d’oxygène est unie à 18 2/3 de fer. Quel est l’équivalent du fer? Les sels
de la première base sont isomorphes avec les sels de zinc et de magnésie, ; avec certains sels de chaux; comme on a supposé, pour plus de simplicité, ces divers oxydes formés de 1 équivalent de métal uni à 8 d’oxygène , Y on doit également admettre dans le premier oxyde de fer la présence | de 1 équivalent de ce métal. L’équivalent du fer est donc 28, et dorénavant, dans la formule FeO, le symbole Fe signifiera 28, O étant supposé représenté par 8.
Le second oxyde du fer contient donc pour 1 équivalent d’oxygène 2/3 d’équivalent de fer (18 2/3 = 2/3 28); sa formule symbolique est donc Fe’^/^0, ou pour éviter les nombres fractionnaires, Fe^Oh La formule du sulfate neutre de sesquioxyde de fer se représentera alors par la formule i
Fe203,3S03.
620. lüqwivaient de l'aiuinînium. L aluminium ne donne qu un oxyde, contenant 9 1/3 d’aluminium pour 8 d’oxygène; on ne peut cependant pas admettre 9 1/3 pour équivalent de l’aluminium, c’est-à-dire donner à l’alumine la formule AlO. L^’alumine est isomorphe du sesquioxyde de fer; il convient donc de rappeler ce fait, qui est l’expression de l’analogie la plus étroite qui peut exister entre deux corps, en donnant
à l’alumine la formule du sesquioxyde de fer. L’alumine devient donc | APO^ et 2A1 représentent alors les 28 d’aluminium qui sont combinés \ à 24- d’oxygène dans 52 parties d’alumine. Par conséquent, l’équivalent Al de l’aluminium est égal à 14.
621. ÉquîTaieut tiii mercure. — Le mercure forme avec 1 oxygéné deux composés: l’un contient, pour 8 d’oxygène, 200 de mercure; l’autre en contient seulement 100. Les sels formés par les deux oxydes de mercure ne sont isomorphes d’aucun autre sel connu; on ne sait donc de quel oxyde il convient de les rapprocher. On a alors recours à la loi des chaleurs spécifiques que nous avons déjà énoncée. Nous
la rappellerons ici. On sait que le produit obtenu en multipliant les équi- I valents du fer, du zinc (484) délerminés par les considérations chimiques, par les chaleurs spécifiques de ces métaux est sensiblement constant et sensiblement égal à 3,2. On étend cette loi générale au mercure, et l’on cherche la valeur du produit obtcuu en multipliant 100 par
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0,333, qui est la chaleur spécifique du mercure. Ou trouve ainsi un nombre qui se rapproche de beaucoup du produit indique. On admet donc 100 pour équivalent du mercure Hg ; la formule du premier oxyde devient Hg^O, celle du second HgO. Nous devons ajouter que les considérations tirées des chaleurs spécifiques, d’accord d’ailleurs avec celles que l’on déduit de l’isomorphisme, nous conduiraient à admettre pour formule des oxydes d’argent, de tapotasse et de la soude, le symbole général R‘^0. Nous exposerons ces raisons dans l’histoire particulière des
métaux.
622. Remarque. — Nous pouvons étendre aux métaux la remarque déjà faite à propos des métalloïdes. On ne peut dire, en réalité, que 100 parties de mercure équivalent à 28 parties de fer, quoique nous donnions à leurs oxydes la même formule RO. Il n y a, en effet, que des ressemblances secondaires entre ces deux oxydes, mais on peut affirmer que 28 de fer équivalent à 33 de zinc, à 12 de magnésium, parce qu’en s’unissant à une môme quantité 8 d’oxygène, ils donnent naissance à des oxydes isomorphes, c’est-à-dire jouant le même rôle chimique.
DÉTERMINATION PARTICULIÈRE DE l’ÉQUIVALENT DES PRINCIPAUX MÉTALLOÏDES.
623. Nous faisons suivre cette théorie générale de la détermination I spéciale de l’équivalent des principaux métalloïdes, afin de ne laisser aucun doute sur l’application pratique des principes que nous venons d’ex- ! poser. Nous rapporterons tous ces équivalents à O = 8 ou H=l, comme nous allons le voir.
Hydrogène. — On admet généralement que l’eau (ou oxyde d’hydrogène) a pour formule HO; H représente alors la quantité d’hydrogène qui s’unit à 8 d’oxygène. La synthèse de l’eau de M. Dumas donne 1 pour
cette valeur, par conséquent H = I.
Azote. — M. Marignac a déduit l’équivalent de l’azote de Tanalyse de l’azotate d’argent qui nous a servi (137) à déterminer la composition exacte de l’acide azotique. Les azotates neutres contenant 5 fois plus d’oxygène dans l’acide que dans la base, on leur a donne pour foimule RO,AzO^; l’équivalent de l’azote est alors la quantité d’azote unie à 40 d’oxygène dans l’acide azotique. On trouve ainsi Az = 14.
Phosphore. — La formule des métaphosphates, RO, PhO^ (616), suppose que l’acide phosphorique est composé, comme l’acide azotique, de 1 équivalent de phosphore et de o équivalents d’oxygène. 11 faut donc chercher la quantité de phosphore unie a 40 d oxygène dans 1 acK t phosphorique. Les expériences deM. Schrœtter (162) sur la composition I de ce corps, et les analyses du chlorure de phosphore, montient que ce ' corps contient 31 de phosphore pour 40 d’oxygène.
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Arsenic. — On déduit cet équivalent de l’analyse du chlorure d’arsenic correspondant à l’acide arsénieux, auquel on doit forcément donner la formule AsCP, à raison des analogies des composés arséniés et phosphorés. C’est donc la quantité d’arsenic qui s’unit à 3 équivalents de chlore (ou i06,5 comme nous verrons tout à l’heure); on trouve ainsi As = 73.
S»oufre. — Les sulfates neutres (RO,SO-^) contiennent 3 fois plus d’oxygène dans leur acide que dans leur hase; ce qui a conduit à attribuer à | l’acide sulfurique la formule SO^. L’équivalent du soufre est donc la quantité S de soufre combinée à 24 d’oxygène dans l’acide sulfurique. L’analyse de Berzelius sur la composition de cet acide (236) donne S = 16.
Chlore. — Nous avoiis indiqué, à l’analyse de l’acide chlorique (296), comment on avait déterminé le poids d’oxygène, de chlore et de potassium contenu dans un poids donné de chlorate de potasse. Gomme on sait que ce chlorate contient 5 fois plus d’oxygène dans l’acide que , dans la base, le chlore est donc uni dans l’acide aux cinq sixièmes de l’oxygène dégagé. On donne alors aux sels la formule K0,C10^. On aura donc l’équivalent Cl, en déterminant la quantité de chlore combinée à 40 d’oxygène dans cet acide. On trouve ainsi Cl = 33,3.
Fluor. — Nous avons déterminé la composition du fluorure de calcium (341) en le transformant en sulfate de chaux, dont on connaît la teneur en calcium, et supposant le reste formé de fluor; ce qui revient à attribuer à ce fluorure la formule CaFl; l’équivalent du fluor est alors la quantité de cette matière combinée à 20 de calcium dans le fluorure de calcium.
On trouve ainsi Fl = i9,5. Si l’on supposait au fluorure la composition représentée par la formule Ca0,F/0 admise par les anciens chimistes,
Fl deviendrait égal à 3,5, parce que le poids 19,5, ne représenterait plus le poids du fluor, mais celui du fluor augmenté du poids de 2 équivalents ou de 16 d’oxygène.
Silicium. — L’acicle silicique correspond au chlorure de silicium (363); on peut donc déduire facilement sa composition de celle de ce dernier corps, déterminée en dosant le chlore à l’état de chlorure d’argent, j Mais il n’est pas aussi facile de déterminer l’équivalent du silicium, parce | que les chimistes ne sont pas d’accord sur la formule qu’il convient d’attribuer à l’acide silicique. Cet acide se combine avec les bases dans des proportions telles, que les composés qui en résultent contiennent le plus ordinairement 1, 2, 3 ou 6 fois autant d’oxygène dans l’acide que dans les bases. Berzelius admettait que le silicate type ou neutre avait pour formule RO,SiO'^. L’équivalent du silicium était donc pour lui la quantité de ce corps unie à 24 d’oxygène dans l’acide silicique. Cette hypothèse, adoptée dans ce livre, repose sur ce fait, que le silicate le plus répandu dans la nature, le feldspath ou silicate double d’alumine et de potasse,
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conlient trois fois plus d’oxygôue dans l’acidc que dans les bases ; sa coin >position s’exprime très-simplement par la formule :
K0,Si03 + A1203,3Si03
analomie à celle de l’alun anhydre. Si l’on supposait que le rapport de l’oxyeène de l’acide silicique à celui de la base est de 2 à 1 dans le sel neutre le nouvel équivalent du silicium Si' serait la quanlité de ce métalloïde qui se combine à 16 d’oxygène dans l’acide sihcique ; il serait alors les deux tiers du premier. Mais alors il faudrait représenter le feldspath par la formule complexe :
2K0,3Si'02 + 2AU-03,9(Si'02),
afin que le rapport des quantités de l’oxygène, de l’acide et des bases,
donné par l’expérience, ne fût pas alléré.
Des considérations importantes militent cependant en faveur de a formule Si'O'^. Ainsi M. Marignac, en s’appuyant sur l’isomorphisme des fluotilanates et des fluosilicates, a été conduit à admettre pour la silice la formule RO^ acceptée pour l’acide titanique par tous les chimistes. Enfin d’autres savants ont admis la formule, Si"0. Pour ces derniers Si^ ne peut être que le tiers de Si, puisque c’est la quantité de silicium unie a 8 d’oxygène dans l’acide silicique. En résumé, l’équivalent varie donc avec l’hypolhèse que 1 on accepte .
En supposant la formule SiO^, on trouve Si = 21 ,
_ Si'02, - Si =14,
__ Si"0, -
Bore. — L’analogie du bore et du silicium a fait généralement admettre la formule BoOL L’équivalent du bore est donc la qiianbto de bore unie h 24 d’oxvgène dans l’acide borique. On déduit celle-ci de 1 analyse du chlorure de bore par la méthode connue, et on trouve amsi . Bo = H. Si l’on admettait, avec quelques auteurs, la formule BoO , Bo
SGr3.it GS3I 3 22.
Carbone. — La synthèse de l’acide carbonique de M. Dumas donne l’équivalent du carbone avec une grande exactitude. On trouve en el e que 6 de carbone sont unis à 16 d’oxygène dans l’acide carbonique. L éqiiivalent du carbone est donc 6, si l’on admet pour l’acule carbomquL
formule GO^ (510).
ÉQUIVALENTS EN VOLUME
0^24. Si l’on veut que la composilion de l’eau soil par la formule HO, qui représenle sa composition °
poser que O représente un volume, alors H en repr seu
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môme raison, pour le protoxyde d’azote (AzO), Az doit représenter 2 volumes unis à 1 volume d’oxygène; dans l’acide chlorhydrique HCl, Cl représente 2 volumes comme l’hydrogène, puisque ces gaz s’unissent à volumes égaux dans cet acide. Pour le phosphore, on est conduit k admettre que Ph représente 1 volume; enfin, on en est réduit à des conjectures^en ce qui concerne les composés du carbone, du bore et du silicium ; nous avons néanmoins admis comme probable que C représente le môme volume que O (416). On peut donc ranger les symboles des métalloïdes en deux classes :
Symboles correspondant à 2 volumes.
Symboles correspondant
oc
Az = i4
S = IG
Cl =: 36,5
Se = 39,75
Br = 80
Te = G4,5
Ph = 31
As = 75
La densité de l’azote doit donc être 14 fois plus considérable que celle de l’hydrogène, puisque l’azote pèse 14 fois plus que l’hydrogène sous le môme volume; pour la môme raison, celle du brome est 80 fois celle de l’hydrogène.
La densité de l’ox}^gène est 16 fois celle de l’hydrogène, puisqu’il pèse 8 fois plus que l’hydrogène, sous un volume 2 fois plus petit. La densité du soufre, pour la môme raison, est 32 fois celle de l’hydrogène, celle du phosphore, 62 fois cette môme densité, etc. On comprend alors comment on peut calculer la densité théorique d’un corps. Si l’équivalent du corps représente 2 volumes, la densité théorique sera le produit de la densité de 1 hydrogène par son équivalent, et le double de ce produit, si 1 équivalent du corps correspond seulement à un volume. La densité de vapeurs du tellure est donc 129 fois celle de l’hydrogène, soit 8,93. Nous avons vu (265) que la densité trouvée tend vers ce nombre à mesuie que la température a laquelle on la prend s’élève. Réciproquement, il est possible de déduire 1 équivalent en poids d’un corps de celui de 1 hydrogène, si 1 on connaît la densité de la vapeur ou du gaz qu’il forme
et le volume de son équivalent. C’est ce que feront comprendre les deux exemples suivants :
1° L équivalent de 1 hydrogène est 1, il correspond à 2 volumes; quel est 1 équivalent du chlore Cl correspondant également à 2 volumes? D’après ce qui vient d être oit, le rapport des densités est celui des équivalents ; on a donc
Cl _ 2,44 densité du chlore,
J 0,0920 densité de l’hydrogène;
Cl = 35,2.
d’où
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2° L’éqiiivalenl de l’hydrogène est 1, quel est l’cquivalent en poids 0 de l’oxygène qui correspond seulement à I volume? Le rapport des équivalents est celui de la demi-densité de l’oxygène à la densité de l’hydrogène; par conséquent, on a :
O 1,1056 densité de l’oxygène.
‘^*5 ~ ~ double densité de l’hydrogène ;
d’où 0 = 7,99
On voit donc que cette méthode peut conduire à des résultats fort app rochés.
Si nous passons aux corps composés, nous voyons que le protoxyde d’azole AzO doit représenter 2 volumes dans les mômes conventions, puisque son volume est le môme que celui de l’azote qu’il contient, HCl représente au contraire -4 volumes. Pour les gaz composés principaux, nous trouvons, par des remarques de ce genre :
Corps composés correspondant à 2 volumes. Corps composés correspondaut à 4 volumes.
AzO^ = 30 AzO^ = 46 HCl = 36,5 AzH3 = 1 7 PhH3 = 34 AsH3 = 78
La densité de la vapeur d’eau HO est donc égale à 9 fois celle de l’hydrogène, puisque la vapeur d’eau sous le même volume pèse 9 fois plus que l’hydrogène. Pour la môme raison, la densité du protoxyde d’azote '■ ou de l’acide carbonique est égale à 22 fois celle de l’hydrogène, etc.
Pour les gaz correspondant à 4 volumes, il est clair que la moitié de leur équivalent correspond a 2 volumes ; c est donc par la moitié de cet équivalent qu’il faut multiplier la densité de l’hydrogène pour obtenir celle du corps. Ainsi, la densité du bioxyde d’azote est 15 fois celle de
l’hydrogène.
Les réciproques sont évidentes ; on peut donc, en comparant la densite d’un gaz composé k celle de l’hydrogène, déduire son équivalent en poids,
HO = 9 AzO = 22 CO = 14 CO^ = 22 CIO = 43
1 On voit, à l’inspection des tableaux précédents, que la densité de l’azote et de 1 oxyc e de carbone, d’une part, de l’acide carbonique et du protoxyde d’azote, de 1 autre, ^ être les mêmes. L’expérience donne pour la densité de l’acide carbonique, i, 5' , e i celle du protoxyde d’azole 1,527. La densité théorique serait l ,524 =22 X ^ ‘ . i
s’expliquent facilement; nous comparons l’hydrogène à des gaz dans les conditions de l’expérience, leur densité trouvée, rapportée a ce c t e J doit donc être d’autant plus forte qu’elle a été prise plus près de leur poin t Aussi l’acide carbonique, plus compressible que le protoxyde d azote, a i peu plus forte que ce dernier.
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si son équivalent en volume est connu ; ou bien encore trouver son équivalent en volume, si son équivalent en poids est donné.
Le premier problème vient d’être résolu pour les corps simples, il est donc inutile de s’y arrêter de nouveau. Nous donnerons seulement un exemple du second. Soit à trouver l’équivalent en volume du chlorure de silicium, dont la densité à l’état de vapeur est 5,940.
Le rapport
5,940 densité de vapeur du chlorure de silicium,
0,G92G densité de l’hydrogène,
étant égal à 85,7 ou aux 2/3 de l’équivalent en poids 128,5 du chlorure de silicium SiCP, nous en devons conclure que l’équivalent en volume est aussi les 2/3 de l’équivalent en volume de l’hydrogène, c’est-à-dire 4/3. Cet équivalent en volume est très-anormal ; mais, si l’on prenait Si'CP pour ja formule du chlorure, ou Si'O^ pour celle de la silice (Si' = 14), le rapport 85,7 deviendrait égal au nouvel équivalent du chlorure de silicium (14-f- 2 X 35,5 =85), et l’équivalent en volume serait représenté par le nombre 2 comme pour le gaz hydrogène. On verrait également que, si l’on prenait la formule Si"0 pour l’acide silicique et Si"Cl pour le chlorure correspondant (Si" = 7), le rapport 85,7 deviendrait le double du nouvel équivalent du chlorure de silicium; par conséquent, l’équivalent en volumes du chlorure de silicium correspondrait à 4 volumes, comme celui de beaucoup de corps composés; c’est une des raisons qu’on a invoquées en faveur de la formule Si"Cl.
CARBONATES
G25. rropriétcs piiysi<iucs. — Les carbonates sont tous solides ; ils sont inodores ; seuls, les carbonates d’ammoniaque possèdent l’odeur de cette base. Leur couleur est variée; ils sont insolubles dans l’eau, les carbonates alcalins et le carbonate d ammoniaque exceptés; toutefois, certains carbonates insolubles dans l’eau pure s’y dissolvent quand elle contient de l’acide carbonique (carbonates de chaux, de baryte). -
G26. itcfioncie la chaleur. — La chaleur décompose tous les carbonates, excepté les carbonates alcalins et le carb ouate de barvte : le car-
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bonale de slronüane ne se décompose qu’à la tempéraUire du rouge blanc; les autres se décomposent pour la plupart au-dessous du rouge. Ordinairement, l’acide carbonique se dégage, et l’oxyde reste comme résidu de la décomposition ; mais le carbonate de fer et le carbonate de manganèse donnent un mélange d’acide carbonique et d’oxyde de carbone, parce que les protoxydes de fer et de manganèse, matières avides d’oxygène, décomposent sous 1 influence de la cbaleur une pâitie de 1 acide carbonique pour se transformer en oxydes salins .
4 (Fe0,€02) = Fe30'^ SCO’- + GO.
6^7. Influence de la Tapeur d’eau. — La décomposition des carbonates est facilitée par la présence de la vapeur d’eau, ou plus généralement par un courant de gaz inerte ; il arrive même que la vapeur d’eau décom-^ pose les carbonates qui résistent à la chaleur ; cela tient à ce que les oxydes de ces sels ont une tendance à s’unir à l’eau pour former des hydrates stables aux températures les plus élevées :
K0,C02 4- HO = KO, HO -h CO^.
628. Action des métalloïdes. Aucun métalloïde n agit à fioid sur un carbonate sec ; àchaud, les métalloïdes qui ontpeud affinité poui 1 oxygène, comme le chlore, se comportent comme ils feraient en présence de hoxyde seul ; mais l’action se complique quand le métalloïde est combustible, parce qu’il peut agir sur l’acide et sur l’oxyde ; elle peut néanmoins se prévoir dans tous les cas.
629. Action de l’oxygène. — L’oxygène n agit guère que sur les caibonates de protoxyde de fer et de chrome hydratés et sur le carbonate de sous-oxyde de cuivre ; il transforme les premiers en sesquioxydes de fer et de chrome, en dégageant de l’acide carbonique ; le carbonate de sous-oxyde de cuivre passe a 1 état de carbonate bibasique de cui^le.
630. Action .le l’hydrogène. — Sil’onfait passer un courant d’hydrogène sur les carbonates de potasse, de soude' et de baryte, il se dégage de boxyde de carbone; l’oxyde reste à l’état d’hydrate, parce ce corps est indécomposable par la cbaleur :
Le carbonate de strontiane et de chaux donne de l’oxyde de carbone, de la vapeur d’eau et de la strontiane ou de la chaux. On sait en eflet que les hydrates de ces oxydes sont facilement décomposés par la cbaleur.
' Avec les carbonates métalliques, il se produit de l’oxyde de carbone c de la vapeur d’eau ; le métal est mis en liberté. On ne trouve d exception que dans le cas où le carbonate est décornposable a une tempcia
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trop basse pour que l’hydrogène puisse réagir sur l’acide carbonique (carbonate d’argent), ou dans Je cas du carbonate de manganèse, parce que le protoxyde de manganèse n’est pas réductible par l’hydrogène.
631. Action du carbone. — 11 décompose tous les carbonates à chaud. Avec le carbonate de baryte, il donne, au bon rouge, un dégagement d’oxydé de carbone, et la baryte, indécomposable parle charbon, reste dans la cornue où l’on a effectué l’opération :
Ba0,C02 + C = BaO + 2C0.
Les carbonates de strontiane, de chaux, de magnésie, donnent des réactions analogues.
Avec le carbonate de potasse ou de soude, la décomposition s’effectue à une température plus élevée ; il se dégage encore de l’oxyde de carbone, mais l’oxyde est lui-même réduit, et le métal en vapeur se dégage en même temps que du gaz oxyde de carbone :
C’est ainsi que l’on prépare actuellement le sodium, en chauffant un mélange de carbonate de soude et de charbon dans des vases en fer.
Les carbonates de manganèse, de fer, etc., se comportent de la même manière, mais leur décomposition s’effectue à une température beaucoup moins élevée.
Enfin, si le carbonate est très-facile à décomposer par la chaleur (carbonate d argent), le carbone est sans action sur l’acide carbonique ; mais il réduit l’oxyde à une basse température, en produisant de l’acide carbonique qui s’ajoute à celui du sel :
2(AgO,CO’9 + C == Ag + 3CO^
632. Action du bore, du silicium et du phospbore. — Cette action est peu connue ; voici ce qu’on peut dire sur ce sujet.
Le bore, le silicium et le phosphore, en s’oxydant, tendent à produire des acides fixes (acide borique, acide silicique, acide phosphorique) ; on ne doit donc pas s étonner de voir qu’ils produisent du borate, du phosphate et des silicates de potasse en agissant sur le carbonate de potasse et mettant en liberté le carbone de l’acide carbonique.
Les caibonates de soude et de baryte donneraient des réactions analogues. La foi mule suivante rend compte de la réaction produite par le silicium :
2Si + 3(MO,COq = 3M0,2Si03 + -jC.
633. Action des acides. — Les acides décomposent les carbonates avec effervescence; c’est sur ce fait qu’est fondée la préparation de
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l’acide carbonique. L’acide sulfhydrique n’agit que sur les carbonates solubles, et sur les carbonales m(^lalliques, comme le carbonate de plomb, parce qu’il peut former avec leur oxyde un sulfure et de l’eau.
634. ï»rép;»ratioH. — Ou les prépare Ordinairement par voie de double décomposition. Les carbonates étant pour la plupart insolubles dans l’eau, il suffira de verser, dans une dissolution d’un sel, du carbonate de soude dissous dans l’eau.
Le plus souvent la double décomposition est accompagnée d’un dégagement d’acide carbonique ; on n’obtient donc d’ordinaire qu’un carbonate basique. Il faut môme, si l’on veut l’obtenir exempt de carbonate alcalin, avec lequel il a toujours une tendance à se combiner, le préparer dans des dissolutions chaudes et étendues. Les sels doubles résultant de l’union d’un carbonate insoluble et des carbonates alcalins sont toujours facilement décomposables par l’eau bouillante.
633. Composition des carbonates. — Nous avons pris pour composition du sel neutre (613) la composition des carbonates naturelslesplus abondants : carbonates de chaux, de baryte, de fer, de magnésie. La quantité d’oxygène contenue dans l’acide est double de celle qui est contenue dans la base. Mais il existe un grand nombre d’autres carbonates de compositions différentes, qui rentrent tous dans l’une des formules suivantes :
NaO,HO,2CO- (bicarbonate de soude),
2Na0,H0,3C02 (sesquicarbonate de soude ou natron),
Na0,C02 (carbonate neutre de soude),
•iMg0,H0,3C02 (carbonate de magnésie blanche),
3CuO,HO,2CO^ (carbonate bleu de cuivre ou azurite),
2Cu0,H0,C02 (carbonate vert de cuivre ou malachite) .
On ne connaît pas de carbonates bien définis des sesquioxydes^ il existe au contraire des carbonates doubles très-nombreux.
636. État naturel. — On trouve un assez grand nombre de carbonales I dans la nature; nous citerons seulement les })rincipaux.
Ce sont le bicarbonate de soude, le sesquicarbonate de soude ou natron, les carbonales de chaux, de baryte, de slrontiane, de magnésie et I de protoxyde de fer, les carbonates de cuivre (malachite et azurite). Le I carbonate de chaux est de beaucoup le plus répandu ; il est l’iin des élé- I ments principaux de l’écorce de notre globe'.
! 637. Reproduction des carbonates naturels. — De Senarmont est
parvenu à reproduire les carbonates neutres naturels de fer, de manganèse, de cobalt, que l’on trouve toujours cristallisés en rhomboèdres, en chautfanl, aune température élevée, dans des tubes scellés h la lampe, le mélange des dissolutions de sels de fer, de manganèse, de cobalt, etc..
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et de bicarbonates alcalins. On sait que dans les circonstances ordinaires, on n’obtient que des carbonates amorphes et basiques, excepté pour le manganèse, qui donne un carbonate neutre, mais amorphe.
Le môme procédé donne la malachite. J’ai montré qu’on obtenait l’azurite en laissant au contact, dans des vases fermés, une dissolution d’azotate de cuivre et des morceaux de craie. Celle-ci se recouvre d’abord d’une couche verte d’azotate tribasique de cuivre, qui se transforme à la longue en cristaux mamelonnés bleus d’azurite.
Dans la première partie de la réaction, il s’est dégagé de l’adde | carbonique qui dissout le carbonate de chaux et forme avec lui un bicar- j bonate qui réagit à son tour sur l’azotate tribasique de cuivre, par double ' décomposition. On a en effet : |
3(CuO,AzOS) + 2(CaO,CO^) + 2HO = 2(CaO.AzOS) + 3Cu0.Az03,2H0 + 200’-, Ca0,H0,2C02 + 3CuO,2HO,AzOs = CaO^AzQs + 3Cu0,2C02,H0.
SULFATES
caractères des principaux
Les sulfates sont tous solides, ils sont ordinairement solubles dans l’eau, excepté les sulfates de baryte et de plomb; les sulfates de strontiane et de mercure le sont peu.
639. Action de la chaleur. — La chaleur est sans action sur les sulfates de potasse, de soude, de chaux et de baryte, de strontiane et de plomb; elle décompose tous les autres. 11 est facile de prévoiries produits qui résultent de cette décomposition, si l’on se rappelle l’action de la chaleur sur l’acide sulfurique ('229).
Si l’on chauffe un sulfate facile à décomposer (sulfate de cuivre), il se produira de l’oxyde de cuivre et de l’acide sulfurique anhydre; mais, comme ce dernier se décompose assez facilement quand on le chauffe, il se dégage en môme temps de l’acide sulfureux et de l’oxygène. Le sulfate de fer tend également à se décomposer, au rouge naissant, en protoxyde de fer et acide sulfurique anhydre; mais, comme le protoxyde de fer est un corps très-avide d’oxygène, à cette température il décompose une portion de l’acide en oxygène, qui suroxyde l’oxyde de fer, et en acide sulfureux, qu’on recueille avec l’acide anhydre.
2Fe0,S03 = Fe^Oa + -f- SOA
Les sulfates des oxydes des dernières sections se comportent, en général, comme le sulfate de cuivre; mais, si l’on prend les sulfates de bases plus puissantes, comme le sulfate de magnésie ou le sulfate de zinc, la température à laquelle l’oxyde peut se séparer de l’acide est trop élevée
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pour que ce dernier puisse exister, du moins en quantité notable - on recueille donc un mélange d’acide sulfureux et d’oxygène, et il reste de la magnésie ou de l’oxyde de zinc L
Le sulfate de protoxyde de manganèse se décomposerait comme le sulfate de magnésie, si le protoxyde de manganèse n’avait, comme on le sait (526), la propriété de se suroxyder quand on le chauffe dans Pair ou dans l’oxygène et de se transformerenoxydesalin.il doit donc se dégager moins d’oxygène que dans le cas précédent. C’est ce que montre la formule suivante :
3(Mn0,S03) = Mn3Q^ + 3S02 + 20.
640. Action du carbone. . — Le carbone réduit tous les sulfates, à une température suffisamment élevée.
Les sulfates alcalins et alcalino-terreux, chauffés avec du charbon h la température du rouge vif, se transforment en monosulfures; il se dégage alors de l’oxyde de carbone :
K0,S03 +4C =KS+4C
Ba0,S03+ 4C = BaS+ 4C0.
On utilise souvent cette propriété pour obtenir les sulfures de ces métaux.
Les sulfates des métaux terreux (de magnésie, d’alumine) se réduisent à l’état d’oxydes; il se dégage un mélange d’oxyde de carbone, d’acide ; sulfureux et môme de soufre. Cette réaction pouvait naturellement se prévoir : les sulfures de magnésium et d’aluminium ne se forment [ qu’avec une extrême difficulté; l’action désoxydante du charbon s’est f donc portée exclusivement sur l’acide sulfurique, et c’étaient les produits I de la réaction mutuelle de ces deux corps qu’on devait obtenir.
! Avec les sulfates métalliques, la réaction varie beaucoup suivant la température à laquelle on opère et la quantité du charbon. Nous allons en voir la raison, en considérant quelques exemples tirés d’un travail de Gay-Lussac sur ce sujet.
1" Influence de la température. — Si l’on chauffe du sulfate de zinc sec avec du charbon à la température du rouge sombre, on obtient un dégagement d’acide carbonique et d’acide sulfureux dans lapropoiTion de 2 volumes du premier pour i du second ; il reste de l’oxyde de zinc parfaitement pur :
2(Zn0,b03) -L C =2ZnO + 280^ + COL
^ Le sulfate de zinc donne encore à la distillation une très-petite quantité d’acide sullurique anhydre.
2 On pourrait donc obtenir du zinc métallique en cliaullanl du sulfate de zinc avec un excès de charbon, doucement d’abord, pour décomposer l’acide sulfurique, au rouge vil ensuite, pour réduire l’oxyde de zinc formé dans la première partie de l’opcj-ation. i 2 6
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En portant rapidement le mélange de sulfate de zinc et de charbon à une température très-élevée, on obtient du sulfure de zinc et de l’oxyde de carbone ;
ZnO,SQ3 -h 4C = ZnS + 4CO.
Remarquons qu’un excès de charbon ne peut changer, dans la première expérience, les résultats que nous venons d’indiquer. En eflet, dans le premier cas, la température étant peu élevée, le charbon ne peut réagir que sur l’acide sulfurique, puisque l’oxyde de zinc n’est réductible qu’à une température élevée; il se produit nécessairement de l’acide carbonique et de l’acide sulfureux :
Dans le second cas, la température est suffisamment élevée pour que l’acide sulfureux et l’oxyde de zinc soient réduits par le charbon; il en résulte du soufre et un métal qui s’unissent; il ne se dégage que de l’oxyde de carbone, parce qu’à cette température l’acide carbonique est réduit par le charbon en excès.
Les sulfates de nickel, de cobalt, de cuivre, d’argent, de mercure, facilement décomposables par la chaleur, chauffés avec du charbon au rouge très-obscur, donnent nécessairement un dégagement d’acide sulfureux et d’acide carbonique, mais, de plus, leur oxyde est ramené à l’état de métal :
Gu0,S03 H- G = SQ2 + C02 Cu.
Mais si l’on opérait à une température élevée, surtout avec le sulfate de cuivre, on obtiendrait du sulfure de cuivre et de l’oxyde de carbone, à raison de la réduction de l’acide sulfureux par le charbon et de l’affinité du soufre pour le cuivre.
Le sulfate de plomb que la chaleur ne décompose pas ne peut être réduit par le charbon qu’au rouge sombre; à celle température, l’affinité du plomb pour le soufre détermine la décomposition complète de l’acide sulfurique par le charbon; il se dégage de l’acide carbonique qui peut être mélangé avec de l’oxyde de carbone, et il reste du sulfure de plomb :
PbO.SOs + 2C = PbS + 2CQ2.
2° Influence de la quantité de charbon. — Admettons que, au lieu d’opérer sur un mélange de 1 équivalent de sulfate de plomb et de 2 équivalents de carbone, on ait pris seulement 1 équivalent de ce dernier corps. Il est évident que moitié du sulfate de plomb sera ramené è l’état de sulfure ; mais alors le sulfure de plomb formé réagira sur le sulfate de plomb non décomposé et produira du plomb métallique et de
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l’acifle sulfureux. La première phase de l’opération peut donc senter par la formule :
PJ)0,S03 4- c = 1/2 PbS + 1 /2 (Pb0,S03) + CO^ ;
la seconde, par la formule
1/2 PbS + 1/2 (PbO,SQ3) = S02 + Pb ;
se repré-
de telle façon que si l’on considère seulement le résultat final et le point de départ, on peut croire que la décomposition du sulfate de plomb est identique avec celle du sulfate de cuivre ; on a, en effet, en combinant les deux formules,
On peut môme, en diminuant encore la quantité de charbon, obtenir de l’oxyde de plomb ; on a en effet :
Mais en réalité l’opération présente, comme la précédente, deux phases, indiquées suffisamment par les formules :
641. Action de Phydrog^ène. — L’action de l’hydrogène sur les sulfates se rapproche de celle du charbon ; toutefois elle a été moins étudiée, et les résultats obtenus sont aussi moins nets.
Néanmoins, on peut dire que les sulfates alcalins et alcalino-terreux sont réduits par l’hydrogène à l’état de sulfures; les sulfates des métaux terreux, comme le sulfate d’alumine, sont ramenés à l’état d’oxydes ; il se dégage de la vapeur d’eau, de l’acide sulfureux et môme du soufre ou de l’acide sulfhydrique, parce que l’hydrogène agit ici sur l’acide sulfurique (23-2) ; enfin, avec les métaux terreux, il se forme tantôt des oxysulfures, tantôt des sulfures mélangés ou non de métal, du moins
à la température du rouge sombre, à laquelle Arfwedson a étudié cette dernière action.
Ainsi le sulfate de manganèse laisse un résidu vert ayant sensiblement la composition représentée par la formule
Les sulfates de cobalt, de nickel et de fer donnent des sulfures ou des sous-sulfures; le sulfate de plomb, un mélange de plomb et de sulfure.
Pb0,S03 + c = C02 + SQ2 H- Pb.
2(Pb0,S03) + G = C02 + 2S02 + 2PbO.
2(Pb0,S03) + G = C02 + 1/2 PbS 4-3/2 (Pb0,S03), 1/2 PbS 4- 3/2 (Pb0,S03) = 2S02 4-2PbO.
MnOjMnS.
n’a pas été étudiée; on peut seulement affirmer que l’oxygene et l’azote sont sans action sur les sulfates, tandis que le phosphore, le bore, le silicium, pourront désoxyder leur acide plus ou moins complètement, à une température élevée, et former avec leurs bases des phosphates, es
borates et des silicates.
643. Action des métaux. - Le potassium et le sodium décomposent la plupart des sulfates à la température du rouge naissant; il se produit nécessairement du sulfure de potassium, de la potasse, et, si 1 alliage est possible, un alliage du métal avec le potassium. Le et fei le zinc peuvent également décomposer quelques sulfatés au rouge, mais les produits de
la réaction varient avec la nature du sulfate.
644. Action des acides. - Les sulfates ne sont point décomposes par les autres acides à la température ordinaire (à moins qu’on n’emploie un acide qui agisse sur l’oxyde, comme 1 acide sulfhydiique). Les acmés fixes, acides phosphorique, borique, silicique, les décomposent à une température élevée, en déplaçant l’acide. (Exemple : silice et sulfate de
soude.) ^ ^ ,
645. État naturel. — H existe vingt-deux sulfates dans la nature; les
principaux sont les sulfates de chaux, de baryte, de strontiane, d’alumine, de magnésie et de cuivre, et le sulfate double d’alumine et de potasse.
646. i*réparation. - Les sulfates naturels peuvent s’extraire du sein de la terre ou des eaux minérales qui les contiennent; pour les autres et môme pour les sulfates peu abondants ou qu’on veut obtenir purs, on a recours aux méthodes suivantes :
1° Par double décomposition, — On obtient ainsi les sulfates insolu es ou peu solubles de baryte, de strontiane, de plomb, de sous-oxyde de
mercure et d’argent. ^ ir •
ParVaction de L'acide sur un métal. — On prépare le sulfate de zinc
en dissolvant ce métal dans l’acide étendu ; les sulfates d’antimoine et
d’oxyde de mercure s’obtiendront en faisant cbaufier ces métaux a\ec de
l’acide concentré. , ,
3" Le grillage des sulfures. — On peut aussi préparer par ce pioce e es sulfates de fer, de cuivre, de zinc ; les autres s’obtiennent en faisant réagir l’acide sulfurique sur l’oxyde ou sur le carbonate.
647. Composition. — Daiisles sulfates neiiti es de potasse, de soude, etc., l’oxygène de l’acide est triple de l’oxygène de la base. On représente donc leur composition par la formule MO,SO=^ ; il existe des sulfates acides (sesquisulfate et bisulfate de potasse et de soude) et des sullates basiques ; mais ces derniers sont peu intéressants.
648. Caractères génèri«iues. — lls sout indiqués au paiagiapbe 6/1.
AZOTATES
Les azotates sont solides; tous sont solubles dans l’eau, excepté quelques azotates basiques.
G49. _ Action du feu. — 1” Azotates alcalins. — Les azotates de potasse et de soude fondent d’abord sous l’influence de la chaleur; mais, au rouge, ils se décomposent en oxygène qui se dégage avec quelques vapeurs nitreuses, et en azolite à reaction alcaline, qui reste dans le creuset où s’effectue l’opération :
Na0,Az05 — Na0,Az03 + O^.
L’azotite de soude se décompose à son tour à une température plus élevée en donnant de la soude anhydre et les produits de décomposition de l’acide azoteux (azote, oxygène, acide hypoazotique) ; mais cette réaction ne peut être utilisée pour la préparation des alcalis anhydres, parce qu’on ne trouve point de vase où l’on puisse l’effectuer. Les creusets en terresont vitrifiés et fondus par les alcalis ; les creusets métalliques sont fortement oxydés et perforés; ils sont fondus, s ils sont en métaux inoxydables, mais facilement fusibles, comme 1 argent etl or.
La présence du bioxyde de manganèse rend cependant cette décomposition possible dans un creuset de terre, mais alors la soude anhydre est mélangée au bioxyde de manganèse, qui n’a éprouvé aucune altération et on ne peut la séparer de ce corps qu’en l’hydratant. Lette expérience permet, d’après M. Wohier, d’obtenir facilement une dissolution de
soude pure.
2“ Azotates des divers protoxydes. — L’azotate de baryte et la plupart des azotates métalliques se décomposent par la chaleur, à une température qui ne dépasse pas le rouge. L’oxyde métallique reste, tandis que l’acide azotique se trouve décomposé en oxygène et acide hypoazotique. Les préparations de la baryte et de l’acide hypoazotique (126) sont fondées sur ces faits. Toutefois, si l’oxyde métallique existant dans l’azotate avait de la tendance à se suroxyder, ce phénomène aurait lieu, etl on obtiendrait le plus oxydé des oxydes stables de ce métal à la température de l’expérience. C’est ainsi que l’azotate de protoxyde de manganèse légèrement chauffé se décompose en bioxyde de manganèse et acide hypoazotique :
MnO,AzO^ = MnO- -4- AzO^
3” Azotates des sesquioxydes et des métaux précieux. — Ces azotates sont très-peu stables, et, comme ils sont toujours hydratés, ils se décomposen facilement, ù une température inférieure à 200*", en acide azotique ou i naire et en oxyde métallique. Exemples : azotates d’alumine, de pa af mm.
CIlIMIli INORGANIQUE.
650. Action «les mc'taiioïiies. — L’aclion des azolates sur les autres corps est, d’après ce qui vient d’être dit, nécessairement oxydante ; par conséquent, nous devons nous attendre à voir les métalloïdes réducteurs, tels que le soufre, le carbone et le phosphore, agir vivement sur les azotates, tandis que le chlore, l’oxygène et Tazote seront sans action sur eux. Le chlore ne peut agir que sur l’oxyde qu’ils contiennent. Nous étudierons'ici principalement l’action du soufre et du charbon.
651. Action «lu soufre. — Lesoufre, en présence d’un excès d’azotate de soude, se transforme en sulfate et dégage du bioxyde d’azote :
NaO,AzQ5 -h S = NaO.SQî -f AzO^.
Cette réaction a souvent été utilisée pour la préparation du bioxyde d’azote que l’on doit introduire tlans les chambres de plomb où se for/ne l’acide sulfurique. Mais, si la proportion du soufre est plus considérable, la réduction de l’acide azotique est complète; il se dégage alors de l’azote et de l’acide sulfureux :
Na0,Az05+ 2S = Na0,S03 -f SO^ + Az.
Enfin, si la proportion de soufre augmente encore, il se forme un sulfure métallique avec les azotates métalliques: c’est ce qui se produit, par
exemple, quand on chauffe un mélange de soufre en excès et d’azotate de plomb :
Pb0,Az05 + 4S = PbS + 3SQ2 + Az.
652. Action «lu charbon. — Le chaibon brûle vivement en présence des azotates ; aussi reconnaît-on facilement ces sels à la propriété qu’ils ont de fuser quand on les projette sur quelcjues charbons ardents. Ceuxci, se trouvant au contact d’une matière qui cède de l’oxygène, brûlent avec une vivacité inaccoutumée, en produisant instantanément une grande quantité de gaz : c’est de là que résulte le bruit de fusée qui accompagne ce phénomène. Les produits de la réaction du charbon sur les azotates sont faciles à prévoir; mais, pour préciser, considérons d’abord les mélanges d azotate de potasse et de charbon. Les diverses réactions possibles seront comprises dans les formules suivantes :
(1) 2(KO,AzO^) -j- 5C = 2(K0,C02) -H 3CO^ + 2Az,
(2) K0,Az05 + 4C = KO.CO^ + 3CO -h Az.
La combustion représentée par la formule (1) est complète ; elle produit plus de chaleur que tout autre mélange de charbon et d’azotate; la réaction représentée par la formule (r>) produit, au contraire, la chaleur minimum que peuvent dégnger de semblables mélanges, à cause de la production de l’oxyde de carbone.
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Avec les azotates métalliques, TazotalG de plomb, par exemple, il est clair que le charbon ne donne point de carbonate, mais que l’oxyde luiméme est désoxydc et ramené à l’état métallique.
Avec les azotates de chaux et de magnésie, dont les oxydes sont irréductibles, l’acide azotique seul est désoxydé par le charbon, et l’on obtient les mêmes produits que si l’on faisait agir l’acide azotique ou les produits de sa décomposition sur le charbon, àune température élevée.
G53. Action «lu mélangée «le soufre et «le ciiarbon. De pareils mélanges constituent Xdi'poudre^ dont il sera question à propos de l’azotate de potasse ] pour l’instant, nous ferons seulement remarquer que, si, dans ces mélanges, le soufre tend, à former des sulfates, le charbon tend aussi à transformer ces sulfates en sulfures; aussi peut-on, par un dosage convenable, obtenir, comme produits de la réaction, de l’acide carbonique, de l’azote et du sulfure de potassium.
K0,Âz05 -h S 4- 3C = KS -f 3C02 4- Az. .
Le phosphore chauffé avéc les azotates donnera des phosphates.
G54. A.ctiou «les aciiies. — Les acides fixes, acides sulfuri que, phospho rique, etc., chassent facilement l’acide azotique de ses combinaisons à une température peu élevée ; l’acide chlorhydrique agit sur les azotates, et, s’il est en excès, il peut, par l’ébullition, les transformer en chlorures, en dégageant les produits qui résultent de l’action mutuelle des acides azotique et chlorhydrique (eau régale) (307) ; les autres acides sont sans action.
653. Action «les métaux et «les oxy«les métalliques. — Beaucoup de métaux sont facilementoxydés par l’azotate dépotasse ; on utilise très-souvent cette propriété pour purifier ceux qui sont peu oxydables. Ainsi, par exemple, on fond le bismuth avec de l’azotate de potasse, pour lui enlever les métaux étrangers^ tels que le plomb, l’étain, qui peuvent le souiller. On s’en sert également pour transformer en acides métalliques certains oxydes métalliques ; ainsi, le minerai de chrome ou fer chromé (FeOjGr^O^O chauffé avec de l’azotate de potasse donne efu chromate de potasse et du sesquioxyde de fer. Ici, les azotates agissent à la fois par l’oxygène et par la base qu’ils contiennent: cette dernière tend à déterminer la production de l’acide et lui donne plus de fixité.
. 636. Composition «les azotates. — Dans les azotates neutres de po tasse, de chaux, d’argent, le rapport de l’oxygène de l’acide à l oxygène de la base est de 3 à 1. La formule des azotates neutres est donc :
M0,Az05.
On ne connaît pas d’azotates acides ; il existe, au
contraire, des azo-
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laies métalliques basiques: tels les azotates bibasiques de mercure, de plomb ; les azotates tribasiques de mercure, de cuivre, de bismuth, etc. En général, ces composés basiques sont doués d’une faible solubilité.
657. État naturel. — On ne trouve dans la nature que les azotates de potasse, de chaux, de magnésie et l’azotate de soude ; les premiers s’eflleurissent à la surface du sol, dans les pays chauds et sur les murs de nos écuries : ils constituent le salpêtre. L’azotate de soude est plus abondant : il constitue au Chili des dépôts d’une richesse extrême, assez analogues aux gisements de sel gemme de l’Europe.
COMPOSÉS BINAIRES
659. Oxydes. — Les oxydes des métaux précieux et les peroxydes que l’on calcine dégagent de l’oxygène, reconnaissable à la propriété qu’il possède d’enflammer une allumette présentant quelques points en ignition. Les autres oxydes, mélangés à du carbone et calcinés, dégagent de l’acide carbonique et de l’oxyde de carbone, et, chauffés au rouge dans l’hydrogène, ils donnent de l’eau, le métal étant mis en liberté. Ceux qui résistent à l’action de l’hydeogène et du carbone donnent, quand on les soumet à l’action simultanée du chlore et du carbone à une température élevée, un chlorure métallique, du gaz chloroxycarbonique et de l’oxyde de carbone inflammable.
660. Sulfures. — Plusieurs sulfures, chauffés dans un tube, donnent un sublimé de soufre ; beaucoup, chauffés au rouge dans un tube traversé par un courant d’air, dégagent de l’acide sulfureux, reconnaissable par son odeur. Querques-uns, chauffés au rouge dans un courant d’hydrogène, dégagent de l’hydrogène sulfuré. Dissous dans l'acide azotique ou dans l’eau régale, ils donnent de l’acide sulfurique ou forment un dépôt de soufre. Calcinés avec de l’azotate de potasse, ils produisent du
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sulfate de notasse. Fondus au chalumeau sur le charbon avec du carbonate de soude ils donnent du sulfure de sodium soluble dans l’eau, et oui dOsafte, quand on le traite par les acides, do l’hydrogène sulfuré précipitant en noir les dissolutions de plomb et noircissant l’argent
''"66l'''sél<-ni«rc» - Calcinés, ils dégagent l’odeur du sélénium (260). Chaiinësdans un lube de verre, ils donnent parfois un sublime rouge de sélénium. Fondus au chalumeau sur le charbon avec du carbonate de soude ils donnent du séléniure de sodium soluble dans eau, qu il colore en rouge et de laquelle le sélénium se sépare promptement, au contact de l’air, avec une couleur rouge. Calcinés avec l’azotate de soude,
ils donnent du séléniate de soude (675). , , i i a
662. Tellurures. — Ils se comporten t, sous l’influence de la chaleur, des alcaUs et du charbon, comme les séléniures. U dissolution du lellurure de sodium est d’un rouge pourpre et laisse très-promptement, ' eposer au contact de l’air, le tellure, sous forme de poudre grise. Ca cin . avec du salpêtre et du carbonate de soude, ils donnent des tellii-
fclt 0 ^
663. Phospiiores. — Si on les calcine avec un mélange de salpêtre et de carbonate de soude, ils donnent des phosphates alcalins; 1 acide azotique les o.vyde et les fait passer à l’état de phosphates.
664. Arsénlures. - Calcinés à l’air, ils donnent généralement une fumée blanche avant l’odeur de l’ail ; chauffés dans un tube, ds donnen le plus souvent un sublimé d’arsenic. Avec l’acide azotique, ils donnent de l’acide arsénieux ou de l’acide arsénique. Fondus avec un mélangé de salpêtre et de carbonate de soude, ilsdonnentun arséniate alcalin soluble
faciie à reconnaître.
665. Chlorures. — Ceux des métaux qui décomposent 1 eau dégagent de l’acide chlorhydrique avec de l’acide sulfurique concentié, ou du chlore si on les mélange avec du bioxyde de manganèse. Ceux qui sont solubles donnent avec l’azotate d’argent un précipité blanc de chlorure d'argent, caséeux, devenant violet A la lumière, insoluble dans 1 acide azotique, très-soluble dans l’ammoniaque et l’hyposnlfite de soude. Les
clilorures insolubles, calcinés avec du carbonate de soude, forment du chlorure de sodium, qu’on reconnaîtra aux caractères précédents.
Bromures. - Chauffés dans le chlore, ils donnent vape
rouges de brome. L’eau chlorée sépare des dissolutions de bio - , brome, reconnaissable par la coloration jaune de sa ®
peut enlever en agitant le liquide avec 1 élher. Avec azo ^ ^1^
mêmes réactions que pour les chlorures. Calcinés avec ‘ ^
soude, ils donnent du bromure de sodium sohibic, faci naissable aux caractères que nous venons d’indiquer.
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^ 6G7. l'odiircs. — L’acide azolique, chargé de vapeurs nitreuses, ou 1 eauchlorée, ajoutée goutte à goutte, séparent des iodures solubles, de 1 iode, reconnaissable à sa couleur noire, aux vapeurs violettes qu’il émet lorsqu’on le chauffe, ou à sa réaction sur l’empois d’amidon. L’azotate d’argent précipite des iodures solubles de l’iodure d’argent jaunâtre très-peu soluble dans l’ammoniaque. Avec l’azotate de plomb, ils donnent un précipité jaune, et un précipité rouge avec l’azotate de mercure. Mélangés et chauffés avec une dissolution de sulfate de cuivre dans l’acide sullureux, les iodures donnent un précipité blanc d’iodure cuivreux, qui, chauffé avec, du bioxyde de manganèse, dégage des vapeurs violettes d’iode. Les iodures insolubles, calcinés avec du carbonate de soude, donnent de l’iodure de sodium soluble, qu’on reconnaît aux caractères précédents.
668. Fluorures. Chauffés dans un creuset de platine avec de l’acide sulfuiique concentré, ils dégagent, en s’échauffant, des vapeurs diacide fluorhydrique avec lesquelles on peut graver sur le verre. Les fluorures solubles ne sont pas précipités par les sels d’argent. Mêlés à de la silice et chauffés avec de l’acide sulfurique, ils dégagent du fluorure de silicium gazeux que 1 eau décomposé en donnant de la silice gélatineuse (37'2).
^ 669. Cyanures.—- La plupart dégagent avec l’acide chlorhydrique de l’acide cyanhydrique reconnaissable à son odeur. Chauffés avec du salpêtre, ils brûlent et donnent du carbonate de potasse. Calcinés avec du carbonate de soude, ils donnent du cyanure de sodium soluble dans l’eau. On reconnaîtra ce sel en versant sa dissolution dans un mélange de sels de protoxyde et de sesquioxyde de fer; dissous dans l’acide chlorhydrique, il se produira un précipité bleu de Prusse. On peut encore saturer cette dissolution par l’acide azotique ; elle exhalera alors une odeur d’acide cyanhydrique et produira avec l’azotate d’argent un précipité floconneux de cyanure d’argent. Le cyanogène et l’acide cyanhydrique traités par une dissolution de potasse étendue donneront un cyanure qu’on reconnaîtra aux caractères précédents.
670. Carbures. Dissous dans les acides, ils abandonnent la plus grande pc^tie de leur carbone, sous forme de poudre noire ou de lamelles graphitoïdes. Les carbures des métaux qui décomposent l’eau dégagent, quand on les dissout dans l’acide chlorhydrique, du carbure d’hydrogène infect et laissent déposer du charbon.'
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tout à fait insoluble, et le larlrale d’ammoniaque en dissout une grande quantité. Les sulfates insolubles, calcinés avec du carbonate de soude, donnent du sulfate de soude soluble. Chauffés sur le charbon avec du carbonate de soude dans la flamme réductrice du chalumeau, ils forment du sulfure de sodium, qu on reconnaît ainsi qu il a été indique plus
haut (C60).
07^2. Iiyposuifates. — Hs dégagent de l’acide sulfureux, et laissent un sulfate pour résidu quand on les calcine. Leur dissolution ne précipite pas directement par les sels de baryte; mais il se produit un piécipité de sulfate de baryte lorsqu’on les fait bouillir avec ces sels, après y avoir ajouté de l’acide azotique.
073. Sulfites. — Traités pac les acides, ils répandent l’odeur d acide : sulfureux sans laisser déposer de soufre; si l’on y verse de l’acide chlor- I hydrique et de l’acide sulfhydrique, ils laissent déposer du soufre.
' 674. Hyposuifites. — Leurs dissolutions, au contact des acides, déga-
îgent de l’acide sulfureux et laissent déposer du soufre. Chaufles dans un ; tube, ils donnent un sublimé de soufre et un résidu formé ordinairement 1 par un mélange de sulfate et de sulfure métallique. Ils donnent, a^ec les sels d’argent, un précipité blanc qui noircit rapidement, avec les I sels de baryte, un précipité peu soluble d’hyposulfate de baryte.
\ 675. Séiéiiiates et sélénites. — Les séléniatcs se comportent comme
i les sulfates avec les sels de baryte. A la flamme extérieure du chalumeau, ils répandent l’odeur du sélénium et donnent, quand on les chauffe sui du charbon, du sélénium libre. Calcinés avec le carbonate de soude, ils donnent du séléniate de soude que l’on fait bouillir avec du sel ammoniac ; du sélénium se précipite. Si l’on faisait bouillir la dissolution avec de l’acide chlorhydrique concentré, on dégagerait du chlore, l’acide sélénique étant ramené à l’état sélénieux ; en y ajoutant ensuite de l’acide sulfureux, on aurait un précipité de sélénium rouge. Les sélénites répandent à la flammé extérieure du chalumeau l’odeur de sélénium, et l’acide sulfureux les réduit immédiatement en sélénium
rouge.
676. Teiiurates et teiiurîtes. — Leurs dissolutions dans 1 acide cbloi hydrique concentré, mélangées à de l’acide sulfureux, donnent, par la chaleur, du tellure sous forme de poudre grise.
677. Azotates. — Us fusenl sur des charbons incandesceats. Ceux qui renferment des alcalis fixes laissent comme résidu une masse alcaline. Mélangés avec de la tournure de cuivre et de l’acide sulluriquc, ils laissent dégager des vapeurs rutilantes. Leur dissolution, colorée par une goutte de solution d’indigo et mélangée à de l’acide sulfurique, se décoloi e pai la chaleur. Une dissolution de sulfate de protoxyde de fer, dans concentré, prend une couleur violette par l’addition d une tics pc i
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quantité cUiin azotate quelconque, et devient d’un noir brun avec un peu plus de sel (226).
678. Azotites — Dégagent avec les acides étendus des vapeurs rutilantes.
679. Phosphates — Les phosphates solubles donnent, avec l’azotate
d’argent, un précipité jaune ou blanc, également soluble dans l’acide azotique et dans l’ammoniaque. Mélangés avec du sel ammoniac et une dissolution concentrée de sulfate de magnésie, ils donnent un précipité blanc cristallin, qui ne se forme dans les dissolutions étendues que par une agitation prolongée. On calcine les phosphates insolubles avec du carbonate de soude ; on dissout le phosphate de soude dans l’eau, et, après avoir à peu près saturé la liqueur par l’acide azotique, on obtient le précipité jaune d’azotate d’argent. Quelques phosphates insolubles jaunissent de suite par l’azotate d’argent. On constate dans un liquide la ; présence de traces d’acide phosphorique en ajoutant à cette liqueur une dissolution de molybdate d’ammoniaque dans Uacide azotique; il sç ^ produit aussitôt un précipité jaune pulvérulent. ;
680. Phosphites et hypophosphites. — Ils dégagent de l’hydrogène, ^ ou de l’hydrogène pbosphoré lorsqu’on les calcine, et se transforment en phosphates. Les phosphites précipitent l’eau de chaux, qui n’est pas précipitée par les hypophosphites. Ils réduisent les sels d’argent et de mer- ,
cure. /
681. Arséniates. — Chaulîés sur le charbon avec du carbonate de 1 soude à la flamme intérieure du chalumeau, ils répandent une forte I odeur d’ail ; les sels solubles donnent, avec l’azotate d’argent, un préci- f pité rouge-brique. Les arséniates insolubles, chaufles avec du carbonate | de soude, se transforment en arséniates alcalins solubles. Oi>peut re- I connaître leurs dissolutions avec l’appareil de Marsh (196).
682. Arsénites. — Chauffés sur le charbon avec le carbonate de soude, ils répandent aussi l’odeur d’ail. Chauffés avec un cyanure alcalin dans un petit tube, ils donnent un anneau miroitant d’arsenic. Les sels solubles donnent, avec l’azotate d’argent, un précipité jaune soluble dans l’ammoniaque et l’acide azotique. Additionnés d’acide chlorhydrique, ils sont immédiatement précipités en jaune par l’acide sulfhydrique; les arséniates ne précipitent qu’au bout d’un jour ou deux. L’appareil de Marsh permet aussi de les reconnaître.
683. Perchioraies. — Chauffés dans un tube, ils dégagent beaucoup d’oxygène et laissent un chlorure métallique facile à reconnaître (665).
Ils fusent sur des charbons ardents; le résidu n’est jamais alcalin; ils ne sont pas décomposés par l’acide sulfurique à froid.
684. <^hlorates. — Chanflés sur le charbon, ils fusent comme les per chlorates. Ils détonent avec l’acide sulfurique concentré, ou se colorent
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en ianne, en tlonnanl un gaz jaune qui a une odeur de cldore. Ils forment avec l’acide chlorhydrique, en dégageant du chlore, une liqueur d’un jaune foncé qui décolore l’indigo et la teinlnre de tournesol.
683. uvpochl.rue». - Leur dissolution décolore es dissolutions d indigo et de tournesol. Ils dégagent du chlore avec l’acide chlorhydrique faible; avec l’ammoniaque, ils dégagent de l’azote doue de 1 odeur pi-
quanle du chlorure d’azole. , i -ic r.
686 Bromate, ctio.iates. - Cliauflës seuls OU sur le charbon, ils se comportent comme les chlorates et laissent pour résidu un bromure ou uniodure métallique. Le protochlorure d’étain et 1 acide sulfureux les transforment en bromures et iodures métalliques. L acide sulfuieiix peut, même dans une liqueur acide, mettre l’iode et le brome en
* 687 Carbonates. — Ils font elfervescence avec les acides, en dégageant de l’acide carbonique qui donne un précipité blanc dans e.au e
68s'. Borates. — Ils fondent au chalumeau en une perle vitreuse. Si l’on verse de l’acide sulfurique dans leurs dissolutions concentrées et chaudes, il se dépose, pendant le refroidissement, des écmlles cristallines d’acide borique. Cette dissolution acide colore en vert la flamme de
l’alcool. . ... ,
689. Silicates, — Le sel ammoniac précipite des silicates solubles, de
la silice gélatineuse. Saturés par l’acide chlorhydrique, évaporés à siccité et repris par l’eau, ils laissent un dépôt de silice pulvérulente. Les silicates insolubles, traités par le carbonate de soude, donnent du silicate de soude soluble dans l’eau, dans lequel on manifeste ces reactions. Avec le fluorure de calcium et l’acide sulfurique, ils donnent du fluorure de silicium ; les borates donneraient du fluorure de bore.
690 Nous ajoutons à ce résumé un tableau méthodique, indiquant la marche à suivre pour trouver la nature d’un de ces composés, en nous bornant toutefois aux plus usuels :
Tableau :
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COMPOSÉS BINAIRES
' 11 se dégage des vapeurs ruHIantes.
Le sel était un azotite
Elle fuse. Ou traite le sel par l’aeide sulfurique étendu.
Il ne se dé- z' 11 se dégage de l’oxygène pur l, et il reste gage rieii.l un résidu neutre de chlorure métallique On chauffe * " ■ -
le sel dans un petit tube, sur des • charb. ar- \ dents.
facile à reconnaître,
Il se dégage de l’oxygène ordinairement mélange d’acide hypoazotique , à une température génératemenl plus élevée que pour le chlorate.
Le sel était un CHconATE.
Le sel était un azotate.
Le gaz attaque le verre. LecomposéétaitunFLuouuRE
Dégagement de gaz fumant a l’air.
■ Elle ne fuse pas. On la chauf. avec de l’acide sulfurique dans un pe-( tit ballon'; muni d’un tubeabducteur, pour recueillir les gaz.
Il se dégage un gaz ou une fumée, acide. On recueil, sur le mercure. i
Il n’attaque pas le verre.
Il dégage du chlore 2 quand ou ajoute au mélange du bioxyde de
manganèse.
Le composé était un chlorure.
/Gaz inodore, précipitant
l’eau de chaux. Le sel était un
CARBONATE
Dégagement de gaz uoii' fumant.
Le sel était un sulfite.
Le composé était un sulfure.
Il ne se dégage rien.
Ou ajoute à la dissolution concentrée et chaude du sel de l’a eide sulfurique 3.
Il se forme unprécipité.
Il ne se forme pas de précipité. On ajoutedu chlorure de barium, qui détermine un \ précip. blanc
Gaz ayant l’odeur suffocante du soufre qui brûle.
Gaz ayant l’odeur des oeufs pourris. Combustibje et noircissant le papier imprégné d’acé- \ taie de plomb.
La liqueur, en se refroidissant, laisse déposer des écai les cristallines
d acide borique. Le sel était un borate.
Il se produit immédiatement un précipité gélatineux de silice insoluble. quand il a été desséche. Le sel était un silicate
Le précipité est soluble
dans 1 acide azotique. Le sel était uu puosphate ^
Le précipité est insoluble
dans l’acide azotique. Le sel était uu sulfate.
Il se dégagerait également de 1 oxygène avec les perchlorates, hypochlorites, bromates et iodates; il sera toujours facile de distinguer ces corps entre eux et des chlorates.
Si, au lieu d un chloiure, on avait un bromure ou uu iodure, on obtiendrait un dégagement de brome ou d’iode en vapeurs.
3 Si le sel à essajer u était pas soluble, on le fondrait avec du carbonate de soude; en reprenant par I eau, on obtiendiait une dissolution alcaline du sel, sur laquelle on opérerait après l’avoir neutralisée.
V Les arséniates se comporteraient comme les phosphates ; mais d’autres caractères permettent de les distinguer (681).
Remarque. On ne manquera pas de vérifier le résultat obtenu, au moyen des réactions indiquées plus haut pour chaque genre de sels.
POTASSIUM. SODIUM. COMPOSÉS PRINCIPAUX. POUDRE
69 1 . Importance du potassium et du sodium. — Ccs deux metaux, par l’énergie de leurs affinités, constituent les deux réducteurs les plus puissants que nous connaissions, mais ils tirent surtout leur importance de leurs combinaisons. La potasse, combinée à la silice, entre dans la coni- 1 position du feldspath et du mica, et par conséquent dans celle de toutes les roches granitiques qui ont ces minéraux pour principes constitutifs. Tous les produits de désagrégation de ces roches, et notamment la terre arable, en contiennent de notables quantités.
Elle est combinée aux acides végétaux dans les sucs des plantes, ce qui \ fait qu’on la retrouve dans les cendres de ces plantes ; elle est unie à l’a- 1 eide phosphorique dans les tissus des animaux, elle existe à l’état de chlorure dans l’eau de mer.
Le sodium est aussi très-abondant dans la nature. On le trouve h l’état de soude dans un grand nombre de silicates naturels, à l’état de carbonate, de sulfate et de borate de soude natifs ; mais c’est surtout combiné au chlore (sel marin, sel gemme) qu’il est le plus commun. Tous les végétaux contiennent des sels de soude, etprincipalement de l’oxalate. On trouve également dans l’organisme animal du chlorure de sodium et divers sels de soude.
Si l’on veut avoir une idée de la profusion avec laquelle ces deux corps sont répandus dans la nature, il faut se figurer que les gisements de sel N gemme connus soient rassemblés en un seul point du globe : ils pourraient i recouvrir une étendue de terrain de 30 lieues de longueur et 20 lieues i de largeur, sur une épaisseur de 100 mètres environ. Celte masse de sel, i qui contiendrait environ 900 milliards de mètres cubes, ne représente I' pas la deux-centième partie de la quantité de sel contenue dans 1 eau I des mers qui recouvrent notre globe.
Si, d’un autre côté, on tient compte de la masse immense de gianite
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dont line grande partie de l’écorce terrestre est formée, et de ce fait, que la soude, même dans la mer ou dans les végétaux marins, est toujours accompagnée d’une notable proportion de potasse, on arrivera à cette conclusion, que ce corps est tout aussi abondant que la soude dans la nature. Toutefois la soude s’extrait principalement des dépôts marins, de la mer ou des végétaux qui croissent dans son sein; la potasse s’extrait plus exclusivement des végétaux terrestres, qui la prennent au sol.
Les propriétés du sodium et de ses combinaisons sont, à peu de chose près, les mêmes que celles du potassium et des combinaisons correspondantes; il est donc utile de ne point séparer l’étude de ces deux corps, et il suffira de faire l’histoire des principaux composés de l’un de ces métaux; . à l’aide de quelques caractères différentiels, les propriétés des combi-j naisons correspondantes de l’autre nous seront exactement connues.
692. Historique de la découverte de ces métaux. — Cette découverte, due à Humphry Davy (1807), fait époque dans l’histoire de la chimie. Jusque-là, la potasse et la soude étaient considérées comme des corps simples, quoique l’ensemble de leurs propriétés, et notamment la faculté de former des sels avec les acides, les rapprochât des composés oxygénés des métaux connus. Cette analogie de propriétés se trouva naturellement expliquée par la découverte de leurs métaux, et l’on admit alors que toutes les bases contenaient un métal uni à l’oxygène. Cette vue reçut des expériences ultérieures de M. AYôhler une éclatante confirmation. Cet illustre chimiste parvint, en 1827, à isoler les métaux des bases terreuses, telles que l’alumine, la glucine et la zircone.
693. i^xpérieiices de Davy. — On place un morceau de potasse légèrement humectée sur une plaque de platine communiquant avec le pôle positif d’une pile puissante, et l’on met l’autre face du morceau de potasse en contact avec un fil de platine attaché au pôle négatif. On voit alors se former autour de l’extrémité de ce fil une multitude de petits globules métalliques semblables à ceux du mercure, qui parfois s’enflamment et brûlent vivement dans l’air en reproduisant de la potasse. Ces globules sont formés par le radical métallique de la potasse, le potassium. On l’obtient plus facilement et en plus grande quantité môme avec des piles assez faibles, en versant sur du mercure, contenu dans un creuset de platine qui sert de pôle négatif, une dissolution très-concentrée dépotasse caustique dans laquelle se trouvent encore des fragments de potasse non dissoute; le pôle positif de la pile, terminé par un fil de platine, plonge dans la dissolution; on voit le mercure s’épaissir peu à peu, il s’y produit des cristaux métalliques d’apparence cubique, constitués par un amalgame de potassium bien moins altérable que le métal pur L L'eau et
1 L’idée clese servir du mercure comme conducteur électro-négalif, est due à Berzelius et à de Pontin (1808). L’emploi du mercure facilite singulièrement la réduction des oxydes
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Uoxyde de polnssiniii sont do(‘omposés sirnnllanéiiionl, Ubydrogène cl Uoxygènc se dégagent î'i l’état gazeux, le potassiiini s’unit au naercure. On introduit l’amalgame dans une petite cornue ou dans un petit tube rempli d’azote, et l’on cbautre avec une lampe à alcool ; le mercure se volatilise, il reste un globule de })otassium fondu.
61)4-. Exporieiices rte €iîay*I-<ii8sac et Tlieiiarrt. Ce piOCedé S applique egalement au sodium, mais malbeureusement il ne permet d obtenir que des quantités insignifiantes de métal 5 aussi ne connait-on bien ces deux corps que depuis les recbercbes de Gay-Lussac et T bénard qui parvinrent, peu de temps après la découverte de Davy, à les préparer en décomposant l’bydrate de potasse ou de soude par le fer, à une température très-élevée. La figure 129 représente la disposition de leur appareil.
F VJ
Il se compose d’un canon de fusil recourbé ; la partie engagée dans un fourneau à réverbère est entourée d’un lut réfractaire destiné à protéger le fer contre l’oxydation; l’une des extrémités du canon de fusil s’engage dans une allonge en cuivre à laquelle s’adapte un récipient muni d’un tube abducteur. L’riutre extrémité du canon de fusil est entourée
et permet de protéger le métal contre l’oxydation, si rapide au contact de l’air. Aussi ces cliimistes purent-ils obtenir de cette façon des amalgames avec la chaux, la baryte et la stroritiaiie, que l’on n’avait pu réduire avant eux. Ces expériences luretil clemliies i)ai Davy, et plus tard Seebeck et de Trommsdortf, ignoiant le travail de Dcr/.clius el <le l^ontin, employèrent également le mercure dans la léduction des oxydes alcalin>.
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d’une grille qui permet de la chauffer au rouge; de plus, elle porte un autre tube abducteur plongeant dans le mercure. On remplit la pai tie du tube engagée dans le fourneau de tournure de fer bien décapée, la partie entourée de la grille de morceaux d’hydrate de potasse ou de soude fondus ; et on met dans le récipient en cuivre de l’huile de naphte. On chauffe fortement le tube, en activant avec un tuyau le tirage du fourneau, puis on met du feu dans la grille destinée à chauffer la potasse; cet hydrate fond et coule sur le fer, qui s’empare de son oxygène, forme de l’oxyde magnétique et met en liberté le métal et l’hydrogène :
3Fe + 2(KO,HO) = + 2K + 2H.
Le potassium se condense dans l’huile de naphte, et l’hydrogène se dégage par le tube inférieur. Il arrive parfois que le tube de fer se bouche dans la partie voisine de l’allonge, l’hydrogène mis en liberté se dégage alors à travers le mercure oü Ton fait plonger le tube abducteur de l’autre extrémité de l’appareil.
095. Procédé de M. Bruniier. — Le procédé que nous venons de décrire est d’une exécution délicate et ne fournit que peu de métal. On décompose aujourd’hui le carbonate de potasse ou de soude par le charbon, dans une bouteille en fer ; il se dégage du métal en vapeur et de Toxyde de carbone (NaO, 00^ -f = SCO Psa), sans action l’un sur l’autre à une haute température et à la température ordinaire, mais qu’il faut rapidement séparer l’un de l’autre, parce que, s’ils refroidissaient ensemble, ils réagiraient au rouge en se détruisant mutuellement, pour donner naissance à des produits complexes et parfois détonants, que nous n’avons pas à étudier ici.
Ce mode de préparation, imaginé par Curaudeau, reçut d’abord de tels perfectionnements deM. Brunner, qu’il fut universellement désigné sous le nom de cet habile chimiste. Nous ne décrirons point l’appareil de M. Brunner, il n’a plus qu’un intérêt historique; nous dirons seulement que son récipient ne permettait pas facilement la séparation de l’oxyde de carbone et du métal : de là une grande variation dans le rendement de l’opération. M. Donny et Mareska imaginèrent, il y a quelques années, un autre récipient, employé actuellement avec quelques modifications dans la préparation de ces métaux. Mais c’est à M; H. Sainte-Claire Deville que revient l’honneur d’avoir rendu celte préparation tout à fait industrielle, en faisant connaître toutes les conditions nécessaires à sa réussite. C’est son procédé d’extraction du sodium que nous allons décrire. On peut également l’employer pour obtenir le potassium.
696. Préparation industrielle du sodium. — On introduit dans une bouteille en fei‘, que l’on place ensuite horizontalement dans un four-
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neau, en la Taisant reposer sur deux briques réfractaires, nn mélange intime composé de :
Carbonate de soude sec 20
Houille 0
Craie a
La bouteille est munie d’un tube en fer assez court, et dont la partie qui sort du fourneau ne dépasse pas 8 à 10 millimètres (fig. 130.) A cette
Fig. lao.
\ extrémité peut s’adapter un récipient en tôle, au-dessous duquel se trouve t une marmite contenant un peu d’huile de schiste, dans laquelle coulera
le sodium. Ce récipient {fiy. 131) forme une espèce de boîte rectangulaiie très-aplatie, qui est terminée parmi cylindre s’adaplant .sur le tube
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eu fer. Il est, comme on le voit sur la figure, composé de deux parties,
l’ime qui forme lecorpsde la boîte, et l’antre qui en est le couvercle. On réunit ces deux parties au moyen de vis. Dans la partie opposée au tube, le récipient est ouvert dans toute sa hauteur ; c estpar cette ouverture que s’échapperont les gaz et le sodium provenant de la réaction.
La bouteille, préalablement recouverte d un lut protecteur, est poitée à une température élevée. Les gaz qui se dégagent d abord sont trèsabondants, ils brûlent avec une flamme jaune, dont 1 éclat augmente beaucoup après une demi-heure de chauffe. De temps en temps on introduit une tige froide dans le tube en fer, et, quand elle se recouvre de sodium, on adapte le récipient, en le mettant de façon que sa plus grande dimension soit verticale. L’opération marche alors avec rapidité, et 1 on voit bientôt le sodium couler à l’extrémité du récipient et tomber dans l’huile de la bassine. Il peut arriver que le récipient s’engorge, on le remplace alors par un autre, et l’opération continue. Le sodium qui reste attaché au récipient est détaché après le refroidissement et réuni à celui de la bassine; 1 400 grammes de mélange donnent ainsi 400 grammes de
sodium brut.
Pour purifier le sodium, il suffit de le fondre sous l’huile de schiste, qui est moins volatile que les huiles de naphte; on le coule aloisdans des lingotières de fer, et on le conserve dans des vases bien clos, après l’avoir imprégné d’huile de schiste.
Le récipient est placé verticalement, pour que les gaz plus légers que la vapeur de sodium se séparent plus facilement de ce corps. Ils viennent, en effet, brûler à la partie supérieure, le sodium coule à la partie inférieure et ne se trouve en contact avec l’oxyde de carbone que par une très-pefite surface. La craie est essentielle au succès de l’opération : elle empêche la masse de fondre, elle donne d’ailleurs, ainsi que la houille, des gaz qui s’ajoutent à ceux de la réaction et qui facilitent 1 entraînement du métal. Nous ajouterons que les bouteilles en fer sont remplacées aujourd’hui par des cylindres en tôle, espèces de tuyaux de poêle qu on ferme aux deux bouts par deux rondelles de fer, dont l’une porte le tube par lequel se dégagent les gaz et le métal produit dans la réaction.
POTASSIUM, K
697. Propriétés physiques. — Métal tl’un blaiic d argent loisqu il est récemment fondu, brillant et plus mou que la cire. On pourrait donc le pétrir entre les doigts, si cette expérience ne présentait pas un grand danger, à cause de l’inllammabilité de ce métal L A zéro il perd sa mollesse
1 Si l’on veut faire celte expérience, il faut pétrir le métal sous l’huile de naphte ou sous l’huile de schiste, à l’abri derhumidilé et de l’air.
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et devieiU dur el cassant. C'est, après le mercure et le rubidium, le plus fusible des métaux connus; il lond, en eflet, à 6^°,5 d’après M. bunsen.
Il est très-volatil; au-dessous du rouge, il se transforme en une vapeur d’une belle couleur verte. Sa densité est 0,865.
698. Propriétés chimiques. — Au conlact de l’air, il se ternit rapidement et prend d’abord une teinte violette particulière. Si l’air est sec et si la température ne s’élève pas, il se forme du protoxyde de potassium, RO. Mais quand le potassium s’enllamme, il se transforme en peroxyde de potassium, dont la formule est KO^. A l’air humide et à la température ordinaire, il se produit de l’hydrate d’oxyde de potassium. Dans l’oxygène il se comporte de la môme manière que dans l’air. C’est môme le seul métal qui soit susceptible de s’oxyder à froid dans l’oxygène pur et sec; son avidité pour ce gaz est tellement grande, qu’il décompose l’eau à la température ordinaire et la plupart des corps oxygénés à une température plus ou moins élevée. Nous rappellerons que cette propriété peut être utilisée pour l’analyse du protoxyde et du bioxyde d’azote, pour transformer certains phosphates en phosphores, etc. Aussi ne peut-on le conserver que dans des Üaeons remplis d’huile de naphte ou d’huile de schiste, matières qui ne sont formées que de carbone et d’hydrogène.
Pour faire l’expérience de la décomposition de l’eau par le potassium, on projette un petit globule de métal dans de l’eau contenue dans le fond d’une cloche profonde. Dés que le potassium a le contact du liquide, on le voit se ramasser en un globule brillant entouré d’une flamme purpurine et se mouvoir rapidement à la surface de l’eau. Le volume du métal diminue rapidement, la flamme s’éteint tout h coup et li ce moment le globule restant éclate.
Voici l’explication de ces divers phénomènes : Le métal décompose l’eau, et, en s’unissant à son oxygène, il dégage assez de chaleur pour enflammer l’hydrogène; le potassium fond et se volatilise en partie. C’est cette vapeur qui, en brûlant à l’air, donne à la flamme de l’hydrogène la couleur purpurine qu’elle possède. — La potasse formée se dissout dans l’eau; mais, dès que le métal fondu a le contact du liquide, l’hydrogène qui se dégage déplace le globule et le fait mouvoir à la surface de l’eau. A la fin de l’expérience, *c’est de la potasse incandescente qui tombe dans le liquide; aussi la masse subitement refroidie peut-elle se briser en fragments; de plus, la combinaison de cette potasse chaude avec l’eau détermine un dégagement de chaleur considérable, et, par conséquent, de la vapeur, dont une proportion condensée par le liquide environnant fait entendre le bruit strident que l’on perçoit; une autre portion lance de tous côtés des gouttelettes de lessive caustique. C’est pour éviter de recevoir ces gouttelettes ou môme quelqiui fragment de potasse projeté hu’s de la rupture du globule qu’on opère dans une cloche a bords éfi'vés.
422 CHIMIE INORGANIQUE
Si la potasse touchait les yeux, elle y produirait les accidents les plus graves.
On démontre la production de la potasse dans cette circonstance, au s moyen de teinture rouge de tournesol, qu’on ramène au bleu avec l’eau de la cloche.
Le sodium produit des effets analogues, seulement l’hydrogène ne s’enllamme pas ; mais, en forçant le métal à rester en place, l’inflammation a lieu parce que le refroidissement est moindre. On obtient ce résultat en opérant avec une mince couche d’eau ou avec de l’eau gommée dont la consistance gêne les mouvements du métal et les rend plus rapides.
Le potassium s’unit directement avec la plupart des métalloïdes.
SODIUM, Na= 23.
699. Propriétés. — Les propriétés principales du sodium sont les mêmes que celles du potassium. Toutefois, il faut remarquer qu’il est moins altérable que celui-ci. On peut, en effet, le couler dans l’air et le chauffer même. bien au delà de son point de fusion, sans qu’il prenne feu. Il fond à 95“,6 et bout à la température du rouge. Sa densité est 0,97.
3 parties de sodium et 1 partie de potassium forment un alliage liquide ^ à la température ordinaire et même à zéro. Ce n’est pas seulement le mélange des deux métaux qui constitue un produit plus fusible que cha- ; cun d’eux; la même remarque peut être étendue à toutes les combinaisons correspondantes de ces deux corps : ainsi le mélange des deux chlorures de potassium et de sodium, ou des deux carbonates, etc., est notablement plus fusible que les sels isolés L
COMPOSÉS OXYGÉNÉS DU POTASSIUM ET DU SODIUM
Hydrate de protoxyde de potassium 'potasse), KO, HO. !
700. Fropriétés. — Le protoxyde de potassium anhydre, RO, et le peroxyde de potassium, RO^ (698), sont sans intérêt; il n’en est pas de même de l’hydrate de protoxyde de potassium, ordinairement désigné sous le
1 On ne connaît que depuis les recherches récentes de M. Bunsen les températures exactes de fusion du potassium et du sodium purs. Elles sont notablement supérieures à celles que l’on avait admises jusques alors. La raison de ces différences est toute naturelle. Lepotas- . sium et le sodium préparés avec des carbonates qui ne sont pas absolument purs, contiennent, le premier du sodium, le second du potassium ; et l’on vient de voir que le mélange des deux métaux était bien plus fusible que chacun d’eux. Ajoutons qu’avant la découverte de ra/ia///se spectrale, on n’avait aucun moyen de s’assurer de la pureté absolue deux métaux.
LIV. m. CHAR I. HOTASSC
nom de potasse ou d’hydrate de potasse. C’est un corps solide, blanc, extrêuiemeiit caustique; aussi est-il employé, sous le nom de pierre k cautère, pour ronger les chairs. La potasse fond au-dessous du rouge, en perdant une partie de son eau, si elle en renferme plus d un équivalent; mais elle en conserve toujours un que la chaleur ne peut lui enlever.
L’hydrate de potasse solide se dissout dans l’eau avec dégagement de chaleur, parce qu’il se combine à une nouvelle quantité d’eau pour former un hydrate que l’on peut obtenir en dissolvant la potasse rnonohydratée dans une petite quantité d’eau chaude et laissant refroidir; il se dépose au bout de quelque temps des cristaux qui contiennent 5 équivalents d’eau pour 1 équivalent de potasse :
KO,6HO
Ces cristaux se dissolvent à leur tour dans l’eau, mais avec production de froid; ils peuvent servir k préparer les dissolutions pures de potasse.
On comprend facilement, d’après ce qui vient d’être dit, que la potasse solide soit déliquescente. Un morceau de potasse exposé k l’air ne tarde pas, en effet, à se transformer en un liquide sirupeux ; l’acide carbonique de l’air est absorbé en môme temps que l’humidité et donne un carbonate déliquescent, mais celui-ci se transforme k la longue en bicarbonate peu soluble, qui cristallise.
701. Prépa.i’a.tion* , — On la préparé en traitant par de la chaux le car- : bonate de potasse en dissolution. Il se produit du carbonate de chaux ini soluble et de la potasse qui reste dans le liquide (593).
On dissout dans une bassine en fonte une partie de carbonate de po- ; tasse dans dix k douze fois son poids d’eau, on y ajoute une partie de chaux ! éteinte et l’on fait bouillir le mélange en remplaçant l’eau k mesure 1 qu’elle s’évapore. Cette précaution est nécessaire, car la potasse conceni trée peut décomposer le carbonate de chaux, en reproduisant du carbo- I nate de potasse et de la chaux caustique. On continue l’ébullition jusqu’au mbment où, en filtrant une portion de la liqueur et y versant de l’eau de c chaux, on n’obtient plus de précipité de carbonate de chaux. On relire I alors la bassine du feu et on laisse reposer le liquide. Lorsqu’il est clair. 3 on le décante dans une bassine de cuivre ou mieux d’argent, et on l’éva- 3 pore rapidement. Lorsqu’il a pris une consistance huileuse, on -le coule I sur une plaque de cuivre. La matière solidifiée est concassée et renfermée i! dans des flacons fermés avec soin. Elle est connue sous le nom de potasse \ à la chaux.
La potasse k la chaux n’est généralement pas pure, elle contient d a- ( bord les chlorures et les sulfates qui se trouvent dans le carbonate de polasse ordinaire, et en outre un peu de carbonate de potasse (pu s est
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formé pendant l’évaporation. Ces divers sels sont insolubles dans l’alcool ; on pourradonc purifier la potasse en la mettant en contact avec ce liquide.
Au bout de quelque temps on voit le liquide alcoolique se partager en deux couches. La couche, inférieure contient les sels étrangers. On décante alors la couche supérieure et on la chauffe dans un alambic, pour recueillir l’alcool ; quand le volume est réduit au tiers, on verse le résidu dans une capsule d’argent, où on l’évapore d’abord à sec. On le fond ensuite en chauffant au rouge somhre, et on le coule sur une plaque d’argent. On obtient ainsi la potasse à l’alcool, beaucoup plus pure que la précédente, mais qui contient encore un peu de carbonate provenant de l’acide carbonique de l’air et de Toxydation subie par l’alcool, pendant la dernière période de l’opération, sous l’influence de la potasse.
Si l’on veut seulement obtenir une dissolution de potasse pure, il est » préférable d’employer du carbonate de potasse pur et de la chaux égale- , ment pure; il suffît, après avoir décanté le liquide éclairci, de la conserver dans des vases bien fermés. f
702. Méthode de M. Wohler. — M. Wohler conseille de chauffer dans un creuset de cuivre, au rouge naissant, l partie d’azotate de potasse pur et 3 parties de cuivre coupé en petits morceaux; on obtient ainsi un mélange de potasse anhydre et d’oxyde de cuivre, qu’on traite par ^ l’eau. On laisse déposer la liqueur, plus ou moins concentrée, dans un | vase fermé, et l’on décante rapidement le liquide clair, qui ne contient point trace de cuivre ni d’azotate. On le conserve^dans des flacons bien bouchés.
Hydrate de protoxyde de sodium (soude), Na0,110.
703. Préparation et propriétés. — La préparation de la soudes eüectue comme celle de la potasse ; on connaît donc la soude à la chaux et la soude àValcool. M. Wohler a également indiqué un moyen facile d’obtenir la dissolution de soude pure, dont nous avons déjà parlé (649) : il consiste à calciner l’azotate de soude avec du bioxyde de manganèse et à reprendre la matière par l’eau.
Les propriétés de la soude sont les mêmes que celles de la potasse ; il faut noter seulement que la soude se liquéfie d’abord l’air comme la polasse, mais ne tarde pas à se dessécher et à devenir pulvérulente en se transformant en carbonate de soude, qui n’est pas déliquescent comme le carbonate de potasse.
704. Usajfcs. — La polasse et la soude sont souvent employées, dans les laboratoires, comme réactifs chimiques, pour précipiter les oxydes métalliques, etc. On emploie la potasse fondue en petits bâtons comme pierre à cautères. A cet effet, on coule la potasse fondue dans une pclile liimolièii' en fer. Les dissolutions de soude el d(‘ jxolasse oblenui's diree-
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tement ou traitant les carbonates par la chaux sont employées dans l’industrie, les premières pour la fabrication des savons durs, les secondes pour celle des savons mous. G est lè. un usa^e extrômement important.
POTASSES ET SOUDES.
70o. Origine et extraction île la potasse. — On désigne, dans le commerce, sous le nom de potasses et de soudes des carbonates de potasse et de soude plus ou moins purs, cjue l’on obtient par 1 incinération des plantes.
On extrait la potasse des plantes ligneuses qui croissent dans les terres. Les carbonates alcalins n’y préexistent pas, la potasse y est combinée à des acides organiques qui se détruisent quand on brûle les végétaux, en
se transformant en acide carbonique.
La préparation des potasses est tres-simple. On entasse dans une grande fosse les arbres et les plantes que l’on veut incinérer, on met le feu et on laisse le tout brûler. La cendre est lessivée, c’est-à-dire lavée avec de l’eau, qui dissout les sels solubles et laisse à l’état insoluble la silice, les oxydes de fer et les matières terreuses. Cette lessive, évaporée à siccité, donne le salin, qu’on doit ensuite chauffer au rouge dans un four à réverbère, afin de détruire toutes les matières organiques qu il pourrait encore renfermer. Le produit ainsi obtenu est la potasse brute, qui porte le nom de potasse d' Amérique, de Dantzick, de Russie, suivant sa provenance.
On raffine ces potasses en les dissolvant dans l’eau et en concentrant la dissolution fcomrne le carbonate de potasse est très-soluble, il reste dans la liqueur, tandis que les sels étrangers, sulfate de potasse, chlorure de potassium, etc., cristallisent les premiers. En décantant la liqueur et évaporant à sicci té, on obtient un produit beaucoup moins impur que le salin, mais qui contient toujours du carbonate de soude.
706. Préparation du carbonate de potasse pur. — On obtient 1111 carbonate plus pur en calcinant dans un creuset de fer du bilartrate de potasse pur (crème de tartre purifiée) ; il reste un mélange de carbonate de potasse et de charbon divisé que l’on connaît dans les laboratoires, sous le nom de flux noir, et dont on retire le carbonate par des lavages. Le plus souvent on emploie le procédé suivant, qui est plus économique : On pulvérise ensemble, dans un mortier de fer, 2 parties d azotate de potasse et 1 partie de bitartrate de potasse, on projette le mélange dans une bassine de fonte rouge, où il prend feu. L’oxygène de l’acide azotique réagit sur l’acide tartrique, matière composée de charbon, d hydiogène et d’oxygène; il se dégage alors de l’azote, de l’eau et de 1 acide cai boni que, et il se forme en même temps du carbonate de potasse .
kO,llU,G«ll‘Oio -P 2dv(),AzO^) :MKO,Cü2) 4- -h 5BO + •2A/.
CHIMIE INORGANIQUE
La inalière fondue que l’on oblient ainsi {(lux blanc) est du carbonate de potasse à peu près pur ; toutefois, elle contient de l’azotile de potasse, si le salpêtre est en excès, et du cyanure de potassium, quand le tarlrale domine, parce qu’alors il reste une certaine quantité de charbon sur le- (juel l’azote peut réagir en présence du carbonate de potasse pour former du cyanure.
Il n’est pas difficile, toutefois, de purifier le carbonate de potasse en transformant d’abord ce sel en bicarbonate cristallisé, que l’on calcine légèrement ensuite pour chasser l’excès d’acide carbonique. j
Le carbonate de potasse peut en elïet, en s’unissant à l’acide carbonique, donner naissance à un sesquicarbonate et à un bicarbonate bien moins solubles que le carbonaté neutre. Le bicarbonate, KO,HO,2GO^ donne des cristaux transparents, inaltérables à l’air, solubles dans 4 parties d’eau environ. On peut l’obtenir en faisant passer jusqu'à refus un courant d’acide carbonique dans une dissolution froide et concentrée de carbonate neutre; les cristaux se déposent peu à peu, à l’ébullition, ils se transforment dans l’eau en sesquicarbonate ; la dessiccation les transforme en carbonate neutre, h une température peu élevée.
707. Préparation des soudes. — Les soudes du commerce s’extrayaient autrefois exclusivement de plusieurs plantes qui croissent sur le bord de la mer et qui contiennent une notable quantité d’oxalate de soude, que la calcination transforme en carbonate.
Les plantes sont brûlées sur le sol après avoir été séchées; on trouve après l’incinération une masse très-dure, de couleur ardoisée, parce qu’elle contient encore un peu de charbon, ordinairement riche en alcali, mais qui renferme du sel marin, du sulfate de soude, etc. : c’est la soude du commerce. Les soudes d’Espagne sont de beaucoup les plus riches. Ainsi, les soudes d’Alicante, de Garlhagène et de Malaga contiennent 25 à 30 pour 100 de carbonate de soude sec.
La soude de Narbonne, qui est la meilleure des soudes françaises, con- ^
tient seulement 14 pour 100 de soude. Ajoutons que les soudes de Nor- j
mandie, extraites presque toutes des varechs, sont très-pauvres en soude, mais riches en sulfate de potasse et en chlorure de potassium ; elles contiennent en outre de l’iodure et du bromure de potassium. G’est dans les eaux mères de ces soudes que l’iode fut découvert, et nous avons vu (330) comment on en extrait aujourd’hui presque tout le brome et l’iode employés dans le commerce.
708. Préparation de la soude artificielle. — Pendant la Révolution, la France, attaquée de tous côtés par l’Europe coalisée, se trouva privée des produits qu’elle achetait à l’étranger pour les besoins de son indus- Irie et de sa défense. Les chimistes de l’époque improvisèrent alors avec des éléments tirés du sol, des procédés qui changèrent la face des arts
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chimiques et préparèrent les immenses progrès qu’ils ont faits de nos jours. Le soufre, extrait jusqu’alors des solfatares de la Sicile, fut retiré des pyrites; l’alun de Rome, remplacé par celui qu’on retira des schistes pyriteux; le salpêtre, qui nous venait de l’Inde, fut préparé au moyen des azotates produits dans les vieilles murailles et dans le sol des écuries; enfin la soude, presque exclusivement empruntée à l’Espagne, fut retirée du sel marin par un procédé resté intact jusqu’ici, au milieu des transformations qu’a subies depuis l’industrie, sous l’influence des progrès scientifiques.
C’esl au médecin français Leblanc qu’est due cette importante découverte; c’est par son procédé que la France prépare annuellement 90 millions de kilogrammes de soude brute, et l’Angleterre plus de 150 millions de kilogrammes.
Ce procédé consiste à transformer d’abord le chlorure de sodium en sulfa-te de soude par l’acide sulfurique (298 et 305), puis à décomposer le sulfate de soude, à une température élevée, par un mélange de carbonate de chaux et de charbon. De l’action mutuelle de ces corps résultent de l’oxyde de carbone qui se dégage, un oxysulfure de calcium et du carbonate de soude que l’eau séparé facilement de 1 oxysulfure, qui y est insoluble.
Les remarques suivantes feront comprendre la théorie de cette fabrication. Si l’on fond ensemble 1 équivalent de sulfate de soude et 1 équivalent de carbonate de chaux, il y a double décomposition, il se produit du sulfate de chaux et du carbonate de soude que l’on ne peut séparer. Si l’on essaye, en effet, de reprendre la masse par l’eau, les deux sels en dissolution réagissent l’un sur l’autre et forment du carbonate insoluble et du sulfate de soude (595) :
Ca0,S03 _|_ Na0,C02 = CaO^CO^ Na0,S03 ;
i de sorte qu’on revient au point de départ. Si l’on ajoute au mélange de 1 équivalent de sulfate de soude et de 1 équivalent de carbonale de chaux, 4 équivalents de charbon, il se produit du sulfure de calcium et du carbonate de soude, le sulfate de chaux étant réduit par le charbon :
Na0,S03 H- Ca0,C02 + 40 = CaS Na0,C02 + 4CO.
Mais la masse, reprise par l’eau, qui dissout un peu de sulfure de calcium, doit nécessairement donner du sulfure de sodium par suite de 1 action mutuelle du carbonate de soude et du sulfure de calcium, déteimi née par l’insolubilité du carbonate de chaux :
Na0,S03 -f- CaS = NaS -h CaO,CO-^.
On n’obtient donc ainsi que du carbonale de soude ti’ès-impui .
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Il est donc indispensable d’ajouter une plus grande quantité de carl)oiiate de chaux, afin qu’il puisse se former de l’oxysolfure de calcium insoluble; dans ces conditions, le carbonate de soude produit se dissoudra seul. On admet que la formule suivante représente la réaction :
2(Na0,S03) -f- 3(Ca0,C02) + 9C =- 2(Na0,C03) -j- C2CaS,CaO) -f 9CO.
Elle conduit au dosage suivant :
Sulfate de soude
f Sulfate de soude
Carbonate de chaux. .
137 l ou sensiblement :
< Carbonate de chaux. .
Carbone
\ Charbon
peu différent de celui que Leblanc, à la suite d’expériences multipliées, avait été conduit à adopter. Voici en effet les nombres de ce chimiste :
Sulfate de soucie i
Carbonate de chaux. i
Charbon o,5
La seule différence consiste dans l’excès de charbon employé par Leblanc; cet excès est nécessaire, car une partie du carbone est brûlée par l’air dans les fourneaux, et d’ailleurs un excès de ce corps n’est jamais nuisible.
Le mélange est introduit par deux ouvertures dans un four ellip-
Fig. 132.
Fig. 133.
tique chauffé h la flamme, sur une sole S construi laircs {ftg. 13:2 el 133). La température de la masse
te en briques réfraes’écliaullé peu à peu.
LIV. III. CllAl‘. l. CARBONATE DE SOUDE
(.'lie SG rniiiollit gI liiissc clcgii^Gr beaucoup d oxyde do cîubonc. On lîi brasse conliniiellement avec des ringards en fer, jusqu’à ce que les gaz cessent de se dégager. Ace moment on retire la matière du four et on la fait tomber dans des caisses rectangulaires en tôle, où elle se refroidit. Cette matière constitue la soude brute, qu’on peut immédiatement employer au blanchissage du linge, à la confection des savons et verre à bouteilles. Mais, si l’on veut obtenir de la soude épuree, c est-à-dire séparée des matières insolubles qu’elle contient (oxysullnre de calcium, charbon, matières argileuses et siliceuses), on lessive la soude brute, on évapore la liqueur jusqu’à 31 à 32° de Baumé, et on lais^se cristalliser. Ces matières, connues dans le commerce sous le nom de cristaux de soude, sont du carbonate de’soude ordinaire à peu près pur. Mais souvent on se contente d’évaporer à siccité la dissolution, en la faisant couler dans des fours à réverbère, où elle est desséchée par la flamme, n obtient ainsi une masse blanche, bien moins pure que les cristaux de soude, puisqu’elle contient toutes les matières, telles que sel marin et sulfate de soude, restées dans l’eau mère quand on opère la cristallisation.
Carbonate de soude,
709. Propriétés. — Les cristaux de carbonate de soude du commerce contiennent 63 pour 100 ou 10 équivalents d’eau, dans lesquels ils peuvent fondre facilement quand on les chauffe. Exposés à l’air, ils s’effleurissent et deviennent pulvérulents. Dans un air très-humide, ils perdent 5 équivalents d’eau; dans un air sec, ils en^erdent 9 et se transforment en partie, si la dessiccation est lente, en sesquicarbonate, en absorbant l’acide carbonique de l’air.
La chaleur déshydrate complélemeiit le carbonate de soude sans le
décomposer; au rouge il éprouve la fusion ignée.
L’étude de la solubilité de ce carbonate présente des particularités du genre de celles que nous avons constatées pour le sulfate de soude (580). On en jugera d’après le tableau suivant, qui résume les expériences e
I M. Payen sur ce sujet.
Température.
Carbonate de soude (NaO,C02+ lOllO) dissous par lUO d’eau.
Poids de l'eau nécessaire pour dissoudre 100 de cristaux.
Aussi, en dissolvant à saturation, à 36» ou 38», lans l’eau, on voit la liqueur se troubler lorsqu’on la chau (-
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îi cette température, les cristaux déposés ne contiennent plus qu’un équivalent d’eau.
Le carbonate de soude est insoluble dans l’alcool, la soude caustique y est au contraire notablement soluble; on utilise souvent cette propriété pour séparer ces deux corps.
Sesquicarbonale de soude ou iialron, 2Na0,110,3C0^,3H0.
710. Orig^iiie et préparation. — L’évaporation spontanée des petits lacs d’eaux alcalines salées de l’Égypte, de la Hongrie ou de l’Amérique, produit des incrustations cristallines de sesquicarbonale de soude mélangé de sel marin et de sulfate de soude. Autrefois c’était de ce produit qu’on extrayait une grande partie de la soude employée dans le commerce.
La formation du carbonate de soude dans ces petits lacs paraît due à une réaction du sel marin sur le carbonate calcaire qui constitue leur sol. Le carbonate de soude vient s’effleurir à l’air, en absorbant l’acide carbonique, et le chlorure de calcium déliquescent s’infiltre dans le sol. En Égypte, dans le lieu d’exploitation de ce sel, les petites sources naturelles qui dissolvent les efflorescences se réunissent dans neuf lacs, s’y concentrent spontanément et laissent déposer pendant l’été des couches
extrêmement dures de natron, qu’on est obligé de briser avec des barres de fer.
Ce produit peut se préparer facilement en mélangeant des équivalents égaux de carbonate ordinaire et de bicarbonate ; il est tout à fait inaltérable à 1 air. La chaleur le décompose facilement, comme le bicarbonate, en carbonate neutre et acide carbonique.
Bicarbonate de soude, Na0,H0,2C0-.
711. Préparation et propriétés. — Lorsqu’on fait passer à travers une masse de cristaux de carbonate neutre de soude un courant d’acide carbonique, ce gaz s absorbe avec dégagement de chaleur; la matière se transforme en bicarbonate, en perdant 9 équivalents d’eau; aussi voiton 1 eau ruisseler de tous côtés, si l’on opère dans un appareil en verre.
Comme 1 eau n en dissout que le dixième de son poids, on l’obtiendra facilement cristallisé en faisant passer, à la température ordinaire, un courant d acide carbonique dans une dissolution concentrée de carbonate de soude neutre.
Lorsqu’on chauffe ce sel 100», il perd la moitié de son acide carbonique.
Il est enq^loye poui’ l<i fabrication de l’eau de Seltz, à raison de la
LIV. m. CHAP. 1. KSSAIS AI.CAIJMÈTRIQIJKS. 4:n
grande quantité d’acide carbonique qn’il peut donner quand on le traite par un acide. 1 gramme de ce sel dégage alors 260 centimètres cubes de gaz carbonique à 0” et <\0“,760. On le trouve dans certaines eaux minérales, notamment dans l’eau de Vichy et dans celle de Carlsbad. On l’emploie, en médecine, dans la confection des pastilles de Vichy.
ESSAIS ALCALIMÉTUIQUES.
712. La valeur vénale d’une potasse ou d’une soude du commerce dépend de la quantité d’alcali qui y est contenue, soit à l’état libre, soit à l’état de carbonate; Gay-Lussac a imaginé, pour effectuer ce dosage, très-fréquent en industrie, une méthode très-simple, que nous allons décrire. On sait que la potasse libre ou carbonatée exerce sur la teinture de tournesol une réaction alcaline; si donc on verse peu à peu de l acide sulfurique dans une dissolution de potasse commerciale, on satuieia l’alcali, et, quand l’acide sera en excès, la teinture prendra la couleur rouge que lui donnent les acides énergiques. Ordinairement, l alcali étant carbonaté, l’acide carbonique est d’abord chasse et donne à la teintuie bleue de tournesol la couleur du rouge vineux ; mais ce n est qu au moment où l’acide sulfurique est en excès, que la teinture de tournesol prend la couleur pelure d’oignon qui caractérise les acides énergiques. C’est à ce signe qu’on reconnaît que la saturation de l’alcali est complète. On déduit facilement du volume de j
liqueur acide employé le titre pondéral d’une polasse, c’est- j
à-dire le nombre de centièmes de potasse pure qu’elle contient, |
en opérant de la manière suivante :
On prend dans une burette de 50 centimètres cubes {fig. 134) graduée en 100 parties, une dissolution contenant 4®, 9 d’acide
sulfurique, SO^HO, pouvant saturer, par conséquent, 4^,7 de pig. m.
potasse réelle, KO, et on la verse goutte à goutte dans une dissolution contenant 4^,7 de potasse du commerce, à laquelle on ajoute quelques gouttes de teinture bleue de tournesol. Quand la teinte devient rouge vif, on cesse de verser, et l’on note le nombre de divisions employées. Le nombre 60, par exemple, ainsi obtenu, indique que la potasse contient 60 pour 100 d’alcali pur.
Four obtenir la liqueur acide qmployée dans ces essais, on se sert d’un vase de 1 litre de capacité jusqu’au trait de repère marqué sur le col {fig. 135);. on le remplit à moitié d’eau, puis on y ajoute, en agitant,
98 grammes d’acide concentré (SO'LHO). Quand le mélange est icfioidi, on achève de remplir le vase jusqu’au trait de repère. 11 est claii qut
Fig. 13A.
hC
rig.UG. Fig.\^l.
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50 centimètres cubes de cette liqueur contiennent 4^,9 d’acide sulfurique (SO^HO).
La liqueur alcaline se prépare en dissolvant 47 grammes dépotasse du commerce dans 1/2 litre d’eau; pour cela, on met la potassedansun mortier, onlabroieavec un peu d’eau, pour faciliterla dissolution, et on fait tomberla matière dissoute dans une éprouvette {fig. 136), qu’on remplit avec les eaux de lavage du mortier, jusqu’à un trait de repère correspondant à une capacité de 1/2 litre. On laisse déposer la liqueur, on filtre s’il est nécessaire, et l’on en prend 50 centimètres cubes avec une pipette {fig. 137). Il suffit, pour cela, de plonger l’extrémité de la pipette dans le liquide alcalin et d’aspirer avec la bouche jusqu’à ce que le liquide soit monté au-dessus d’un trait de repère marqué en c, qui correspond au volume de 50 centimètres cubes ; on ferme alors la pipette avec le doigt et, en le soulevant plus ou moins, on fait
écouler l’excédant de liquide. On vide ensuite le contenu de la pipette dans un vase à précipité (fig. 138), où l’on fait l’essai.
713. On doit considérer le titre obtenu dans un premier essai, 60 par exemple, comme approximatif, et on en recommence un second sans ajouter de teinture « de tournesol au liquide alcalin ; on y verse rapidement environ 59 divisions d’acide, puis on le verse goutte à goutte avec la burette (4 gouttes correspondent à une division de la burette), et l’on essaye le liquide, en en prenant au bout d’une baguette, avec laquelle on humecte un papier de tournesol à peine bleu. On y produit ainsi un trait rougeâtre, qui disparaît, surtout si l’on chauffe légèrement, quand la coloration est causée par l’acide carbonique, mais qui persiste dès qu’il y a un excès d’acide sulfurique. On arrive facilement, en prenant ces précautions, à doser à 1 /2 centième près.
Les essais de soude se font exactement de la même manière ; il faut seulement remplacer le poids équivalent de la potasse 47 par 31, qui est celui de la soude.
Siil l'aies (le sonde.
Fig. 138.
714. Nous dirons peu de chose ici du sulfate neutre ; nous avons déjà indiqué les phénomènes remarquables que présente sa dissolution (580); nous ajouterons qu’on le rencontre en petites quantités dans l’eau de la mer et de plusieurs sources salées. Les eaux mères des marais salants en contiennent de notables quantités, qu’on peut en extraire avec profit (746), en utilisant la propriété que ce sel possède d’être très-peu soluble à froid.
LIV. III. CHAP. I. AZOTATE DE POTASSE
Le sulfate de soude se combine avec l’acide sulfurique et forme un bisulfate qui cristallise dans une liqueur acide avec la composition représentée par la formule
NaO, HO, 2803,2110.
Ce sel, chauffé avec précaution, fond d’abord dans son eau de cristallisation, puis perd facilement 2 équivalents d’eau. Si l’on continue à le chauffer, on lui fait perdre le dernier équivalent d’eau, et l’on obtient le bisulfate anhydre :
Na0,2S03,
qui abandonne, à une température plus élevée, la moitié de son acide sulfurique à l’état anhydre (221).
Azotate de soude, NaO,AzO^.
715. Propriétés et usages. — L’azotate de soude cristallise en rhomboèdres qui diffèrent peu du cube; aussi l’avait-on appelé d’abord nitre cubique. Sa saveur est fraîche et piquante; il se dissout dans 3 parties d’eau froide à 16“, et dans moins de son poids à lOOL 11 est fusible audessous du rouge, sans décomposition ; mais, au rouge, il se décompose comme l’azotate de potasse (716), avec lequel il a les plus grandes ressemblances.
Purifié, il remplace l’azotate de potasse, dans la fabrication de l’acide azotique, à cause de son prix peu élevé et de son léger équivalent (139) ; mais il ne peut malheureusement servir pour la fabrication de la poudre, parce qu’il attire facilementl’humidité de l’air; il est môme déliquescent dans une atmosphère très-humide. Mais on peut facilement le transformer en azotate de potasse. Si l’on évapore le mélange de deux dissolutions concentrées d’azotate de soude et de chlorure de potassium, il se dépose à chaud du sel marin, et il reste une liqueur riche en azotate de potasse, qui laisse déposer ce sel par refroidissement (593).
L’azotate de soude est abondant dans la nature ; nous avons dit (657) qu’on le trouvait au Pérou en bancs d’une étendue considérable; il est mélangé en moyenne, à environ 30 pour 100 de matières terreuses, dont on le sépare en le dissolvant dans l’eau.
Azotate de potasse, KO,AzO^.
716. Propriétés. — On le Connaît dans l’industrie sous les noms de nitre, de salpêtre. Il cristallise en prismes réguliers à six pans, ordinairement striés et creux ; sa saveur est fraîche et très-salée. Il fond au rouge et se décompose à une température plus élevée, en dégageant de l’oxygène; il
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se transforme alors en azotile, que l’on peut séparer de l’azotate non décomposé par l’alcool concentré qui dissout seulement l’azotite. Il active au rouge la combuslion du charbon, du soufre, du phosphore, du fer, du zinc et de beaucoup d’autres métaux ; il agit dans la plupart des cas par son oxygène et par son alcali.
Sa solubilité croît rapidement avec la température, comme le montre le tableau suivant :
État naturel. — Le salpêtre est abondant dans la nature. On le trouve j effleuri à la surface du sol de certains pays, pendant la saison sèche, principalement au Bengale, en Égypte, à Geylan et dans les parties chaudes de l’Amérique. Les murs de nos cours, de nos caves, se recouvrent aussi de salpêtre; il existe également en proportion notable dans les plâtras pro- j venant des démolitions des parties inférieures, plus humides, des vieux bâtiments. Enfin on le produit artificiellement dans plusieurs contrées du nord de l’Europe. On mélange des terres meubles, contenant de la potasse et de la chaux, avec des matières organiques en voie de décomposition, ordinairement du fumier. On construit avec ce mélange, qui doit être perméable à l’air, des murs étroits soumis à l’action des vents et garantis de l’eau du ciel par un toit ; on les humecte avec de l’urine, afin de remplacer l’eau que l’évaporation incessante enlève. Au bout de plusieurs années, les azotates formés viennent s’effleurir sur la face du mur la plus exposée à l’action desséchante du vent; on enlève ces portions de mur, et on les lessive pour en retirer le nilre.
717. Théorie de la nitrirication. — Les chimistes admettent que sous l’influence de l’oxygène de l’air et des corps poreux le carbonate d’ammoniaque peut se transformer en acide azotique qui se combine avec les bases terreuses en présence desquelles s’eflèctue le phénomène. Les expériences de M. Kuhlmann, sur latransformalion de l’ammoniaque en acide azotique (146) par l’oxygène en présence de la mousse de platine, ne laissent aucun doute sur la possibilité d’une telle transformation. On peut même admettre, d’après des expériences de M. Gloez et celles de M. P. Thénard, que l’oxydation directe desmatières azotées puisse produire ce phénomène.
Températures.
Quantités de sel dissoutes dans 100 parties d’eau.
LIV. III. CH A P. I. SALPÊTRE
La production du nitredans lesnilrières artificielles, et dans les écuries ou les caves de nos habitations, peut évidemment s’expliquer de celte manière. Mais il est peu probable que l’oxydation de l’ammoniaque ou de l’azote de matières organiques soit la véritable eause de la nitriticalion active opérée dans les pays chauds, car ces matières sont rares dans beaucoup de nitrières artificielles. Il faut plutôt penser que l’évaporation trèsactive dans les climats chauds y est une des principales causes de la produelion du nitre. On sait que ce phénomène est accompagné de la production d’azotite d’ammoniaque (130). Ce sel, décomposé par les calcaires et le carbonate de potasse qu’on trouve constamment dans les matières où se forme le salpêtre, serait d’abord transformé en azotites de- chaux et de potasse, que l’action oxydante de l’air changerait en azotates.
Il n’est pas douteux que les autres modes de production de l’aeide azotique indiqués dans l’histoire de cet acide (142) ne puissent intervenir dans l’explication du phénomène de la nitrification, mais il ne serait pas aussi facile d’attribuer à chacune de ces causes sa véritable part d’action.
718. Extraction du salpêtre. — Le lavage des matières salpôtrées, tirées des nitrières artificielles ou naturelles, donne une dissolution d’azotate de potasse, de chaux et de magnésie, qui sert à la préparation du salpêtre. En France, on a abandonné depuis longtemps les nitrières artificielles ; on exploite encore les plâtras salpêtrés, mais la majeure partie de l’azotate de potasse -provient de la purification du salpêtre brut de l’Inde, ou du traitement de l’azotate de soude par le chlorure de potassium.
Nous ne parlerons ici que de la préparation du salpêtre brut tiré des plâtras ou du sol des pays chauds ou du raffinage des salpêtres de provenance quelconque.
719. Salpêtre île l’Inde. — On enlève le sol où le salpêtre est effleuri sur une épaisseur de quelques centimètres, et on le lessive. La dissolution des azotates est introduite dans de grands bassins où elle est soumise à l’évaporation spontanée. Il se dépose de gros cristaux d’azotates de potasse au milieu d’une eau mère contenant beaucoup d’azotates de chaux et de magnésie. On fait couler l’eau mère pour retirer les cristaux des bassins. Les eaux mères sont perdues, mais on pourrait les traiter avec avantage par les sels alcalins pour en extraire de l’azotate de potasse, comme on va le voir tout à l’heure.
720. Traitement des plâtras. — On place dans un ciivier 1 mètre cube environ de plâtras concassés et l’on y ajoute assez d’eau pour qu’c'lle les baigne complètement. Après douze heures de contact, on soutire l’eau et on la remplace par de nouvelle, et ainsi de suite jusqu’au moment où l’eau n’enlève plus sensiblement de matière soluble aux plâtras. Ces diverses eaux de lavage passent dans l’ordre où on les a oble-
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nues dans d’autres cuviers contenantdes plâtras à laver, et se concentrent ainsi en enlevant les matières solubles. 11 devient possible de les évaporer économiquement
La lessive ainsi obtenue contient de l’azotate de potasse, de chaux, de magnésie, et des chlorures de ces bases et de sodium. En la filtrant à travers une couche de cendre de bois, qui contient du carbonate et du sulfate de potasse, on peut précipiter la magnésie et la chaux, et obtenir une dissolution ne contenant plus que de l’azotate de potasse et des chlorures de sodium et de potassium dont on peut facilement séparer l’azotate.
Aujourd’hui on trouve plus économique, à raison du prix relativement élevé du carbonate de potasse ou de la cendre qui le fournit, de traiter d’abord les lessives par la chaux, pour précipiter la magnésie; la dissolution ne contient plus alors que des sels de chaux et de potasse ; on précipite les premiers avec du sulfate de potasse ou même du sulfate de soude, mais dans ce dernier cas il faudra ajouter du chlorure de potassium pour transformer, par l’évaporation à chaud, l’azotate de soude formé en azotate de potasse.
En évaporant la liqueur qui résulte du traitement du nitre brut par la cendre ou par la chaux elles sulfates, on obtient d’abord un dépôt de matières boueuses que l’ébullition, en agitant le liquide, amène vers le milieu de la chaudière, où l’on suspend un petit 'chaudron qui les reçoit. On enlève de temps en temps ce chaudron pour retirer les matières qui s’y sont accumulées. Les chlorures se déposent pendant l’évaporation, et l’azotate, très-soluble à chaud, reste dans la liqueur; quand on juge qu’elle est suffisamment concentrée, on fait couler la liqueur décantée dans des cristallisoirs, où elle laisse déposer par refroidissement la majeure partie de l’azotate de potasse.
7^1. Raffirfage. — L^azotate de potasse ainsi obtenu contient encore des chlorures, il en est de môme de celui qu’on obtient par le nitrate de soude. Ces chlorures, en lui donnant de la déliquescence dans un air humide, le rendraient impropre à la fabrication de la poudre, qui est son principal usage. On le raffine en le faisant cristalliser une seconde fois et en prenant la précaution d’agiter constamment la liqueur où s’effectue la cristallisation, afin d’empêcher la production de gros cristaux qui emprisonnent toujours de l’eau mère dans leur intérieur. On met ensuite égoutter ces cristaux dans des espèces d’entonnoirs renversés ;
1 Le lavage que nous venons de décrire est connu sous le nom de lavage méthodique; il permet d’extraire, avec une quantité d’eau relativement petite, les matières solubles disséminées dans une grande quantité de matières étrangères; aussi est-il employé dans beaucoup d’opérations industrielles, et notamment dans la préparation de la soude rafflnée ou en cristaux.
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l’eau mère s’écoule par une ouverture inférieure, et on la chasse complètement, en versant dessus une dissolution saturee à froid d’azotate de potasse pur, qui déplace peu à peu le chlorure; quand la dissolution qui s’écoule ne contient plus de chlorures, on cesse de laver. 11 ne reste plus qu’à faire recristalliser le nitre pour lui donner une forme commerciale.
Le salpêtre raffiné, employé dans la fabrication de la poudre, ne doit pas contenir plus de 1/3000 de chlorures ; celui qu on raffine dans la manufacture de l’État, à Paris, n’en contient que 1/10000 au plus.
722. Essai des salpêtres. — Les salpêtres bruts ont une valeur variable avec leur richesse en azotate, il est donc necessaire de les essayer par un procédé rapide. On fait ordinairement cet essai en traitant un poids connu de salpêtre par une dissolution saturée d’azotate de potasse pur, qui dissout seulement les sels étrangers. Toutefois cet essai conduit à des résultats peu exacts; si le salpêtre brut contient du chlorure de sodium, celui-ci, en se dissolvant, favorise la dissolution du salpêtre; si, au contraire, le nitre contient du chlorure de potassium, une portion du salpêtre de la dissolution se dépose, parce que l’eau chargée de chlorure de potassium dissout moins d’azotate de potasse que 1 eau pure. Les exemples suivants montrent jusqu’où peut aller l’erreur d’un tel procédé quand on l’emploie pour des sels très-impurs.
Un mélange de 70 pour 100 de nitre pur et 30 pour 100 de chlorure de potassium essayé à la manière ordinaire, par une dissolution concentrée d’azotate de potasse pur, ne donne qu’une perte de 17,8 pour 100 ; il s’est donc déposé 12,2 pour 100 de nitre de la dissolution d’essai, par suite de la dissolution du chlorure de potassium.
Un mélange de 70 de nitre et 30 de sel marin accuse au contraire une perte de 36,85, parce que la dissolution du sel marina déterminé la dissolution de 6,85 de nitre dans une dissolution qui en était précédemment saturée.
Il vaut mieux employer le procédé suivant, qui a été indiqué par M. Persoz; il consiste à fondre un mélange de nitre desséché et de bichromate de potasse. L’acide chromique en* excès chasse l’acide azotique, mais il est sans action sur les chlorures et les sulfates. La perte de poids du mélange donne donc la quantité d’acide azotique contenue dans le sel. Toutefois, si le nitre contient de l’azotate de soude, ce procédé présente un grave inconvénient, puisqu’il fait compter l’acide azotique de cet azotate comme étant à l’état d’azotate de potasse.
POUDRE A CANON
Les mélanges de salpêtre et de matières combustibles, telles que le soufre et le charbon, défiagrent quand on les porte à une température
convenable. Le soufre et le charbon sont brûlés par l’oxygène du salpêtre, il en résulte un dégagement notable de chaleur, en même temps qu’il se produit un volume considérable de gaz. Si la réaction se produit dans un espace limité, les gaz fortement échauffés exerceront contre les parois de cet espace des pressions considérables qu’on peut utiliser pour lancer des projectiles.
7i23. Composition de la poudre. — La poLidre à canon est un mélange, à proportions convenables, de salpêtre, de soufre et de charbon; les mélanges de salpêtre sont très-facilement inflammables, tandis que les mélanges de salpêtre et de charbon ne le sont pas, mais ils donnent plus de gaz. Le soufre sert donc à donner à la poudre l’inflammabilité qui lui est nécessaire, le charbon lui donne surtout sa puissance de projection, à raison du gaz qu’il produit.
Les nombreux essais tentés dans divers pays, pour arriver à déterminer la meilleure composition de la poudre^ s’éloignent peu du résultat suivant : On ajoute à l’azotate de potasse la quantité de soufre nécessaire pour se combiner au potassium du nitre, et la quantité de carbone qui peut être complètement brûlée par l’oxygène de l’acide azotique. C’est ce que représente l’équation
K0,Âz05 -h s -i- 3C = KS -f- Âz -P 3C02.
Si l’on augmentait la proportion du carbone, on obtiendrait un plus grand volume de gaz, parce que le carbone, en brûlant incomplètement, donne de l’oxyde de carbone dont le volume est double de celui de l’oxygène qu’il renferme, tandis que l’acide carbonique en contient son pro- | pre volume; mais le mélange serait moins facilement combustible, et la chaleur dégagée dans la réaction bien moins élevée que dans le cas précédent. La poudre pourrait, en définitive, produire de moindres effets.
La formule théorique de la poudre est donc :
KOjAzO^ = loi d’azotate de potasse,
S = IG de soufre,
3C = ^18 de charbon ;
OU en centièmes :
Salpêtre 74,8
Soufre 11^9
Charbon 13,. 3
Les compositions des poudres françaises sont les suivantes :
Poudre de guerre. Poudre de chasse. Poudre de mine.
Salpêtre —
Salpêtre
Salpêtre
Soufre
Soufre,
Soufre
Charbon. ..
Charbon
Charbon
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Les noudres élransères s’éloignent peu, par leur composition, des poud' es de guerre el de cliassc françaises. Il n’y a donc que la poudre de mine dont la eomposilion ne puisse Cire représentée par la formule théorique précédente. Cela tient à ce que le gouvernement, prélevant un impôt considérable sur la poudre de chasse, a intérêt à ce que la poudre de mine ne puisse la remplacer. La poudre de mine brûle moins vite; il en résulte que sa force d’expansion sur la halle est moindre; en outre, elle encrasse singulièrement les armes. Mais ces défauts ont peu d importance pour l’usage spécial qu on en fait.
Les réactions qui se produisent lors de l’inflammation de la poudre sont moins simples que nous-ne l’avons supposé dans notre formule théorique- il se forme, indépendamment des trois corps dont nous avons admis l’existence, de l’oxyde de carbone, de l’acide sulfhydrique, des hydrogènes carbonés, du sulfure de carbone, du sulfate et du carbonate de potasse, du sulfocyanure de potassium et de la vapeur d’eau. C’est le charbon employé dans la fabrication de la poudre qui fournit l’bydrogene nécessaire à la production des produits hydrogénés que nous venons d’énumérer. Voici en effet la composition d’un charbon roux, très-combustible, employé pour la fabrication de la poudre de chasse.
Carbone 71,42
Hydrogène 4,85
Oxygène et azote 22,91
Cendres
On comprend alors que le dosage de la poudre varie dans certaines li miles, puisqu’il doit nécessairement dépendre de la décomposition du
charbon introduit dans le mélange.
7-24. Conditions que doit remplir la poudre. — La pOudre doit faire explosion dans un temps très-court, afin que les gaz développés puissent agir avec force sur le projectile qu’ils doivent lancer; si une poition de la poudre brûlait après la sortie du projectile, les gaz qu’elle dégage seraient naturellement produits en pure perte. D’un autre côté, si a poudre faisait instantanément explosion, la pression brusque et violente produite contre les parois déterminerait l’explosion de l’arme ; la poudre serait brisante. Les fulminates, la poudre au chlorate produisent toujours cet effet. D’après M. Piobert, la meilleure poudre pour une arme donnée est celle qui brûle d’une manière complète dans le temps que le projecti.e me à parcourir l'âme de la pièce., de manière à lui impi imei , non nément , mais successivement., toute la force de piojection
susceptible. , . • i.,
On voit, d’après cela, que le dosage doit être différent, sui\.
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ture de l’arme, mais il est facile de montrer que l’état de la poudre a aussi une influence considérable sur les elfels qu’elle peut produire.
725. Influence de l’état de la poudre. — Dans l’origine, la poudre était employée en poussière; à cet état, elle encrassait tellement l’arme, qu’il était difficile de faire tomber la poudre au fond du canon quand on avait tiré quelques coups. On eut alors l’idée de grainer la poudre, et on remarqua que 2 parties de cette nouvelle poudre produisaient autant d’effet que 3 de l’ancienne. Cela tient à ce que la flamme qui résulte de la combustion d’une partie de la poudre pénètre facilement dans les intervalles que laissent entre eux les grains et met presque instantanément le feu à toute la masse, tandis que la poussière, en se tassant, livre à la flamme un passage plus difficile ; l’inflammation de la poussière était donc trop lente. Mais il faut que les grains aient aussi des dimensions convenables, afin que leur combustion, qui se propage de la circonférence au centre avec une rapidité qui dépend surtout de la nature du mélange, soit complète dans le temps que le projectile met à sortir de l’arme. Des grains trop gros seraient incomplètement brûlés et seraient lancés au dehors de l’arme en même temps que le projectile, et même, si leurs dimensions étaient par trop considérables, la poudre n’aurait plus qu’une force d’explosion insignifiante. C’est ce qui ressort des expériences suivantes.
726. Essai de la force €le projection de la poudre. — Pour essayer
une poudre, on introduit dans un mortier en fonte (mortier-éprouvette), dont l’axe est incliné de 45° à l’horizon {fig. 139), la poudre que l’on veut essayer; on la recouvre d’un projectile en bronze du poids de 29'^,5 environ, et on met le feu à la poudre, qui lance plus ou moins loin le globe.
Si l’on charge le mortier avec 30 grammes de poudre plus ou moins divisée, on constate que la poudre étant :
En I seul morceau le globe ne sort pas deTàme,
En 7 ou 8 morceaux — est à peine projeté,
En 12 ou i5 morceaux — est lancé à 3 mètres,
En 50 morceaux — est lancé à 9 mètres,
En petits grains (poudre de guerre Q — est lancé à 52 mètres.
La grosseur que l’on donne actuellement aux grains de poudre est indiquée par le tableau suivant :
' On opère d’ordinaire l’essai de la poudre de guerre avec 92 grammes de poudre ; le globe doit é(re projeté à 220 mètres au moins.
Fig. 139.
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Poudre à canon et de mine. ..
Poudre à mousquet
^ fine
Poudre de chasse j superfine \ royale. . .
Grosseur du grain "en millimètres.
0,25 et au-dessous.
En 1818, des essais furent faits à Dresde pour déterminer la grosseur des grains de la poudre de guerre ; on constata qu’en augmentant la dimension indiquée ci-dessus, une portion de grains étaient projetés hors
de l’arme, sous forme de;pluie de feu.
Causes qui produisent Pinflainmation de la i>oudre. Une
température d’environ 300*’ suffit pour 1 inflammation de la poudre , une
étincelle électrique produit le même effet.
La compression de l’air dans le briquet pneumatique dégagé assez de chaleur pour qu’on puisse y faire détoner de la poudre. Il en est de même des chocs; pendant longtemps on avait cru que le choc du fei contre le fer pouvait seul déterminer l’explosion de la poudre; mais il est bien évident que tout choc violent, étant une source de chaleur, peut produire
cet effet.
On peut, en chauffant lentement la poudre dans le vide, arriver a distiller le soufre sans déterminer l’explosion du mélange.
728. Bu Tolume des gaz dégagés et de leur température. — Si l’on calcule le volume de gaz que dégageraient en brûlant 100 grammes de poudre on trouve environ 32'‘\8 d’acide carbonique et d azote, mesuiés à 0° et sous la pression de 0“,760 Mais, dans la pratique, le volume est bien différent et paraît varier avec les circonstances de l’inflammalion. Ainsi, Gay-Lussac, en faisant tomber de la poudre, grain à grain, dans un tube incandescent, a obtenu 50 litres de gaz, tandis que MM. Bunsen et Schischkoff n’en ont obtenu que 19,3. On comprend que ces différences ne peuvent tenir à la composition peu variable de la poudre, mais plutôt à la nature des produits de la combustion, qui peuvent changer avec la manière dont cette combustion s’effectue. Quoi qu’il en soit, on voit que le gaz dégagé par la poudre (qui pèse environ 900 grammes par litie) est au moins 200 fois le volume de la poudre elle-même, à la températuie ordinaire. La dilalation que le gaz tend à éprouver, par suite de la chaleur dégagée pendant la combustion, augmente encore singulièrement sa force élastique. On peut évaluer la température de celle combustion à plus de 1200% car elle est capable de déterminer la fusion de l’or, e gaz, dilaté par cette élévation de température, occupei<iit un 4 fois plus considérable au moins que celui qu il a à la tempera
1 Pour éviter les longueurs, on a rejeté î4 la fin de 1 ouvrage tous les Us sont exposés avec détails dans un chapitre sur la résolution des pr
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zéro. Ces considérations rendent suffisamment compte de la puissance explosive de la poudre.
Ajoutons que les résidus solides de la combustion sont fondus à cette haute température et qu’ils sont, en majeure partie, expulsés de l’arme en même temps que les gaz; aussi peut-on reconnaître une bonne poudre en la brûlant sur une feuille de papier; elle ne doit y laisser qu’un résidu inappréciable ; la rapidité de sa combustion ne lui permet pas d’ailleurs d’enflammer le papier.
729. Fabrication «le la pouiire. — On emploie pour cette fabrication le salpêtre raffiné ne contenant pas plus de trois millièmes de chlorures, du soufre en canon pidvérisé, parce que le soufre en fleur retient toujours un peu d’acide sulfureux ou d’acide sulfurique. Pour la poudre de guerre et de chasse, on emploie en France le charbon de bois de bourdaine. Pour la poudre de mine, on emploie les charbons de bois légers, de peuplier, d’aulne, de tremble, de tilleul et de saule. La calcination du charbon doit toujours être opérée de la même manière, si l’on veut obtenir un produit constant. Le charbon de bois de bourdaine employé dans la poudre de chasse est un charbon roux obtenu par distillation dans des vases en tôle que l’on chauffe au moyen de la vapeur d’eau surchauffée . à une température de 400° environ. Les autres eharbons sont préparés dans des fosses à la manière ordinaire.
On pulvérise d’abord le charbon, puis on y ajoute le salpêtre et le soufre; on mélange d’abord à la main, puis au pilon, et on ajoute successivement de petites quantités d’eau. La matière est ensuite pressée pour la réduire en galettes.
Ces galettes sont séchées de manière à pouvoir facilement se briser. On les met alors sur un crible appelé guillaume^ où un disque de bois, du poids de 2 à 5 kilogrammes, animé d’un mouvement convenable, les brise et force les fragments à passer par les trous. Pour produire cet effet, il suffit de communiquer au crible un mouvement de va-et-vient qui fera tourner constamment le disque en bois ou tourteau contre la circonférence du crible.
Les grains ainsi obtenus passent à travers deux cribles de dimensions déterminées; le premier retient les grains trop gros, l’autre laisse passer seulement les grains trop petits. Les grains trop gros sont brisés sur le guillaume, ceux qui sont trop fins sont introduits dans de nouveaux mélanges.
Les grains de poudre sont ensuite séchés au moyen d’un courant d’air chaud, ou, dans l’été, sous l’influence des rayons solaires.
La poudre de chasse subit une nouvelle opération appelée lissage, dont l’objet est de donner à la poudre une surface polie et brillante, afin que les grains n’aient plus de tendance à s’égrener davantage et h se mettre
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en poudre par leur rroltement continuel ; ce qui arriverail, si les grains élaient irréo-uliers. On introduit la poudre avant le séchage dans un tonneau <^arni'’de quelques côles un peu saillantes, que l’on anime d’un môuvLent de rolalion. Oe mouvement continuel des grams de poudre humides use leurs aspérités et leur donne du poli, en même temps qu’d au-menle leur densité ; aussi convient-il de ne pas le prolonger trop Ion-temps afin de ne pas rendre la poudre beaucoup moins inllammable.
730. Co«,erv.tio.. .le lapou.ire. -Il faut conserverla poudrc dans des magasins bien secs, parce que le charbon divise a la propi lete d absorbei^’humidilé. L’eau, en pénétrant dans le grain de poudre, dissout le salpêtre qui vient s’effleurir à la surface ; elle détruit donc 1 intimité du ntélange et change par conséquent la puissance explosive de a noudre La poudre devra donc absorber d’autant plus d humidité qii elle contiendra plus de charbon, et celles qui contiennent du charbon roux sont tontes choses égales d’ailleurs, plus hygrométriques que celles qui contiennent du charbon noir. Mais on peut remédier, en partie, à ces inconvénients, en mettant en grains volumineux les poudres qui contiennentplus de charbon (poudre de mine), ou en lissant la surface de la poudre de chasse qui contient du charbon roux.
Chlorate de potasse, K0,C10^
Ce sel tire tous ses emplois de la facilité avec laquelle il cède l’oxygène qu’il conlient ; iKut découvert par Berthollet, qui lui donna le nom de vwnate suroxygénè de potasse, parce qii il se décomposait en chlo rure et oxygène par la chaleur. Gay-Lussac fitconnaître plus tard savéri-
table composition. ^ ,
731 . Propriétés. — Corps cristallisé en paillettes cristallines ou, s il s est
déposé lentement de ses liqueurs, en lames rhomhoïdales, qui atteignent parfois de 2 à 6 centimètres de largeur. Sa saveur est analogue à celle du salpêtre; il est peu soluble dans l’eau froide, mais beaucoup plus dans l’eau chaude, ainsi qu’il résulte du tableau suivcant :
Chlorate dissous
Températures.
dans lOô parties d’eau
iito'/, .. C,03
or,o’n . r2,Ub
lOl.’s
Ce sel est anhydre
il fond vers 100" el se décompose
d’abonl, comme
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nous 1 avons vu, en oxygène, chlorure de potassium et perchlorate de potasse; une température plus élevée décompose ce dernier sel en chlorure et oxygène (36).
Projeté sur des charbons ardents, il en active singulièrement la combustion; en d’autres termes, il fuse, mais sans décrépitation. Mêlé en poudre fine, à poids égal, avec un corps très-combustible, comme le benjoin, il donne un mélange que l’on peut enflammer en versant dessus une goutte d’acide sulfurique concentré, parce que l’acide cblorique mis en liberté se décompose et enflamme le benjoin. Un mélange à poids égal de soufre et de chlorate pulvérisés, enveloppé dans un morceau de papier, détone violemment quand on le frappe sur une enclume avec un marteau. On ne doit faire l’expérience que sur quelques décigrammes de naatière.
A l’époque de la Révolution, on essaya de substituer, dans la poudre, le chlorate de potasse à l’azotate de potasse devenu très-rare; il fallut y renoncer, parce que cette poudre était éminemment brisante. Les armes ne pouvaient y résister, et sa préparation et sa conservation présentaient des dangers qui ne furent pas toujours conjurés. On y renonça à la suite d’accidents terribles.
732. Préparation. — On le prépare, dans les laboratoires, en faisant passer du chlore dans une dissolution concentrée de potasse. On fait arriver le gaz dans la potasse par un tube très-large, afin d’éviter les obstructions par suite du dépôt de chlorure. Il se forme d’abord de l’bypocblorite de potasse et du chlorure de potassium, et la majeure partie de ce sel se dépose en cristaux. Il est bon d’interrômpre l’opération à ce moment et de décanter la liqueur après le dépôt des cristaux. On la soumet de nouveau à l’action du chlore jusqu’à refus, la liqueur s’échauffe, et 1 hypochlorite, qui n’est stable qu’en présence d’un excès d’alcali et à une basse température, se transforme peu à peu en chlorate, celui-ci se dépose en écailles cristallines, mélangées à un peu de chlorure ; on le purilie en lavant d’abord avec de l’eau froide pour dissoudre le chlorure de potassium; on dissout ensuite les cristaux dans l’eau bouillante; en se refroidissant, la liqueur laisse déposer du chlorate de potasse à peu près pur.
On remarque ordinairement que la dissolution de potasse prend d’abord une teinte rouge due à la présenee d’un peu d’bypermanganate de potasse, provenant du manganèse de la potasse ou de celui que le gaz peut entraîner; cette coloration disparaît à mesure que l’hypocblorite se détruit; elle peut donc servir à faire connaître quand l’opération est terminée.
On prépare industriellement le chlorate de potasse en saturant de chlore à chaud une bouillie d’hydrate de chaux contenant 300 parties de chaux pour 1 500 parties d’eau et 154 parties de chlorure de potassium. Il se
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forme du chlorure de calcium et du chlorate de chaux Irès-solubles dans l’eau • en filtrant la liqueur, elle donne par refroidissemenl du chlorate de potasse parce qu’une double décomposition se produit entre le chlorate de chaux et le chlorure de potassium, par suite de l’insolubilité à froid du chlorate de potasse. On obtient environ 200 parties de cp sel nu’on purifie facilement. L’avantage de ce procédé est évident; 6 équivalents de potasse sont remplacés par 6 équivalents de chaux sans valeur vénale, et la potasse est introduite à l’état de chlorure (ou même de sulfate) dont le prix est peu élevé. J II I.
733 Application». — On l’emploie dans la fabrication des allumettes chimiques, dans la préparation des capsules fulminantes pour les canons en bronze, dans l’avivage des couleurs d’impression, et dans la préparation des autres chlorates (baryte, strontiane) qu’on emploie pour les feux d’artifices. On connaît ses usages dans les laboratoires.
Hypocbloritc de potasse ou eau de Javelle.
734. On obtient la dissolution d’hypochlorite en faisant passer un courant de chlore dans une dissolution étendue et froide de carbonate de
^ 2 (K0,C02) 4- 2C1 = 2CQ2 + KCl + KO,ClO.
‘L’acide carbonique se dégage, et il reste dans la liqueur un mélange de chlorure et d’hypochlorite. On l’emploie comme décolorant, mais ses usages sont plus limités que ceux du chlorure de chaux. La soude donne un produit correspondant employé au même usage.
Borate de soude.
735. Propriétés. — Ce sel est anciennement connu sous le nom de borax ; on le trouve dans le commerce à deux états d’hydratation différents le borax ordinaire, NaO, HO, 2BoO^-|-9HO, contient 47, 2 pour 100
d’eau,etleboraxoctaédriqueNaO,HO,2BoÛ3-l-4HOn’encontientque30,8.
Le premier est obtenu en faisant cristalliser le borax à la température ordinaire, le second à 60» ou au-dessus. Les deux sels fondent dans leur eau de cristallisation, puis se dessèchent en se boursouflant beauco^. Le borax octaédrique, qui se boursoufle moins, est par cette raison d un usage plus commode. Au rouge, le borax anhydre éprouve la fusion ignée et donne naissance à une masse transparente que l’on peut étirer en h s comme le verre. Le verre de borax dissout avec facilité les oxydes méta liques, prend des colorations variables avec chaque métal, qui pernieltent de les distinguer facilement entre eux. L’expérience est d ‘"'‘«“4 ‘ ' cile à faire; on fond un peu de borax desséché dans une petite ou
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eu contournant l’extrémité d’un fil de platine. La flamme d’une chandelle alimentée par le chalumeau à air (440) suffit parfaitement ; on ajoute à la perle transparente et incolore ainsi obtenue une quantité très-petite d’un oxyde métallique, et on fond de nouveau dans unepartie convenable de la flamme. La coloration que prend la perle suffit, dans beaucoup de cas, pour indiquer la nature du métal.
Cette propriété du borax de dissoudre les oxydes nous explique son emploi ; il sert surtout dans les soudures métalliques. On met le borax en poudre sur les pièces à souder, et on porte le tout au rouge; le sel, en fondant, dissout l’oxyde formés et permet à la soudure, métal plus fusible que ceux qu’on veut réunir, de se combiner plus facilement avec eux. L’opération ne réussirait pas si la surface des métaux était oxydée; le borax fournit donc un moyen de décaper leur surface à une température élevée.
736. Préparation. — Le borax nous venait autrefois de l’Inde, de la Chine, de la Perse et du Pérou. C’est un des produits de l’évaporation de petits lacs salés ; aujourd’hui, on le prépare au moyen de l’acide borique naturel (351) et du carbonate de soude. Ordinairement on lui fait encore subir un raffinage avant de le livrer au commerce, non-seulement pour le purifier, mais pour lui donner un degré de consistance convenable par une cristallisation lente. On dissout le borax impur dans de l’eau chargée de carbonate de soude, et on introduit la dissolution dans de grands cristallisoirs entourés de paillassons ou de matières peu conductrices, afin de rendre leur refroidissement plus lent. La cristallisation peut alors durer vingt-cinq ou trente jours, au bout desquels l’eau du cristallisoir est encore à 30° environ. On peut fractionner l’opération en faisant .couler l’eau quand sa température s’abaisse vers 56° ; tout le sel déposé dans la liqueur chaude est du borax octaédrique, ce qui se déposera ensuite sera le borax ordinaire.
KS, KS2, KS3, KS\ KS
La première et la dernière sont les mieux connues.
737. iioiiosiiifiiro. Le monosulfure constitue une masse rouge brun cristalline, facilement fusible, déliquescente à l’air, qui se dissout dans l’eau avec dégagement de chaleur en donnant une liqueur peu colorée.
UV. 111. CllAP. 1. SULFU1U7S DE POTASSIUM.
On l’obtient en fondant au rouge I équivalent de sulfate de potasse et 4 équivalents de charbon, ou en réduisant le sulfate par l’hydrogène h une température élevée.
Si l’on chauffe un mélange intime de 9 parties de sulfate de potasse sec et de 5 parties de noir de fumée, on obtient une masse non fondue contenant du sulfure très-divisé, qui s’enflamme spontanément à Pair même sec, en lançant de tous côtés de brillantes étincelles. Poui pieparer ce pyrophore^ on introduit le mélange dans une cornue en giès munie d un tube de verre recourbé à angle droit, et dont la branche verticale a plus de 7C centimètres, on fait plonger l’extremité de ce tube dans le meicuie et on chauffe la cornue au rouge-cerise clair. 11 sc dégage de l’oxyde de carbone, et il se produit un mélange de sulfure de potassium et de cbaibon, avec un peu de potasse et de polysulfure de potassium. Quand le dégagement a cessé, on laisse refroidir, le mercure s’élève alors dans le tube, sans rentrer dans la cornue. Après le refroidissement, on ou\re la cornue et l’on projette doucement la matière dans Pair où elle s’enflamme.
738. Pentasulfurc. — En fondant ensemble au rouge naissant parties égales de carbonate de potasse et de soufre, l’acide carbonique se dégage, et l’on obtient une masse brune, cassante, qu’on nommait anciennement foie de soufre. Ce produit consiste en un mélange de sulfate de potasse et de pentasulfure de potassium :
4(K0,C02) 4- ICS = R0,S03 -U SKS» -t- 400^.
Ce produit a l’odeur et la saveur de l’hydrogène sulfuré, il se dissout dans Peau en la colorant en jaune. Les acides en dégagent de 1 hydrogène sulfuré, mais, en môme temps, il se précipite du soufre sous forme de poussière blanche (lait de soufre). On a, en effet :
KSS + HCl = KCl -f HCl -P su
On obtient encore le foie de soufre en fondant ensemble du soufre avec de la potasse au-dessous de 250“, ou en faisant bouillir le soufre avec une dissolution de cette base, mais dans ces circonstances il se produit de Phyposulfite de potasse qu’une température plus élevée détruirait.
11 est facile de retirer le pentasulfure de ses divers produits, en les traitant par Palcool qui ne dissout pas le sulfate ou Phyposulfite de potasse, mais il vaut mieux le préparer en chauffant le monosulfuie avec du sou
6D GXCès. 1
Le foie de soufre est employé pour faire des bains siilfuieux dans
traitement des maladies de peau. , difurê -4
En faisant passer jusqu’à refus un courant d hyc lOoeii
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travers une dissolution de potasse, on obtient du sulfhydrate de sulfure de potassium KS, HS. Si l’on partage la dissolution alcaline en deux parties et qu’on salure l’une d’elles par l’hydrogène sulfuré, en les mélangeant ensuite, on obtiendra une dissolution de monosulfure.
Le sodium donne, dans les circonstances que nous venons d’indiquer, des produits correspondants à ceux du potassium. Le sulfure de sodium existe tout formé dans les eaux minérales sulfureuses.
Chlorure de potassium, KCl.
740. Il cristallise en cubes incolores et transparents; il a la même saveur que le sel marin; il est très-soluble dans l’eau. On l’extrait principalement des cendres des varechs de Normandie, qui en contiennent jusqu’à 30 pour 100 de leur poids ; on en retire aussi des salins de betterave. C’est un sel précieux, parce qu’il peut être transformé en d’autres sels de potasse par voie de double décomposilion. Nous avons vu cette transformation dans la préparation du chlorate de potasse et de l’azotate de potasse.
Chlorure de sodium, NaCI.
741. Propriétés. — Le chlorure de sodium ou sel marin cristallise en cubes comme le chlorure de potassium. Si le dépôt s’effectue dans une eau tranquille, les cristaux s’accolent entre eux de manière à former des trémies; ce sont des pyramides quadrangulaires, creuses, dont chaque
face est constituée par une série de gradins 140). Le sel marin est anhydre, cependant on peut l’obtenir hydraté (NaCl -)-4HO), en le faisant cristalliser dans une dissolution refroidie à — 12°.
Projeté sur des charbons ardents, il décrépite
♦ Fig. 140. avec violence. Il fond au rouge, sans décomposition.
Sa solubilité varie peu avec la température, comme on peut en juger par le tableau suivant :
Température.
Quantités de sel dissoutes dans 100 parties d’eau.
Une eau saturée de sel marin à la température ordinaire contient environ 27 pour 100 de son poids de sel, et 29 à l’ébullition.
Le sel marin n’est pas altéré dans l’air ordinaire, à moins qu’il ne soit
I,1V. III. ClIAP. I. SEL MARIN.
impur et mélangé de chlorure de calcium et de magnésium (sel gris); mais, même raniné, il tombe en déliquescence dans un air presque saturé d’humidité. . ,
74^ Effraction. semme. — Oii extrait le chlorure de sodium des
mines de sel -emme, des sources salées qui prennent naissance dans les terrains salillres, ou des eaux de la mer. Le sel gemme forme dans la terre des amas considérables. Quand il est en roches ou en masses compactes, on l’exploite à ciel ouvert ou au moyen de galeries, comme la houille. Les blocs extraits de la mine sont réduits en poussière dans des moulins (mines de Yieliczka en Pologne et de Gardone en Catalogne).
Le sel gemme en fragments décrépite souvent, quand on le dissout dans l'eau. Cette décrépitation est due au dégagement de gaz protocarbure d’hydrogène très-condensé, qui finit par briser les parois des cavités souvent imperceptibles qui le renferment, quand 1 action dissolvante
de l’eau les a suffisamment amincies.
Si le sel gemme est mélangé de matières terreuses, on le purifie en le
dissolvant dans l’eau et en évaporant sa dissolution. On opère souvent la dissolution dans la mine elle-meme. A cet effet, on ereuse un trou de sonde qui aboutit au milieu d’une masse de sel, et l’on fait descendre un long tube muni d’ouvertures à sa partie inférieure. On fait arriver de l’eau dans le trou.de sonde, elle dissout le sel gemme et donne une dissolution dont les parties les plus concentrées vont au fond et pénètrent dans le tube par les ouvertures inférieures. L’eau continuant d affluer a l’extérieur, la dissolution concentrée s’élève dans ce tube h une hauteui moindre qu’autour, à raison de la diflerence de densité des liquides intérieur et extérieur. On amène la dissolution concentrée et contenue dans le tube à la surface du sol, au moyen d’une pompe. Comme elle contient 27 pour 100 de sel, on peut l’évaporer à l’aide de la chaleur.
On obtient ainsi du sel très-pur.
743. Sources salées. Bâtiments de graduation. — Les sources salces sont en général trop peu concentrées pour qu’on puisse les évaporer au feu avec proût. Il faut d’abord leur faire subir une concentration préalable par des moyens plus économiques; on y parvient au moyen des bà-
timents de graduation. ^ • t f
Ce sont des bâtiments en charpente, ouverts de tous côtés, qui portent
à leur partie supérieure des bassins où l’on fait arriver 1 eau salée, ci s’écoule par un grand nombre de petits orifices sur des fagots epines placés au-dessous, et, en mouillant la surface des branchages, e^ e se répand sur une énorme étendue. Elle y subit une évapoialion rapide, et, après s’ôtre concentrée, elle tombe dans un gran assii creusé à la partie inférieure. On la fait remonter de autre bassin supérieur, où elle retombe sur des lagots poui ^
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nouvelle graduation. L’opération, répétée cinq ou six fois, donne une eau contenant 20 à 22 pour 100 de sel.
Les bâtiments de graduation ont une grande longueur (400 à 500 mètres) et une largeur de 2 à 3 mètres seulement, leur hauteur est de 10 a 15 mètres; ils sont dirigés perpendiculairement à la direction du vent le plus sec qui règne dans la contrée, afin que l’évaporation y soit plus active.
Les eaux ainsi concentrées contiennent une notable proportion de sulfate de chaux et de soude et de chlorure de magnésium, que 1 eau salée a empruntés au sol qu’elle a parcouru. Si on les évapore, elles laissent déposer d’abord un sulfate double de chaux et de soude, qu on désigne sous le nom de schlot. On relire ce sel à l’aide de râteaux, et, quand le schlotage est terminé, le salinage commence, c’est-à-dire que du sel marin pur se dépose. On amène ce sel contre les bords de la chaudière, où il s’égoutte, il ne reste plus qu’à le faire sécher.
On ne peut recueillir tout le sel contenu dans ces eaux, parce que le chlorure de magnésium, se concentrant dans les eaux mères, finirait, en se déposant avec le sel, par lui communiquer une amertume désagréable elle rendrait déliquescent. Il est facile d’éliminer la magnésie, comme l’a montré Berthier. On ajoute de la chaux aux eaux concentrées par la graduation; elle déplace la magnésie qui se précipite, et forme du chlorure de calcium; si l’eau contient une quantité suffisante de sulfate de soude (sinon on en ajoute), il se produit par double décomposition du sulfate de chaux et du chlorure de sodium, à la température de l’ébullition le sulfate de chaux se précipite en entraînant avec lui le sulfate de soude en excès, à l’état de schlot. Il ne reste plus qu’une dissolution de sel marin pur, que l’on fait cristalliser sans avoir d’eaux mères.
744. Extraction du sel de l’eau de mer. — On 1 extrait ordinairement par l’évaporation spontanée de l’eau de mer dans des bassins imperméables, peu profonds et très-étendus, dont l’ensemble constitue un marais salant ou salin.
Dans le midi de la France, l’eau est amenée de la mer ou des étangs salés du littoral, dans un vaste bassin qui sert de réservoir. L’eau de ce bassin s’écoule lentement à l’aide de pentes ménagées dans une série de bassins rectangulaires très-peu profonds, où elle présente à l’air une surface d’évaporation considérable. Eu sortant de ces bassins, elle tombe dans un puits d’où on la fait remonter à l’aide d’appareils hydrauliques. On la conduit dans d’autres bassins, où l’évaporation se continue, et quand elle commence à déposer du sel, on la fait arriver (en l’élevant s’il est nécessaire) dans de nouveaux bassins plus petits et plus profonds, qu’on appelle tables salantes. La couche d’eau qui recouvre les tables a 5 à 6 centimètres d’épaisseur, et on la renouvelle à mesure qu’elle s’é-
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vapore. Le sel se dépose sur les tables en couche compacte, on l’enlève quand il est. en quantité suffisante. A cet eflet, on met les tables à sec, en faisant écouler l’eau mère qu’elles contiennent, et l’on enlève le sel à la pelle pour l’amonceler en las ayant la forme de pyramides quadrangulaires, où il s’égoutte. Le chlorure de magnésium déliquescent s’infilti'e peu à peu dans le sol, et l’on obtient ainsi du sel très-pur.
Voici maintenant la théorie de l’opération.
L’eau de mer présente la composition suivante :
Eau de l’Océan. Eau de la Mediterranée.
Chlorure de sodium
— de potassium. . . 1
— de magnésium
Sulfate de magnésie
— de chaux
Carbonate de magnésie. . .
— de chaux
— de potasse
lodures, bromures et matières organiques.
traces
traces
Eau et perte
Soumises à l’évaporation, elles laissent
déposer en
premier lieu leur
carbonate de chaux, puis du sulfate de chaux hydraté, quand elles marquent de i5 à 18 à l’aréomètre de Beaumé L Ce sulfate s’est déposé complètement quand l’eau mère marque &. Cela tient à ce qu’il est insoluble dans une dissolution contenant une proportion notable de sulfate de magnésie; c’est ce qui arrive à l’eau de mer à mesure qu’elle se concentre.
Le sel commence alors à crislalliser, mais il faut enlever l’eau mère avant que tout le sel soit déposé, pour éviter le dépôt de sels magnésiens qui se concentrent de plus en plus dans l’eau mère.
745. Traitement îles eaux mères. — Les eaux mères des marais salants étaient rejetées à la mer jusqu’à l’époque où M. Balard fit connaître des moyens pratiques d’en retirer du sulfate de soude et des sels de potasse. Nous allons les indiquer avec quelques détails, parce qu’ils nous offriront l’exemple le plus remarquable du parti que l’on peut tirer de l’étude des solubilités des sels et des doubles décompositions qui en sont la conséquence. C’est d’ailleurs de ce traitement que l’industrie tire actuellement une grande partie du chlorure de potassium qu’elle utilise dans diverses opérations.
* Il ne se forme pas de schlot, parce que le sulfate double de chaux et de soude ne se produit que dans une eau qui contient le sulfate de soude à l’état anhydre, c’est-à-dire dans des liqueurs échaullees au delà de 38«>.
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Premier dépôt. — Les eaux mères qui sortent des tables salantes marquent environ 30» à l’aréomètre de Baumé ; on peut continuer de les évaporer sur le sol , elles donnent alors un mélangé de sel marin et de sulfate de magnésie ; le premier se déposé par écaporation pendant le jour , le second par refroidissement pendant la
"“îles eaux concentrées jusqu’à 35- contiennent encore à peu près la moitié de leur sulfate de magnésie, qui se déposerait sous forme de sulfate double de magnésie et de potasse, par une évaporation subséquente. Afin de simplifier le traitement des dépôts, et pour retirer tout 1 acide sulfurique de l’eau de mer sous forme de sulfate de magnésie, facile a transformer en sulfate de soude, on préfère continuer l’opération de la manière suivante. Les eaux à 35" sont conservées dans des bassins profonds où elles cessent de s’évaporer, jusqu’à l’époque où la température est inférieure en moyenne à 6»; on les expose alors en couches minces sur des surfaces préparées, où le sulfate de magnésie, peu soluble à
froid, se dépose. , .. . i
Deuxieme dépôt. — Ces eaux, dépouillées de la majeure partie du su -
fate de magnésie,’ sont mises de nouveau en réserve dans des bassins profonds, et on les évapore à 40" sur le sol pendant l’été. Il se déposé par cristallisation du chlorure double de potassium et de magnésium, et les eaux mères, ne contenant plus que du chlorure de magnésium et très-peu de sels de potasse, sont rejetées.
746. utilUatlon de ce* deu* dépôt*. — Premier dépôt : Mélangé de sulfate de magnésie et de sel marin, sulfate de magnésie. — On le dissout dans l’eau et l’on ajoute assez de sel marin pour qu’il y ait 2 équivalents de sel marin pour I équivalent de sulfate de soude. Par refroidissement, la liqueur laisse déposer du sulfate de soude. 11 y a donc double décomposition, et à -I- 10» les 4/5 du sulfate de magnésie sont transformés en sulfate de soude. L’excès de sel marin qu’on a ajouté sert à diminuer la solubilité du sulfate de soude. On sait tout le parti qu’on tire de ce
sol.
Celte opération ne peut s’effectuer que pendant les froids de 1 hiver, et c’est là l’une des causes qui ont nui d’abord à l’extension de ces procédés. Dans ces derniers temps on est parvenu à régulariser ces opérations en utilisant le froid produit au moyen de machines où l’on évapore de l’éther ou môme de l’ammoniaque liquéfiée (machine Carré). On parvient ainsi, non-seulement à extraire plus fructueusement de la dissolution ci-dessus le sulfate de soude, mais il devient même possible de traiter l’eau de mer concentrée jusqu’à 28” de Baumé. A ce point, nous avons vu qu’elle donnait du sel marin très-pur par évaporation à la température ordinaire; par un refroidissement vif, elle laisse, au contraire,
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tlcposer la majeure partie de l’acide sulfurique qu’elle contient à l’étal de sulfate de soude C
Deuxième dépôt : Chlorure de magnésium et de potassium. — On expose le chlorure double de potassium et de magnésium à l’air humide, qui fait tomber le chlorure de magnésium en déliquescence. On peut aussi dissoudre les deux sels à chaud et évaporer, le sel qui se précipite est du chlorure de potassium presque pur. A la fin il se précipite un peu de chlorure double, on laisse refroidir; la plus grande partie du chlorure double cristallise, on recueille et on le traite comme il vient d’être dit. Les eaux mères ne contiennent plus que du chlorure de magnésium.
On n’a pas, jusqu’ici, trouvé d’usage à ce dernier sel, qu’on obtient abondamment dans le traitement des eauxmèies.
747 Caractères des sels de potasse et de soude. — Les sels de potasse en dissolution concentrée, traités par l’acide perchlorique et l’acide tartrique, donnent des précipités cristallins de perchlorate et de bitartrate alcalin. Le chlorure de platine y donne un précipité jaune de chlorure de platine et de potassium.
Les sels de soude ont beaucoup d’analogie avec les sels de potassium, seulement un grand nombre d’entre eux sont efflorescents : ils ne présentent point les réactions de la potasse, ils donnent avec l’antimomate de potasse un précipité cristallin d’anlimoniate de soude (Frémy).
CHAPITRE
SELS AMMOiNIACAUX.
748. Composition des sels ammoniacaux. — NouS plaçons ICS selsam moniacaux à côté des sels de potasse, parce qu’ils sont isomorphes avec eux, quoique leur constitution soit bien différente.
1 L’eau à 28° de Baumé a déjà déposé les 4/5 de son sel marin; refroidie à 18 , elle donne en sulfate de soude les 8C/100 de son acide sulfurique. Les eaux ^
alors évaporées à feu nu, comme les eaux salées, et donnent un beau sel blanc; e o est terminé quand l’eau marque 3Go. Par refroidissement, l’eau mère a 3G“, intio ui des bassins bétonnés, laisse déposer toute sa potasse à l’état de ch oiure r oiu sium el de magnésium. D’après M. Dalard, i mètre cul.e d’eau îi 2*' respond à 25 mètres cubes d’eau de mer, mais tpii, a cause des '"f' ^ „„hydre,
le soi, correspond à 75 mètres cubes, donne 40 kilogrammes ( e su ... g q,, voit par 10 kilogrammes de chlorure de potassium et 120 kilogrammes ( e se ces chilfres tout l’avenir de celle nouvelle industrie.
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En effet, si l’on fait agir de l’acide chlorhydrique sur de la potasse, il se produit du chlorure de potassium et de l’eau :
KO + MCl = KCH- HO.
On peut concevoir, au contraire, le sulfate de potasse, KO,SO^, comme résultant de l’union de la potasse et de l’acide sulfurique anhydres.
L’acide chlorhydrique s’unit à l’ammoniaque, AzH®, sans production d’aucune autre matière. Le produit résultant, AzH®,HGl, possède cependant la même forme cristalline que le chlorure de potassium et les ; mêmes propriétés chimiques. On peut aussi combiner l’acide sulfurique I à l’ammoniaque et former un sel isomorphe du sulfate de potasse anhy- f dre, mais ce corps ne résulte pas de l’union de l’ammoniaque, AzH^, avec l’acide sulfurique anhydre, SO^ ; il contient toujours un équivalent d’eau. Sa formule est donc
AzH3, HO, S03.
Tous les hydracides s’unissent purement et simplement à l’ammoniaque comme l’acide chlorhydrique, et donnent des sels isomorphes des composés binaires correspondants du potassium. Ainsi l’iodhydrate et le bromhydrate d’ammoniaque sont isomorphes des iodures et bromures de potassium.
Tous les oxacides, au contraire, en s’unissant à l’ammoniaque, fixent, comme l’acide sulfurique, un équivalent d’eau et donnent des produits isomorphes des sels anhydres de potasse du meme acide
Ces faits constituent une exception trop grave à la loi que nous avons admise jusqu’ici, à savoir : que les corps isomorphes composés ont la même composition, pour que les chimistes n’aient pas essayé de la faire disparaître.
749. Théorie tie rammouiiim. — Peu de temps après la découverte des métaux alcalins, Berzelius et de Pontin, répétant les expériences de Davy, remarquèrent que si l’on prenait pour électrode négative un bain de mercure, on obtenait facilement, même avec des piles ordinaires, des amalgames non-seulement avec le potassium et le sodium, mais encore avec le barium, le strontium et le calcium, que Davy n’avait pas réussi à réduire jusque-là. Ils essayèrent alors de décomposer dans les mêmes circonstances la dissolution concentrée d’ammoniaque. Ils placèrent dans
1 On peut bien obtenir des combinaisons d’ammoniaque, Azî, avec les acides anhydres ; mais ces combinaisons ne sont pas des sels. Ainsi la comliinaison obtenue en faisant réagir l’acide sulfurique aidiydre et l’ammoniaque (4S03,:3AzH3) ne précipite pas par l’eau de baryte. Ce composé appartient à la classe des omides^ découverte par M. Dumas, et dor.t il sera question en chimie organique.
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U(i (ipptircil (lu ^ciirc (1*^ C6lui (^uc nous ti\ons cl(^ciil (î386J u propos de la dccoiuposiliou des sels alcalins, une dissolulion d’ammonia(iue sur le mercure, el plongèrent dans la dissolution l’clecU ode positive d’une pile, tandis que le mesure servait d’électrode négative; ils virent bientôt le mercure gonfler et prendre la consistance du beurre, sans cesser d’être métallique 11 se tonnait donc un amalgame, mais cet amalgame avait peu de stabilité ; abandonné h lui-même, il se détruisait en dégageant de l’ammoniaque et de l’hydrogène; le mercure reprenait alors son aspect et ses propriétés primitives.
On obtient aujourd’hui plus facilement ce corps singulier en mettant une dissolution de chlorhydrate d’ammoniaque en contact avec de l’amalgame de sodium (499) ; le mercure gonfle rapidement, et dans une telle proportion, qu’on le voit bientôt surnager à la surface de l’eau.
Ces expériences conduisirent Berzelius à admettre l’existence d’un composé peu stable d’ammoniaque et d’hydrogène, radical doué de propriétés métalliques, auquel il donna le nom d^ammonium, et dont il représenta la composition par la formule AzHL
D’après Ampère, l’ammonium existerait dans les sels ammoniacaux. La composition de ces sels s’exprime alors avec facilité; le chlorhydrate d’ammoniaque, AzH^,HGl, devient du chlorure d ammonium AzH Cl, iso
morphe du chlorure de potassium RCl.
Le sulfate d’ammoniaque à i équivalent d’eau devient du sulfate anhydre d’ammonium AzH^O,SQ3, analogue au sulfate anhydre de potasse K0,S03.
La dissolution d’ammoniaque contient dans cette hypothèse de l’oxyde d’ammonium dissous, et sa décomposition par la pile ou celle des sels ammoniacaux s’effectue d’après les lois ordinaires. L’oxygène et l’acide se portent au pôle positif, le métal à 1 electrode negati\e.
La préparation de l’amalgame d’ammonium par l’amalgame de sodium est un phénomène de déplacement analogue à celui que nous produisons quand nous mettons une lame de zinc dans un sel de cuivre. On a en
effet :
Na H- AzH^Cl = NaCl + AzH*.
La théorie de l’ammonium explique donc d’une manière très-simple les analogies des propriétés des sels ammoniacaux et des sels de potasse par une analogie de composition ; la supposition d un métal compose,
AzH’*, n’a rien d’ailleurs d’impossible, puisque nous connaissons déjà un
métalloïde composé, le cyanogène, et qu’il existe en chimie orgainqim^mi nombre considérable de radicaux organiques jouant le lô e ce ^ ’
cependant on ne peut se dissimuler que celte hypothèse, si mg qu’elle soit, soulève quelques diflicultés.
4îi6
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Nous ne nous arrôlerons pas à celle qu’onvoudrail tirer de ce fait, que l’ammonium n’a pas été isolé jusqu’à ce jour, on n’a pas plus isolé le fluor dont tout le monde admet l’existence ; il suffit qu’on ne démontre pas l’impossibilité d’une pareille découverte. L’objection suivante, due à M. Clievreul, est beaucoup plus sérieuse. Comment admettre que 1 ammoniaque AzH^ s’empare de l’hydrogène de l’acide chlorhydrique pour former de l’ammonium qui s’unirait ensuite au chlore; quand on voit, d’une part, l’ammoniaque avoir si peu d’afflnité pour l’hydrogène et, d’autre part, le chlore en posséder une si puissante pour ce corps?
Quoique l’hypothèse d’Ampère apporte une grande simplicité dans l’étude des sels ammoniacaux, cette objection et quelques autres encore ont empêché beaucoup de chimistes de l’accepter. *-
750. Sources de l’amuioniaqiie. La seule so.urce de 1 ammoniaque et des produits ammoniacaux employés dans les arts et les laboratoires ' a été pendant longtemps le chlorhydrate d’ammoniaque, qu’on tirait ;
exclusivement de l’Égypte. \
Ce sel existe tout formé dans la fiente et dans l’urine des chameaux ; |
ces matières, desséchées et brûlées, donnent une fumée épaisse, riche j en sel ammoniac, qui se condense avec la suie. Celle-ci, soumise à la | distillation, donne le chlorhydrate d’ammoniaque du commerce. ;
Aujourd’hui on retire beaucoup d’ammoniaque et de sels ammoniacaux des produits de la putréfaction et de la distillation des matières azotées. L’urine, en se putréfiant, donne naissance à du carbonate d’ammoniaque volatil, qui se dégage en communiquant à ce liquide l’odeur particulière qu’on lui connaît. En ajoutant à ces urines du plâtre (sulfate de chaux), on produit par double décomposition du sulfate d’ammoniaque fixe et du carbonate de chaux insoluble. La distillation des matières azotées (viande, corne, peau, etc.) produit également des eaux chargées de carbonate d’ammoniaque, qu’on transforme de la même manière en sulfate. L’épuration du gaz de l’éclairage au moyen du chlorure de manganèse fournit également une certaine quantité de sel ammoniac. Le manganèse est précipité par le sulfhydrate d’ammoniaque contenu dans le gaz ; il ne reste plus dans la liqueur que du chlorhydrate d’ammonh\que, qu’on extrait en évaporant le liquide décanté.
Enfin les eaux ammoniacales qui proviennent de l’épuration du gaz de l’éclairage servent, depuis les recherches de M. Mallet, à préparer l’ammoniaque en dissolution (14'J).
Chlorhydrate d’ammoniaque, Azll'VlCl (chlorure d’ammonium, Azll'‘Cl).
751. Préparation. — On torréfie le sulfate d’ammoniaque, provenant d’ordinaire des urines de vidange, pour détruire les matières organiques
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nui lui communiquent une odeur dés.ngrcable, et on les dissout dans l'eau, il laquelle on ajoute du sel marin. En évaporant le mélange à chaud, il se dépose du sulfate de soude et il reste dans la liqueur du chlorhydrate
d’ammoniaque, qui cristallise par refroidissement. On le sublime ensuite
dans des pots en terre, si l’on veut obtenir le sel ammoniac en pains, forme sous laquelle il est ordinairement livré au commerce.
75=» Propriété, et «sage,. -Le chlorhydrate d’ammoniaque en pains possède une certaine dexibilité. Cristallisé, il a la forme d’arborescences ou de feuilles de fougère constituées par une multitude de cristaux octaédriques accolés. L’eau en dissout environ les deux cinquièmes de son poids à la température ordinaire, en produisant un froid sensible, 1 eau bouillante en dissout son poids. Sa saveur est fortement salee; la chaleur
le volatilise sans le fondre. i • f
Les oxydes mélalliqnes le décomposent à chaud, en produisant de l’eau et un chlorure généralement volatil. Cette propriété le fait emplojer dans le décapage du cuivre ; c’est là son principal usage. 11 sert encore a
' préparer ia dissolution d’ammoniaque dans les laboratoires, eta pieu-
piter le platine de sa dissolution dans l’eau régale. Il donne, en effet, en se combinant au chlorure de platine un produit insoluble,
AzH3,HCl + PtCl^
oui donne de la mousse de platine par calcination .
La composition de ce corps s’établit facilement. 11 prend naissance par l’union de volumes égaux d’acide chlorhydrique et d’ammoniaque ; on effectue la combinaison des deux gaz sur la cuve à mercure. Sa formule
est donc AzH^HCl (624).
Snllhjiliale d’ammoiiiaiiue, Azll3,llS (sulfure (l’amniouiuni, AzlI'S).
753. Préparation. - On peut obtenir ce produit en faisant réagir a une basse température 2 volumes d’acide sulfhydrique et4 volumes d an moniaque secs. 11 se forme des cristaux très-volatils, dont la formule est
On leprépare, dans les laboratoires, en opérant de la maniéré suiu • On partage une dissolution d’ammoniaque en "S'! .
dans l’une d’elles on fait passer jusqu’à refus du gaz acii e ^“ 0 il se produit alors du bisulfhydrate d’ammoniaque, J
ramène à l’état de sulfhydrate ordinaire en lui ajoutant .
d’ammoniaque mise en réserve. o 1p nlomb des vi-
Ce corps se dégage des fosses d’aisances ‘ effets au
dangeurs, et nous avons vu que l’on combattait se
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moyen de sels métalliques (251), avec lesquels il donne des sulfures insolubles. Comme la couleur et les propriélés chimiques de ces sulfures varient beaucoup avec la nature du métal, on se sert de sa dissolution, dans les laboratoires, pour reconnaître ou pour séparer ces corps.
La dissolution de sulfhydrate d’ammoniaque dissout le soufre et donne du sulfhydrate d’ammoniaque sulfuré, correspondant par ses propriétés aux polysulfures alcalins. Dans la théorie de l’ammonium, la composition des composés sulfurés de l’ammoniaque est la môme que celle des composés sulfurés du potassium et du sodium. En elïet,
Le sulfhydrate d’ammoniaque AzH3,HS devient AzH'‘S, sulfure d’ammonium.
Le bisulfhydrate AzH3,2HS devient AzlDS,HS, sulfhydrate de sulfure
d’ammonium.
Le sulfhydrate sulfuré AzRs, HS H- S“ — ^ devient AzH^S" , polysulfure d’ammonium.
SELS A OXACIDES DE l’aMMONIAQUE.
CARBONATES D’AMMONIAQUE
754. Ceux qui présentent quelque intérêt sont le sulfate dont nous avons indiqué l’origine (750), les carbonates d’ammoniaque, le phosphate et l’azotate. 11 n’a pas été possible, jusqu’ici, d’obtenir le carbonate neutre, mais on connaît le sesqui et le bicarbonate. Le bicarbonate d’ammoniaque a pour composition
AzH3,H0,2C02,H0; il est isomorphe du bicarbonate de potasse,
On l’obtient en faisant passer un courant d’acide carbonique dans une dissolution d’ammoniaque. Il se décompose à Tébullition, comme son isomorphe, en sesquicarbonate.
C’est ce dernier sel qui constitue le carbonate du commerce ou sel volatil d' Angleterre. On le prépare en distillant un mélange de carbonate de chaux et de chlorhydrate d’ammoniaque, une portion de l’ammoniaque se dégage. Exposé à l’air, il perd une portion de son ammoniaque et se transforme en bicarbonale, qui est le seul produit stable à la température ordinaire.
C’est ce carbonate qui prend naissance dans la putréfaction et dans la distillation des matières azotées.
PHOSPHATE D’AMMONIAQUE
755. Le phosphate d’ammoniaque du commerce, ^(AzH^HO),HO,PhO^ s’oblient en traitant la solution de phosphate acide de chaux (151) par une dissolution de carbonate d’ammoniaque. Ce sel chauffé se décompose en donnant de l’acide métaphosphorique , PhO^.HO, qui fond comme du verre. On l’a employé pour imprégner les tissus que l’on veut rendre, sinon incombustibles, du moins incapables de brûler avec llamme et de propager un incendie. L’acide phosphorique, fondu à la surface des fibres fortement chauffées, les empêche de s’enllammer.
AZOTATE D’AMMONIAQUE
756. L’azotate d’ammoniaque, AzlP,HO,AzO^, est employé à produire du froid; chauffé doucement, il se décompose en protoxyde d’azote et eau; mais, projeté dans un creuset rouge, il s’enflamme subitement, parce que son hydrogène brûle instantanément, aux dépens de 1 oxygène de l’acide azotique. De là le nom de nitrum flammans que lui^ avaient donné les anciens chimistes. Cette combustion est accompagnée d une lueur jaunâtre; il se dégage alors de l’eau, de l’azote et de l’acide hypoazotique, par suite de la décomposition du protoxyde d azote (H*2).
757. Caractères des sels ammoniacaux. — La plupart des sels ammoniacaux ont une saveur salée et piquante. Chauffés, ils se volatilisent sans décomposition, à moins que leur acide ne soit fixe; ils dégagent alors du gaz ammoniac (phosphate d’ammoniaque); dans tous les cas, il suffit de les chauflèr avec un peu de potasse pour leur faiie dégagei ce gaz, reconnaissable à son odeur et à la propriété qu il a de donner des fu mées blanches avec l’acide chlorhydrique. En dissolution, ils donnent avec le chlorure de platine la même réaction que les sels de potassium (752). lis sont d’ailleurs isomorphes des sels correspondants de
ce métal.
AUTRES MÉTAUX ALCALINS
Nous terminerons ce chapitre par l’exposé succinct des caractères d un métal alcalin, le lithium, qu’on rencontre dans beaucoup de roches ou d’eaux minérales, en quantité très-minime à la vérité, et qui est remarquable par plusieurs de ses propriétés physiques et chimiques. Nous dirons aussi quelques mots des métaux récemment découverts, qu on doit ranger, dans une classiflcation naturelle, à côté du potassium sodium.
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Lilbiuni, Li = 7.
758. Propriétés. — Métal blaiic d’argent, étirable en fils. C’est le plus léger de tous les métaux; sa densité est en effet 0,59. Aussi nage-t-il sur l’huile de naphte et sur tous les liquides qui sont sans action sur lui. Il fond à 180°.
Il décompose l’eau à la température ordinaire, mais sans enflammer l’hydrogène. Il attaque et perce la plupart des métaux, or, argent, platine, sur lesquels on essaye de le fondre.
MM. Bunsen et Matbiessen l’ont obtenu en décomposant le chlorure de lithium par la pile.
Il forme avec l’oxygène un oxyde et un peroxyde, comme le potassium et le sodium; il donne également un hydrate indécomposable par la chaleur.
759. Caractères des sels de lithine. — Ges sels, qui Ont été principalement étudiés par M. Troost, présentent les caractères suivants :
Le chlorure de lithium est soluble dans un mélange de parties égales d’alcool et d’éther; les chlorures de potassium et de sodium ne se dissolvent pas dans ce mélange. Le carbonate de lithine se décompose partiellement par la chaleur; on ne peut le décomposer parle charbon pour en obtenir le lithium. Le phosphate de lithine est insoluble dans l’eau ; ofi ne peut obtenir d’alun avec la lithine, comme avec la potasse et la soude. On voit donc que la lithine s’éloigne notablement du potassium et du sodium; par ses propriétés chimiques elle se rapprocherait plus de la magnésie.
Cæsium, rubidium et thallium.
760. MM. Kirchhoff et Bunsen ont récemment découvert deux nouveaux métaux alcalins, que l’on rencontre ordinairement associés avec le potassium dans la nature; ils présentent avec ce métal des ressemblances très-grandes, aussi leurs composés sont-ils isomorphes des composés correspondants du potassium. Nous indiquerons plus tard, à propos des caractères qui permettent de reconnaître la nature d’un sel, la méthode remarquable qui a conduit à cette brillante découverte; nous dirons seulement ici que la même méthode a permis tout récemment de découvrir un troisième métal dans les produits de la combustion des pyrites qui sont entraînés avec l’acide sulfureux dans les chambres de plomb. Ce métal, qui a reçu le nom de thallium, a été reconnu comme corps nouveau par M. Crookes, mais c’est M. Lamy qui l’a isolé et montré le premier à l’état métallique.
Le rubidium vient d’être récemment isolé par M. Bunsen, par un pro
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rédé lov.t îi fait semblable celui qu’on emploie pour préparer le polassium et le sodium; c’esl-h-dire en décomposant par la chaleur un mélange iulime do charbon et de carbonate de rubidium, reudu moins
fusible°par l’addition d’un peu de chaux. , « sir
Ce métal a l’aspect brillant de l’argent, sa uensité est égale a t,5l6 U fond h 38» 5 et se volatilise au rouge. Ses propriétés chimiques sont les mêmes que celles du potassium, mais elles sont plus énergiques le cæsium n’a pas encore été isolé. Quant au thaï hum, .1 présente les cametères extérieurs du plomb; comme ce métal, il est mou, tres-malléahle l’ongle le raye facilement, et on peut le couper au couteau. Sa densité H, 9 est un peu supérieure à celle du plomb II fond à 200» et se 1 t Tçp an rouo’e U *î’o3^Yde superficiellement à 1 air, ne décompose Tafrèau à la température de l’ébullition, mais en dégage l’hydrogène L présence des acides étendus. Son oxyde, un peu soluble, est doue fl’nnp réaction alcaline prononcée.
Le üial ium, dont la place dans la série métallique n’est pas encore bien déterminée, paraît néanmoins former un passage entre les m taux alcalins et un groupe de métaux proprement dits, donnant des bases putrntes, qui'comVendrait le plomb, l’argent, etc. Mais s. n^s nous Lrnons aux métaux alcalins, nous remarquerons que la métal va en croissant avec l’équivalent. C’est ce'qui résulté de I examen
du tableau suivant :
Métal.
Lithium. . , Sodium. . .
Potassium Rubidium.
Cæsium. .
Équivalent.
Température de fusion.
C’est le contraire de ce qui a lieu pour la plupart des métallo des» dans les familles du chlore, de l’oxygène, de 1 azote, on '’0‘‘ ^ l’infusibililé et la fixité croître avec l’équivalent; dans lafami boue, au contraire, le silicium, qui a l’équivalent le plus fusible. 11 est digne de remarque que la fusibilité des P
même série soit ainsi liée à la valeur de 1 undis qu’elle
certaines séries la fusibilité augmente avec 1 équivalent, tandi q
diminue dans d autres. ^ fimion moins
Si, comme tout porte à le croire, le cæsium a un ^ ,a
élevé que le rubidium, il est probable qu’il affectera
température ordinaire. _ spécilique du thaï-
Formule des oxydes alcalins. l’Acrnivalent qu’on leur
lium, du potassium et du sodium, multipliée par ^ ^ la for-
attribue, en supposant à leur oxyde la composition expumê 1
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mule RO, est double du produit obtenu avec les équivalents des métaux tels que le zinc ou le fer. On peut faire disparaître cette anomalie en prenant pour équivalent la moitié du nombre ordinairement accepté; la formule des protoxydes des métaux alcalins devient alors R^O.
Rien ne s’oppose à l’adoption de cette hypothèse, car ces oxydes ne sont isomorphes avec aucun des oxydes des autres groupes, excepté avec l’oxyde d’argent, pour lequel les considérations des chaleurs spécifiques et des analogies chimiques conduit également à admettre la formule Ag-0; si nous ne l’avons pas fait dans cet ouvrage, c’est uniquement pour nous conformer à un usage assez généralement accepté.
CHAPITRE III
MÉTAUX ALGALINO-TERREUX.
BARIUM, STRONTIUM, CALCIUM.
762. Division du groupe. — On désigne sous ce nom d’alcalino-terreux le barium, le strontium et le calcium, parce que leurs oxydes, solubles dans l’eau, ont l’aspect des terres et sont alcalins au papier de | tournesol.
Ils s éloignent des alcalis par l’insolubilité de leurs carbonates et la faible solubilité de leurs sulfates. Le barium et le strontium ont entre a
eux des analogies aussi étroites que le chlore et le brome; la chaux se j
rappioche de ces corps par beaucoup de caractères, mais s’en éloigne ’ par d autres. Ainsi les carbonates de baryte et de strontiane sont isomorphes de 1 arragonite (carbonate de chaux cristallisé dans le système du prisme droit à base rectangle), mais on ne les a pas obtenus jusqu’ici cristallisés en rhomboèdres, comme le spath d’Islande. Par cette seconde foi me de son caibonate, la chaux est isomorphe delà magnésie, de l’oxyde de zinc, du protoxyde de fer, etc. Nous devons donc considérer la chaux comme un passage entre deux groupes d’oxydes de propriétés différentes : la baryte et la strontiane d’une part, isomorphes de l’une des formes de la chaux; la magnésie, 1 oxyde de zinc, le protoxyde de fer, etc., de l’autre, isomorphes de la seconde forme de cette base.
BARIUM, BA = G8,5.
763. Nous avons dit que le barium avait été isolé par M. Davy. Plus récemment, M. R. Bunsen a pu en préparer des quantités plus ap-
OXYDES
Le barium s’unit en deux proportions à 1 oxygéné et donne deux oxydes importants : la baryte et le bioxyde de barium.
Baryte, BaO.
764. Préparation. 1° Baryte anhydre. — On calcine au rouge de l’azotate de baryte dans une cornue de porcelaine, il commence par fondre et se décompose ensuite en oxygène et acide hypoazotique, qui se dégagent en faisant boursoufler la masse fondue. Quand le dégagement de gaz a cessé, il reste dans la cornue une masse grise et poreuse, qui est de la baryte anhydre qu’on ne peut retirer qu’en brisant la cornue. On 1 enferme rapidement dans des flacons bien bouchés, car elle absorbe rapidement l’humidité et l’acide carbonique de l’air.
2° Baryte hydratée. — Si l’on veut avoir seulement delà baryte hydratée, on chauffe, dans une cornue placée dans un fourneau à réverbère, un mélange intime de 10 parties de carbonate de baryte naturel pulvérisé et de I partie de charbon fin. Le carbonate de baryte est décomposé par le charbon en baryte et oxyde de carbone (BaO,GO^-f-G = BaO-f2GO). On est donc averti que l’opération est terminée, quand le gaz cesse de se dégager. On fait tomber la matière pulvérulente (mélange de baryte et de charbon en excès) dans un vase contenant de l’eau bouillante, qui dissout la baryte en l’hydratant. On filtre et on laisse refroidir dans des vases bouchés, où l’hydrate de baryte cristallisé, BaO,10HO, se dépose, l’eau bouillante dissout en effet la moitié de son poids de baryte hydratée, et la dixième partie seulement à la température ordinaire.
On obtenait autrefois cet hydrate en faisant bouillir une dissolution concentrée de sulfure de barium avec de l’oxyde noir de cuivre; il se produisait du sulfure de cuivre insoluble et de la baryte hydratée, qui cristallisait par refroidissement.
765. Propriétés. — Substance terreuse d’un blanc grisâtre, d’une saveur caustique, douée d’une réaction alcaline. Sa densité est égale à 4, la densité des matières terreuses est toujours beaucoup plus faible (2 environ) ; aussi Scheele, à qui nous devons sa découverte, lui avait-il donn le nom de terre pesante. On retrouve cette grande densité dans les conaposés naturels de la baryte, et ce caractère 'Suffit souvent pour les aiie TGConriciît/rG»
La baryte a pour l’eau une grande affinité. On le démontie en la mô
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lant en poudre grossière avec le neuvième de son poids d’eau; la combinaison a lieu avec un tel dégagement de chaleur, que la masse peut devenir incandescente et se fondre. Le plus souvent, on fait l expérience en versant de l’eau sur quelques morceaux de baryte; une grande partie du liquide est réduite en vapeurs par la chaleur dégagée, et la baryte se transforme en hydrate et tombe en poussière, si la quantité d eau employée n’est pas trop considérable.
Avec l’acide sulfurique la combinaison est accompagnée d un dégagement de chaleur plus considérable encore. Si l’on verse de l’acide sulfurique concentré sur un morceau de baryte caustique, elle devient incandescente; il se dégage alors d’abondantes et épaisses fumées d’acide sulfurique.
L’hydrate de baryte fortement chauffé perd 9 équivalents d’eau, l’hydrate BaO,HO étant indécomposable par la chaleur. Comme la baryte anhydre, on le conserve à l’abri du contact de l’air, parce qu’il en absorbe l’acide carbonique. Aussi sa dissolution exposée à l’air se trouble rapidement, à raison de l’insolubilité du carbonate de baryte formé.
Bioxyde de barium, BaO^.
766. La baryte anhydre chauffée vers 800° ou 400° absorbe facilement l’oxygène. Le bioxyde formé cède son oxygène à la température du rouge. Nous avons vu comment M. Boussingault avait utilisé cette propriété pour extraire l’oxygène de l’air (68).
Ce corps a, comme la baryte, l’aspect d’une terre grisâtre, on l’en distingue facilement en le mettant dans l’eau; il s’y délite en formant un hydrate blanc qui est très-peu soluble, sans dégager sensiblement de chaleur.
Onutilisece corps dans la préparation de l’eau oxygénée (100), dans la préparation de l’oxygène actif de M. Houzeau (108).
PRINCIPAUX COMPOSÉS
On trouve dans la nature le sulfate et le carbonate de baryte cristallisés.
767. Carbonate de baryte (witbérîte). — Tl Cristallise dans le systeme du prisme droit à base rectangle, et sa densité considérable, égale à 4,3, le distingue de tous les minéraux qui ont comme lui l’aspect pierreux. On le trouve assez abondamment en Angleterre. La chaleur ne le décompose pas. 11 est insoluble dans l’eau, mais il se dissout dans l’eau chargée d’acide carbonique; les acides l’attaquent facilement. Aussi M. 14ublmann l’a-t-il utilisé pour arrêter complètement les vapeurs d’acide cblorhy-
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drique qui se dégagent dans la préparation du sulfate de soude et que l’eau n’a pas condensées. On obtient ainsi du chlorure de barium et de l’acide carbonique qui se dégage. Le caibonate de baryte aitificiel a peu d’intérêt; cependant on commence à l’utiliser dans la fabrication du verre; comme il est insoluble, on le prépare en décomposant le sulfure
de barium par le carbonate de soude.
768. Sulfate de baryte. - Le sulfate de baryte naturel est très-commun, on le trouve dans tous les filons métalliques. Sa densité varie de 4,3 à 4,5; de là son nom de spath pesant. Le sulfate de baryte artificiel est aussi très-dense, il est toujours amorphe. Son insolubilité absolue dans les acides étendus permet facilement de reconnaître et de doser, au moyen du chlorure de harium, des traces d’acide sulfurique dans une
liqueur.
769. Sulfure de barium. — Le Sulfate de baryte sert ordinairement, dans les laboratoires, à défaut du carbonate, à préparer les divers composés barytiques. A cet effet, on le transforme d abord en sulfure de barium. On chauffe pendant longtemps, à la température du rouge, un mélange intime de sulfate de haryte pulvérisé et de charbon ; on obtient ainsi du sulfure de barium soluble dans l’eau. Cette dissolution, traitée par l’oxyde de cuivre, donne de la baryte hydratée ; avec 1 acide chlorhydrique, elle laisse dégager de l’acide sulfurique et donne du chlorure de barium ; enfin on la transforme en azotate, en la traitant par l acide azotique étendu. L’acide azotique concentré aurait l’inconvénient de produire de l’acide sulfurique en réagissant sur le soufre de l’acide sulfhydrique qui se dégage, et, par conséquent, reproduirait du sulfate de
baryte.
770. Chlorure de barium. — En évaporaut la dissolution de sulfure traitée par l’acide chlorhydrique, on chasse l’hydrogène sulfuré, et l’on obtient par refroidissement des tables hexagonales de chlorure de barium hydraté, BaCl,2HO. Le chlorure de barium est, en effet, moins soluble à froid qu’à chaud. A 15% 100 parties d’eau dissolvent 43,5 parties de chlorure hydraté ; à l’ébullition, c’est-à-dire à 104%4, la môme quantité d’eau en dissout 70,3 parties.
Ce sel estbien moins soluble dans l’eau chargée d’acide chlorhydrique. La chaleur lui fait perdre ses deux équivalents d’eau; il fond alors au rouge en un liquide transparent, sans éprouver de décomposition sensible.
11 est employé, dans les laboratoires, comme réactif de l’acide sullu-
rique. . ,
771. Azotate de baryte. - La dissolution de sulfure de barium, traitée
par l’acide azotique étendu, donne de l’azotate de baryte , on vapore liqueur et on laisse refroidir, elle laisse déposer de 1 azotate e ary e
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anhydre sous forme d’oclaèdres réguliers. 100 parties en dissolvent 8,2 à 15% et 35,2 à 101“.
Ce sel sert à préparer la baryte anhydre, on l’utilise dans la pyrotechnie, pour produire les feux verts.
INDUSTRIE DE LA BARYTE
L’industrie des sels de baryte a pris, dans ces dernières années, une extension assez considérable, grâce aux travaux importants de M. Kuhlmann. Gomme les procédés imaginés par ce savant sont fondés sur des réactions simples et intéressantes, nous les décrirons ici d une manière succincte.
772. Prèpîirîi/tioii rtu clilomre d© liariuin. NouS a\Ons dit (JUC 1 on pouvait préparer ce chlorure en condensant les vapeurs d’acide chlorhydrique par le carbonate naturel de baryte ; on peut aussi l’obtenir en utilisant les résidus de la préparation du chlore.
On chauffe dans un four à réverbère du sulfate de baryte naturel, du chlorure de manganèse provenant de la préparation du chlore et du charbon ; on obtient du chlorure de barium, du sulfure de manganèse, et il se dégage de l’oxyde de carbone :
Ba0,S03 + MnCl + 4C = BaCl + MnS + 4CO.
Le sulfure de manganèse étant insoluble dans l’eau, on le sépare du chlorure, qui y est soluble, en traitant la masse par ce liquide.
773. Transformation du clilorure en azotate et en sulfate. On fait dissoudre ensemble du chlorure de barium et de l’azotate de soude, et l’on évapore à chaud ; il y a double décomposition, dépôt de sel marin, et il se forme de l’azotate de baryte qui cristallise par refroidissement. Pour obtenir le sulfate de baryte, on traite la dissolution de chlorure par j l’acide sulfurique dilué, qui régénère l’acide chlorhydrique. Ce sulfate de ! baryte artificiel se fabrique aujourd’hui en quantité considérable. On ^ l’utilise dans la fabrication des papiers de tenture et des cartons glacés; son opacité, son inaltérabilité sous l’influence des agents atmosphériques
et l’économie de son prix le font employer avec avantage dans la peinture à la détrempe.
STRONTIUM. PRINCIPAUX COMPOSÉS.
77 k Le strontium est mieux connu que le barium; c’est un métal d’un jaune pfde, très-oxydable. Sa pesanteur spécifique est 2,5. MM. Bunsen et Mathiessen l’ont préparé en décomposant par la pile le chlorure de strontium fondu.
La strontiane a les mêmes propriétés que la baryte, on la prépare de
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la m(?me manière ; toutefois elle n’absorbe pas l’oxygène directement pQ^jf former le bioxyde j on obtient celui-ci en traitant une dissolution de strontiane par l’eau oxygénée.
Ses composés naturels sont isomorphes de ceux de la baryte ; le carbonate de strontiane est assez abondant dans les gisements de plâtre des environs de Paris (Pantin, Montmartre). Le sulfate de strontiane accompagne le soufre natif de la Sicile.
Le chlorure de strontium, SrCl -f 6HO, forme des prismes très-solubles dans l’eau et délicjuescentsj 1 alcool les dissout tres-facilement, ce qui permet de séparer ce chlorure de celui de barium, qui n’est pas soluble dans ce liquide.
La strontiane a été séparée de la baryte, avec laquelle on l’avait confondue, par Crawford, en 1790.
775. Caractères des sels de baryte et de strontiane. — Les sels SOlubles de baryte se reconnaissent à la propriété qu’ils ont de donner un sulfate absolument insoluble, môme dans les acides. Les sels de strontiane sont aussi précipités par l’acide sulfurique, mais le sulfate de strontiane est un peu soluble dans l’eau. On les distingue des dissolutions de baryte, parce qu’elles ne sont pas précipitées par l’acide hydrofluosilicique et parce qu’elles communiquent à la flamme de l’alcool une belle couleur rouge-pourpre.
CALCIUM, CA
776. Préparation. — Davy isola le calcium en décomposant la chaux par la pile en présence du mercure. En distillant l’amalgame, il obtint un petit globule d’un blanc d’argent, extrêmement combustible et brûlant avec un vif éclat. MM. Bunsen etMathiessen ont préparé depuis ce métal en décomposant le chlorure parla pile ; ils l’ont obtenu aussi en quantité plus appréciable et ont pu en étudier les principales propriétés. Enfin M. Liès-Bodart et Jodin ont obtenu ce métal en fondant dans un tube de fer bien fermé un mélange d’iodure de calcium et de sodium. Le tube étant fermé, on chauffe jusqu’au rouge, il se produit de l’iodure de sodium et -du calcium.
777. Propriétés. — Métal d’un blanc jaune, comme le métal des cloches, très-brillant quand il est fraîchement coupé. Sa cassure est grenue, il peut être travaillé comme les métaux malléables, et paraît s’écrouir sous le marteau. On a pu l’amener â l’état de feuilles très-minces.
Ce métal conserve son éclat dans l’air sec, mais il s’altère rapidement dans l’air humide et se recouvre d’une couche grisâtre d hydrate de chaux. Il fond vers le rouge, et s’enflamme à l’air en brûlant a\ec un \i éclat. Il décompose l’eau froide en dégageant delà chaleur.
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OXYlDES DU calcium.
Le calcium forme deux composés : le protoxyde, CaO, constitue la chaux, que nous allons étudier en détail; le bioxyde, CaO^, n a pas d’intérêt ; on ne l’obtient, comme le bioxyde de strontium, qu’en traitant la dissolution de chaux par l’eau oxygénée.
Protoxyde de calcium, (Chaux) CaO = 28.
778. La chaux existe dans la nature, combinée aux acides sulfurique, phosphorique, silicique et carbonique ; elle forme avec ces acides des composés importants. C’est ordinairement du carbonate qu’on la retire; c’est également ce carbonate qui sert à préparer tous les composés du calcium.
779. Préparation. — Le carbonate de chaux, étant facilement décomposable par la chaleur, sert ordinairement à préparer la chaux dans les laboratoires; on calcine au rouge vif des fragments de marbre blanc dans un creuset de terre; l’acide carbonique se dégage, il reste de la chaux.
Cette matière contient naturellement la petite quantité de magnésie, d’alumine et d’oxyde de fer existant dans le marbre employé ; si donc on a besoin de chaux pvre^ il faudra avoir recours au procédé qui sert à préparer la baryte et la strontiane, c’est-à-dire que l’on calcinera de l’azotate de chaux dans un creuset de porcelaine ou de platine. 11 est d’ailleurs facile d’obtenir de l’azotate de chaux chimiquement pur ; on dissout du marbre blanc dans de l’acide azotique exempt d’acides sulfurique et chlorhydrique, et l’on évapore la dissolution à siccité, jusqu’au moment où, la décomposition commençant, il se dégage des vapeurs rutilantes. Les azotates d’alumine et de fer, très-peu stables, sont alors décomposés, ainsi que l’azotate de magnésie ; en reprenant la masse par l’eau, on dissout l’azotate de chaux. Il faut remarquer que ce moyen de purification est absolu, si l’on a soin de faire bouillir pendant quelques instants la liqueur. En effet, en admettant même qu’une certaine portion des azotates étran- 'gersjcût échappé à la décomposition, à l’ébullition de la liqueur, la chaux caustique provenant de la décomposition de l’azotate précipiterait tous ces oxydes insolubles dans l’eau.
780. Propriétés. — Matière blanche, amorphe, assez caustique pour détruire le tissu des substances animales. Elle verdit fortement le sirop de violettes. Sa densité est 2,3. Elle est infusible, même au chalumeau à hydrogène et oxygène, mais elle y prend un éclat extrêmement vif (lumière de Drummond).
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Si l'on verse de l’eau sur la chaux vive pure, l’eau est absorbée, et la
chaux s’échauffe fortement, en produisant beaucoup de vapeur ; on vo.t h matière gonfler rapidement, se fendiller et se rédu.rc bientôt en pouss!c™ On dU alors que la chaux esUleinle. Quand on opéré sur une masse ^peu considérabî;, on entend un bruit strident semblable h celui que
"'''SL^tmn'rÆ élévation de température
«u’ornëut estimer à 300», elle est suffisante pour enflammer de la pou- Te Dmëreëttc opération, la chaux se combine avec l’eau pour former
iinhvflratp dont la formule est CaO, HO.
sn’on ajoute de l’eau à cette chaux éteinte, on obtient une bouillie plus ou nmins claire, qu’on ’appelle lait de chaux, a cause de son aspec . Avec une quantité considérable d’eau, on peut obtenir une liqueur lim pide • c’est Veau de chaux. L’eau, à la température ordinaire, aue ;-0 de son poids de chaux vive; la solubilité de la chaux diminti même à nLure'^que la température s’élève. On trouve, en effet, que
1 litre d’eau dissout :
A is,30 de chaux.
On prépare cette dissolution, dans les laboratoires, en mettant de l’hydrate de chaux dans un grand flacon qui contient de 1 eau pure. On le ferme et, après avoir agité,' on laisse l’excès de chaux se déposer au fond du flacon; il ne reste plus qu’à décanter. On la conserve dans des flacons bien bouchés, car on sait qu’elle absorbe facilement 1 acide “rhomq» de l’air, avec lequel elle forme des croûtes cristallines de carbona.e de
orpeut en évaporant cette eau de chaux à l’abri de l’acide carbonique, obtenir des cristaux isolés de chaux hydratée, CaO.HO. Ce sont des prismes hexagonaux réguliers, terminés par des bases planes. La chaleur décompose cet hydrate et le ramène à l’état de chauxvive.
781 Usases. — La chaux est utilisée, dans les laboratoires, pour pre parer la potasse, la soude, et pour extraire l’ammoniaque des se s am moniacaux. Les tanneurs l’emploient pour gonfler les dans la défécation des jus sucrés, dans la fabrication du suc , -
usage le plus important consiste dans la fabrication du mortier. Nous
viendrons sur ce sujet.
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PRINCIPAUX SELS DE CHAUX
Carbonate de chaux.
On trouve ce carbonate sous des états très-divers dans la nature, mais il est toujours facile à distinguer des autres substances minérales. Il fait effervescence quand on le traite par un acide, parce qu’il dégage de l’acide carbonique ; sa dissolution dans les acides possède les caractères des sels de chaux (798); calciné au rouge vif, il donne un résidu de chaux caustique.
782. Préparation. — Le plus souvent on se contente d’employer le marbre, qui est une variété assez pure de carbonate de chaux ; mais, dans le cas où l’on a besoin de carbonate chimiquement pur, on prépare cette matière en précipitant l’azotate de chaux, préparé comme il a été indiqué plus haut, par le carbonate d’ammoniaque. Le précipité, lavé avec soin, donne un produit d’une pureté absolue.
783. Propriétés. — Le carbonate de chaux est insoluble dans l’eau, mais l’eau chargée d’acide carbonique en dissout une proportion notable. L’évaporation de cette eau laisse déposer du carbonate de chaux cristallisé. Les cristaux obtenus vers 100° sont identiques aux cristaux d’arragonite (784) ; ceux que l’on obtient au-dessous de 30° sont, au contraire, rhomboédriques comme les cristaux de spath d’Islande (784) ; à une température intermédiaire, on obtient un mélange de deux espèces de cristaux.
Les eaux des sources et des rivières contiennent toujours du carbonate de chaux dissous à la faveur d’un excès d’acide carbonique. Quand ces eaux contiennent une notable proportion d’acide carbonique, elles de- j viennent incrustantes, parce qu’elles le perdent en arrivant au contact | de Uair et laissent alors déposer une portion de leur carbonate de chaux. Telle est la source de Saint-Allyre, près de Clermont ; il suffit d’exposer pendant quelques jours à l’eau tombant de cette fontaine des objets quelconques : ils se recouvrent d’une couche de matière calcaire. Les stalactites et les stalagmites calcaires qui prennent naissance dans certaines grottes n’ont pas d’autre origine. Les eaux qui traversent le sol tombent goutte à goutte de la voûte supérieure, mais après être restées suspendues un certain temps, pendant lequel elles ont déposé sur la voûte une portion de leur carbonate de chaux sous forme de petit mamelon; l’évaporation continuant sur ce mamelon continuellement humecté, il se forme ù la partie supérieure un cône renversé qui constitue la stalactite, tandis qu’au point du sol où les gouttes qui tombent s’évaporent, il se produit pour la môme raison un autre cône {stalagmite), qui peut avec
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le temps rejoiiulre le premier et consliluer avec lui une colonne conlinue,
rétrécie vers son milieu. -i ' r» •
Certaines eaux potables, telles que les eaux d Arcucl près Pans
laissent déposer dans leurs tuyaux de eondmie, en les obstruant un dépôt très-cohérent de carbonate de chaux. Dans ce cas le dépôt de car- Kuate n’est pas seulement dû h ce fait que l’eau, ayant le contact de 1 mr, doit V dégager une portion de son acid| carbonique dissous; le mouvement dû liquide, les chocs qu’il éprouve contre les coudes des tuyaux, facilitent le dégagement du gaz; mais ce qui parait surtout de eiminei ce dépôt ce sont les actions électriques qui se produisent dans le tuyau, soit à caûse des soudures, soit lY cause de l’hétérogénéité du métal. Les expériences de Davy sur la- préservation du cuivre dans 1 eau de mei nous montrent clairement toute l’influence de cette cause Aussi
a-t-on employé avec succès des tuyaux recouverts intérieurement d un enduit imperméable et mauvais conducteur, pour conduire des eaux
Quelles que soient les circonstances qui déterminent la production de ces divers dépôts calcaires, on obtient toujours une matière otlrant 1 apparence cristalline ; les colonnes formées par la réunion des stalactites des stalagmites sont môme transparentes.
Les eaux des fleuves, chargées de carbonate de f
constamment à la mer et y apportent, comme nous l’avons déjà dit (409), le calcaire nécessaire à la production des tests et des coquilles des innombrables animaux qui y vivent. La partie minérale des coquilles es formée de carbonate de chaux à peu près pur; en s accumulant et par suite de la décomposition de leur matière organique, elles forment des dépôts calcaires qui diffèrent essentiellement de ceux que nous venons d’indiquer, parce que la matière qui les constitue, ayant etc sécrétée au milieu de tissus organiques, est complètement amorphe.
La coquille des œufs des oiseaux contient également du carbonate e chaux amorphe 'de même origine ; les os des animaux en contiennent, mais mélangé avec une forte proportion de phosphate de chaux.
Nous avons déjà dit que le carbonate de chaux se décomposait sans se fondre, quand on le chauffe à l’air; mais si l’on chaune ce carbonate dans un canon de fusil hermétiquement fermé, le carbonate fond , rouge et, en se refrôidissanl, prend la texture cristalline du
784. lùat naturel. - T Carbonate de ehanx criüolh^e. - On 1 a d hord trouvé en Islande, sous forme de rhomboèdres transparents et sou^ vent très-volumineux, qui portent le nom de ^>ath P'""
trouva ce carbonate dans plusieurs localités, et .^,,3 r;4,e,
sous une forme incompatible avec la ’ ,‘;^Û''Û,sr droit à base
Varrayonite, cristallise, en effet, dans le système 1
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reclangle. Celle différence de cristallisaiion'a donné un grande célébrité à 1 arragonite, parce qu’elle a offert la première exception aux lois établies par Haüy entre la forme cristalline et la composition.
Le spath d’Islande a pour densité 2,7, l’arragonile 2,928. On peut facilement reproduire à volonté le carbonate de chaux cristallisé sous l’une ou sous l’autre forme. Lorsqu’on mélange du chlorure de calcium avec une dissolution de carbonate de soude, il se forme un précipité volumineux qui se transforme peu à peu en petits cristaux rhomboédriques. En faisant bouillir un sel de chaux avec une solution de carbonate d’ammoniaque, on obtient immédiatement des cristaux d’arragonite. Nous avons vu que l’évaporation du bicarbonate de chaux donne les deux espèces de cristaux, suivant la température où elle a lieu. Ajoutons encore que les cristaux d’arragonite se transforment en une multitude de petits rhomboèdres, quand on les chauffe au-dessous du rouge.
785. Autres variétés. — Les marbres sont des variétés de carbonate de chaux diversement colorées par. des oxydes métalliques, ou colorées en noir par des matières organiques carbonées ; leur texture est toujours cristalline, souvent saccharoïde; les géologues ont été conduits à admettre que ces matières sont le résultat de la transformation des calcaires sous l’influence d’une température élevée. On sait par quelle expérience J. Hall a appuyé cette hypothèse.
\Jalbatre calcaire est une variété translucide de carbonate de chaux, de structure évidemment cristalline et assez analogue à celle des stalactites.
Le calcaire jurassique et le calcaire grossier des environs de Paris, ou pierre à bâtir, contiennent souvent des géodes remplies de cristaux de carbonate de chaux, qui se rapportent au système rhomboédrique ; ces calcaires ont été formés dans des mers contenant en dissolution du carbonate de chaux qui s’est déposé plus ou moins lentement, en emprisonnant dans son intérieur les coquilles d’animaux que l’on y trouve à l’état fossile.
La craie est, au contraire, formée de petits grains absolument amorphes, paice qu elle résulte de l’agglomération de déhris d’aninjaux â coquilles de grandeur microscopique; elle est donc analogue aux dépôts actuels qui constituent les îles madréporiques.
On sait tout le parti que 1 on, lire, dans l’art des constructions, de l’emploi de ces di\ei ses variétés de carbonate de chaux; ils consliluenl, dans nos pays du moins, à peu près les seuls matériaux de nos maisons et de nos édifices. Il est donc inutile d insister sur leur importance
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Sulfate de chaux.
786. État naturel. — H est abondant dans la nature. A l’état anhydre, il constiliie Vanhydrite j à l’élat hydraté, CaO,SO^-j-2HO, il constitue le gypse. On le rencontre dans les terrains qui contiennent du sel gemme, associé à ce minéral; le gypse se trouve surtout dans. les terrains tertiaires inférieurs, au-dessus du calcaire grossier. Les buttes des environs de Paris en contiennent d’énormes quantités.
Le gypse est parfois nettement cristallisé, il constitue le plus souvent de grands cristaux hémilropes, ayant la forme, soit de fer de lance, soit de cristaux lenticulaires aplatis. Mais on le rencontre aussi en cristaux non hémitropes qui appartiennent au cinquième système cristallin. Il est toujours facile à reconnaître à son peu de dureté; c’est, de tous les minéraux cristallisés, le seul que l’on puisse rayer très-facilement avec l’ongle; on peut aussi le cliver avec un instrument tranchant en lamelles extrêmement minces, transparentes et incolores, se brisant avec facilité suivant deux autres directions de clivage qui permettent d’obtenir desfragments de forme rhomboïdale. Ces lames, chauffées à la flamme de l’alcool, s’exfolient, parce que l’eau qu’elles contiennent, en se dégageant, sépare les uns des autres les nombreux feuillets dont elles sont composées. Les feuillets ainsi obtenus sont blancs et opaques. Les eaux salées qui s’évaporent dans les bâtiments de graduation laissent déposer sur les fagots d’épines des cristaux identiques aux cristaux naturels hémitropes.
On connaît aussi, sous le nom d'albâtre^ une variété de sulfate de chaux transparente, quelquefois incolore, mais le plus souvent colorée d’une légère teinte rougeâtre par de l’oxyde de fer hydraté. On distingue facilement celte variété de sulfate de chaux de l’albâtre véritable, qui est un carbonate de cbaux, parce qu’elle est moins dure et qu’elle ne lait pas effervescence avec les acides. La pierre à plâtre est également formée par une agrégation de petits cristaux de gypse, mélangés le plus souvent de matières étrangères (carbonate de chaux, argile, sable).
787. Propriétés. — Le Sulfate de chaux est peu soluble dans l’eau, puisqu’un litre n’en dissout guère que 2 grammes à 2®, 5; mais cette petite quantité suffit pour lui communiquer des propriétés fâcheuses. Nous avons vu, que ces eaux (eaux sélénileuses) étaient indigestes, impropres au savonnage et à la cuisson des aliments (97); elles présentent, en outre, l’inconvénient de donner des incrustations de sullale anlndie très-résistantes dans les chaudières où on les emploie pour produite de la vapeur; à 150° le sulfate de chaux hydraté se transforme en sulfate an hydre à celle température au milieu même de l’eau. C’est sut tout dans es
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chaudières des bâlimenls à vapeur que cet inconvénient est considérable; les dépôts de sulfate de chaux s’y font avec une telle rapidité, que, malgré le soin que l’on prend de ne pas laisser concentrer l’eau dans la chaudière, en enlevant continuellement une partie du liquide qu’elle contient, il arrive que ces incrustations acquièrent une épaisseur de 5 à 6 millimètres au bout de quelques jours. Aussi l’eau s’échauffe-t-elle bientôt moins rapidement, et après trois jours de marche, le nombre de tours des roues du bateau, dans un temps donné, diminue-t-il d’un cinquième environ.
11 est facile d’empêcher ces incrustations dans les chaudières alimentées par l’eau douce, en précipitant l’acide sulfurique par le chlorure de barium; mais ce moyen serait trop dispendieux pour les chaudières de bateaux alimentées par l’eau de mer, dans lesquelles on n’évapore que partiellement l’eau, puisqu’il faut éviter le dépôt des matières salines qui y sont contenues. On se contente le plus souvent de graisser le fond de la chaudière, afin que le dépôt de sulfate de chaux n’y puisse adhérer; il est alors enlevé avec l’eau concentrée qu’on retire de la chaudière, mais malheureusement ce moyen n’empêche les incrustations que pendant quelques jours.
La solubilité du sulfate de chaux hydraté présente une particularité remarquable : elle est moindre à 100° qu’à la température ordinaire, et présente son maximum vers 35°. *
1 litre d’eau à 12° dissout 2e, 33 de sulfate de chaux hydraté.
— à lOQo — 2g, 17 —
Aussi l’eau saturée de sulfate de chaux vers la température de 35° se trouble-t-elle sensiblement quand on la porte à 100°. L’eau qui contient du sel marin dissout bien plus de sulfate de chaux que l’eau pure.
788. Action de la chaleur. Plâtre. — Le gypse chauffé vers 130° perd complètement son eau, mais il peut la reprendre avec facilité et dégage une quantité considérable de chaleur en s’hydratant; c’est ainsi que l’on prépare le plâtre; mais si l’on chauffe trop fortement le gypse, l’hydratation du plâtre ne s’effectue plus qu’avec lenteur, et plus du tout, si l’on avait porté le gypse au rouge. Les propriétés du sulfate de chaux obtenu dans ce dernier cas sont les mêmes que celles de l’anhydrite. Une température plus élevée (rouge vif) fond le sulfate de chaux sans le décomposer.
Le plâtre réduit en poudre fine et mélangé avec de l’eau, de manière à former une pâte liquide, se prend bientôt en une masse solide de sulfate de chaux hydraté, composé de petits cristaux enchevêtrés ou feutrés les uns dans les autres. La majeure partie de l’eau employée entre en
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combinaison, l’autre s’évapore peu à peu etjaisse une pierre douce d’une certaine dureté. La bouillie de plâtre et d eau (plûtie ^Aclié) peut faci" lement être versée dans des moules dont elle remplit facilement toutes les cavités, elle se solidifie bientôt, et, comme par une circonstance heureuse, elle gonfle en se solidifiant, elle prend avec une extrême fidélité tous les détails du moule. On emploie également le plâtre pour recouvrir les murs, les cloisons intérieures et les plafonds des appartements, parce qu’il constitue d’abord une matière assez molle pour être facilement façonnée de manière à donner des moulures, des ornements de toute espèce, des surfaces planes et polies, et qu’en durcissant ensuite, il constitue une véritable pierre légère, en conservant la forme qu’on lui a donnée. La quantité de plâtre employée à ces divers usages est très-considérable.
789. Cuisson .lu plâtre. - Le plâtre employé dans les constructions est fabriqué avec la pierre k plâtre, qui contient 10 à 11 pour 100 de matières inertes.
On forme avec de grosses pierres k plâtre une série de petites voûtes que l’on recouvre de la masse de plâtre k cuire, en mettant en bas les morceaux les plus gros {fig. Ut). Ou allume sous les voûtes un feu de
Fig. 141.
fagots OU de broussailles, et la flamme qui traverse toute la masse éleve peu k peu sa température. Il est important de ne pas trop échau ei^^a partie inférieure, car le plâtre trop cuit ne prendrait pins 1 eau. n i connaît d’ailleurs, k l’aspect de la matière, quand le plâUe es corn
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blement cuit, on démolit le tas, et l’on pulvérise la matière que l’on passe ensuite au -crible. On conserve le plâtre à l’abri du contact de l’air, car il en attire peu à peu l’humidité et perd la propriété de durcir quand on le mélange avec l’eau. On dit alors que le plâtre est éventé.
Le plâtre destiné au moulage des objets d’art doit être plus pur et cuit avec un soin tout particulier ; on doit, en effet, le mettre en bouillie assez liquide pour qu’il soit facilement coulé; il faut donc qu’il puisse absorber la plus grande quantité d’eau possible; il importe dès lors qu’il ne contienne pas de matière inerte ou de plâtre trop cuit, qui se comporterait comme une matière inerte. On le prépare avec des cristaux en fer de lance que l’on calcine dans des fours de boulanger.
790. Plâtre aluné. — Si l’on plonge du plâtre bien cuit dans de l’eau tenant en dissolution tO pour 100 d’alun, et qu’on le cuise de nouveau à une température plus élevée, on obtient une matière qui fait prise ou qui se solidiüe moins vite que le plâtre ordinaire, mais qui devient beaucoup plus dure. Cette matière est susceptible d’un beau poli, et résiste parfaitement aux intempéries de l’air; on la colore avec divers oxydes pour lui donner l’aspect du marbre, mais on la distingue facilement de celui-ci au moyen du toucher; elle ne fait pas éprouver à la main la sensation de froid particulière au marbre. On obtient également le plâtre aluné en cuisant un mélange intime de pierre à plâtre et d’alun.
791. Stuc. — On gâche du plâtre avec une dissolution de colle forte, sa prise se fait beaucoup moins vite, mais il prend plus de dureté et peut se polir. On peut colorer, ce stuc avec divers oxydes métalliques et imiter les marbres en opérant convenablement des mélanges de stuc diversement colorés; on applique la matière ainsi préparée sur les objets que l’on veut recouvrir, et quand elle a pris une consistance convenable, on frotte sa surface mouillée, avec de la pierre ponce, pour la rendre plane. On y passe ensuite, avec un pinceau, une couche mince de plâtre gâché dans de la gélatine, et quand elle a séché, on la polit avec du tripoli délayé dans de l’huile. Ce stuc ne résiste pas aux intempéries, mais il est employé avec avantage dans l’intérieur des appartements.
Enfin, on fait encore un usage assez considérable du plâtre en agriculture, pour amender les terres destinées à être converties en prairies artificielles.
Phosphate de chaux.
792. La chaux forme avec l’acide phosphorique plusieurs combinaisons; la plus importante a pour formule 3CaO,PhO^; elle est connue sous le nom impropre de phosphate Iribasique de chaux.
Ce corps constitue les quatre cinquièmes environ de la cendre d’os; on le trouve, sous forme de nodules ou de rognons, dans les terrains de
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craie; mais alors il contient une quantité plus ou moins grande de sable ou d’argile et de carbonate de chaux. Combiné au chlorure ou au fluorure de calcium, il constitue l’apatite, espèce minérale cristallisée en prismes hexagonaux réguliers, que l’on trouve très-abondamment dans l’Estramadure. L’apatite a pour formule 3(3CaO,PhO’^)-|-GaGL
Les phosphates de chaux, traites par les acides, se transforment facilement en phosphate de chaux soluble, Ga0,^2H0,Ph05. Nous avons vu l’usage que l’on fait de cette propriété dans la préparation du phosphore (151); il n’est pas nécessaire d’employer des acides énergiques pour effectuer cette transformation , l’eau chargée d’acide carbonique suffît pour produire cet effet ; il*en est de même des acides de 1 estomac des carnivores , qui peuvent dissoudre les fragments d os ingères par ces animaux.
Refait delà dissolution du phosphate de chaux par l’acide carbonique se démontre en mettant un os en contact d une eau chargée de cet acide (eau de Seltz) ; la matière minérale qu’il contient se dissout peu à peu, et il ne reste que la matière organique, dans les cellules de laquelle le phosphate et le carbonate de chaux avaient été sécrétés. On comprend alors comment les plantes, et notamment les céréales, peuvent prendre au sol contenant du phosphate de chaux l’acide phosphorique nécessaire à leur développement. G’est à raison de cette propriété que l’on emploie aujourd’hui dans l’agriculture, surtout en Angleterre, des quantités énormes de phosphate de chaux naturel soit réduit en poudre, soit préalablement traité par l’acide sulfurique afin de le rendre plus soluble
Chlorure de chaux.
On désigne sous ce nom une matière obtenue en faisant passer un courant de chlore sur de la chaux éteinte; on doit la considérer comme un mélange d’hypochlorite de chaux, GaO,GlO, de chlorure de calcium, GaGl, et d’une quantité plus ou moins grande de chaux, qui lui donne de la stabilité.
793. Propriétés. — G’est une matière blanche et amorphe, qui répand l’odeur d’acide hypochloreux. Elle est très-soluble dans l’eau, mais cette dissolution, chauflée, se transforme rapidement en un mélange de chlorate de chaux et de chlorure de calcium :
a(Ca0,C10) = 2CaCl -f- Ca0,C10s.
Si la dissolution e^t concentrée, il peut même se dégager de 1 oxj'gène
1 L’Angleterre utilise annuellement pour cet usage 120 000 tonnes enviion de pouc d’os, auxquelles il faut joindre GO OüO tonnes de phosphates natuiels.
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par suite de la décomposition d’une portion de l’hypochlorite en chlorure de calcium et oxygène :
Ca0,C10 = CaCl + 20.
La dissolution de chlorure de chaux mélangée à un oxyde métallique, et surtout avec du bioxyde de plomb ou de manganèse, dégage de 1 oxygène, jusqu’à complète décomposition du sel.
La chaleur décompose facilement le chlorure de chaux à sec et permet
d’en dégager tout l’oxygène.
Les acides même les plus faibles le décomposent : ainsi sa dissolution exposée à l’air attire peu à peu l’acide carbonique de 1 air, dépose du carbonate de chaux et dégage du chlore.
794. Chioroniétrie. - Gay-Lussac a imaginé un procédé de dosage des chlorures décolorants, fondé sur les deux faits suivants : 1° le chlore transforme l’acide arsénieux en dissolution en acide arsenique, d apres
l’équation
As03 -f 2HO 4- 2C1 = AsQs + 2HCI.
2“ On peut effectuer cette oxydation dans une liqueur colorée avec de l’indigo; le chlore ne porte son action sur la matière colorante (d’une manière bien appréciable du moins) que lorsque l’oxydation de 1 acide arsénieux est complète. La décoloration, de l’indigo permet donc de re-
connaître quand le chlore est en excès.
On dissout 4^,440 d’acide arsénieux pur dans 3 décilitres d acide chlorhydrique étendu, puis on ajoute à la liqueur assez d’eau pour former 1 litre; l’expérience démontre que cette quantité d’acide arsénieux est transformée en totalité par 1 litre de chlore (3^,1/), ou autrement, que ] centimètre cube de la liqueur arsénieuse absorbe 1 centimètre cube de chlore, en se transformant en acide arsénique. On prend, d’un autre côté.
40 grammes de chlorure de chaux du commerce, on broie la matière avec un peu d’eau dans un mortier de porcelaine, et l’on fait tomber la
liqueur décantée dans un vase de* 1 litre de capacité; on recommence plusieurs fois cette opération pour enlever au chlorure tout ce qu’il contient de soluble, puis on achève de remplir le flacon avec de l’eau pour compléter le volume de 1 litre.
On introduit alors dans un petit vase à fond plat 10 centimètres cubes de la liqueur normale arsénieuse {fin. 14^), et après l’avoir colorée par
quelques gouttes d’indigo, on y verse goulte à goutte, à l’aide d’une burette graduée d’une contenance de 30 à 35 centimètres cubes {fig. 143),
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la liqueur obtenue par le lavage du chlorure, jusqu’au moment où l’on obtient la décoloration de l’indigo. Si l’on a versé 10 centimètres cubes de cette liqueur, il faut en conclure que ces 10 cenlimèlres contiennent un volume égal de chlore, et partant que les 10 grammes de chlorure en contiennent 100 fois plus, c’est-à-dire 1 litre. S’il a fallu, au contraire, 8"%5 de la dissolution chlorée, on en conclura que ces 8"%5 contiennent 10 centimètres cubes de chlore, ou que 0'‘\850 de la liqueur contiennent i litre de chlore; par conséquent, les 10 grammes de chlorure
qui ont fourni 1 litre de cette liqueur renferment chlore,
soit R,n et un kilogramme de chlorure en contiendra 100 fois plus, soit 117 litres de chlore.
On voit donc que le nombre de litres de chlore contenu dans un kilogramme de chlorure de chaux, poids auquel on rapporte d'ordinaire le titre du chlorure, s’obtient en multipliant par 100 le rapport du volume constant de la dissolution arsénieuse employée (10 centimètres cubes), au volume variable de la liqueur chlorée. .
Pour rendre ces opérations plus faciles, on divise les 10 centimètres cubes de la burette avec laquelle on verse la liqueur chlorée en 100 parties, et l’on prend la liqueur arsénieuse avec une pipette {pg. 1-44) qui contient exactement 10 centimètres cubes depuis l’orifice inférieur jusqu’à un trait de repère marqué sur la tige. Supposons que dans une opération il []
ait fallu 125 divisions de la burette graduée, le titre du chlo- V '
rure sera
Fig. 144.
795. Remarques. — 1°H est difficile d’arriver à une grande exactitude du premier coup, le titre trouvé est toujours un peu trop fort. On devra recommencer une seconde fois l’opération, en opérant de la manière suivante. Supposons que l’on ait versé 125 divisions dans la première opération, on versera d’abord 120 divisions environ de la liqueur chlorée dans la liqueur arsénieuse, on ajoutera alors une trace d’indigo, qui conservera sa couleur, à moins qu’on n’ait déjà versé trop de chlore ; on ajoutera alors la dissolution chlorée goutte à goutte, jusqu’au moment où l’on verra la décoloration se produire; on aura ainsi facilement le litre à une goutte près, soit environ une demi-division ou un demi-centième.
2“ On ne peut verser l’acide arsénieux dans la liqueur chlorée, parce que l’acide chlorhydrique qui sert à le dissoudre saturerait bientôt la chaux du chlorure décolorant et mettrait en liberté, en décomposant l’acide hypochloreux, plus de chlore que n’en pourrait absorber l’acide arsénieux versé dans la liqueur.
PRINCIPAUX COMPOSÉS BINAIRES
Chlorure de calcium.
796. On produit le chlorure de calcium, dans les laboratoires, en préparant l’acide carbonique au moyen de l’acide chlorhydrique et du marbre. En évaporant la dissolution de ce sel, on obtiem des prismes hexagonaux contenant 6 équivalents d’eau :
CaCl CHO,
que l’on emploie pour produire des mélanges réfrigérants (579)
Ces cristaux se déshydratent par la chaleur et se transforment d abord en une masse poreuse très-déliquescente ; c’est ordinairement a cet état que les chimistes emploient le chlorure de calcium pour dessecher les gaz. Le chlorure anhydre fond au rouge; on peut alors le couler, comme la potasse, en plaques minces que l’on réduit en morceaux, uti isés également pour absorber l’humidité. Nous avons vu que le chlorure de calcium pouvait se combiner avec l’ammoniaque (569) et avec la chaux. On connaît un oxychlorure cristallisé, CaCl + 3CaO -loHO, qui se produit quand on ajoute de la chaux à une dissolution concentrée de
chlorure de calcium.
Fluorure de calcium, CaFl.
797. Ce corps est connu sous le nom de spath fluoi\ il est très-abondant dans les fdons métalliques, et avec le sulfate de baryte il constilue une gangue fusible, souvent utilisée dans le traitement métallurgique des minerais; on le trouve en petite quantité dans les os, et surtout dans
l’émail des dents.
Ordinairement il affecte la forme de cubes ordinairement colores en jaune ou en violet; ces teintes sont souvent très-belles; aussi on confectionne avec ce corps des objets d’ornement ; on l’emploie, dans les laboratoires, pour la préparation de l’acide fluorhydrique et des fluorures de
silicium et de bore. ^
798. Caractères des sels de chaux. — Les sels de cbaux sont gen ra lement incolores, leur saveur est piquante, ils colorent en rouge la flamme de l’alcool. Traités par le carbonate de potasse, ils donnent un
précipité de carbonate de cbaux insoluble.
Si l’on verse de l’acide sulfurique ou un sulfate dans une dissolution très-étendue de sel de chaux, il ne se forme pas de précipité. Ce caractère permet de distinguer la cbaux de la strontiane et surtout de la ba-
LIV. 111. CHAI». III. CHAUX ut MOHTIUHS. 4SI
ryle. Si la dissolulion était concenlrée, on obtiendrait un précipité cristallin.
L’oxalate d’ammoniaque donne avec les dissolutions de chaux un précipité blanc, grenu, d’oxalate de chaux, insoluble dans l’eau et l’cide acétique, mais soluble dans les acides puissants, môme étendus.
Comme nous l’avons déjà fait remarquer, les sels des métaux alcalinoterreux se distinguent des métaux alcalins par l’insolubilité de leurs carbonates ; ils se distinguent des métaux terreux ou des métaux proprement dits parla solubilité de leurs oxydes; aussi ne donnent-ils pas de précipité quand on verse de l’ammoniaque dans leurs dissolutions.
CHAUX, MORTIEHS, CIMENTS.
La chaux est le résidu de la calcination des calcaires. Son principal usage est dans la fabrication des mortiers, que l’on prépare en mélangeant du sable avec de la chaux éteinte délayée dans l’eau. Ces mortiers durcissent quand ils sont placés dans des conditions convenables, et ils contractent une adhérence considérable avec les corps qui sont en contact avec eux. Aussi peut-on dire qu’ils servent à souder les pierres de nos maisons ou de nos édifices.
799. Cuisson de la chaux. — On effectue cette opération dans des fourneaux de formes diverses; les fours à chaux les plus simples et les plus faciles à établir ont la forme ovoïde représentée par la figure 143 ; les parois sont garnies de briques réfractaires ; des ouvertures latérales pratiquées au bas du fourneau permettent d’y introduire le combustible et de défourner la chaux. On commence par établir une voûte avec les plus gros moiceaux de calcaire, on recouvre cette voûte de lits de morceaux plus petits, mais de manière à ménager dans toute la hauteur des intervalles pour le passage des gaz.
On allume ensuite un feu modéré sous la voûte, avec du petit bois ou de la tourbe, et on élève progressivement la température jusqu’au rouge, la llamme s’élève à travers la masse et transforme peu à peu le calcaire en chaux. La décomposition s’effectue à une température moins élevée dans ces fours
que dans un creuset, parce qu’elle est facilitée par le dégagement des
CHIMIE INOUGAMQUE.
gaz el des vapeurs qui se produisent dans le fourneau, surtout si la pieire n’est pas sèche (6^7).
Ces fom-s ont l’inconv6nienl d’ôlre intermillcnls, on les remplace au-
jourd’hui avec avantage
par des fours continus ou , qu’on appelle ainsi paree qu’en chargeant la pierre calcaire par l’ouverture supérieure on peut en retirer, d’une manière continue , la chaux cuite par la parlie inférieure.
Ces fours (fig. 144) ont une hauteur de 8 à 10 mètres; ils sont formés d’un double cône garni de briques réfractaires, chauffés par un foyer latéral où l’on peut brûler de la houille, du bois ou de la tourbe. La llamrne et les produits de la combustion arrivcn l dans le fourneau par trois ouvertures latérales O situées dans un même plan ho-
Fig. 14G.
rizontal, à 2 mètres de la base du fourneau. Du côté opposé au foyer et à la partie inférieure se trouve une ouverture C qui sert au détournement
de la chaux.
On forme, comme dans le four précédent, une voûte avec le^ gios morceaux de calcaire, et on le remplit ensuite de fragments concassés; on fait ensuite un feu de bois sous la voûte, et quand la masse est portée au rouge jusqu’à la hauteur des ouvertures latérales qui amènent la llamrne du foyer latéral F, on cesse le feu à la partie intérieure et 1 on active la combustion dans ce foyer. La pierre peut cuire alors dans les parties supérieures du fourneau. Toutes les douze heures on enlève la chaux qui se trouve au bas du cylindre, et l’on introduit de la pierre par la pallie supérieure. , i . rrr'
800. Diverses espèces de cbaux. — Lcs propriétés de la chaux C l c
rent essentiellement avec la composition des calcaires qui ont servi à la préparer. On peut distinguer les diverses variétés en trois elasses : les chaux aériennes, les chaux hydrauliques et les ciments.
801. Chaux aériennes. — Les chaux aériennes sont celles que 1 on
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emploie dans la conslriiclion des édifices ordinaires, parce qu’elles onl la propriété de donner, quand on les mélange avec dn sable après les avoir éteintes, des mortiers qui durcissent à l’air ; les chaux aériennes comprennent les chaux grasses et les chaux maigres.
Chaux grasses. — On donne ce nom à la chaux qui provient de la calcination du marbre et des calcaires purs. La chaux grasse est ordinairement blanche, elle s’éteint en dégageant beaucoup de chaleur et augmente considérablement de volume ou foisonne beaucoup (2 à 3 fois);
elle forme, avec une quantité suffisante d’eau, une pâte liante et résistante.
2" Chaux maigres. — Elles proviennent des calcaires magnésiens et lerrugineux, elles ont une couleur grise ou fauve, s’échauffent peu quand on les éteint, et augmentent peu de volume en se délitant; avec l’eau elles donnent une pâte courte et peu liante. C’est surtout à la magnésie que cette chaux doit ses propriétés. Les mortiers qu’elle donne manquent de ténacité; aussi les emploie-t-on aussi rarement que possible.
802. Chaux hydrauliques. — Les cliaux hydrauliques se solidifient promptement sous l’eau, tandis que les précédentes s’y dissolvent; par contre, elles ne prennent à l’air qu’une médiocre consistance. Elles s’échauftent peu au contact de l’eau, se délitent peu et foisonnent à peine en s’éteignant.
Les bonnes chaux hydrauliques font prise sous l’eau, c’est-à-dire se solidifient du second au quatrième jour d’immersion. Au bout d’un mois
elles sont dures et complètement insolubles ; après cinq ou six mois elles sont aussi dures que la pierre calcaire et se brisent, sous rinfluence du choc, en éclats dont la cassure est écailleuse. On comprend toute l’importance d’une semblable propriété pour les constructions hydrauliques.
803. Ciments. — Le ciment est une chaux hydraulique particulière qui ne s éteint pas; sa poussière mélangée à l’eau donne une pâte qui se solidifie presque instantanément au contact de l’air ou même sous l’eau. C est donc, an point de vue de cette propriété, un plâtre insoluble dans 1 eau et aussi propre, par conséquent, aux constructions hydrauliques qu’aux constructions aériennes.
804. Théorie de la solidification des diverses chaux. — LcS chaux aéliennnes forment des mortiers qui durcissent peu à peu et finissent par acquérir une grande résistance par leur contact prolongé avec l’air, parce que 1 acide carbonique de l’atmosphère transforme lentement leiii‘ chaux dissoute en carbonate insoluble, qui se dépose sur tous les grains de sable du mortier et contracte avec eux une adhérence très-grande; cette transformation ne s’effectue que dans les parties des constructions où 1 air a un libre accès; par conséquent, il peut arriver que la matière enfouie dans la profondeur des murs très-épais reste à l’état de bouillie
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de chaux, l’évaporalion de l’eau étant d’ailleurs supprimée par suite de la formation d’une couche de carbonale de chaux à 1 extérieur, constituant une enveloppe imperméable. C’est ainsi qu à Strasbourg, en démolissant, en 1822, le soubassement d’un bastion qui datait de 1666, on Irouva le mortier de l’intérieur aussi frais qu au moment de la pose.
Celte transformation de la chaux est accompagnée d un letrait assez considérable de la matière, c’est pourquoi on ajoute beaucoup de sable pour combattre cet effet. On mélange ordinairement 3 à 4 parties de sable bien lavé avec I partie de chaux, et on ne laisse entre les pienes que l’on veut cimenter qu’une faible épaisseur de mortier. Il faut évitei en outre une dessiccation trop rapide du mortier, afin que 1 acide carbonique de l’air puisse agir longtemps sur la chaux dissoute et déposé ainsi la plus grande quantité possible de carbonate tres-coheient sur la sur face des corps étrangers, de maniéré a les souder intimement.
Les chaux maigres peuvent être considérées comme un mélange de chaux grasse et de matières étrangères; elles peuvent servir aux mômes usages que celles-ci, mais elles ont une infériorité bien évidente, et dépendante de la proportion plus ou moins grande de matieies etrangeies qu’elles contiennent.
La théorie de la préparation et des elfels des chaux hydrauliques est surtout due à l’illustre ingénieur Yicat; sa découverte doit être consi-
dérée comme rune des plus utiles du siècle, par suite des immenses applications qu’elle a reçues et qu’elle reçoit constamment de nos jours.
Les chaux moyennement hydrauliques contiennent 9 à 10 pour 100 d'argile (silicate d’alumine); celles qui le sont plus en contiennent 20 à 30. Celte argile est extrêmement divisée dans la masse calcaire; pendant la calcination, il se produit alors dans toute la masse du silicate et de 1 aluminate de chaux, qui s’hydratent lentement sous l’inlluence de 1 eau, en formant une masse très-dure et compacte, si le mortier est resté à l’état mou pendant le temps nécessaire à l’hydratation. D’après M. Rivot, la composition du silicate de chaux hydraté qui se produit est représentée par la formule 3CaO,SiO^-|-6HO; celle de l’aluminate est moins bien connue, surtout quant à l’eau qu’elle renferme. L’alumine n’est pas d’ailleurs indispensable dans la chaux hydraulique; celle de Sénonches n’en
contient pas, mais la silice divisée est absolument nécessaire.
On comprend facilement, d’après ce qui précède, qu’il soit possible de fabriquer de la chaux hydraulique en calcinant un mélange de craie ou de chaux et d’argile. C’est ce qu’on a fait dès 1818, sur une grande échelle, pour les constructions de grands travaux hydrauliques à Paris. On mélangeait intimement 4 parties de craie de Meudon et 1 partie d’argile de Vanves ou de Passy; on en façonnait des briques que l’on cuisait ensuite à une temj)éralure con\enable.
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Il ii’esL pas nécessaire, d’ailleurs, de mélanger l’argile avec de la craie pour rendre la chaux hydraulique; l’argile légèrement calcinée avec I / 200 de chaux et mélangée ensuite avec la chaux grasse la rend hydraulique, l’argile crue ne produit aucun effet. La calcination a donc ponrhut de modifier l’argile et de rendre ses éléments aptes à entrer en combinaison avec la chaux. Plusieurs matières naturelles produisent cet effet; les plus anciennement connues portent le nom de pouzzolanes ; ce sont des argiles poreuses d’origine évidemment volcanique, que l’on trouve abondamment au A^ésuve. Les Romains, qui connaissaient leur propriété, s’en servaient pour durcir leurs mortiers. D’antres argiles volcaniques (trass), les briques, les tuiles, etc.^, produisent le meme effet. Ces dernières, toutefois, sont de mauvaises pouzzolanes. On peut, d’ailleurs, juger de la qualité d’une pouzzolane en mettant ces matières en contact avec de l’eau de chaux, ou mieux, comme l’indique M. H. Mangon, avec une dissolution de chaux dans le sucre, qui dissout une quantité considérable de cet alcali. La chaux est absorbée peu à peu par la pouzzolane et passe à l’état de composé insoluble; leur pouvoir hydraulique peut alors se m.csurer par la quantité de chaux qu’elles absorbent.
Le ciment hydraulique, appelé improprement ciment romain, n’est oonnu que depuis 1796; on l’obtient, en Angleterre, en calcinant modérément certains galets calcaires très-argileux, extrêmement compactes et très-tenaces, qu’on trouve en abondance sur le bord de la mer dans les comtés de Sommerset et de Clamorgan; on a trouvé depuis un calcaire donnant une chaux tout à fait semblable, à Boulogne-sur-Mer, à Pouilly (Côte-d’Or), h Vassy (Haute-Marne) et en Russie. La théorie de sa solidification est la môme que celle des chaux hydrauliques; mais il diffère de tous les ciments que l’on peut reproduire artificiellement, parce qu’il reprend, en durcissant, la compacité de la pierre qui l’a fourni ; les ciments artificiels ne prennent jamais ce degré de consistance. Ajoutons que la pierre à ciment contient toujours une certaine quantité de pyrite qui se transforme en plâtre et en oxyde de fer par la calcination, ce plâtre intervient pour une certaine part dans les propriétés du ciment.
805. ^Applications. Bétons. — Lcs mortiers hydrouliçues moflcrnes sont ordinairement faits avec un mélange de pouzzolanes naturelles ou artificielles; ils ne le cèdent sous aucun rapport aux mortiers employés dans les constructions romaines. Ces mortiers, mélanges avec deux ou trois fois leur volume de petits cailloux anguleux, forment le béton. Ce mélange, que l’on fabrique sur les chantiers, introduit dans une enceinte de dimensions quelconques et par couches successives, s’y solidifie au bout de quelque temps, en formant une seule masse. Les formes de radoub ou bassins dans lesquels on fait entrer les navires de guerre a lé-
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parer et que l’on met à sec à l’aide de pompes, quand le vaisseau y est introduit, se construisent aujourd'hui facilement avec celle matière. On coule d’abord une vaste cuvetle en béton, dans laquelle l’épuisement de l’eau devient facile, on peut alors travailller dans cette cuvette comme on le ferait sur le sol. Dans les grands travaux du port de Cherbourg, on a souvent employé des pierres factices en béton, dont le volume était parfois de 8 ù 9 mètres cubes. Aujourd’hui les piles des ponts reposent le plus ordinairement sur une masse plus ou moins considérable de béton.
MAGNÉSIUM, ALUMINIUM
806. Ces deux métaux, par l’ensemble de leurs propriétés, devraient être placés aux deux extrémités de la série des métaux communs. En effet, le magnésium, métal très-altérable, forme le passage entre les métaux précédemment étudiés et les métaux communs (fer, zinc, cuivre, plomb, etc.), tandis que l’aluminium, par sa résistance à la plupart des agents chimiques, est intermédiaire entre ces métaux et les métaux précieux. Mais si l’on veut les classer d’après les propriétés de leurs oxydes, on arrive à une toute autre conclusion. La magnésie, isomorphe de 1 une des formes de la chaux, doit être placée entre cet oxyde et les protoxydes de fer, de manganèse, de zinc, etc., car tous les sels de ces protoxydes sont isomorphes de ceux de magnésie. L’alumine, au contraire, se rapproche par toutes ses propriétés des sesquioxydes de fer, de chrome et de manganèse. A ce point de vue, il conviendrait d étudier, d’une part, les protoxydes (de magnésium, de fer, de zinc, etc.), et, d’autre part, les sesquioxydes (d’aliiminium, de fer, etc.); c est uniquement pour ne pas séparer des métaux de leurs divers composés que cet ordre n a pas été accepté. Mais, pour rapprocher autant que possible les métaux qui donnent des composés analogues, nous avons fait précédei 1 histoire du manganèse et des métaux de la troisième section de 1 étude des deux métaux qui font l’objet de ce chapitre.
MAGMilSlU.U = U>.
807. État naturel. — Cc métal est très-répandu dans la nature à l’état de magnésie et combiné aux acides silicique et carbonique, il constitue
des composés impoilaiits, qui sont les éléments de plusieurs espèces de rocjies. 11 existe dans l’eau de la mer et de plusieurs sourees, à l’état de chlorure et de sulfate. C’est peut-être le seul métal abondant qui soit sans emploi spécial; ou ne l’emploie guère, en effet, qu’à l’état de sulfate et de carbonate, comme purgatif; mais beaucoup d’autres substances peuvent le remplacer pour cet usage.
808. Historique. — Le magnésium a été isolé en 1831 par M. Bussy, par le procédé imaginé quelques années auparavant par M. Wohler, pour la préparation des métaux des terres. En 1835, M. Bunsen le prépara en quantités plus considérables, en décomposant le chlorure de magnésium fondu par le c,ourant de la pile ; ce fut le commencement des recherches qui le conduisirent, de concert avec M. Mathiessen, à préparer le calcium, le strontium et le barium, dent les propriétés étaient restées jusqu’alors à peu près inconnues. Plus récemment, MM. H. Sainte- Claire Deville et Caron rendirent le procédé de M. Bussy tellement pratique, qu’il est facile aujourd’hui de préparer le magnésium dans les
cours.
809. Préparation. — On verse rapidement dans un creuset de terre porté au bon rouge un mélange intime formé de
Chlorure de magnésium anhydre 6 parties
Chlorure de potassium 1 —
Fluorure de calcium i —
Sodium coupé en morceaux 1 —
On ferme avec un couvercle ; il se produit bientôt une réaction très-vive, et lorsqu’elle est terminée, on retire le creuset du feu et l’on agite pendant toute la durée du refroidissement avec une lige de fer, de manière à rassembler autant que possible le métal en un seul culot qui vient à la surface. La matière solidifiée, on casse le creuset et l’on retire de la scorie quelques globules qu’on distille avec le culot principal, pour obtenir le métal absolument pur.
810. Propriétés. — Métal blanc d’argent que l’on peut réduire en lames et en fils (1). Son poids spécifique est 1,73. Le magnésium fond au rouge (à 500°) et se volatilise à une température plus élevée; aussi peut-on le distiller à peu près comme le zinc. Lorsqu’on le chauffe au contact de l’air, il brûle avec une flamme éclatante, en donnant des étin-
1 On fuhrique les fils de magnésium par compression, h peu près de la même manicie que les tubes de plomb (944). On les emploie depuis quel(|ue temps en Angleteiie poui produire une lumière extrêmement vive et riche en rayons chimiques, qui peut lemplacer la lumière solaire dans la photographie. H sutlit de chauirer l’extrémité d un de ces i s dans la llammc d’une lampe à alcool pour l’enflammer, la combustion se propage a ois de pro( he en proche avec assez de régularité.
cm MI 11 liXOUGANIQUE.
celles bh'u-indigo, le produit de la combustion est de la magnésie infusible; c’est elle qui, portée à rincandcscence par la chaleur dégagée par la combustion du métal, donne à la flamme son vif éclat. Le magnésium est peu altérable dans l’air ou dans l’eau, à la température crdiiiaire, mais il décompose l’eau chaude, surtout quand il est divisé. 11 s’enflamme sur l’acide chlorhydrique chaud et se dissout facilement dans les sels ammoniacaux, en dégageant de l’hydrogène.
Oxyde de magnésium ou magnés e. Illg0=20.
811. Préparation. — On l’obtient ordinairement en calcinant au-dessous du rouge la magnésie blanche des pharmaciens ou hydrocarbonate de magnésie; on l’obtient sous forme plus compacte, en décomposant l’azotate de magnésie par la chaleur.
812. Propriétés. — La magnésie pure est une terre blanche et infusible aux tempéralLircs les plus élevées; légèrement calcinée, elle est un peu soluble dans l’eau et, comme la chaux, plus soluble dans l’eau froide que dans l’eau bouillante; sa dissolution a une réaction alcaline faible, mais bien prononcée. Son poids spécifique est 2,3.
La magnésie se combine avec l’eau et forme un hydrate (MgO,HO) que l’on trouve crislallisé dans la nature; on obtient cet hydrate, à l’état amorphe, en décomposant un sel de magnésie par la potasse, ou en mettant la magnésie caustique en contact prolongé avec l’ean. L’hydratation a lieu sans dégagement sensible de chaleur. La magnésie, comme la chaux, neutralise complètement l’acide sulfurique; c’est donc une base énergique, ce qui la distingue des autres terres; elle sert de passage entre les oxydes solubles et les oxydes métalliques ou terreux, qui sont tous insolubles.
La magnésie fortement calcinée se dissout avec lenteur dans les acides même énergiques; on retrouve dans presque tous les oxydes insolubles cette différence de pro])riétés entre le produit préparé à une basse température, et celui qui a été fortement chauffé, mais ce fait a une importance particulière pour la magnésie; on a recommandé, en effet, l’usage de cette^base dans les empoisonnements par l’acide arsénieux, parce qu’elle donne, en se combinant à cet acide, un produit insoluble; il est donc indispensable de n’employer dans ce cas que de la magnésie légèrement calcinée. Elle peut servir également avec succès à C(Dinbattre les aigreurs d’estomac.
UV. lll. ClIAP. IV. SULFATE DE MAGNÉSIE.
PRINCIPAUX SELS DE MAGNÉSIE
Sulfate de magnésie, MgO, SO^ -|- 7110.
813. i»rppara<ion. — Les caux naturelles cl’Epsom, en Angleterre, et de Scdlilz, en Bohême, en contiennent des quantités notables, que l’on en peut extraire par l’évaporation. Mais on l’obtient ordinairement en traitant les dolomies (carbonates calcaires trcs-ricbcs en magnésie) par l’acide sulfurique; il se forme alors du sullate de magnésie et du sulfate de ehaux, en même temps qu’il se dégage de l’acide carbonique. Dans les fabriques où l’on opère cette réaction on utilise ordinairement ce gaz pour transformer le carbonate de soude en cristaux de bicarbonate; on sépare ensuite le sulfate de magnésie du sulfate de chaux, par l’évaporation de la liqueur. Le sulfate de magnésie, très- soluble dans l’eau chaude, reste en dissolution, tandis que le sulfate de chaux se précipite.
81 4-. Propriétés. — C’est un sel incolore, doue de la sa\eur amèie des sels de magnésie. 100 parties d’eau dissolvent 26 parties de sullate anhydre à 0°, et 72 parties à 97°. Par refroidissement il se dépose à l’état d’hydrate, dont la composition varie avec la température de la cristallisation.
Le sulfate de magnésie cristallisé à la température de zéro contient 12 équivalents d’eau, celui qui cristallise à la température ordinaire en contient 7, et enfin à -f 30°, le sel se dépose avec G équivalents d’eau. Quand on chauffe le sulfate de magnésie ordinaire, il perd d’abord 1 équivalent d’eau ; puis 5 jusqu’à 132°, il ne perd son dernier équivalent d’eau qu’à 210°. Il fond au rouge et se décompose à une température très-élevée, en donnant de la magnésie cristallisée en octaèdres réguliers, si l’on opère la décomposition en présence du sulfate de potasse (341).
Le sulfate de magnésie se combine avec les sulfates alcalins et le sulfate d’ammoniaque, et donne des sels isomorphes qui contiennent tous G équivalents d’eau ; 1 équivalent d’eau du sulfate de magnésie ordinaire (MgO,SO^,7HO) y est donc remplacé par 1 équivalent de sulfate; les sulfates des protoxydes de zinc, de nickel, de cobalt, etc., se comportent de la même manière. Nous avons vu que le sulfate double de magnésie et de potasse se produisait dans le traitement des caux mères des marais salants.
Le sulfate de magnésie est em])loyé en médecine comme laxatif; il sert aussi à la préparation de la magnésie blanche. Ses usages sont donc trèsrestreints.^
81 0. Orijçine du sulf.'ite de magnésie naturel. * G)n admet que sulfate de magnésie contenu dans l’eau des sources est dû a la décompo-
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sition réciproque du gypse et du carbonate de magnésie. En filtrant, en effet, à plusieurs reprises, une eau saturée de sulfate de chaux à travers une couche épaisse d’un calcaire magnésien, elle finit par ne plus contenir que du sulfate de magnésie.
CARBONATES DE MAGNÉSIE
816. Le carbonate de magnésie, MgO,CO^, existe dans la nature, à l’état de liberté, mais le plus souvent associé au carbonate de chaux, avec lequel il constitue les dolomies (MgO,CO‘^-|-CaO,CÛ2). Nous avons vu(G37) que deSénarmont l’avait reproduit en chauffant dans des tubes fermés un mélange de sulfate de magnésie et de caibonatc alcalin. On obtient ainsi des rhomboèdres identiques aux cristaux naturels. Ce carbonate est soluble dans l’acide carbonique, et, d’après G. Rose, si Ton abandonne la dissolution à l’évaporation spontanée, on obtient un carbonate cristallisé ayant pour formule MgO,CO^-|- 3HO ; si, au contraire, on évapore au bainmarie, on obtiendra le carbonate anhydre MgOjCO^ avec la forme de l’arragonite. Enfin, d’après M. Fritzsche, la dissolution de bicarbonate de magnésie évaporée spontanément à 0° donnerait unautrehydrateà oéquivalents d’eau, MgO,CO^,5HO. Une douce chaleur décompose les deux hydrates en carbonate neutre anh} dre.
Si 1 on môle une dissolution chaude de sulfate de magnésie à une dissolution de carbonate neutre de soude, il se produit un précipité blanc gélatineux qui se transforme par la dessiccation en une masse blanche, douce au toucher et d’une légèreté remarquable. C’est la ô/ci;-
c/?c des pharmaciens. Il se dégage en môme temps de l’acide carbonique. Le produit formé a en effet pour composition :
4MgO,oC02,HO -F 3HO.
Et il résulte de la réaction suivante :
4 (MgO,S 03) -1- 4 (NaO,CÜ^) -g Aq = 4MgO,3COgtIO -g 3110 -g 4 (Na0,S03)+ CO^.
Quand la précipitation s’efiéctue à la température ordinaire ou du moins au-dessous de l’ébullition, le carbonate de magnésie obtenu n’a pas de composition l)icn déterminée.
On prépare actuellement la magnésie blanche, en Angleterre, en traitant les dolomies par de l’eau chargée d’acide carbonique à la pression de plusieurs atmosphères. On obtient ainsi une dissolution de bicarbonate de magnésie contenant très-peu de chaux; on la porte à l’ébullition, le carbonate de magnésie soluble qu’elle contient se décompose en carbonate insoluble, qui se précipite, et en acide carbonique, qui se dégage.
UV. lll. CllAP. IV. ClU.OIlL’IU': DK MAGNÉSIUM.
Pliospliale animoniaco-niagiiéMcn, (Azll-^ , HO, 2 MgO), l’IiO^ -f 12 110.
817. Les calculs de la vessie sont le plus ordinairement constitués par ce phosphate; il se dépose sous forme de petits cristaux réguliers dans les urines putréfiées. On l’obtient également en poudre cristalline, lorsqu’on mélange une dissolution d’un sel de magnésie additionnée de chlorhydrate d’ammoniaque avec une dissolution de phosphate de soude. Il est à peine soluble dans l’eau pure, et tout à lait insoluble dans l’eau contenant un peu d’ammoniaque. Ces propriétés sont importantes parce qu’elles permettent de reconnaître et de doser la magnésie et l’aeide phosphorique.
CHLORURE DE MAGNÉSIUM
818. On le prépare, dans les laboratoires, en dissolvant delà magnésie blanche dans l’acide chlorhydrique : il se dégage de l’acide carbonique.
En évaporant celte liqueur on obtient des cristaux hydratés qui ont pour composition MgCl-)-5HO, mais que l’on ne peut dessécher sans transformer le chlorure en oxyde (568), mais les ehorures alcalins donnent au chlorure de magnésium, en se combinant avec lui, assez de stabilité pour rendre possible sa dessiccation. On emploie d’ordinaire le chlorhydrate d’ammoniaque, et l’on chauffe vivement le mélangeai! rouge; le chlorhydrate d’ammoniaque se volatilise, et le chlorure de magnésium anhydre fond; on l’obtient ainsi sous forme d’une masse qui se partage facilement en lamelles micacées et que l’on conserve h l’abri de l’humidité de l’air.
L’eau de mer et la plupart des eaux des sources contiennent du chlorure de magnésium ; aussi, quand on les distille, elles finissent, lorsqu’elles sont trop concentrées, par laisser dégager des vapeurs d’acide chlorhydrique, par suite de la décomposition du chlorure sous l’influence de l’eau. Il faut tenir compte de ce fait dans la distillation des eaux chargées de quantités notables de ce sel.
819. Caractères «les sels de mag'iiésie. — Les sels de magnesic soluhles sont caractérisés par une saveur spéciale amère et désagréable. L’ammoniaque y donne un précipité, mais la moitié seulement de la magnésie est déplacée, parce que les sels de magnésie, avec une quantité équivalente de sel ammoniacal, donnent des sels doubles que l’ammoniaque en excès ne décompose plus. Le carbonate d’ammoniaque ne donne pas de précipité dans les liqueurs qui coniicnnent des sels ammoniacaux; mais le phosphate de soude y donne un précipité cristallin de phosphate ammoniaco magnésien. La potasse caustique et le carbonate
CHIMIE INOHCANIQUE.
(ie polasse produisent dans les sels de magnésie un i)récipité blanc, gélatineux, Irés-soluble dans une dissolution de sel ammoniac.
ALUxMINIUM = 13,75.
L’aluminium est le métal le plus abondamment répandu dans la nature. Il y existe à l’état d’alumine, base de toutes les argiles. L’argile est en effet un silicate d’alumine hydraté (A1^0^,Si0^,2H0) plus ou moins mélangé de matières étrangères, provenant de la décomposition desfeldspatbs, qui constituent, comme nous l’avons déjà dit, l’im des éléments importants des roches granitiques dont l’écorce terrestre est principalement formée. Ce n’est néanmoins que depuis un petit nombre d’années que l’on connaît les propriétés éminemment ulilisablcs de ce métal et qu’on le prépare industriellement. La raison en est simple : les méthodes peu compliquées de la métallurgie ordinaire, qui consistent principalement dans la réduction des oxydes par le charbon, ne s’appliquent pas à l’aluminium ; son extraclioi^ suppose des connaissances chimiques bien plus approfondies que celles qui guidaient autrefois les métallurgistes, et que nous ne possédons que depuis peu d’années. Il suffit de remarquer, pour s’en convaincre, que la découverte de l’aluminium est nécessairement liée comme conséquence à celle de métaux alcalins, seuls réducteurs capables d’opérer le déplacement de ce métal de quelques-unes de ses combinaisons.
820. lEistorîquc de la décoiiTcrtc de l’alumiiiinm. — Davv, BerzClius et CErstedt essayèrent inutilement de réduire l’alumine par le courant de la pile; ce ne fut qu’en 1827 que ce métal fut isolé en môme temps que le glucinium et le zirconium par M. Wohler, au moyen d’un procédé ap[)licable à plusieurs autres métaux. OErstedt, utilisant une réaction indiquée par Gay-Lussac et Thénard, était parvenu à préparer le chlorure d’aluminium en faisant passer un courant de chlore sur un mélange intime de charbon et d’alumine. C’est ce chlorure quelM. AYohler
réduisit i»ar le potassium. Ces recherches, reprises par lui en 1845, ne donnèrent toutefois de ce métal qu’une idée bien imparfaite. Comme on ne l’obiena.t qu’en poussière ou en globules très-petits, plus ou moins mélangés de matières étrangères qui augmentaient singulièrement sonallérabililéct modifiaient ses propriétés physiques, on fut conduit à le ranger dans la classe des métaux qui décomposent l’eau bouillante et à le considérer comme dénué de toute propriété susceptible d’application pratique.
En 185-4, M. H. Sainte-Claire Deville parvint à l’obtenir à l’état de pureté et lui découvrit des propriétés inattendues qui le plaçaient parmi les métaux les plus utiles. L’année suivante, il put faire lignrer à l’Expo-
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t>ilion universelle de 1853 divers objets travaillés de ce mêlai et des lingots préparés par lui à Javel. A partirde cctle epoejue, 1 aluminium entra dans la voie industiielle; M. Deville, associé kMM. b'ebray, Morin et Rousseau, établit en 1856, dans 1 usine de M. Rousseau, ii la Cilacière, les procédés qui, perfectionnés à Nanterre, sous la direction de M. Morin, sont employés aujourd’hui dans les usines où l’on fabrique ce
métal.
Il convient d’ajouter qu’en 1855, le docteur Percy présenta à la Société royale de Londres un échantillon d’aluminium extrait d’un Iluorure double d’aluminium et de sodium très-abondant au Groenland. Ce minéral, qui porte le nom de cryolitée, peut être employé à la préparation de l’aluminium, mais il donne un moins beau métal que le chlorure double; aussi la majeure partie de l’aluminium se relire t-elle de ce dernier corps.
PRÉPARATION INDUSTRIELLE DE l’âLU.MINIUM.
821. 1° Préparation du chlorure iiouhle. — Nous avonsdit (696) comment on prépare le sodium ; le chlorure double d’aluminium et de sodium se prépare actuellement en faisant passer encourant de chlore sec sur un mélange de charbon, d’alumine et de chlorure de sodium contenu dans une cornue où le gaz arrive par la partie inférieure. Il se produit un chlorure double (NaCl -f Al-CP), volatil au rouge, qui se condense dans des vases en terres placés latéralement au fourneau, sous forme de liquide huileux, qui se prend en masse compacte par le refroidissement. Ce chlorure est bien moins facilement altérable à l’air humide que le chlorure simple d’aluminium, il est donc plus facile à conserver et àmanier. Pour obtenir le mélange d’aluminium, de sel marin et de charbon nécessaire à la production du chlorure, on suit le procédé suivant.
On trouve dans certaines localités du midi de la France une argile particulière, connue sous le nom de bauxite^ composée à peu près exclusivement d’alumine et de sesquioxyde de fer. Cette argile, mélangée avec une proportion convenable de cristaux de soude, et chauflee vers le rouge, donne de l'aluminate de soude, 3Na0,2Al-0^, soluble dans l’eau, et du sesquioxyde de fer insoluble. Des lavages permettent donc de séparer facilement ces deux matières.
En traitant la dissolution de cet aluminate par l’acide chlorhydrique en quantité suffisante, on obtient un précipité d’alumine et du sel marin, 3NaO,2APO-^ -f- 3HCl=2Al203 + 3NaCl ; comme ce dernier est en quantité plus forte que celle nécessaire pour la production du chlorure double, on décante le tiers de la liqueur, on enlève ainsi la quantité excédante, et il ne reste plus qu’k amener le mélange à siccilé, après y a\oii ajouté du charbon.
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822. 2° Réduction du clilorurc double. — CcllC opcriltioil s’cffcclUO dans un four à réverbère, analogue à celui qui sert à la préparation de la soude. Il est seulement beaucoup plus petit et présente cette particularité, que la flamme employée au commencement à chauffer la sole et la voûte du four, comme dans les fours ordinaires, peut, pendant la réaction, être conduite dans la cheminée sans passer par le four, au moyen de deux conduits (carneaux) pratiqués dans l’autel U Ces deux conduits sont ordinairement fermés par des plaques de tôle (registre); on les ouvre à un moment donné, et l’on ferme par un autre registre l’ouverture comprise entre l’autel et la voûte par laquelle passait d’abord la flamme. Enfin une ouverture, placée à l’extrémité du four, peut être close au moyen de briques qu’on enlève à volonté.
On chauffe d’abord le four au rouge blanc, et l’on intercepte la flamme; on projette alors sur la sole du four, par une ouverture pratiquée à la partie supérieure, un mélange composé de sodium, de chlorure double de sodium et d’aluminium, de sel marin desséché et de cryolithe, destinés à servir de fondant, c’est-à-dire à permettre au métal de mieux se rassembler.
Il se produit une vive réaction, et la matière entre en fusion ; on rétablit alors la flamme dans le fourneau. L’aluminium se rassemble peu à peu sur la sole convenablement creusée. L’opération terminée, oit enlève les briques qui ferment l’ouverture de l’extrémité du four opposée au foyer; la scorie liquide, formée de cryolithe et de sel marin recouvrant le métal, s’écoule d’elle-même dans de grandes caisse en tôle. On fait ensuite écouler les parties moins fluides et le métal rassemblé presque en un seul culot. On extrait facilement l’aluminium de cette masse, en la concassant.
On refond ensuite le métal, pour le purifier et lui donner la forme de lingots.
823. Propriétés de Paluminiiim. — L’aluminium cst 1111 métal blanc, légèrement bleuâtre lorsqu’il est poli. Il est remarquable par sa faible densité, 2,50, qui est à peu près celle de la porcelaine. Il est très-malléable, car on peut le réduire, comme l’or et l’argent, en feuilles extrêmement minces, qu’on obtient par le battage; il est ductible et tenace. Il conduit l’électricité bien mieux que le fer, il se refroidit avec une extrême lenteur, parce que sa capacité calorifique est très-grande, son équivalent très-petit, et son pouvoir émissif très-faible. Sa température de fusion est comprise entre celle du zinc et celle de l’argent ; il n’est pas volatil.
Il est absolument inaltérable à l’air, même aux températures les plus
• On donne le nom d’au/eLiu nuir épais f[iii scp:ire le foyer de lasoledu four i\ réverbère
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élc\ées, l’eau ci riiyclrogène sulfuré sonl à peu près sans action sur lui è (ou les les lemperalures ; on sait, au conlrairc, que l’acide sulfhydrique noircit rapidemenl l’argenl.
A froid, l’acide sulfurique attaque par l’aluminium; l’acide azotique faible ou concenlré ne l’attaque lentement qu’à chaud ; il est, au conlrairc, facilement dissous par l’acide chlorhydrique concentré ou dilué et par toutes les dissolutions alcalines, même par l’ammoniaque. Au contraire, la soude et la potasse monohydralées, fondues au rouge, sont sans action sur raluminium; il en est de môme de l’azotate de potasse.
Le soufre ne l’attaque qu’avec difficulté, à une température élevée.
Ce métal ne s’amalgame pas avec le mercure, mais il s’unit à la plupart des métaux, et forme avec le cuivre des alliages importants, qui seront étudiés plus lard dansriiisloire de ce métal.
Alumine, Al’^0'^ = 55.
824. Préparation. — On retire ordinairement l’alumine de l’alun, en précipitant une dissolution de ce sel par un excès de carbonate de potasse. L’alumine ainsi préparée retient toujours une certaine quantité de carbonate eide sulfate de potasse; pour l’obtenir dans un plus grand état de pureté, on redissout le précipité dans l’acide chlorhydrique et l’on précipite de nouveau par l’ammoniaque; on obtient ainsi une masse volumineuse et gélatineuse, qui est de l’alumine hydratée. Pour obtenir l’alumine anhydre, on peut calciner son hydrate, mais il est plus simple de décomposer par la chaleur l’alun ammoniacal (AzH3,H0,S0=^ + A120®,3S03-f 24HO), qui donne de l’alumine pure du premier coup. Ajoutons que l’aluminate de soude qui provient de la bauxite, traité par un iicide, 1 acide carbonique par exemple, peut donner de l’alumine parfaitement exemple de fer.
823. Propriétés. — L’alumine pure est blanche; elle constitue une ])Oudre légère, sans odeur ni saveur, qui happe à la langue; elle n’est fusible qu’au chalumeau à hydrogène et oxygène, mais on ne peut l’étirer en fils, comme la silice quand elle est fondue. Refroidie, elle constitue une masse cristalline tellement dure, qu’elle peut facilement rayer et couper le verre.
L’alumine calcinée est absolument insoluble dans l’eau et sans affinité ])Our elle; mais elle condense l’humidité à un degré bien plus élevé que les autres terres, et il faut la chauffer au rouge pour l’en débarrasser. En la laissant ensuite refroidir dans un air très-humide, son poids peut augmenter de 13 pour 100. Cette propriété de retenir aussi énergiquement l’eau dans ses pores est la cause de l’influence salutaire que l’argile exerce sur les terres cultivées; elle leur permet de mieux résister à
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la sécheresse de l’air et de conserver l’eau nécessaire à l’entretien de la végétation.
L’alumine hydratée obtenue en précipitant le chlorure d’alumine par l’ammoniaque est blanche à l’état humide; elle devient translucide en se desséchant et quelquefois jaunâtre, si elle a été précipitée en présence de matières organiques; dans ce cas, elle noircit dès qu on la calcine, par suite de la décomposition de ces matières. Celte affinité de 1 alumine pour les matières organiques est si considérable, qu'il suffit de la mettre au contact de matières colorantes pour qu’elle en absorbe peu à peu la couleur. On le démontre en chauffant une décoction de cochenille avec
de l’alumine en gelée. L’alumine prend alors la couleur rouge de la cochenille.
Ces composés insolubles d’alumine et de matière colorante constituent les matières connues sous le nom de laques, utilisées dans la peinture et l’impression des papiers de tenture. C’est cette propriété qui fait employer, comme nous le verrons plus tard, les divers composés de l’alumine dans la teinture.
L’alumine calcinée est difficilement soluble dans les acides; son meil-
leur dissolvant est alors l’acide sulfurique étendu de son poids d’eau; elle se dissout, au contraire, facilement dans les acides très-étendus, quand elle est hydratée ; toutefois, l’acide carbonique ne se combine pas" avec elle, c’est un caractère commun aux sesquioxydes de fer, de chrome, qui explique pourquoi on peut précipiter ces oxydes de leurs dissolutions par les carbonates alcalins. L’acide sulfhydrique ne forme pas non plus, de sulfure avec l’alumine. Les alcalis dissolvent facilement l’alumine hydratée; il en est de même de la baryte et de la strontiane ; on obtient ainsi i des composés définis qui ont ordinairement pour formule 3 RO,2Al^O^. . L’alumine est donc le type de l’oxyde indifférent.
L^ammoniaque dissout une très-petite quantité d’alumine; il est préfé-rable d’employer le carbonate ou le sulfhydrate d’ammoniaque pour pré-cipiter l’alumine de ses sels.
826. iztat naturel. — L’alumine à l’état de pureté est assez rare danS' la nature. Quand elle est cristallisée et incolore, elle constitue la pierre'
précieuse connue sous le nom de corindon; mais le plus souvent elle esll colorée par quelques oxydes étrangers et porte le nom de rubis, quandi elle est rouge de feu ; de topaze orientale, quand elle est jaune; le saphirr 01 iented est bleu, Vaméthyste orientale a une teinte pourpre.
Dans tous les cas, elle cristallise dans le système rhomboédrique ; sai densité est de A environ, et c’est, après le bore et le diamant, la sub-stance la plus dure que nous connaissions.
Vénieri est de l’alumine cristallisée mélangée h de l’oxyde de 'fer: celte substance sert, â cause de sa dureté, à user et polir le fer, les cris-
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taux naturels, le verre, les glaces, l’acier, etc. ; le papier de verre est du papier imprégné de colle forte et saupoudré d’émeri.
L’alumine hydratée existe dans la nature à l’état d’hydrates qui possèdent la propriété d’éclater en une multitude de parcelles quand on les fait chautfer. L’un de ces hydrates, le diaspore, se réduit môme en poussière dans ces circonstances. C’est de là que lui est venu le nom qu’il porte.
L’alumine forme des combinaisons naturelles avec les oxydes de magnésium, de zinc et de fer ou de manganèse. Toutes sont cristallisées en octaèdres réguliers. La plus importante est le rubis spinelle, Mg0,A120^, pierre précieuse fort estimée.
Nous avons indiqué, à propos des oxydes, diverses méthodes qui ont permis de reproduire l’alumine et les aluminates naturels ; nous ajouterons que de Sénarmont, en chauffant en vase clos une dissolution d’azotate d’alumine, a obtenu l’alumine anhydre cristallisée.
ALUNS.
827. Les aluns du commerce sont des sulfates doubles d’alumine et de potasse ou d’ammoniaque, dont les compositions sont exprimées par les formules
K0,S03 + A1203,3S03 + 24HO
AzH3,H0,S03 -h A12Q3,3S03 + 24HO.
Le premier, plus anciennement connu, est Valun de potasse, le second Valun ammoniacal. Mais les chimistes désignent sous ce nom d’alun des sels résultant de la combinaison de 1 équivalent de l’un des sulfates des protoxydes de potassium, de sodium, d’ammoniaque, de rubidium ou de cæsium; avec I équivalent de l’un des sulfates -de sesquioxyde d’aluminium, de chrome, de fer ou de manganèse, et 24 équivalents d’eau. Tous ces composés ont la forme de l’alun ordinaire; ils appartiennent au. système cubique, et peuvent cristalliser ensemble en toutes proportions, sans que la forme du composé en soit altérée. On peut même y remplacer l’acide sulfurique par les acides sélénique ou tellurique, qui sont isomorphes de l’acide sulfurique. La série de ces composés offre donc un exemple très-remarquable d’isomorphisme.
Nous n’étudierons ici que les produits du commerce.
Sulfate double d’alumine et de potasse.
828. Préparation. — On prépare industriellement ce produit par I un des trois procédés suivants :
1° On trouve dans la campagne de Rome, à la Tolfa et à Piombino, et
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dans la Hongrie, un minéral connu sous le nom ^'alunite^ qui contient jusqu'à 57 pour 100 d’alun ordinaire, rendu insoluble par sa combinaison avec un excès d’alumine hydratée. 11 suffit de calciner modérément V alunite pour détruire cette combinaison; on n’a plus alors qu’à lessiver la matière après l’avoir maintenue humide pendant quelque temps, pour obtenir une dissolution d’alun pur qu’on fait cristalliser. C’est ainsi que l’on prépare Valun de Rome.
2“ On grille des schistes alumineux, toujours mélangés de sulfure de fer (pyrites); le soufre, en passant à l’état d’acide sulfurique, transforme, en partie du moins, l’argile contenue dans ces schistes en sulfate d’alumine ; on dissout ce sel, en même temps que le sulfate de fer produit par le grillage; on évapore, et par cristallisation on sépare la majeure partie du sulfate de fer, bien moins soluble que le sulfate d’alumine. On ajoute aux eaux mères du sulfate de potasse (ou d’ammoniaque); l’alun, peu soluble à froid, se dépose. On le purifie par une nouvelle cristallisation, mais il contient toujours un peu de fer (aluns de Picardie, de Liège).
En Suède, les schistes qu’on emploie pour cet usage renferment assez de feldspath pour que ce corps puisse fournir à l’acide sulfurique la potasse nécessaire à la production de l’alun.
3° L’alun se fabrique en France, sur une grande échelle, avec les argiles. On prend les argiles exemptes de fer et de carbonate de chaux, ordinairement du kaolin de Cornouailles, on les calcine légèrement dans des fours à réverbère, afin d’en chasser l’eau et de les rendre plus attaquables parles acides. On les mélange ensuite avec de l’acide sulfurique à 52” de Baumé (D=r|,45), et l’on maintient le mélange, contenu dans de grands bassins de pierre, à une température de 70” pendant quelques jours. On continue ensuite la réaction, en abandonnant le mélange dans un endroit chaud pendant plusieurs mois. Les liqueurs sont ensuite évaporées, si l’on veut avoir du sulfate d’alumine, ou bien on les traite par le sulfate de potasse ou d’ammoniaque pour avoir de l’alun.
829. Propriétés. — L’alun de potasse cristallise en octaèdres réguliers, qu’on peut obtenir très-volumineux. Ces cristaux s’effleurissent faiblement à l’air et seulement à la surface. Leur saveur est douceâtre et astringente. Ils sont notablement plus solubles à chaud qu’à froid. D’après M. Poggiale, à
100 parties d’eau dissolvent
3,29 parties d’alun
L’alun fond quand on le chauffe vers 92”, et perd successivement
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24 équivalents d’eau, ou 45,5 pour 100 de son poids, quand on le chauffe vers le rouge. Pendant sa dessiccation, l’alun se boursoufle et forme un champignon qui s’élève notablement au-dessus de l’ouverture du creuset {fig. 147). On obtient ainsi Valun calciné, employé comme caustique pour ronger les chairs. Cet alun se dissout complètement dans l’eau, mais avec une très-grande lenteur, comme beaucoup d’autres sels calcinés. Enfin il se décompose au rouge en acide sulfureux et oxygène qui se dégage; il reste dans le creuset un mélange d’alumine et de sulfate de potasse.
La dissolution d’alun rougit faiblement la teinture de tournesol.
On a pendant longtemps préféré Valun de Rome à tout autre, parce qu’il ne contient point d’oxyde de fer en combinaison. Les autres aluns contiennent de5 à7 millièmes de leur poids d’oxyde de fer combiné, qui exerce une influence fâcheuse dans beaucoup d’opérations de teinture. On reconnaissait l’alun de Rome à sa couleur de chair, due à une petite quantité de sesquioxyde de fer insoluble, interposé entre les lamelles qui constituent les cristaux; mais comme on communique cette couleur à l’alun ordinaire en roulant ses cristaux dans une poussière composée de brique pilée et d’alun pulvérisé, il faut nécessairement avoir recours à d’autres caractères. L’alun de Rome affecte la forme de cubooctaèdres ou même de cubes parfaits, l’alun ordinaire est toujours octaédrique; la dissolution d’alun cubique chauffée à 50° laisse déposer une faible quantité de sous-sulfate d’alumine. Si, après avoir séparé ce dépôt on fait cristalliser, on n’obtient plus que des cristaux octaédriques, tandis que si on laisse la dissolution au contact du dépôt, il se dissout en totalité, et les cristaux cubiques se reproduisent. Aussi peut-on transformer l’alun ordinaire en alun cubique, en ajoutant à une dissolution d’alun chauflée à 30° ou 40° deux à trois centièmes de carbonate de soude sec qui précipitent d’abord le fer, et un peu de sous-sulfate d’alumine. L’alun ainsi préparé est d’ailleurs exempt de fer, comme Valun de Rome ; on constate l’absence du fer au moyen du cyanure jaune, qui donne alors un précipité blanc, tandis qu’il produit un précipité bleu dans les dissolutions contenant une trace de fer. On voit que l’alun de Rome doit ses propriétés spéciales au petit excès d’alumine qu’il contient.
830. L'sag^es. — L’alun est surtout employé dans l’art de la teinture, dans la fabrication des cuirs, dans la médecine. On en tire aussi un parti avantageux pour clarifier les eaux bourbéuses. Ainsi, avec 2 décigrammes d’alun par litre, on pourrait précipiter rapidement toutes les matières terreuses en suspension dans l’eau de Seine la plus trouble. On ydmet
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que le bicarbonate de chaux contenu dans l’eau précipite une quantité correspondante de sous-sulfale d’alumine, qui entraîne avec lui, en se déposant, toutes les matières qui troublent l’eau.
Sulfate d’alumine.
831. On emploie maintenant dans le commerce le sulfate d’alumine, A1203,3S03 + I8H0, obtenu par l’action de l’acide sulfurique sur des argiles exemptes de fer. Gomme ce sel est extrêmement soluble dans l’eau, on se contente d’évaporer les liqueurs qui le contiennent, et l’on obtient une espèce de pâte plus ou moins solide, composée de petits cristaux d’un aspect nacré. 11 a la saveur de l’alun, une réaction fortement acide; il pourrait se substituer avantageusement à ce sel, s’il était plus pur; mais ordinairement il contient une proportion notable de fer et un grand excès d’acide sulfirrique, aussi ne l’emploie-t-on qu’à quelques usages particuliers, et notamment dans le collage de la pâte du papier.
COMPOSÉS BINAIRES DE L’aLUMINIUM.
Chlorure d’aluminium, AUCl^.
832. Préparation. -- On mélange intimement 100 parties d’alumine obtenue en calcinant l’alun ammoniacal et 40 parties de charbon, et l’on y ajoute assez d’huile pour en faire une pâte consistante. Cette pâte, calcinée au rouge vif dans un creuset fermé, pour décomposer l’huile, donne une masse cohérente que l’on brise en petits fragments. On les ; introduit par le col dans une cornue tubulée, munie d’un tube de porcelaine qui descend jusqu’au fond de la panse de la cornue. C’est par ce ■ tube que l’on fait arriver dans la cornue portée au rouge un courant de • chlore desséché; pour recueillir le chlorure d’aluminium, on adapte au i col de la cornue un entonnoir en porcelaine à l’ouverture duquel est lutée une cloche à douille. C’est dans cet entonnoir et dans la cloche que • se dépose le chlorure sous forme de croûtes cristallines, qu’on brise avec • facilité quand l’opération est terminée.
833. Propriétés. — On obtient ainsi une masse incolore et transpa-rente, formée de prismes hexagonaux qui paraissent réguliers; ce corps « est très-fusible et très-volatil, déliquescent; il dégage beaucoup de cha-leur en se dissolvant dans l’eau. On ne peut évaporer à siccité sa disso-* lution, il se décompose alors en acide chlorhydrique et alumine. Il perdu presque toute son importance depuis qu’on prépare l’aluminium . au moyen du chlorure double d’aluminium et de sodium.
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Fluorure d’aluminium,
834. On prépare ce corps en traitant l’alumine calcinée par un excès d’acide fluorhydrique, on dessèche le produit et on le distille dans un tube en charbon de cornue, dans un courant d’hydrogène. On obtient ainsi une substance cristallisée en cubes et en trémies volumineuses, insoluble dans l’eau et inattaquable môme par l’acide sulfurique concentré et bouillant. On ne peut l’attaquer que par le carbonate de soude fondu. Nous avons dit comment cette substance et d’autres fluorures (541)'avaient été utilisés pour la préparation des oxydes naturels et de quelques silicates.
Le fluorure d’aluminium combiné au fluorure de sodium constitue la cryolitbe du Groenland, SNaFl-j-APFl^, seul minéral d’où l’on puisse extraire directement le mêlai.
CARACTÈRES DES SELS D’aLUMINE.
Les sels d’alumine solubles ont une saveur acidulé, douceâtre et astringente. La potasse caustique y produit un précipité soluble dans un excès de réactif. L’ammoniaque y donne un précipité insoluble d’alumine hydratée. Ce précipité, humecté avec une dissolution d’azotate de cobalt, prend une belle teinte bleue quand on le calcine fortement.
CHAPITRE V
ZINC, Zn = 33.
835. Préparation dn zinc pur. — Le zinc du commerce contient toujours un peu de plomb, de fer et de carbone; il renferme rarement de 1 arsenic; dans ce cas, il donne de l’hydrogène mélangé d’arséniure d’hydrogène quand on le dissout dans les acides. On lui enlève facilement son arsenic en chauffant dans un creuset un mélange de 4 parties de zinc en limaille et de 1 partie d’azotate de potasse, disposés par couches alternatives, et en terminant par une couche de salpêtre. Le sel fond d’abord et recouvre toute la surface du zinc d’une couche liquide, et, à im moment donné, il se produit une vive déflagration, pendant laquelle tout arsenic et une portion du zinc s’oxydent. Le métal restant se rassemble lu fond du creuset.
En distillantce zinc ou le métal du commerce exempt d’arsenic dans
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une cornue de grès, on le sépare du fer et du charbon qui y sont conte- nus, mais il relient toujours une trace de plomb entraînée par la vapeur du zinc. On n’obtient ce métal dans un état de pureté absolue qu’en distillant un mélange d’oxyde de zinc pur (841) et de charbon de sucre.
836. Propriétés. — Le zinc est un métal blanc bleuâtre, dont la texture est cristalline. S’il est pur, on peut le marteler et le réduire en feuilles à la température ordinaire, mais le zinc du commerce est toujours un peu cassant à froid. Il se lamine facilement, au contraire, vers la température de 150^ il ne faut pas dépasser cette température, car il devient tellement cassant vers 205°, qu’on peut le pulvériser dans un mortier. La den- sité du zinc fondu est 6,862, elle s’élève jusqu’à 7,2 par le marrtelage. Ce • métal a une mollesse particulière qui le fait adhérer à l’outil ; il graisse la » lime. Le plomb, qui est bien plus mou que lui, ne possède pas cette pro- ■ priélé ; on ne la retrouve que dans le cuivre, mais à un moindre degré, et il est remarquable que le laiton, qui est un alliage de cuivre et de zinc, graisse beaucoup moins la lime que ces deux métaux.
Le zinc fond à 350°, il distille à 1040°.
837. Action tics métalloïdes. — Le zinc ne s’altère pas dans l’oxygène ^ pur et sec à la température ordinaire; mais au contact de l’air sa surface * se recouvre d’une couche d’hydrocarbonate imperméable à l’air et inso-lubie dans l’eau ; cet enduit protège le reste du métal de l’oxydation. A. chaud, il s’enflamme à l’air et brûle avec un vif éclat ; on utilise cette' propriété dans les chandelles romaines : c’est de la limaille de zinc enflammée par de l’azotate dépotasse en décomposition qui produit les « étoiles brillantes projetées lors de l’explosion de ces pièces d’artifice.
Le soufre exerce sur le zinc une action remarquable, que nous avons ' déjà eu l’occasion de signaler; on peut distiller du soufre sur ce métal 1 sans que celui-ci soit altéré ; mais si l’on fait passer dans un tube un mé- lange de vapeurs de soufre et de zinc, il y a combinaison, accompagnée ' parfois d’explosion. Un mélange de zinc et de cinabre ou de persulfure * de potassium fait également explosion quand on le chauffe.
Le chlore, le brome, l’iode, le phosphore et l’arsenic se combinent di- rectement au zinc.
838. Action «les acides. — Les acides étendus, et surtout l’acide sul- furique, n’attaquent pas facilement le zinc pur, à moins que l’on n’opère ' dans des vases de platine ou de métaux peu altérables, car, dans ce cas, le métal du vase devient le pôle positif d’une pile dont le zinc est l’élément attaquable. Dans un vase de verre, l’action pourrait être absolu- * ment nulle. Le zinc ordinaire s'attaque toujours facilement dans les acides; cela tient à ce que les métaux étrangers qu’il renferme sont ' électro-négatifs par rapport à lui, et jouent le môme rôle que le métal des vases métalliques.
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Les acides chlorhydrique et sulfurique, eu dissolvant le zinc, dégagent de l’hydrogène; mais l’acide azotique donne du protoxyde d’azote- il peut même dissoudre le zinc sans dégagement d’acide, s’il est très-étendu et il produit alors de l’azotate d’ammoniaque. Avec l’acide sulfureux le zinc donne un mélange de sulfite et d’hyposulfite sans dégagement d’aucun gaz.
839. Action fies bases. — L’oxyde de zinc est une base puissante, il peut néanmoins se combiner avec les bases énergiques. Aussi le zinc peut-il se dissoudre dans une eau alcaline, avec dégagement d’hydrogène ; il se dissout même dans une dissolution de chlorhydrate d’ammoniaque, avec dégagement simultané d’hydrogène et d’ammoniaque L
840. Usa§res du zinc. — Ce métal est connu en Europe depuis le douzième siècle; on le connaissait sous le nom des Indes. Ilaété exploité d’abord en Chine par des procédés qui ont été importés en Angleterre en 1770, mais ce n’est que depuis une trentaine d’années que les usages de ce métal ont pris une grande extension. On s’en sert depuis longtemps déjà pour la fabrication du laiton. Comme il ne s’altère que superficiel-
I lement à l’air, en donnant un produit insoluble dans l’eau, on peut l’em- ! ployer en leuilles minces et légères à couvrir les toits ou à confectionner
des vases destinés à contenir l’eau ordinaire. Le seul inconvénient que présentent les toitures en zinc résulte de l’inflammabilité de ce métal; car en cas d’incendie, le zinc, en brûlant, peut lancer de tous côtés des particules enflammées susceptibles de propager le feu à distance.
Il faut éviter avec le plus grand soin de mettre des clous en fer ou des I soudures métalliques au contact des feuilles de zinc avec lesquelles on recouvre les toitures. Au contact de l’eau pluviale, les métaux formeraient avec le zinc un clément de pile dans lequel le zinc se corroderait rapidement. Aussi on agrafe simplement les feuilles les unes aux autres; de cette manière on ne gêne pas les mouvements de contraction ou d’extension du zinc, qui sont considérables par suite des variations de températur-e, car le zinc est le plus dilatable de tous les métaux connus.
Cette propriété du zinc, d’être électro-positif par rapport aux autres métaux usuels, permet de préserver le fer contre l’oxydation qu’il éprouve si rapidement à l’air. Il suffit, comme on l’a déjà dit, de recouvrir ce métal d’une couche de zinc. Cette opération, qui porte le nom de galvamsaticn, peut d’ailleurs s’effectuer de deux manières bien diffé-
D après Boeltger, lorsqu’on plonge une lame de cuivre dans la dissolution ainsi produite au fond de laquelle se trouve du zinc non dissous, on voit le cuivre se recouvrir d’une pellicule de zinc métallique réduit par le courant électrique produit par un couple dans lequel le cuivre devient l’élément attaquable et le zinc le pôle positif. On peut citer ce fait pour montrer 1 influence du liquide sur le sens du phénomène électrique produit par un même couple métallique.
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rentes. On trempe l’objet bien décapé que l’on veut galvaniser dans un bain de zinc fondu, qui s’allie superficiellement au fer, ou bien on dépose du zinc à la surface du fer par voie électro-chimique. Le second procédé n’altère en rien la solidité des pièces les plus délicates, tandis que le premier peut rendre cassants des objets un peu minces, parce que l’alliage superficiel qui prend naissance est lui-môme très-cassant.
Il faut éviter avec soin l’usage de vases de zinc pour les préparations culinaires, à cause de la facilité avec laquelle les acides les plus faibles attaquent ce métal, en donnant des sels vénéneux et qui ont déjà été la cause de nombreux accidents.
Oxyde de zinc, ZnO = 41.
841. Préparation. — On le prépare ordinairement en calcinant le carbonate basique de zinc obtenu en mélangeant à chaud deux dissolutions de sulfate de zinc pur et de carbonate de soude. Le carbonate de zinc peut contenir un peu de carbonate de soude que l’eau ne peut lui enlever ; mais, en lavant l’oxyde provenant de sa calcination, on dissout facilement tout l’alcali retenu par le carbonate.
La calcination de l’azotate de zinc donne de l’oxyde de zinc beaucoup plus compacte. Enfin on obtient aujourd’hui des quantités considérables de cet oxyde, à l’état de flocons légers d’une grande blancheur, en distillant le zinc du commerce dans des cornues en terre et brûlant la vapeur dans un courant d’air qui transporte l’oxyde dans des chambres où il se dépose.
842. Propriétés. — ■ L’oxyde de zinc est blanc à la température ordinaire; chauffé, il devient jaune, et perd cette couleur quand on le refroidit. Il est infusible et fixe. Le charbon le réduit au rouge; l’hydrogène peut également le réduire, mais beaucoup plus difficilement. Aussi, quand on fait passer sur de l’oxyde de zinc fortement chauffé dans un tube un courant lent d’hydrogène, on trouve dans la partie antérieure du tube de beaux cristaux d’oxyde qui semblent avoir été sublimés ; on ne trouve d’ailleurs aucune trace de zinc réduit; mais, si le courant est rapide, la presque totalité du zinc est réduite, et l’on ne trouve plus que très-peu d’oxyde de zinc. Ce fait, constaté par M. H. Sainte-Claire Deville, tient à ce que le zinc provenant delà réduction de l’oxyde entraîné parle courant de vapeur d’eau décompose celle-ci à son tour un peu plus loin ; quand le courant est rapide, le métal se trouve entraîné presque totalement dans des parties du tube où la température n’est plus suffisante pour la décomposilion de l’eau.
L’oxyde de zinc est une base puissante, isomorphe de la magnésie ; toutefois, ce cmrps n’absorbe point l’acide carbonique de l’air quand il
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a été calciné; mais son hydrate, qu’on peut obtenir en précipitant un sel de zinc par une quantité convenable dépotasse, s’y combine avec facilité. Il s’unit aux bases et même aux oxydes indilfércnts, tels que l’alumine. Aussi, quand on précipite un sel de zinc par un excès de potasse, de soude ou d’ammoniaque, on voit l’oxyde, un instant précipite, se redissoudre rapidement dans un excès de réactif. Si l’on ajoute à une dissolution d’oxyde de zinc dans l’ammoniaque une dissolution d’alumine dans la potasse, il se précipite une combinaison des deux oxydes, soluble dans un excès d’alcali. On trouve, d’ailleurs, dans la nature un composé d’alumine et d’oxyde de zinc, ZnO,ADO% analogue au rubis spinelle et cristallisé comme lui en octaèdres réguliers.
On obtient aussi l’bydrate de zinc (ZnO,HO) cristallisé, en fixant du zinc à un morceau de fer et laissant le tout pendant quelque temps dans l’animoniaque caustique; il se dégage de l’hydrogène par suite de la décomposition de l’eau, et il se produit des cristaux transparents d’oxyde appartenant au système du prisme rbomboïdal droit, qui se déposcntsur le zinc et sur les parois du vase.
843. Usag'es. — L’oxyde de zinc obtenu par la combustion du zinc s’emploie dans la peinture. Cet oxyde remplace la céruse avec avantage, parce qu’il ne noircit pas, comme cette substance, sous l’influence des émanations sulfureuses. Cette différence tient à la propriété du zinc de donner un sulfure blanc, tandis que le sulfure de plomb est noir.
Pour cet usage, l’oxyde de zinc est délayé dans de l'buile, qu’on rend siccative en la faisant chauffer avec le bioxyde de manganèse ou en la mélangeant avec des sels de manganèse dont le sulfure est peu coloré. La peinture au blanc de zinc peut remplacer la peinture à la céruse dans l’intérieur des bâtiments ou pour les travaux artistiques ; mais, si on l’expose au soleil ou à l’humidité, elle paraît inférieure à l’ancienne peinture.
Cette nouvelle industrie, récemment fondée parM. Leclaire, a pris une extension considérable ; elle consomme annuellement plus de 6 millions de kilogrammes de blanc de zinc.
L’oxyde sert également à produire une nouvelle peinture sans huile ni essence, dont la découverte est due à M. Sorel. On délaye du blanc de zinc, au moment de s’en servir, dans une solution de chlorure de zinc à 58° de Baumé, additionnée d’un peu decarbonate de soude, demaLiière à former une peinture de consistance ordinaire, que l’on peut applupiei sur le bois, le fer et la toile. On obtient ainsi un oxychlorure d’un beau blanc mat, qui couvre autant que la peinture à la céruse et acquiert une grande solidité : on peut, en effet, laver ou brosser cette nouvelle peinture, sans la détruire; elle est, de plus, extrêmement économique. Malheureusement on n’a pas encore pu le colorer de diverses nuances, ce
CHIMIE liNOHGANIQUE.
qui limile nalurellemenl son emploi. La peinture ordinaire au blanc de zinc a pris, au contraire, une grande extension, parce qu’il a été possible, en mélangeant l’oxyde à d’autres substances exemptes de plomb, d’obtenir toutes les nuances le plus ordinairement employées dans la peinture L
Sulfate de zinc (vitriol blanc).
844. Préparation. — On l’obtient comme résidu de la préparation de l’hydrogène par le zinc; les piles voltaïques en produisent de grandes quantités; mais on le prépare surtout en Allemagne, à Goslar (Hanovre), où l’on exploite des minerais composés de sulfure de plomb, de cuivre, d’argent, de zinc et de fer. C’est un produit secondaire que l’on obtient en grillant les minerais les plus riches en zinc et en lessivant la masse encore chaude. La dissolution évaporée donne un mélange de sulfate de zinc et de fer. Ce produit desséché est distillé dans une cornue de terre ; le sulfate de fer se décompose en donnant de l’acide sulfurique fumant et du colcothar, qui reste mélangé avec le sulfate de zinc, beaucoup plus stajplle. On redissout celui-ci dans l’eau et on le fait cristalliser. Ces cristaux, fondus dans leur eau de cristallisation et coulés dans des formes à sucre, donnent, en se refroidissant, une masse cristalline connue dans le commerce sous le nom de vitriol blanc.
' Ce produit contient toujours des sulfates de fer, de cuivre et de magnésie. Il serait^assez facile de lui enlever le fer et le cuivre qu’il peut contenir, mais la magnésie est difficile à séparer. Pour obtenir le sulfate de zinc pur, on dissout le zinc du commerce dans l’acide sulfurique étendu, et l’on fait passer dans la liqueur un courant de chlore pour peroxyder le fer ; on fait ensuite chauffer légèrement la liqueur avec du carbonate de zinc, qui précipite le sesquioxyde de fer, en dégageant de l’acide carbonique. La liqueur filtrée ne contient plus que du sulfate de zinc qu’on fait cristalliser.
845. Propriétés. — Le sulfate de zinc est ordinairement en cristaux tiansparents, ettlorescents à la surface, qui contiennent 7 équivalents d eau et sont isomorphes de ceux de sulfate de magnésie. Sa saveur est âpie et styptique. Ce sel est soluble dans deux fois et demie son poids d’eau froide et dans son propre poids à 100'’. La chaleur le déshydrate d’abord, puis le décompose au rouge vif, en donnant un peu d’acide sulfurique et un mélange d oxygène et d’acide sulfureux ; il reste alors de l’oxyde de zinc. Nous avons indiqué, d après Gay-Lussac (640), l’action remarquable que le charbon exerce sur le sulfate.
1 Nous renvoyons, pour plus de détails sur l’industrie du blanc de zinc, à la Chimie industrielle de M. l’ayen, 2^ édition.
LIV. III. CHAP. V. SULFURE DE ZINC
On l’emploie, en assez grande qnanLité, dans la fabrication des indiennes. Le siilfale de zinc sert aussi en médecine pour les maladies des yeux ; on l’employait autrefois aux mômes usages que l’émétique avant la découverte de ce dernier sel.
Carbonate de zinc.
846. Nous dirons quelques mots du carbonate de zinc, parce que ce sel constitue la calamine, l’un des minerais d’où l’on extrait actueilement le zinc. Ce carbonate naturel est cristallisé en rhomboèdres, comme les carbonates de chaux et de magnésie. On peut reproduire ce composé en chauffant un mélange de carbonate alcalin et de sel de zinc dans des tubes fermés; à la pression ordinaire, on n'obtiendrait qu’un carbonate basique amorphe, dont la composition paraît varier avec les circonstances de la précipitation.
COMPOSÉS BINAIRES DU ZINC
Sulfure de zinc.
847. Préparation. -- Suif are anhydre. — On prépare le sulfure de zinc anhydre par divers procédés ; le plus simple consiste à calciner à une température élevée un mélange de zinc et de charbon; mais le produit ainsi obtenu n’est pas cristallisé. On obtient le sulfure de zinc cristallisé en employant le procédé suivant, dû à MM. H. Sainte-Claire Deville et Troost. On fond un mélange de sulfate de zinc, de sulfure de barium et de fluorure de calcium. Il se produit du sulfure de zinc, qui cristallise dans la gangue fusible formée par le mélange de sulfate de baryte produit dans la réaction et de fluorure de calcium. Le sulfure de zinc ainsi obtenu est cristallisé en prismes hexagonaux, comme le sulfure naturel de cadmium ; mais le sulfure obtenu par voie humide, enchauflant en vase clos un sel de zinc et un sulfure alcalin, cristallise dans le système régulier comme la blende ou sulfure de zinc naturel. On a trouvé récemment le sulfure de zinc hexagonal dans la nature ; c’est donc un nouveau corps à ajouter à la liste des substances dimorphes (Friedel).
Le sulfure de zinc amorphe, chauffé dans un courant lent d’hydrogène, se transforme en sulfure cristallisé (sulfure de zinc hexagonal), de la môme manière et pour la môme raison que l’oxyde dans les mômes circonstances.
Sulfure hydraté. — Lorsqu’on verse une dissolution de sulfhydrate d’ammoniaque dans un sel de zinc, on obtient un précipité blanc, insoluble dans l’eau, mais très-solnble dans les acides. C’est du sulfure de zinc hydraté. C’est le seul sulfure insoluble qui soit blanc.
rOS
848. Propriétés. — Le sulfure de zinc grillé au rouge sombre se transforme d’abord en sulfate de zinc, puis en oxyde à une température plus élevée; celte propriété très-importante est utilisée dans la fabrication du sulfate de zinc (844) et dans la métallurgie du métal, que l’on retire principalement de la blende. Ce sulfure ne se dissout que difficilement dans les acides chlorhydrique et azotique.
Chlorure de zinc.
849. Préparation et usagées. — Le zlnc divisé brûle dans le chlore, en donnant du chlorure de zinc anhydre; mais on peut obtenir plus facilement ce sel en dissolvant le zinc dans l’acide chlorhydrique et évaporant la dissolution; on obtient ainsi une masse blanche, fusible vers 100°, qui est du chlorure hydraté; la chaleur le déshydrate sans le décomposer; anhydre, il fond à 250°, et se volatilise au rouge.
Ce chlorure dissous est employé pour désinfecter les fosses d’aisances; mélangé au sel ammoniac, il sert à décaper les surfaces métalliques; on l’emploie surtout pour la fabrication de l’oxychlorure employé comme peinture (843).
CARACTÈRES DES SELS DE ZINC
830. Les sels de zinc sont incolores, ils ont une saveur métallique repoussante, qui provoque les vomissements. Les alcalis en précipitent de l’oxyde de zinc hydraté, blanc et soluble dans un excès de réactif. Ceux qui contiennent un acide énergique ne sont pas précipités par l’acide sulfhydrique ; mais les sulfures alcalins en précipitent du sulfure de zinc hydraté blanc. Le cyanure jaune y donne un précipité blanc, qui se colore en bleu quand ils contiennent une trace de fer.
FER ET MANGANÈSE
831. Le fer, le manganèse, le chrome, le nickel et le cobalt forment une famille très-naturelle dans la classe des métaux communs. Ce sont des métaux réfractaires; ils ne fondent en effet qu’aux températures les plus élevées qu’on peut produire dans les fourneaux ordinaires. Ils sont très-durs, et plusieurs d’entre eux, le fer, le nickel, le cobalt, sont doués d’une ténacité exceptionnelle. Leur densité est comprise entre 6 et 8.
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Ils peuvent former avec l’oxygène des composés doués de propriétés différenles, mais les oxydes de même composition de ces divers métaux sont analogues par l’ensemble de leurs propriétés chimiques. C’est ce qui ressort de l’inspection du tableau suivant :
FeO
MnO
CrO
CoO
NiO
protoxydes isomorphes de la magnésie et de l’oxyde de zinc.
Fe^O^
Mn30^
Cr30^
oxydes salins.
Fe*03
Mn^O®
Cr«03
Co203
Pvi203
Les deux derniers sont peu stables et peu connus ; les trois autres sont isopiorphes de l’alumine.
Mn02
Oxyde singulier, analogue du bioxyde d’étain.
Fe03
Mn03
Cr03
Oxydes acides. Les acides manganique et chromique forment des sels bien connus, les manganates et les chromâtes sont isomorphes des sulfates.
Mn207
Cr2Q7
L’acide perchromique est très-instable, l’acide hypermanganique forme des sels isomor-
plies des perchlorates.
On voit également que cette famille peut se subdiviser en deux groupes, l’un comprenant le fer, le manganèse et le chrome, l’autre le cobalt et le nickel. Ces deux’derniers métaux n’ont qu’un sesquioxyde peu stable et ne forment pas d’acide métallique. Nous étudierons le fer et le manganèse dans ce chapitre; les propriétés des autres métaux de cette famille seront indiquées d’une manière plus sommaire dans le chapitre suivant.
FER, Fe = 28.
Ce métal est très-répandu dans la nature, ainsi que nous le verrons en traitant de sa métallurgie; par ses propriétés, c’est de beaucoup le plus important de tous les métaux connus.
852. Préparation du fer pur. — Le fer du commerce contient toujours un peu de carbone et de silicium; pour l’obtenir à l’état de pureté absolue, on réduit l’oxyde de fer ou l’un de ses chlorures par l’hydrogène.
1° Réduction de l’oxyde par l' hydrogène. — On fait passer un courant d’hydrogène sur du sesquioxyde de fer chauffé dans .un tube de verre ou de porcelaine; il se produit de l’eau et du fer métallique très-divisé. Si la réduction s’opère k une température basse, le fer divisé s’enflamme dès qu’il a le contact de l’air. Mais il perd celte propriété quand il a été fortement chauffé dans le courant d’hydrogène où on le réduit. On fait ordinairement cette expérience, dans les cours, en réduisant le fer dans un tube de verre muni d’une ampoule, que l’on ferme à la lampe quand l’opération est terminée. On brise la pointe de celte ampoule refroidie et l’on secoue pour faire tomber le fer; ce métal s’enflamme dès qu il a le
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contact de l’air. L’expérience réussit toujours avec un oxyde de fer quelconque, à la condition de réduire à une basse température (250 à 300°).
Le fer n’est pas le seul métal capable de s’enflammer à l’air. Le nickel et le cobalt préparés de la rüiême manière possèdent cette même propriété, constatée pour la première fois par M. Magnus.
2° Réduction du chlorure. — On met du sesquichlorure de fer dans un tube de verre ou de porcelaine, l’on y fait passer un courant d’hydrogène bien desséché, et quand le tube est rempli de ce gaz, on chauffe vers 230° environ le point du tube où se trouve le chlorure, tandis que l’on porte au rouge vif la partie vide du tube. Le chlorure peut se volatiliser sans décomposition dans l’hydrogène à 250°, mais la réduction s’opère dans la partie fortement chauffée, dont les parois se tapissent de cristaux de fer brillants et transparents sous une faible épaisseur.
Le métal obtenu par l’une de ces deux méthodes est nécessairement divisé ; on prépare avec le fer du commerce un fer très-suffisamment pur, en fondant dans un creuset réfractaire de la limaille de fer avec un cinquième de son poids de sesquioxyde de fer. On recouvre le mélange de verre pulvérisé et l’on chauffe dans un fourneau au coke, alimenté d’air par un soufflet, pendant une heure environ. On obtient ainsi un culot métallique bien fondu.
853. Propriétés physiques. — A cet état de pureté, le fer a une couleur blanche se rapprochant beaucoup de celle de l’argent. Il jouit d’une ténacité extrême, il est plus mou que le fer ordinaire. Son poids spécifique est 7,84.
Le bon fer ordinaire en barres est blanc-grisâtre, sa cassure est fibreuse et hérissée de pointes. Son poids spécifique est d’environ 7,7. Il est toujours très-tenace, mais cette propriété varie avec le degré de pureté du métal. Il fond vers 1600°. Le fer se ramollit avant de fondre, et à cet état il possède la remarquable propriété de se souder sur lui-même. Les deux extrémités des barres de fer qu’on veut souder sont chauffées au blanc et saupoudrées d’un peu de sable, on les rapproche et l’on frappe avec un marteau sur les surfaces en contact; le sable se combine à l’oxyde de fer et forme un silicate fusible, ce qui permet de décaper les deux surfaces, qui se soudent alors et forment un tout d’une homogénéité parfaile. On doit remarquer que le fer et le platine sont, parmi les métaux usuels, les seuls qui jouissent à ce degré de cette propriété; on n’agglomère d’ordinaire les autres métaux qu’en les fondant ou en réunissant leurs diverses parties par l’intermédiaire d’un alliage plus fusible (soudure).
Le fer possède à un bien plus haut degré que tout autre corps la propriété d’être attiré par l’aimant; on retrouve d’ailleurs cette propriété dans la plupart de ses composés. Les autres métaux, excepté le nickel et
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le cobalt, sont ii peu près insensibles à l’action des aimants ordinaires. Le magnétisme du fer diminue rapidement ; quand la température s’élève au rouge, le fer n’est plus attiré par l’aimant.
854. Propriétés chimiques. — Nous Connaissons déjà la plupart de ces propriétés, nous les rappellerons rapidement. Le fer ne s’altère pas dans l’oxygène ou dans l’air sec; il s’altère, au contraire, rapidement et se transforme complètement en rouille dans un air humide et contenant de l’acide carbonique (514). On le préserve de la rouille en le galvanisant ou en le recouvrant de peinture ou d’un corps gras (517). A chaud, le fer se transforme en oxyde magnétique, Fe^O^; c’est cet oxyde qui se détache du fer quand on le forge (oxyde des batlitures) ; dans l’oxygène, la combustion est accompagnée d’un brillant phénomène de lumière.
Tous les métalloïdes, excepté l’azote, sont capables de s’unir directement au fer.
Le fer est facilement attaqué par les acides. Avec les acides sulfurique et chlorhydrique étendus d’eau, il se dégage de l’hydrogène toujours infect, parce qu il contient des carbures; l’acide sulfurique concentré ne l’attaque qu’à chaud, en dégageant de l’acide sulfureux. Nous avons vu,
au paragraphe 135, 1 action que l’acide azotique concentré ou étendu exerce sur lui.
Protoxyde de fer, FeO.
855. Préparation et propriétés. — On prépare le protoxyde, en fai- I sant passer le mélange gazeux (CO^+CO) qui résulte de la décomposition de l’acide oxalique par l’acide sulfurique (411) sur du sesquioxyde de fer chauffé au rouge sombre.
Ainsi préparé, le protoxyde de fer constitue une poudre très-peu magnétique, ce qui le distingue du fer et de l’oxyde magnétique, Fe^O'^; déplus il est facilement combustible ; quand on le chauffe, il se transforme alors en oxyde magnétique; entin il se dissout dans’ l’acide azotique, avec dégagement de vapeurs nitreuses.
11 forme un hydrate blanc, que l’on obtient en versant de la potasse dans une dissolution d’un sel de protoxyde de fer. Ce corps prend d’abord une teinte grise, puis verte, noire, bleuâtre, et enfin jaune-brun, 6n s oxydant et se transformant à l’air en sesquioxyde de fer. Nous avons vu que le chlore produisait instantanément cette transformation (i280).
Sesquioxyde de fer, Fe-O'h
856. Ktat naturel. — L’oxyde naturel cristallisé constitue le fer oligiste. En masses amorphes et compactes, rouges et sans éclat, il constitue la sanguine ou hématite^ dont on se sert pour polir les métaux.
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L’hématite brune, le fer limoneux et oolithique sont des oxydes de fer hydralés, 2(FeW),3HO. Le fer oligiste est fréquemment cristallisé dans la même forme que l’alumine, sa couleur est noir de fer foncé; il est brillant. C’est un corps dur, non magnétique, qui donne, quand on le pulvérise, une poudre d’un brun rouge.
85 / . Préparation et propriétés. On obtient cet oxydc SOUS la foi me de fer oligiste, en chauffant au rouge du sesquichlorure de fer dans un courant de vapeur d’eau, ou en calcinant un mélange de vitriol vert (sulfate de fer hydraté) et de sel marin à parties égales; l’oxyde cristallise alj milieu du sulfate de soude formé, on l’en sépare par des lavages à l’eau chaude. On s’en sert, à cause de sa dureté, pour affiler les rasoirs.
L’oxyde amorphe et anhydre s’obtient comme résidu de la préparation de l’acide sulfurique fumant (223). Nous avons dit qu’il était connu sous les noms de colcothar, rouges de Prusse, d’Angleterre, et qu’il servait à polir les métaux.
L’oxyde de fer hydraté s’obtient en précipitant un sel de sesquioxyde de fer par l’ammoniaque. On obtient ainsi une matière brune ocreuse, qui, desséchée dans le vide, retient i équivalent i /2 d’eau, comme l’oxyde hydraté naturel ou comme la rouille. Les acides les plus faibles le dissolvent, mais il perd cette propriété quand on le calcine, et ne se dissout plus que dans les acides concentrés et bouillants.
Lorsqu’on fait bouillir pendant sept ou huit heures de l’eau tenant en suspension du sesquioxyde de fer hydraté, on voit celui-ci changer de couleur et se transformer en une poudre rouge dont la composition est représentée par la formule Fe20^,H0. Ce nouvel hydrate, découvert par Péan de Saint-Gilles, est remarquable par son insolubilité dans les ; acides azotique et chlorhydrique. i
Oxyde inagnélique, Fe^0^ = Fe20^, FeO. |
858. Propriétés de l’oxyde naturel. — Cet oxyde est attirable a l’ai- i mant et constitue des aimants naturels. C’est un des meilleurs minerais de fer. On le rencontre ordinairement en octaèdres noirs, d’un éclat semimétallique; pulvérisé, il donne une poussière noire magnétique; il est fusible à une température assez élevée.
859. Préparation. — Il se produit quand on fait passer un courant de vapeur d’eau sur du fer chauffé au rouge. On l’obtient également bien cristallisé en faisant passer de l’acide chlorhydrique sur de l’oxyde de fer amorphe (541). On le prépare ii l’état d’hydrate brun noirâtre non magnétique, en dissolvant le fer à l’abri du contact de l’air dans de l’acide sulfurique étendu, transformant les deux tiers en sel de sesquioxyde, en les chauffant avec de l’acide azotique et ajoutant ensuite, après refroidis-
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sement, l’autre tiers de sulfate de protoxyde de fer. On obtient aussi un mélange formé d’équivalents égaux de sels de sesquioxyde et de protoxyde, qu’on précipite par l’ammoniaque.
Acide ferrique, FeO-'^.
On ne le connaît que combiné aux bases; il forme avec la potasse un sel dont la dissolution, très-peu stable, a une couleur rouge de vin. On obtient ce ferrate de potasse en faisant passer un courant de chlore dans une dissolution concentrée de potasse, tenant en suspension du sesquioxyde de fer hydraté.
SELS DE FER
Le protoxyde et le sesquioxyde de fer forment des sels nombreux ; le sulfate et le carbonate de protoxj^de de fer seuls présentent un intérêt véritable.
Sulfate de protoxyde do fer (vitriol vert, couperose verte).
860. Préparation. — Le Sulfate de fer s’obtient, dans beaucoup de lo- : calités, en traitant de la ferraille par de l’acide sulfurique trop étendu ' pour être concentré avec profit L La dissolution évaporée dans des bassins en plomb et refroidie lentement dans des réservoirs en bois, laisse déposer des cristaux de vitriol vert.
On le prépare également en grillant des pyrites ou des schistes pyriteux et en lessivant la masse qu’on a d’abord laissée s’eflleurir à l’air. Le I sulfate de fer qui provient de ces operations peut contenir du cuivre, du zinc, du manganèse, de 1 alumine, de la magnésie et de la chaux, qui I sont mélangés au fer dans les schistes pyriteux employés^ de toutes ces i substances, le cuivre seul peut être nuisible dans quelques emplois du I vitriol vert. On 1 en debarrasse en faisant bouillir la dissolution de ce sel avec de la limaille de fer; de cette manière, non-seulement on précipite le cuivre, mais comme la couperose est ordinairement acide et contient 1 en outre du sulfate de sesquioxyde, le fer sature l’excès d’acide, et l’hydrogène dégagé ramène à l’état de protoxyde tout le fer contenu dans la matière.
861. Propriétés. — Le Sulfate de protoxyde de fer cristallise en prismes ihomboïdaux obliques, d’un vert d’émeraude et d’une saveur styplique. Très-soluble dans l’eau, il donne une dissolution d’un vert pâle, (fui se translorme peu à peu en une solution brun-jaunâtre contenant du sulfate
^ Cet acide sulfurique trop étendu provient de diverses opérations, et notamment de , l’épuration des huiles.
(le protoxyde et du sulfate de sesquioxyde de fer, et laisse déposer un sel basique jaune. A 100% il perd 6 équivalents d’eau, mais le septième n’est chassé par la chaleur que vers 300®, et le sel devient blanc. Une température plus élevée le décompose en acide sulfureux, acide sulfurique et sesquioxyde de fer (223). Le sulfate de fer, qui s’oxyde rapidement au contact de l’air, est naturellement un réducteur; on le démontre en versant dans un sel d’or une dissolution de protosulfale de fer; l’or est immédiatement précipité sous forme de poussière ténue.
862. Usages. — Le sulfate de fer sert à préparer l’encre ; on l’emploie dans la teinture, soit pour teindre en noir, en olive, en gris, en violet, soit pour préparer la cuve à indigo. 11 sert également à la préparation du bleu de Prusse, de l’acide de Saxe, du colcothar, à précipiter la poudre d’or qu’on emploie dans la peinture sur porcelaine, etc.
Carbonate de fer.
863. Le carbonale naturel, FeO,CO^, cristallise en rhomboèdres, comme le spath d’Islande ; de là le nom de fer spathique qu’il porte communément. Il est ordinairement mélangé à des carbonates isomorphes de chaux, de magnésie. Ses cristaux sont souvent jaunes, mais parfois bruns et noirs. Il est fréquemment en dissolution dans les eaux minérales qui contiennent en dissolution de l’acide carbonique. Celui qu’on prépare en précipitant une dissolution de sel de protoxyde par le carbonate de » soude est une poudre blanche, qui se transforme rapidement au contact de l’air en sesquioxyde de fer hydraté.
Ce carbonale, abondant dans le terrain houiller, est le principal minerai de fer de l’Angleterre.
COM rusés BINAIRES PRINCIPAUX DU FER.
Sulfure de fer.
864. Le fer se combine en plusieurs proportions avec le soufre; les mieux connus sont le protosulfure FeS, le bisulfure FeS^, et le sulfure magnétique Fe^S^; le protosulfure s’obtient, dans les laboratoires, en fondant dans un creuset un mélange, à parties égales, de fer et de soufre ; on obtient ainsi une masse fondue cristalline, d’un jaune-laiton, que l’on attaque par les acides étendus pour préparer l’hydrogène sulfuré (246).
Le bisulfure est extrêmement répandu dans la nature ; on le trouve sous deux formes incompatibles douées de propriétés bien ditïérentes. 11 constitue, en effet, 1® la pyrite jaune, cristallisée en cubes ou en dodé-
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caèdres rhomboïdaiix, d’une couleur analogue à celle de l’or, très-durs et absolument inaltérables A l’air; ^2“ la sperkise ou pijrite blanche oui cristallise dans le système du prisme rhomboïdal droit, mais qu’on trouve ordinairement en rognons qui se délitent à l’air en s’oxydant et se transforment en sulfate de fer.
La pyrite jaune est tellement dure, qu’on s’en servait autrefois à la place du silex dans les armes à feu. Sa belle couleur jaune la fait souvent prendre pour de l’or dans les campagnes.
. ^ sous 1 une ou l’autre forme, est toujours inatta-
quable par les acides étendus; chauffé en vase clos, il se décompose en soufre et en sulfure, Fe^S\ x[u’on désigne sous le nom de pyrite magnétique, parce qu’elle possède, comme le composé oxygéné correspondant, la propriété d être attirée par l’aimant. Le grillage transforme ces sulfures en acide sulfureux et sulfate de protoxyde de fer; si la température est suffisamment élevée, il ne reste que du sesquioxyde de fer. C’est cette dernière réaction qui se produit quand on grille les pyrites pour en obtenir l’acide sulfureux nécessaire à la préparation de l’acide sulfurique.
La pyrite magnétique se produit toujours sous forme de petits cristaux
couleur de bronze, dans les vases de fer ou de fonte où l’on distille du soulre.
Chlorures de fer.
865. Protochlorure. — Il existe deux chlorures de fer correspondants au protoxyde et au sesquioxyde.
On obtient le protochlorure de fer anhydre en faisant passer un courant d’acide chlorhydrique sec sur du fer chauffé au rouge dans un tube de porcelaine. On obtient ainsi des écailles cristallines brillantes et incolores, très-solubles dans l’eau et formant avec elle une liqueur verte, d’où l’on peut retirer par évaporation des cristaux verdâtres de chlorure hydraté, FeC14-4HO. On obtient le chlorure hydraté en dissolvant le fer dans l’acide chlorhydrique.
866. Sesquichiorure. — Quand on chauffe du fera une température modérée dans un tube de verre où l’on fait passer du chlore, on voit le fer brûler et se transformer en paillettes d’un noir violacé, douées d’un éclat semi-métallique. Ces eristaux constituent le sesquichlorure de fer anhydre. Ils sont extrêmement solubles dans l’eau et donnent une liqueur jaunâtre foncé, qui, par évaporation spontanée, donne des cristaux d’un jaune-rouge de chlorure hydraté, Fe^GF-f- 12HO. On prépare ordinairement le sesquichlorure hydraté en dissolvant du fer dans l’eau régale ou du sesquioxyde de fer dans l’acide chlorhydrique.
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Cyanures de fer.
Les cyanures de fer correspondants au protocblorure et au sesquichlorure de fer ne sont pas bien connus, on peut môme douter qu’ils aient été isolés ; mais ils forment, en se combinant, soit entre eux, soit avec les autres cyanures métalliques, des combinaisons très-importantes.
Bleu de Prusse, 3FeCy -j- Fe^Cy'"* 9110.
Le bleu de Prusse fut découvert en 1704 par Diesbacb, chimiste de Berlin. On peut le considérer comme résultant de la combinaison de protocyanure et de sesquicyanure de fer hydratés.
867. Préparation et propriétés. — On le prépare en précipitant un sel de sesquioxyde de fer par une dissolution de cyanoferrure de potassium. Le bleu du commerce est ordinairement en masses légères, qui prennent sous le frottement un éclat métallique bronzé, se rapprochant beaucoup de celui de l’indigo. 11 est insoluble dans l’eau et dans les acides étendus ; l’acide oxalique le dissout et produit une belle encre bleue souvent employée. Les alcalis le transforment facilement en cyanoferrure de potassium et sesquioxyde de fer. Desséché dans le vide, le bleu de Prusse retient 9 équivalents d’eau; quand on le chauffe au-dessus de 200°, il se décompose en eau, en cyanbydrate et carbonate d’ammoniaque, qui résultent de l’action des éléments de l’eau sur le cyanogène; il reste alors dans la cornue où l’on opère la distillation un mélange de charbon et de fer carburé.
Le bleu de Prusse est employé dans la teinture, mais il constitue une couleur que les alcalis et môme la lumière seule altèrent facilement. M. Cbevreul a montré à ce sujet que le bleu de Prusse, exposé à l’action des rayons solaires, blanchissait en perdant du cyanogène, et qu’il redevenait bleu dans l’obscurité et au contact de l’air, en absorbant de l’oxygène, parce que, l’oxygène suroxydant une partie du fer du produit blanc, le métal et le cyanogène restants reproduisent le bleu de Prusse.
Il existe encore d’antres combinaisons analogues au bleu de Prusse et qui sont connues sous les noms de bleu de Prusse soluble, de bleu de Turnbull, etc., mais nous ne pouvons les étudier ici.
Cyanoferrure de potassium (2KCy -f FeCy -h 3110).
Ce corps est connu sous les noms de prussiate de potasse et de fer, de cyanure jaune, etc.
868. Préparation. — On le prépare en grand en calcinant au rouge
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sombre im mélange de malières azotées (cornes, débris de cuir chair desséchée) avec du carbonate de potasse et de la limaille ou des battitures de fer. On chauffe ensuite la masse avec de Peau au contact de Pair; il se produit du cyanoferrure, qui cristallise par refroidissement.
Voici la théorie de ce procédé. Nous avons dit (442) que le charbon et Pazote des matières animales peuvent, à une température élevée, secom biner pour former du cyanogène, quand la réaction s’opère en présence des alcalis; dans l’opération précédente, il se produit donc du cyanure de potassium, qui se trouve mélangé intimement avec du fer divisé; ce mélange absorbe rapidement l’oxygène de Pair, et se transforme en cyanoferrure de potassium et en potasse, d’après l’équation suivante, où l’on néglige Peau d’hydratation :
3KGy + Fe + O = 2KCy + FeCy KO.
Si Pon opère à l’abri du contact de Pair, Peau est en partie décomposée à l’ébullition; il se dégage de Phydrogène, et les mômes produits prennent naissance :
3KCy -1- Fe HO = 2KCy + FeCy -|- H KO.
On a préparé le cyanoferrure de potassium en Angleterre, pendant quelques années, par un procédé très-remarquable, qui consistait à faire arriver Pazote de Pair (dépouillé de son oxygène en passant sur du charbon rouge) sur une colonne de coke imprégné de carbonate de potasse chauffé à la plus haute température possible. Il se produisait du cyanure de potassium, qu'on dissolvait dans Peau; la liqueur, bouillie dans des bassins en fer avec du carbonate de fer naturel, se transformait en cyanoferrure de potassium et carbonate de potasse :
3KCy -F Fe0,C02 = (2KCy + FeCy) + KO.CO^.
Le premier procédé, plus économique, est exclusivement employé aujourd’hui.
869. Propriétés. — Ce sel est ordinairement sous forme de cristaux aplatis, de couleur jaune-citron, et facilement clivables. A 100° il perd son eau de cristallisation et se transforme en une matière blanche qui lOnd au rouge, en se décomposant en cyanure de potassium et en fer carburé. Chauffé avec de l’acide sulfurique étendu, il est partiellement décomposé. La moitié du cyanogène se dégage à l’état d’acide cyanhydrique, et il reste un corps blanc qui bleuit rapidement à Pair; c’est une combinaison de cyanure de fer et de cyanure de potassium (KCy-f-2FeCy) mélangée au bisulfate de potasse formé :
2(2KCy -(- FeCy) -|- GS03,H0 = 3(HCy) + 3(KO,HO,2SO=') -j- (KCy -F 2FeCy).
INORGAMQUE.
L'acide sulfurique plus concentré décompose le cyanure jaune, d’une manière extrêmement netle, en oxyde de carbone qui se dégage et en sulfates de fer, de potasse et d’ammoniaque. Cette opération, qu’on effectue en chauffant légèrement dans un ballon de verre le cyanure pulvérisé avec un excès d’acide, fournit un excellent mode de préparation de l’oxyde de carbone; il est bon néanmoins de faire traverser à ce gaz un flacon laveur contenant de la potasse, pour arrêter les vapeurs d’acide cyanhydrique qui pourraient se dégager. On se rendra facilement compte de cette réaction, qui se produit d’ailleurs avec la plupart des cyanures simples ou composés, si l’on se rappelle ce que nous avons dit de la tendance des composés de cyanogène à se transformer en ammoniaque, en fixant les éléments de A équivalents d’eau :
2(KC2Az)+F.'C^Az+3H0+G(S0â,H0)+3H0=2(K0,S03)+re0,S03+3(AzH3,H0,S03]+CC0
870. Cyanoferrures. — Le cyanoferrure de potassium est le type d’une classe nombreuse de composés représentés par la formule générale : 2MCy -f-FeCy, dans laquelle M représente un métal quelconque. On les prépare ordinairement en mélangeant une dissolution de cyanoferrure de potassium avec une dissolution du sel métallique. Ces composés insolubles se précipitent, et comme ils sont très-diversement colorés, le cyanoferrure de potassium devient un réactif très-utile pour reconnaître le métal d’un sel. Les cyanoferrures de sodium, de calcium, de barium et de strontium se préparent directement comme celui de potassium ; ils sont, comme lui, solubles dans l’eau.
Ces divers cyanures doubles de fer et d’un autre métal ne présentent pas les caractères des sels de fer ordinaires ; la potasse n’en précipite pas l’oxyde, le sulfure de potassium n’y détermine pas de précipité de sulfure de fer. Le fer est donc, dans ces composés, à un étal bien différent de celui qu’il a dans les sels ou dans les composés binaires qui se comportent comme eux.
Ces raisons ont conduit Gay-Lussac à admettre que les éléments invariables de ces composés faisaient partie d’un radical composé qu’il a nommé ferrocyanogène ou cyanofei, et auquel il a attribué la formule Cy^Fe. Ce radical, toujours combiné à 2 équivalents d’un métal quelconque , donne des composés représentés par la formule générale M2(Cy^Fe). Ces composés deviennent les analogues des chlorures métalliques, et se comportent comme eux dans toutes les réactions chimiques.
Si l’on traite, par exemple, le cyanoferrure de plomb, Pb-(CyTe), tenu en suspension dans l’eau, par l’hydrogène sulfuré, on obtient un précipité noir de sulfure de plomb et un composé analogue aux hydracides ordi-
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naires, l’acide cyanofcrhydrique, avec lequel on peul reproduire tous les feiTocyanures, comme avec l’acide chlorhydrique on reproduit tous les chlorures. La formule qui rend compte de la production de cet acide est
Pb2{Cj'3Fe) + 2HS = 3(PbS) +
871. Usages. — Le cyanoferrure de potassium est employé dans les laboratoires, surtout pour reconnaître le métal d’une dissolution saline; dans l’industrie, on l’emploie pour la fabrication du bleu de Prusse. On peut produire ce bleu dans les pores des étoffes que l’on veut teindre avec cette couleur, en plongeant ces étoffes, préalablement imprégnées d’un sel de fer, dans une dissolution de cyanure jaune.
Cyanoferride de potassium, 3KCy -(- Fe-Cy‘*.
872. Préparation et propriétés. — On l’obtient en faisant passer un courant de chlore dans une dissolution froide de cyanoferrure de potassium; on enlève ainsi le quart du potassium. On juge que l’opération est terminée quand la liqueur ne donne plus de précipité dans les sels de sesquioxyde de fer :
2(-:KCy -h FeCy) -1- Cl == 3KCy + Fe^Cy^ + KCl.
Par évaporation on obtient le sel cristallisé en beaux prismes brillants, d’un beau rouge-orangé; il est anhydre. Sa dissolution donne avec les sels de protoxyde de fer un précipité de bleu de Prusse; avee les autres sels métalliques, il produit des combinaisons dans lesquelles 3 équivalents de potassium sont remplacés par 3 équivalents d’un autre métal, mais les 2 équivalents de fer ne sont pas déplacés; on ne peut, d’ailleurs, les précipitera l’état d’oxyde par la potasse, ou à l’état de sulfure par les sulfures alcalins; on a donc été conduit à faire pour ces composés une hypothèse analogue à celle qui nous a occupé tout à l’heure. On a admis l’existence d’un radical composé, Fe^Cy®, le ferricyanogène, capable de s’unir à 3 équivalents d’un métal quelconque. On prépare l’hydracide de ce radical, H3(Fe-Cy®), de la même manière que l’hydracide du cyanofer.
CARACTÈRES DES SELS DE FER
873. ^^eisde protoxyde de fer. — Les sels de protoxyde hydratés sont vert bleuâtre; anhydres, ils sont blancs. Leurs dissolutions ont une saveur d’abord douceâtre, puis semblable à celle de l’encre ; elles se transforment promptement en solutions de sels de sesquioxyde de fer, en laissant déposer un sel basique jaune insoluble. Les alcalis en précipitent l’hydrate de protoxyde blanc, qui se transforme en
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rouille à la longue. L’acide lannique n’y produit pas de précipité, le cyanoferrure de potassium y donne un précipilé blanc qui bleuit promptement ; le cyanure rouge, un précipité bleu. Le sulfbydrate d’ammoniaque y donne un précipité noir.
874. Sels (lesesquioxytie de fer. — Ces sels sont bruns OU rouges-bruns; il en est même de blancs (phosphates de fer). Leurs dissolutions ont une saveur âpre et slyplique. Les alcalis en précipitent du sesquioxyde de fer hydraté (rouille). Le cyanure jaune, même dans des liqueurs étendues, y donne un beau précipité bleu ; l’acide tannique, un précipité noir.
L’acide sulfhydrique ne précipite pas les sels de protoxyde à acide énergique, mais il ramène à l’état de sels de protoxyde ceux de sesquioxyde, il se produit alors un dépôt blanc de soufre. Tous les sels de fer sont précipités en noir par les sulfures alcalins. Le zinc, à l’abri du contact de l’air, précipite le fer; â l’air, le fer serait précipité à l’état d’oxyde.
MANGANÈSE, Mn=27,ô.
875. Préparation. — On calcine du bioxyde de manganèse pur (881), pour le transformer d’abord en oxyde magnétique, que l’on mélange avec une quantité de charbon de sucre un peu inférieure à celle que produirait la réduction totale de l’oxyde. Ce mélange, chauffé dans un double creuset de chaux à un violent feu de forge, donne un culot métallique recouvert d’une scorie rougeâtre de manganate de chaux. Le métal ainsi préparé ne contient évidemment pas de carbone, ni d’oxyde; car la chaux enlève l’oxyde et le transforme en manganate.
Fig. 148.
térieur du creuset, on en met un second Le creuset extérieur, épais, est destiné â
L’appareil dans lequel on j chauffe ce mélange, servant !
aussi à la fusion du chrome, du nickel et du cobalt, mérite \ une description spéciale.
On place sur une forge portative, munie d’un bon soufllet, un manchon ou cylindre en terre réfractaire de 12 centimètres de diamètre intérieur environ {fig. 148); sur une grille percée de petits trous qui ferme la cavité A de la forge, on place un creuset B en .
chaux réfractaire ; dans l’inqui contient la matière â fondre, protéger l’intérieur contre l’ac-
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lion de la scorie formée dans la combuslion du charbon. On chauffe le double creuset, lentement d’abord, avec du charbon de bois, et quand il est au rouge, on remplit le manchon d’escarbilles bien dépouillées de mâchefer, et l’on fait arriver sous la grille un courant d’air actif. L’échauffement maximum se produit à 2 ou 3 centimètres de la grille et se maintient jusqu’à une hauteur de 7 ou 8 centimètres. C’est dans cette zone que doit se trouver la matière à fondre; une heure de chauffe suffit amplement à la fusion de matières qui ne sont pas plus réfractaires que le platine ou le quartz. M. H. Sainte-Claire Deville, à qui l’on doit cette disposition, a pu, de cette manière, fondre ces deux substances et même volatiliser le platine. Mais .le molybdène, le tungstène et l’iridium ne peuvent être fondus dans cet appareil.
876. Propriétés. — Le manganèse est un métal d’un gris blanchâtre, peu brillant, dur et cassant ; il est presque aussi infusible que le platine. Il s’oxyde facilement à l’air et dans l’eau bouillante, en dégageant de l’hydrogène, et se délite en une poudre noir-verdâtre, mélange d’oxyde et de métal non altéré.
OXYDES
Nous avons énuméré les divers oxydes du manganèse et fait ressortir leurs analogies (851); nous ne parlerons ici que des principaux.
Protoxyde, MnO.
877. Préparation et propriétés . — On le prépare en réduisant par l’hydrogène un oxyde supérieur de manganèse ; on obtient ainsi une poudre verte, qui cristallise en octaèdres réguliers d’une belle nuance verte, quand on la soumet à l’action d’un faible courant d’acide chlorhydrique à la température du rouge (H. Sainte-Claire Deville).
En versant un alcali sur un sel de protoxyde de manganèse, on obtient un précipité blanc de protoxyde hydraté, qui se transforme rapidement, au contact de l’air, en sesquioxyde hydraté de couleur brune, très-voisine de celle de la rouille.
Le protoxyde de manganèse anhydre brûle quand on le chauffe au contact de l’air, et se transforme en oxyde salin, Mn‘'^0^. La facilité avec laquelle il absorbe l’oxygène permet de l’employer commodément pour la préparation de l’azote. Ce protoxyde n’existe dans la nature que combiné à l’acide silicique et à l’acide carbonique.
Sesquioxyde, Mn-0‘h
878. Éfat naturel et propriétés. — Cet oxyde, assez abondant dans la nature, est difficile à préparer à l’état de pureté. On l’obtient comme lé-
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sultat de 1 oxydation à l’air du protoxyde hydraté, ou en faisant passer du chlore dans de 1 eau tenant en suspension du carbonate de manganèse en excès. On enlève le carbonate non altéré par l’acide sulfurique faible. Un excès de chlore transformerait toute la matière en hydrate de
bioxvde.
Le sesquioxyde est peu stable, la plupart des acides le détruisent, mais on peut le dissoudre dans l’acide sulfurique concentré, avec lequel il donne un sulfate rouge de manganèse, employé à produire des phénomènes d’oxydation. Fondu avec le sel de phosphore (métaphosphate de soude) ou le borax, il donne une belle coloration bleue-améthyste.
L’oxyde naturel anhydre cristallisé est connu sous le nom de braunite; il existe également un hydrate cristallisé, auquel on a donné le nom à'acerdhe (peu profitable), pour indiquer que cette substance n’est susceptible de donner par la calcination que fort peu d’oxygène, ou peu de chlore quand on la traite par l’acide chlorhydrique.
L’oxyde salin Mn0,Mn203 ou existe aussi dans la nature; on le
trouve en cristaux octaédriques, appartenant au système du prisme droit a base carrée. Leur poussière est rouge comme celle de l’oxyde amorphe; de là le nom d’oxyde rouge de manganèse qu’on lui donne parfois. Nous rappellerons qu’il prend naissance quand on calcine le bioxyde de manganèse ou quand on chauffe le protoxyde à l’air.
Bioxyde, MnO^.
879. Éfai naturel. — C’est le plus important des oxydes de manganèse ; il est abondant dans la nature, et nous fournit le seul moyen de nous procurer du chlore à bon marché.
L oxyde naturel (pyrolusite) cristallise en prismes rhomboïdaux droits de couleur gris d’acier, la couleur de leur poussière est noire. Le plus souvent il est en masses cristallines, mélangées de silice, de calcaire, de bai y le et de sesquioxyde de fer et de manganèse; ces diverses matières diminuent la cpiantité de chlore donnée par le bioxyde et augmentent en pure perte la proportion d'acide employée, puisqu’une partie de cet acide est employée à saturer le calcaire, la baryte, etc., sans dégagement corlespondant de chlore. Il est donc important, dans la pratique, de pouvoii déterminer rapidement la quantité de chlore que peut fournir un poids donné de manganèse du commerce.
880. lissai des maiig:anèscs. — On prend dans une certaine masse de ^ bioxyde de manganèse et en dix'^ers points un certain nombre de morceaux, afin que leur ensemble représente assez exactement la composition de la masse entière. On les pulvérise et l’on prend 3«,98 de celte poudre pour en faire l’essai. On sait que 3^,98 de bioxyde de manganèse
LIV. III. CIIAP. VI. i:SSAI DES MANGANÈSES
pur, traités par l’acide chlorhydrique, donnent 1 litre de chlore; si donc on détermine le volume de chlore dégagé par ce poids de manganèse à essayer, et que l’on trouve, par exemple, 0’'\7, on en conclura que ce manganèse ne contient que 70 pour 100 de bioxyde de manganèse ou, plus exactement, que la composition de 100 kilogrammes de cette matière est telle que la quantité de chlore qu’elle peut fournir est la même que celle donnée par 70 kilogrammes de bioxyde ]mr. Le volume du chlore dégagé par les 3^,98 de manganèse essayé se détermine facilement de la manière suivante :
On introduit le manganèse dans un petit ballon de 50 centimètres cubes, muni d’un tube abducl.eur qui vient déboucher au fond d’un ballon à long col de 3/4 de litre environ {fg. 149), contenant une dissolution
Fig. 149.
étendue de potasse ou de soude. On verse 20 à 25 centimètres cubes d’acide chlorhydrique du commerce dans le ballon, que l’on ferme rapidement; l’effervescence causée par le dégagement de l’acide carbonique ayant cessé, on chauffe légèrement le ballon pour activer le dégagement du chlore, que la dissolution de potasse absorbe en donnant de l’hypochlorite de potasse et du chlorure de potassium (529). L’opération est terminée quand on ne voit plus de vapeur verdâtre dans le ballon et que le liquide restant a pris la teinte brunâtre des sels de peroxyde de fer. On retire alors le ballon et son tube abducteur, et l’on verse la dissolution alcaline dans un vase de 1 litre de capacité, on achève de le remplir exactement avec les eaux de lavage du ballon. Il ne reste plus qu’à déterminer le titre chlorométrique de cette liqueur. Getle opération s’effeclue exactement de la môme manière que l’essai des chlorures de chaux du commerce (794); il faut seulement prendre la précaution de mainlenirl acidité
delà dissolution d’acide arsénieux, parce que les alcalis décolorent partiellement l’indigo; leur présence troublerait donc la marche de l’opération.
CHIMIE INORGANIQUE
Ge^mocle d essai, imaginé par Gay-Liissac, est préférable à tous ceux qu on a proposés dans le même but, parce qu’il donne immédiatement la quantité de chlore que Ton peut produire avec le manganèse, dont cette production est le principal usage. Ajoutons toutefois que les verriers emploient aussi le manganèse dans la fabrication du verre.
881. I*reparatioii tlu bioxyde clc mang^anèse pur. — On Calcinc au rouge, dans un creuset de terre, un mélange de bioxyde de manganèse du commerce et de chlorhydrate d’ammoniaque, et l’on reprend par l’eau le résidu contenant du chlorure de manganèse, des chlorures de magnésium, de calcium et des autres métaux alcalino-terreux; on ajoute de l’acide azotique à la dissolution et l’on fait bouillir dans un ballon de verre ou de porcelaine. On continue jusqu’au moment où la liqueur, rendue fortement acide par l’acide azotique, ne précipite plus par l’azotate d’arpnt. A ce moment, les chlorures ont été transformés en azotates. On évapore alors à siccité dans une capsule de platine, et l’on calcine pour transformer l’azotate de manganèse en bioxyde (649) ; on n’a pas à craindre de trop chauffer, car, en reprenant par l’acide azotique concentré et chaud, on transforme en azotates les oxydes qui auraient pu se former, excepté le bioxyde de manganèse, qu’on lave à l’eau distillée.
Ce bioxyde peut alors servir à préparer le manganèse (875) , ou tous les autres produits de ce métal, dans un état de pureté absolue.
ACIDES DU MANGANÈSE
882. Si l’on fond ensemble parties égales d’hydrate de potasse et de bioxyde de manganèse finement pulvérisé, on obtient une masse noire, composée de manganate de potasse et de sesquioxyde de manganèse ; en traitant la masse par l’eau, on dissout le manganate, et la liqueur verte décantée et évaporée dans le vide sur l’acide sulfurique donne des cristaux de manganate de potasse K0,Mn03, isomorphes de ceux de sulfate de potasse, KO,SO^.
Cette dissolution, étendue de beaucoup d’eau, passe rapidement au eu, au violet et au rouge-pourpre ; elle contient alors de l’hypermanganatede potasse ; les liqueurs concentrées traitées par les acides prennent rapidement cette dernière couleur ; elles reviennent à leur couleur primitive quand on ajoute de la potasse. Ces phénomènes, qui ont fait
donner au manganate de potasse le nom de caméléon minéral, sont faciles à expliquer.
Le manganate vert de potasse, KO,MnO^, n’est stable qu’en présence d un excès d alcali assez concentré, et quand il se trouve en présence de corps capables de le saturer, il se transforme en liypermanganate rouge de potasse, KO,MnW, plus stable que le manganate vert, en absorbant de
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l’oxygène ou en se dédoublant en acide hypennanganique et oxyde inférieur. Une grande quantilé d’eau ajoutée à la dissolution du manganale vert produit rapidement la coloration rouge, parce qu’il contient toujours en dissolution assez d’oxygène pour transformer Uaeide manganique en acide hypennanganique, et que l’acide carbonique dissous ou celui de l’air en contact avec la dissolution s’empare de la moitié de la potasse du sel.
Il n’est même point indispensable que l’acide carbonique intervienne, si la liqueur est suffisamment étendue.
2(RO,Mn203) 4- HO -h 0 = KO, HO -f- KO,Mn207.
Lorsqu’on metla dissolution verte en contact avec un acide (en y faisant passer un courant d’acide carbonique, par exemple), celui-ci s’empare de la moitié de la base, et l’acide manganique, très-instable dans ces conditions, se dédouble en acide hypermanganique plus oxydé que lui et en oxyde inférieur de manganèse (bioxyde hydraté).
Enfin, si l’on ajoute de la potasse à une dissolution d’hypermanganate rouge, la liqueur redevient verte, parce que la potasse apporte avec elle assez de matières oxydables (matières organiques, cyanures ou azotites) pour que l’acide hypermanganique puisse perdre un équivalent d’oxygène :
K0,Mn20" -4- KO = 2(K0,Mn03) + 0.
On obtient facilement l’hypermanganate de potasse eristallisé, en faisant passer un courant d’acide carbonique jusqu’à refus dans la disso- ! lution de manganate vert obtenue comme on l’a dit plus haut ; on filtre i ensuite la liqueur sur de l’amiante, le papier et les matières organiques détruisant avec rapidité l’hypermanganate, et l’on évapore doucement la liqueur filtrée, qui laisse déposer par refroidissement, quand elle est concentrée, de beaux cristaux rouge foncé d’hypermanganate de potasse, isomorphes de ceux de perchlorate. Leur dissolution est employée pour produire des phénomènes d’oxydation. On a pu isoler l’acide hypermanganique, mais l’acide manganique ne peut être retiré de ses sels.
CARACTERES DES SELS DE PROTOXYDE DE MANGANESE
883. Ils ont pour la. plupart une couleur rose pâle, quand ils sont hydratés. Leurs dissolutions donnent avec les carbonates un précipité blanc de carbonate neutre de manganèse, avec le sulfhydrale d’ammoniaque un précipité de sulfure de manganèse couleur de chair. L acide sulfh}drique ne les précipite pas. Les alcalis en précipitent du protoxydeblanc.
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qui jaunit à 1 air; les hypochlorites en précipitent du bioxyde de manganèse hydraté.
Les sels de manganèse donnent avec le borax, dans la flamme d’oxydation du chalumeau, une coloration bleu-améthyste produite par le sesquioxyde de manganèse ; dans la flamme de réduction, cette couleur disparaît, le sesquioxyde se transformant en protoxyde. Chauffés avec un fragment de potasse caustique sur une lame d’argent, ils donnent une matière verte (caméléon minéral) soluble dans l’eau et passant au rouge au contact de l’air ou des acides.
CHROME
Le chrome a été découvert par Vauquelin en 1797.
884. i^reparation et propriétés. — On chauffe un mélange d’oxyde de chrome et de charbon de sucre dans l’appareil qui sert à préparer le manganèse ; on obtient ainsi un métal gris d’acier, extrêmement dur, tres-bnllant, et dont la densité est égale à 6. Il est inattaquable par les acides azotique et sulfurique; l’acide chlorhydrique le dissout avec lenteur, endepgeant de l’hydrogène et coproduisant une dissolution bleue de prolochlorure de chrome hydraté.
OXYDCS.
r ‘e protoxyde, CrO, le sesquioxyde,
Cl O , et les acides chromique, CrO^, et perchromique, CrW. Le protoxyde est inconnu à l’état anhydre, et quand on essaye de prépare, son hydrate en précipitant les sels de protoxyde par la potasse, on obtient une matière tellement oxydable, qu’elle décompose l’eau en produisant un oxyde salin hydraté, Cr^O\HO. Nous avons dit (104) que l’acide per-
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chromique prenait naissance quand on traite l’acide chromique par l’eau oxygénée. Cet acide, découvert par M. Barreswill, est à peine connu, on sait seulement que sa dissolution dans l’étber possède une belle couleur bleue, mais on n’a pu jusqu’ici le combiner aux bases minérales.
Le sesquioxyde de chrome et l’acide chromique sont seuls importants.
Sesquioxyde de chrome anhydre, Cr-O'h
880. Préparation. — On obtient l’oxyde de chrome pur sous forme de poudre verte d’une belle nuance, en calcinant le chromate de mercure, préparé en précipitant le chromate de potasse par l’azotate d’oxydule de mercure, et lavant le précipité avec soin :
2(Hg20,Cr03) = 4Hg -f- 50 + Cr^O».
2° On l’obtient plus facilement en chauffant au rouge naissant un mélange de deux parties de bichromate de potasse et d’une partie de soufre, il se forme du sulfate de potasse et de l’oxyde de chrome que l’on sépare par des lavages; en laissant un excès de bichromate, l’oxyde ne relient pas de soufre:
K0,2Cr03 -h S = K0.S03 + CrSQ^.
3° L’oxyde de chrome peut être obtenu sous forme de cristaux rhomboédriques, isomorphes du corindon, en faisant passer des vapeurs d’acide chloro-chromique, CrO'^Cl, dans un tube de terre étroit chauffé au rouge vif. Ces cristaux sont extrêmement durs ; ils sont brillants et d’une belle couleur verte.
886. Propriétés et usagées. — L’oxyde de clirome est encore plus réfractaire que l’alumine ; comme elle et le sesquioxyde de fer, il est presque insoluble dans les acides, quand il a été calciné. L’hydrogène est sans action sur lui, mais le charbon le réduit à une température élevée. Sa belle couleur le fait employer dans la peinture sur porcelaine.
Sesquioxyde de chrome hydraté, Cr-0^,2fI0.
887. Cet oxyde constitue une belle couleur verte, connue sous le nom de vert-émeraude^ qu’on fabrique en grand depuis quelques années, pour les besoins de l’impression des tissus et des papiers peints, par un procédé indiqué par M. Guignet.
888. Préparation. — On chauffe dans un four à réverbère, à 500° environ, un mélange de 3 parties d’acide borique et de 1 partie de bichromate de potasse, mis en bouillie épaisse avec de l’eau. L’eau se dégage, ainsi qu’une partie de Poxygène du chromate, et il se produit un borate
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de chrome et de potasse, qu’on relire du four avec des ringards et qu’on fait tomber dans l’eau, où il se désagrégé et se transforme en borateacide de potasse, qui est soluble, et en oxyde de chrome hydralé, Cr^O-b^HO, d’une très-belle couleur.
Le vert-émeraude est inaltérable à la lumière solaire, les lumières artificielles ne changent pas sa nuance; comme il est d’une innocuité parfaite, il doit nécessairement remplacer avec avantage les verts arsenicaux.
ALUN DE CHROME
L’alun de chrome est le seul sel de sesquioxyde de chrome de quelque importance.
889. Préparation — On fait dissoudre à chaud 450 grammes de bichiomate de potasse dans 1 litre d’eau, on y ajoute 250 grammes d’acide sulfurique et, quand le liquide est refroidi, 60 grammes d’alcool, qu’on verse peu à peu, afin d’éviter l’échauffement de la liqueur. L’alcool s oxyde et se transforme principalement en acide acétique, en s’emparant de la moitié de l’oxygène de l’acide chromique, qui passe à l’état de sesquioxyde de chrome. Au bout de vingt-quatre heures, on trouve au fond du vase de beaux cristaux octaédriques d’alun de chrome. Si le dégagement de chaleur résultant de l’oxydation de l’alcool était trop considérable, le liquide prendrait une teinte verte, et la cristallisation ne s’effectuerait plus qu’après plusieurs jours.
890. Propriétés. —L’alun de chrome possède une belle couleur rougeviolette; il se dissout dans l’eau et donne une dissolution violette à froid, qui devient verte quand on la chauffe, l’alun a alors changé de propriétés , la liqueur verte évaporée ne donne plus de cristaux, mais une masse verdâtre de môme composition que l’alun violet; à la longue, l’alun vert dissous se transforme en alun violet eristallisable. Tous les sels de chrome peuvent aftecter, dans les mômes circonstances, ces deux modifications sous lesquelles ils jouissent de propriétés chimiques bien différentes.
Ainsi 1 ammoniaque précipite l’oxyde de chrome des sels de la modification violette, mais elle le redissout peu à peu, lorsqu’elle est en excès, #en se colorant en rouge-rubis; la modification verte donne un hydrate gris-verdâtre, insoluble dans un excès d’ammoniaque. Le chlorure de barium à Iroid ne précipite qu’incomplétement l’alun et le sulfate de chrome vert, tandis qu’il précipite complètement les sels violets. Le chlorure de ehrome vert, traité par l’azotate d’argent à froid, laisse précipiter les deux tiers de son chlore; la modification violette le laisse précipiter en totalité. Ces faits n’ont pas reçu jusqu’ici d’explication suffisante.
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CARACTÈRES DES SELS DE SESQUIOXYDE DE CHROME
891. Les dissolutions de chrome à l’ébullition précipitent complètement par l’ammoniaque, la potasse donne un précipité soluble dans un excès de réactif; on obtient ainsi une liqueur verte qui, étendue d’eau et maintenue à l’ébullition pendant un certain temps, laisse précipiter tout son oxyde à l’état d’bydrate. L’oxyde de chrome hydraté, chauffé à l’air avec de la potasse ou du carbonate de potasse, se transforme complètement en cbromate jaune de potasse.
Acide clironiique, CrO'^
802. Préparation. — On le prépare en versant peu à peu dans une dissolution saturée à froid de bichromate de potasse un peu moins d’une fois et demie son volume d’acide sulfurique concentré et exempt de plomb. Le mélange s’échauffe très-fortement, et en se refroidissant il laisse déposer des aiguilles d’un beau rouge cramoisi, que l’on sépare de l’eau mère. On met égoutter ces cristaux sur des briques poreuses ou sur des plaques de porcelaine dégourdie. Cet acide retient un peu d’acide sulfurique et de sulfate de potasse; on le redissout dans l’eau pure et l’on I dissout du cbromate de baryte dans une petite quantité de la dissolution ; on verse goutte à goutte cette liqueur dans la dissolution principale, jusqu’au moment où le précipité de sulfate de baryte cesse de se former. On précipite ainsi tout l’âcide sulfurique et on régénère un peu de bichroimate de potasse. La liqueur, décantée et évaporée dans le vide sec,
I donne de beaux cristaux d’acide chromique, l’eau mère retient le bichromate de potasse.
893. Propriétés. — Cet acide cristallise en prisrhes d’un rouge vif, déliquescents, d’une saveur âpre et amère; il colore la peau en jaune. Il est très-soluble dans l’eau, à laquelle il communique une teinte jaune brun. Chauffé légèrement, il prend une teinte noire, et reprend sa couleur par le refroidissement, fond ensuite et se décompose, si on le chauffe davantage, en oxyde vert et oxygène.
2Cr03 = Cr203 -h 03.
C est un oxydant énergique; si l’on fait tomber goutte à goutte de l’alcool sur de 1 acide chromique cristallisé, ce liquide s’enllamme et l’acide se trouve ramené à l’état de sesquioxyde. L’acide sulfureux et l’acide chlorhydrique le détruisent rapidement, ce dernier en dégageant du chlore et en produisant de l’eau et du sesquicblorure de chrome :
2Cr03 -f. GHCI = GHO -f- 3C1 -h Cr^Cls,
CHROMATES.
894. Les chromâtes sont tous colorés, et la plupart ont de très-belles couleurs; les chromâtes alcalins seuls sont solubles ; il est donc possible de les préparer par double décomposition, au moyen du chromate de potasse. C’est, d’ailleurs, de ce chromate ou plutôt du bichromate de potasse que l’on extrait, comme on a déjà pu le voir, tous les composés du chrome; nous nous occuperons donc spécialement de ces deux composés.
Chromâtes de potasse.
895. Préparation. — On trouve dans la nature une combinaison cristallisée de sesquioxyde de chrome et de protoxyde de fer, FeO,Cr^O^, isomorphe de l’oxyde magnétique de fer; c’est le fer chromé. Ce minerai, finement pulvérisé et chauffé dans un fourneau à réverbère avec du carbonate de potasse et du salpêtre, donne du chromate neutre de potasse, que l’on enlève par des lavages; mais, comme il est mélangé de silicate et d’aluminate de potasse, on acidulé la liqueur par de l’acide sulfurique étendu, la silice est précipitée, et il se produit du bichromate, qui cristallise par évaporation et par refroidissement, après que le sulfate de potasse s’est déposé.
Si l’on sature la dissolution de bichromate par du carbonate de potasse, on obtiendra le chromate neutre.
896. Propriétés. — Le chromate neutre, RO,CrO^, donne des cristaux transparents, d’une belle couleur jaune-citron, appartenant au système du prisme rhornboïdal droit; ils sont isomorphes du sulfate de potasse; on comprend alors pourquoi, dans la préparation du chromate de potasse, il faut transformer le sel neutre en bichromate pour le séparer du sulfate de potasse formé. La saveur du chromate neutre est fraîche, amère, désagréable. L’eau en dissout à froid la moitié de son poids et beaucoup plus à chaud; sa dissolution est colorée en jaune. Ce sel possède un pouvoir colorant très-considérable, et quelques centigrammes colorent très-sensiblement un litre d’eau.
Le bichromate, KO,2GrO®, constitue de grands cristaux anhydres, trèsfusibles sans décomposition, et d’une belle couleur rouge-jaunàtre. Nous avons indiqué, à propos des autres composés du chrome, ses principales propriétés, nous ajouterons seulement qu’il fournit un moyen assez commode de préparer l oxygène dans les laboratoires. Si on le chauffe dans une cornue de verre avec de l’acide sulfurique, il se transforme en alun de chrome vert (à l’eau d’hydratation près), en dégageant la moitié de l’oxygène de l’acide :
K0,VCr03 H- 4S03,H0 = K0,S03 -j- Cr203,3S03 4HO -H O».
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CHLORUHES DE CHROME.
897. i*roioci»lorure. — Oii 1 obtient en chaufTant au ronge le sescjuicblorure de chrome violet dans l’hydrogène. On obtient ainsi une matière blanche, soluble dans l’eau, qu’elle colore en bleu en s’hydratant. Cette dissolution s’oxyde rapidement à l’air. Ce corps, découvert parM. Péligot, lui a permis de préparer quelques autres sels de protoxyde de chrome.
898. j«esquichlorure. — On le prépare en chaufhmt au rouge un mélange d’oxyde vert de chrome et de charbon dans un courant de chlore. Il constitue des écailles cristallines, couleur de fleur de pêcher, insolubles dans l’eau. Il s’y dissout instantanément en la colorant en vert, lorsqu’on y ajoute une trace de protochlorure. On obtient cette dissolution en traitant le chromate de plomb par l’acide chlorhydrique; du chlore se dégage, et il se produit du sesquichlorure de chrome et du chlorure de plomb ; on reprend la liqueur concentrée par l’alcool, qui ne dissout que le chlorure de chrome.
Acide chlorochromique, CrO^CI.
Nous plaçons ici un composé remarquable, que Pon peut considérer comme le type d’une classe de corps volatils découverts par M. Dumas, et que l’on obtient en traitant un mélange de sel marin et d’un sel minéral par l’acide sulfurique concentré.
899. Préparation et propriétés. — On fait fondre un mélange de 10 parties de sel marin et de 17 parties de bichromate de potasse, et l’on introduit la masse concassée dans une cornue de verre, avec 30 parties d’acide sulfurique concentré. Il se produit aussitôt des vapeurs rouges intenses (comme celles de l’acide hypoazotique), qui vont se condenser dans un ballon refroidi, sous forme de liquide rouge presque aussi foncé que le brome.
Au contact de l’eau, il se décompose en acide chromique et acide chlorhydrique, d’après l’équation
CrO^Cl -f H0 = Cr03-hHCl.
On peut l’envisager comme résultant de la substitution d’un équivalent de chlore à un équivalent d’oxygène dans l’acide chromique; il correspond à l’acide chlorosulfurique, SO^Gl.
NICKEL ET COBALT
900. Préparation. — On prépare ces deux métaux par les» mêmes procédés : 1® en réduisant les oxydes par l’hydrogène; si la réduction
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s’opère à une basse leiupérature, on obtient des mélaux pyrophoriques, qui iierdent, comme le fer, celle propriété, quand on les calcine; 2° en chauffant les oxalales : ces sels se décomposent, à une température peu élevée, en métal et acide carbonique :
NiO,C2Q3 == Ni + 2C02, CoO.C^Oa = Co + 2C02.
Le métal, introduit ensuite dans l’appareil déjà décrit (875), peut y être rassemblé en un culot bien fondu.
901. Propriétés. ~ Ges cleux métaux ont les mêmes propriétés physiques que le fer; comme lui, ils peuvent facilement se forger à chaud; on peut également les étirer en fils doués d’une ténacité extrême. Us sont magnétiques, mais perdent facilement cette propriété quand on élève leur température. Le nickel a pour densité 8,86, celle du cobalt est un peu plus faible (D = 8,5). Leurs équivalents sont les mêmes et égaux à 29,5. Leurs propriétés chimiques sont à peu près les mêmes que celles du fer.
OXYDES DE NICKEL
902. On connaît deux oxydes de nickel : le protoxyde verdâtre, NiO, et le sesquioxyde noir, Ni^O^. Le protoxyde de nickel s’obtient en calcinant l’hydrate ou le carbonate. Il est facilement réductible par le charbon ou par les gaz réducteurs. Ainsi, il est réduit au rouge blanc par l’oxyde de carbone des fourneaux, quand on le calcine dans des creusets ouverts. Cette expérience avait fait penser à Wenzell que l’oxyde de nickel était réductible par la chaleur seule; mais MM. Liebig et Wohler lui donnèrent plus tard sa véritable explication.
Le sesquioxyde s’obtient en calcinant l’azotate. Il dégage du chlore quand on le dissout dans l’acide chlorhydrique; il se produit alors du protochlorure de nickel.
SELS DE NICKEL
903. Caractères. — Ges sels et leurs dissolutions sont verts : tapotasse caustique en précipite de l’oxyde hydraté vert-pomme; le carbonate de potasse, un carbonate basique vert-pomme pâle; Uacide oxalique, un oxalate pulvérulent, vert pâle. L’ammoniaque colore ses dissolutions en bleu ou en violet, sans les précipiter, si elles sont acides; en tout cas, le précipité disparaît dans un excès de réactif. L’acide sulfhydrique ne précipite pas les sels de nickel acides, mais les sulfures alcalins en précipitent du sulfure noir de nickel. Le zinc en précipite le métal dans une dissolutron bouillante.
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OXYOES DE COBALT.
904. On connaît iin protoxyde et un sesquioxyde peu stable. Le protoxyde s’obtient en calcinant l’hydrate à une faible chaleur, à l’abri du contact de l’air; on obtient ainsi un oxyde vert-olive, qui est du protoxyde pur; si l’on calcinait au contact de l’air, on obtiendrait un produit noir qui paraît être une combinaison de protoxyde et de sesquioxyde. C’est sous cette forme que l’on trouve l’oxyde du commerce, obtenu ordinairement par la calcination du carbonate. Ce composé est très-facilement réductible par rhydrogène; mais, quand on opère vers la température de 100°, on peut seulement ramener l’oxyde noir à l’état d’oxyde olive. C’est là le meilleur moyen d’obtenir cet oxyde à l’état de pureté.
Le sesquioxyde de cobalt se prépare comme le sesquioxyde de nickel et jouit des mômes propriétés.
SELS DE COBALT
905. Caractères. — Les sels de cobalt sont rouge-cramoisi, rose pur ou fleur de pécher; la potasse en précipite, à la température ordinaire, un beau sel bleu basique, qui passe bientôt au violet sale; mais, à la température d’ébullition, il se produit un précipité rose de protoxyde de cobalt hydraté. L’ammoniaque en précipite un sel basique bleu qui verdit à l’air et se dissout peu à peu. En présence des sels ammoniacaux, les sels de cobalt ne sont pas précipités par l’ammoniaque. Les carbonates alcalins produisent un précipité rouge-fleur de pêcher, qui passe au rouge sale par l’ébullition. Les phosphates alcalins en précipitent un phosphate bleu clair; l’acide oxalique, un oxalate rose pâle. L’acide sulfhydrique ne donne pas de précipité dans un sel acide, mais les sulfures alcalins y donnent un précipité noir.
L’oxyde de cobalt ou les sels fondus au chalumeau avec le borax donnent une perle colorée d’une belle teinte bleue.
CHLORURE DE COBALT
906. i*rép.aration et propriétés. — On l’obtient en dissolvant l’oxyde ou le carbonate dans de l’acide chlorhydrique; sa dissolution donne par évaporation des cristaux rouge-grenat de chlorure anhydre. Ce sel possède la singulière propriété de devenir bleu, quand on ajoute a sa dissolution de 1 acide chlorhydrique concentré ou quand on le porte a une température convenable. Dans ce dernier cas, la dissolution repiend sa couleur en refroidissant. Lorsqu’on écrit avec une dissolution étendue
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de chlorure de cobalt, on obtient des caractères à peine visibles; mais si Ton chauffe légèrement le papier sur lequel on les a tracés, ils apparaissent avec une belle teinte bleue foncée, pour disparaître ensuite, si l’on n’a pas trop chauffé le papier. Le chlorure de nickel peut s’employer au môme usage, et les encres de sympathie sont le plus souvent composées d’un mélange de ces deux chlorures. On ne peut attribuer ces phénomènes à un changement de composition du sel, à une déshydratation, par exemple, car la coloration se produit également quand on chauffe la dissolution concentrée dans des tubes fermés.
907. Application du nickel et du cobalt. — Le nickel s’emploie pour la confection d’alliages, dont les plus importants sont le maillechort et l’alliage monétaire de la monnaie d’appoint de la Belgique (alliage de cuivre et de nickel). Ces alliages ont une belle couleur blanche qui se rapproche de celle de l’argent, et sont peu altérables à l’air. Le cobalt ne s’emploie qu’à l’état de combinaison ; son oxyde donne en effet, en se dis- , solvant dans le verre, une belle substance bleue (smalt); c’est la base du bleu de cobalt ou bleu Thénard; enfin, combiné à l’oxyde de zinc, il donne une belle couleur verte (vert de Rinmannj.
908. Préparation de ces diverses matières. — On trOUVe le CObalt et le nickel à l’état d’arséniosulfures, dans lesquels ces deux métaux sont ordinairement associés. Cependant on trouve à Tunaberg (Suède) un minerai de cobalt (cobalt gris), qui ne renferme presque pas de nickel et qu’on emploie avec avantage pour la préparation de l’oxyde destiné à la décoration de la porcelaine. A cet effet, on fond ce minerai avec du soufre et du carbonate de soude, et l’on obtient un culot de sulfure de cobalt et
une scorie de sulfure d’arsenic combiné au sulfure de sodium. Le culot, i traité par l’acide sulfurique concentré et chaud, donne du sulfate de cobalt, d’où l’on extrait facilement l’oxyde.
On prépare le bleu Thénard en calcinant un mélange de phosphate de cobalt et d’alumine en gelée; le phosphate s’obtient en précipitant le sulfate de cobalt par le phosphate de soude. Cette belle couleur bleue, employée dans la peinture, noircit malheureusement par l’action prolongée de la lumière.
Le smalt s’extrait du kupfernickel (sulfoarséniure de nickel), contenant du cobalt; on commence par le griller, afin de se débarrasser de la majeure partie de l’arsenic, et l’on mélange intimement le produit du grillage avec du sable blanc et du carbonate de potasse. Ce mélange, fondu, donne un verre coloré en bleu par l’oxyde de cobalt, tandis qu’au fond du creuset il se dépose une matière d’apparence métallique, qui porte le nom de speiss et contient du soufre, de l’arsenic, du nickel, du fer et du cuivre. Le verre refroidi est pulvérisé et mis en suspension dans l’eau, afin d’en séparer des parties Irès-ténues qui possèdent une cou-
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leur d’aiilant plus claire qu’elles constitueut une poussière plus fine.
Le speiss, grillé à plusieurs reprises et fondu au cubilot, comme la fonte de fer, donne du nickel métallique ordinairement allié avec un peu de cuivre. Le fer passe dans les scories à l’état de silicate; le soufre et l’arsenic sont enlevés par les grillages.
CADMIUM.
909. Nous terminerons ce chapitre en indiquant quelques caractères d’un métal qui accompagne ordinairement le zinc dans ses minerais, et qui se rapproche surtout de .ce métal par sa volatilité. Le cadmium se dégage tout d’abord quand on traite les minerais de zinc pour extraire le métal, et donne, en brûlant, un oxyde brunâtre contenant beaucoup de zinc. C’est de cet oxyde impur qu’on retire le métal, en le réduisant à une température ménagée.
Le cadmium a la couleur de l’étain, il est brillant. et susceptible d’un beau poli. Il est facile à ployer et à limer, et tache, comme le plomb, les corps sur lesquels on le frotte. 11 est plus dur et plus tenace que l’étain; lorsqu’on le ploie, il fait entendre, comme ce métal, un cri particulier. Sa densité est 8,6 à 15°. Il est très-fusible (360°) et distille à 860°. Il donne beaucoup de fusibilité aux alliages dans lesquels on le fait entrer.
Exposé à l’air, il se recouvre d’une pellicule grisâtre; si on le chauffe, il s’y enflamme facilement et brûle en répandant une fumée jaune-brunâtre d’oxyde de cadmium, qui donne un enduit jaune sur les corps environnants. Les acides le dissolvent avec dégagement d’hydrogène, à l’aide de la chaleur.
Ce métal n’a pas reçu d’applications importantes. Jusqu’ici on n’a utilisé que le sulfure de cadmium, qui est l’une des plus belles couleurs jaunes connues. On obtient ce sulfure en précipitant les sels de cadmium par l’hydrogène sulfuré. Il existe dans la nature à l’état cristallisé (greenockite). Il constitue alors des prismes hexagonaux réguliers d’un jaune clair, isomorphes de l’une des formes du zinc sulfuré.
910. Caractères des sels de cadmium. Les SCls de cadmium SOnt incolores. Le zinc en précipite du cadmium à l’état métallique. Les alcalis en précipitent de l’oxyde hydraté blanc, insoluble dans la potasse, mais soluble dans l’ammoniaque. L’acide sulfhydrique y donne un précipité jaune-orange caractéristique; c’est le seul sulfure jaune qui soit neutre, c’est-à-dire insoluble dans le sulfhydrate d’ammoniaque.
Ce métal fut découvert en 1818, en môme temps par Stromeyer et par Hermann.
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CHAPITRE VIII
ÉTAIN, Sn = 59.
Ce métal se trouve dans la nature à l’état d’oxyde facilement réductible par le charbon. Cette propriété explique pourquoi il est connu depuis la plus haute antiquité.
911. Propriétés physiques. — G’estun métal aussi blanc que l’argent, à reflet légèrement jaunâtre. II a une légère odeur, qui s’exalte par le frottement. Sa densité est égale à 7,29. Il est dépourvu d’élasticité et, par conséquent, de sonorité; plusieurs de ses alliages sont, au contraire, remarquables par ces deux propriétés (bronze des canons, des cloches). Il est flexible, et quand on plie une baguette d’étain, elle fait entendre un cri particulier, qui semble annoncer un déchirement dans l’intérieur du métal : c’est le cri de rétain.
L’étain est très-malléable; on peut le réduire en lames très-minces, sans qu’il soit nécessaire de le recuire; le plomb est, avec l’étain, le seul métal possédant cette propriété; tous les autres s'écrouissent par le travail, c’est-à-dire deviennent durs et cassants, et il faut les recuire de
temps en temps pour pouvoir continuer le martelage ou le laminage. L’étain est un peu plus tenace que le plomb (488).
L étain fond à 228^*. C’est donc le plus fusible des métaux communs; aussi peut-on le fondre sur une feuille de papier qu’on place sur une plaque de tôle chauffée doucement avec une lampe à alcool. Il n’est pas volatil. L étain peut cristalliser par un refroidissement lent; mais on obtient plus facilement des cristaux de ce métal en versant avec précaution une couche d eau sur une dissolution concentrée de protochlorure d’étain, et en mettant une lame d’étain dans le liquide; de grands prismes bi niants se déposent sur la lame au point de contact des surfaces des
deux liquides. Une portion de l’étain de la lame se dissout à la place des cristaux.
912. Propriétés chimiques. — L’étain s’altère peu à l’air à la tempéidture ordinaire, mais quand on le chauffe, il s’oxyde avec facilité. Aussi, toutes les fois qu on fond de l’étain, on voit sa surface se recouvrir d’une matière grisâtre, qui est un mélange de protoxyde et de bioxyde susceptible de se transformer en bioxyde par l’action prolongée de l’air. A une haute temperatuie, il peut môme s’enflammer, il brûle alors comme l’antimoine, en donnant de l’acide stannique blanc qui se sublime.
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L’étain se combine dircclcment avec la plupart des mélalloïdes. Il décompose l’eau au rouge ci se transforme en bioxyde d’élain. 11 se dissout dans les acides sulfurique et chlorhydrique avec dégagement de gaz hydrogène, mais la dissolution s’opère avec lenteur, et seulement quand les acides ont un certain degré de^concentration. L’acide chlorhydrique concentré et chaud le dissout assez rapidement, en donnant du protochlorure d’étain. L’acide azotique attaque toujours l’étain, mais les produits de la réaction varient avec l’élat de concentration de l’acide. Si l’acide marque 12 à 15° à l’aréomètre de Baumé, l’étain se dissout sans dégagement de gaz, en s’oxydant aux dépens de l’eau et de l’acide; il se forme alors de l’azotate de protoxyde d’étain et d’ammoniaque. Si, au contraire, l’acide est concentré et si l’on opère à la température d’ébullition, il se dégage du bioxyde d’azote, et l’étain passe à l’état de bioxyde, SnO^; toutefois, il se forme encore un peu d’azotate d’ammoniaque. L’acide monohydraté pur n’exerce aucune action sur l’étain.
L’étain se dissout dans les dissolutions concentrées de potasse ou de soude, à cause de l’affinité de ses oxydes pour les alcalis ; il peut môme, grâce à cette propriété, se dissoudre dans des dissolutions concentrées de certains sels, tels que le sulfate de potasse, l’alun et le chlorhydrate d’ammoniaque.
913. Usa^^es. — L’étain, s’altérant peu au contact de l’air et des acides et ne donnant en outre que des sels non vénéneux à petite dose, est naturellement employé à la confection d’ustensiles destinés à contenir les matières alimentaires ; on en fait des couverts, des plats, des mesures de capacité pour les boissons, etc. L’étain en feuilles minces sert à envelopper le chocolat, le thé; mais sa fusibilité ne permet point d’en fabriquer les casseroles ou autres vases destinés à la cuisson des aliments ; on tourne heureusement cette difficulté par l’étamage, qui consiste à recouvrir d’une mince couche d’étain l’intérieur des casseroles de fer ou de cuivre. De cette manière, le vase, tout en possédant les propriétés de l’étain à l’intérieur, conserve l’infusibilité de la matière étamée. Voici comment on effectue l’étamage du cuivre. On saupoudre la pièce à ét-amer de sel ammoniacal, on la chauffe et on la frotte vivement avec un tampon d’étoupe, pour étendre le sel sur toute sa surface et la décaper ; lorsqu’elle est devenue très-brillante, on met une quantité d’élain convenable sur cette pièce, que l’on maintient sur le feu; lorsque l’étain est fondu, on l’étend sur la surface de cuivre avec un morceau d’étoupe.
oxYDiiS d’étain.
On connaît deux oxydes d’étain : le protoxyde, SnO, base faible et peu importante, et le bioxyde, SnO^, ou acide stannique.
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Prolovyde , SiiO.
914. Préparation et propriétés. — On traite la dissolution de protochlorure d’étain par un carbonate alcalin; il se dégage de l’acide carbonique et il se précipite de l’bydrate de protoxyde d’étain blanc, que l’on calcine à l’abri du contact de l’air, pour obtenir l’oxyde anhydre; ainsi préparé, c'est une poudre lourde, d’un violet noir, aussi combustible que l’amadou et qui donne, en brûlant, de l’acide stannique blanc. C’est une base faible; c’est ce qui résulte, d’ailleurs, du mode de préparation de l’hydrate au moyen des carbonates alcalins.
L’hydrate d’oxyde d’étain joue également le rôle d’acide, il se dissout dans la potasse et dans la soude; mais, si l’on évapore cette dissolution à un certain point de concentration, elle laisse précipiter du protoxyde anhydre en cristaux noirs assez volumineux. Toutefois, si la potasse est en grand excès, le protoxyde peut être décomposé en acide stannique, qui se combine à la potasse, et en étain métallique, qui se précipite sous forme de poudre noire.
^ Le protoxyde d’étain anhydre présente des propriétés physiques différentes, suivant son mode de préparation. Celui qui se dépose de la dissolution de l’hydrate dans la pota'sse est en cristaux noirs ; on obtient la même variété en faisant bouillir l’hydrate de protoxyde avec une eau légèrement alcaline, en quantité insuffisante pour le dissoudre. Ce même hydrate, bouilli avec l’ammoniaque, donne des cristaux anhydres de couleur olive ; mais, si, après avoir fait bouillir l’hydrate obtenu par la précipitation du chlorure par l’ammoniaque, avec un excès de réactif, on le dessèche à une douce chaleur avec le sel ammoniac formé dans la réaction, on voit cet hydrate blanc se transformer en un corps d’une belle couleur rouge. Cet oxyde, frotté avec un corps dur, se transforme en oxyde olive, identique à celui qu’on obtient par l’ébullition avec l’ammoniaque. C’est, d’ailleurs, la modification la plus stable du protoxyde, -car l’oxyde noir, chauffé à 250°, éprouve une espèce de décrépitation, et chaque cristal se transforme en une infinité de lamèlles de couleur olive.
Bioxyde d’élaiii, SnO^.
915. On connaît deux acides stanniques de propriétés physiques semblables, mais doués de propriétés chimiques bien différentes; l’un, l’acide métastannique, s'obtient par la réaction de l’acide azotique sur l’étain; l’autre, l’acide stannique, s’obtient en décomposant le bichlorure d'étain par le carbonate de chaux.
1° Acide métastannique. — Le produit de l'oxydation de l'étain par
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l’acide azotique apoiir formule Sn^O,*®10HO; chauffé à 100", il perd 5 équivalents d’eau; cet acide, insoluble dans les acides, se combine seulement à 1 équivalent de base et donne des métastannates, dont la formule générale est
MO,4HO,Sn50io.
2® Acide stanni que . — L’acide stannique est soluble dans l’acide chlorhydrique et régénère le bichlorure hydraté; il se dissout également dans l’acide sulfurique. Il a pour composition SnQ2,HO et donne des sels de composition générale :
M0,Sn02.
On passe facilement d’une modification à l’autre ; ainsi les métastan- 1 liâtes, bouillis avec un excès de potasse, se transforment en stannates. Un stannate neutre fortement chauffé se transforme en métastannate plus stable et en alcali. On voit que les deux acides, quoique ayant la même I composition centésimale, ont une capacité de saturation bien différente ; l’acide stannique sature, en effet, une quantité de base cinq fois plus forte que l’acide métastannique. On exprime ordinairement cette dissemblance de propriétés de corps de composition analogue par la dénomination de corps isomères.
916. Usages. — On n’emploie que l’acide métastannique. C’est lui qui donne aux verres opalescents cette propriété ; il entre dans la composition des émaux et du pink-colour employé à donner à la faïence la couleur rouge-sang; on prépare cette couleur en calcinant au rouge un mélange de 100 de bioxyde d’étain, 34 de craie et 1 partie environ d’oxyde de chrome.
CHLORURES d’eTAIN.
Les deux chlorures d’étain correspondant au protoxyde et au bioxyde d’étain sont fréquemment employés en industrie ; ce sont d’ailleurs les seuls composés, autres que l’oxyde, doués de quelque importance.
Proloclilorure, SiiCI.
917. Préparation. — En dissolvant l’étain dans l’acide chlorhydrique concentré, on obtient une liqueur donnant par évaporation des cristaux de chlorure hydraté, SnCl-(-2HO. C’est le sel d’étain des teinturiers. On obtiendrait le protochlorure d’étain anhydre en chauffant l’étain dans un courant de gaz chlorhydrique; il ne présente d’ailleurs aucun intérêt.
918. Propriétésdu chlorure hydraté. — Lechlorured étain hydiaté, soumis à l’action de la chaleur, fond à 250®, en se décomposant paitie lement. Il se dégage de l’eau et de l’acide chlorhydrique, et il leste un
mélange de chlorure anhydre et de bioxyde; une température plus élevée en sépare le chlorure, qui distille, et il reste dans la cornue une petite quantité de bioxyde d’élain.
Ce chlorure se dissout dans l’eau en produisant un froid très-vif; si la proportion d’eau est peu considérable, on obtient une liqueur limpide, mais en y ajoutant beaucoup d’eau, on en précipite un oxychlorure insoluble (SnCljSnO), et la liqueur devient acide.
C’est un réducteur puissant. On peut le démontrer en le mettant au con tactdes sels de mercure qui se trouvent précipités à l’état métallique par une quantité suffisante de ce chlorure. Versé dans du chlorure de cuivre, CuGl, il donne un précipité blanc de sous-chlorure de cuivre, Cu^Cl, en s’emparant de la moitié du chlore. Les dissolutions de protochlorure d’étain exposées à l’air donnent bientôt un précipité qui est une combinaison de bichlorure et d’acide stannique; mais, si elles sont fortement acidulées par l’acide chlorhydrique, elles conservent leur limpidité, parce que l’acide stannique se dissout à mesure qu’il se forme, en donnant du bichlorure hydraté.
Ces propriétés le font employer dans la fabrication des toiles peintes
pour ronger les couleurs de rouille ou solitaire, que l’on obtient en fixant '
sur les tissus du sesquioxyde de fer ou du sesquioxyde de manganèse. Il :
ramène, en effet, ces corps à l’état de protoxydes facilement solubles ^
dans les acides étendus, et permet de les enlever par des lavages avec ces : agents. ^ " !
Biclilorure, SiiCl’^. i
~ ®0‘’PS> connu sous le nom de liqueur fumante \
e Libavius, se prépare soit en distillant un mélange de 5 parties de bichlorure de mercure avec 1 partie d’étain en limaille dans une cornue de verre munie d’un récipient, soit en chauffant de l’étain dans un courant e chlore sec, et distillant ensuite le liquide ainsi obtenu.
920. Propriétés. — Liquide incolore, répandant à l’air d’épaisses fumées, tres-mobile, bouillant à 120». Sa densité à l’état liquide est 2 2, ce e de sa vapeur est égale à 9. Il se combine avec l’eau, en faisant entendre un sifflement aigu, etdonne un hydrate cristallisable, SnCr-4-5H0, qui se décompose en acide chlorhydrique et acide métastannique, quand 011 porte sa dissolution à l’ébullition. Le bichlorure d’élain se combine avec les chlorures alcalins et terreux, etdonne naissance à des chlorures doubles cristallisés et bien définis.
Le& teintuiiers 1 emploient pour rehausser l’éclat de la cochenille et la transformer en couleur écarlate ; ils se servent alors de compositions rf’étam^ qui sont des mélanges des deux chlorures obtenus en dissolvant le métal dans des eaux régales de composition différente, suivant l’usage
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qu’on en veut faire. C’est avec une de ces compositions que l’on prépare le précipité connu sous le nom de pow'pre de Cassius (1018), employé pour la coloration du verre ou de la porcelaine.
CARACTÈRES DES DISSOLUTIONS u’ÉTAIN.
921. L’étain est précipité de ses dissolutions à l’état métallique et cristallin parle zinc. L’hydrogène sulfuré donne un précipité brun-marron de sulfure dans les dissolutions de protoxyde, et un sulfure jaune clair dans les dissolutions de bioxyde. Ces deux sulfures sont solubles dans le sulfhydrate d’ammoniaque. La potasse précipite le protoxyde ou le bioxyde à l’état d’hydrates blancs, solubles dans un excès de réactif. Le protoxyde hydraté est insoluble dans l’ammoniaque, l’acide stannique s’y dissout, les carbonates alcalins précipitent un oxyde hydraté des deux espèces de sels.
SULFURES D’ÉTAIN
922. Il existe deux sulfures d’étain correspondant aux deux oxydes. Le protosulfure peutse préparer en combinant directement le soufre à l’étain. La combinaison s’effectue avec incandescence, et l’on obtient une matière lamelleuse gris de plomb, volatile au rouge. Le même sulfure, préparé par voie humide, est brun-marron. Le bisulfure, SnS^ (or mussif), est plus intéressant; il forme des écailles cristallines onctueuses au toucher, brillantes et ayant la couleur de l’or; on l’emploie pour bronzer le plâtre et le bois, et pendant longtemps il a servi à recouvrir les coussins des machines électriques. On le prépare en chauffant dans un matras à fond plat, placé dans un bain de sable, un mélange composé de 7 parties de fleur de soufre, 6 parties de sel ammoniac et d’un amalgame formé de 12 parties d’étain et de 6 parties de mercure. On chauffe graduellement le mélange jusque vers le rouge ; du sel ammoniac, du soufre, du protochlorure de mercure, du sulfure de mercure vont se condenser à la partie supérieure du matras, et le bisulfure reste au fond, sous forme d’une masse écailleuse ayant l’aspect de l’or.
ALLIAGES DE l’ÉTAIN.
Ces alliages sont nombreux. Les plus importants sont ceux qu’il forme avec le cuivre ; nous les étudierons plus tard ; nous ne nous occuperons ici que du fer-blanc.
923. Fer-blanc. — Le fer-blanc est de la tôle de fer revêtue d une couche d’étain, que l’on prépare de la manière suivante : les feuilles de tôle, passées au laminoir, sont décapées et séchées dans des caisses où l’on
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vaporise du sel ammoniac, destiné à préserver le métal chaufFé de l’oxydation. On plonge ensuite ces lames dans un bain de suif fondu, puis dans un bain d’étain ; il se fait alors à la surface du fer un alliage superficiel de fer et d’étain, recouvert d’une couche irrégulière d’étain. On enlève une portion de ce métal en les plongeant de nouveau dans un bain d’étain très-pur, où la surface perd ses aspérités, puis dans un bain de suif; il ne reste plus qu’à les nettoyer avec du son.
Le fer-blanc a l’aspect de l’étain ; il conserve mieux son éclat à l’air que l’étain lui-même, à moins que certaines portions du fer ne se trouvent à nu, car alors le fer en présence de l’étain se rouille plus facilement que le fer pur. Quand on décape sa surface par les acides ^ on dissout les cristaux très-fins de la couche superficielle, et l’on fait apparaître ceux qui sont dans la profondeur. Ces cristaux produisent des dessins chatoyants d un effet agréable. C’est ainsi que l’on prépare le moiré, qui a été vers 1820 l’objet d’une industrie assez considérable, disparue de nos jours, où l’on ne fait plus guère de mozVéque dans les cours de chimie, pour mettre en évidence la cristallisation de l’étain.
ANTIMOINE ET BISMUTH
ANTIMOINE, Sb = 120,6
924. Propriétés. — L’antimoine est doué de l’éclat métallique, il a presque la blancheur de l’étain; sa structure est très-cristalline et lamelleuse; aussi les pains d’antimoine sont-ils faciles à reconnaître à leur surface recouverte d’une étoile produite par des cristallisations arborescentes, qui rayonnent du centre à la circonférence. Sa densité est 6,7, il est cassant et facile à pulvériser; il fond à la température de 430° et cristallise en rhomboèdres par le refroidissement; il est volatil au rouge vif, surtout dans un courant de gaz. 11 est inaltérable à l’air à la température ordinaire, mais quand il est porté au rouge, il brûle avec facilité dès qu il a le contact de l’air, en répandant une fumée blanche inodore
1 L’acide dont on se sert pour le moiré est une eau régale composée de 2 parties d’acide azotique, 3 d acide chlorhydrique et 8 d’eau. On chauffe légèrement la feuille, et, avec une éponge, on étale également l’acide sur sa surface. On voit alors la cristallisation apparaître; dès qu’on la juge convenable, on plonge la feuille dans l’eau, et on l’essuie doucement, pour ne pas rayer les cristaux.
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d’oxyde d’anlimoine. On fait ordinairement l’expérience en laissant tomber d’une certaine hauteur de l’antimoine bien rouge sur une planche qui le projette de tous côtés en globules très-petits, qui s’enflamment avec vivacité, en donnant d’épaisses vapeurs, qu’il ne faut pas respirer, car elles sont toxiques.
Il se combine directement avec la plupart des métalloïdes, et notamment avec le chlore, dans lequel il brûle vivement, même quand on opère à la température ordinaire.
Les acides chlorhydrique et sulfurique faibles sont sans action sur lui ; concentré, l’acide chlorhydrique le dissout avec lenteur, en dégageant de l’hydrogène; l’acide sulfurique concentré et chaud le transforme en sulfate d’antimoine, en dégageant de l’acide sulfureux. L’acide azotique le transforme en acide antimonique insoluble, l’eau régale le dissout facilement, en donnant du chlorure d’antimoine.
COMPOSÉS OXYGÉNÉS DE l’ ANTIMOINE.
L’antimoine forme avec l’oxygène deux composés, l’oxyde d’antimoine, Sb-0^, et l’acide antimonique, Sb^O® ; ces deux composés donnent, en s’unissant, un composé intermédiaire, l’acide antimonieux.
Oxyde d’anlimoine, Sb-0^.
925. Préparation et propriétés. — On le prépare Ordinairement en chauffant de l’antimoine au rouge dans un creuset percé latéralement de deux trous et recouvert par un creuset semblable, dont le fond est également percé. On détermine ainsi un courant d’air dans l’intérieur du creuset inférieur, sous l’influence oxydante duquel l’antimoine se transforme en oxyde d’antimoine qui se dépose sous forme d’aiguilles satinées (fleurs argentines d’antimoine) à la partie supérieure du creuset.
Si on veut l’obtenir à l’état d’hydrate (Sb^O^,HO), on versera à froid une dissolution de protochlorure d’antimoine dans du carbonate de soude. A chaud, on obtient des cristaux anhydres d’oxyde d’antimoine.
L’oxyde d’antimoine est dimorphe; l’oxyde naturel est souvent cristallisé en octaèdres réguliers, l’oxyde arlificiel présente rarement cette forme ; on le trouve le plus ordinairement en prismes droits à base rhombe. Ces deux formes sont les mômes que celles de l’acide arsénieux. Il est insoluble dans l’eau, très-fusible et volatil. Il est insoluble dans 1 acide azotique, mais il se dissout dans l’acide chlorhydrique concentré. Les réducteurs (charbon, hydrogène) le ramènent facilement à 1 état métallique.
C’est une base faible, qui joue aussi le rôle d’acide vis-à-vis des bases
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puissantes; elle agit comme un vomitif énergique; c’est là un des usages principaux des préparations de l’anlimoine.
Acide aiilimonique,SI)-0^.
926. Préparation et propriétés. — Oïl le prépare en décomposant le chlorure d’antimoine, Sb‘^Cl^, par l’eau, ou en attaquant l’antimoine par 1 acide azotique très-concentré. Dans le premier cas, il retient deux équivalents d’eau, Sb20^,2H0; il en retient un seul dans le second.
Ces acides perdent leur eau par la chaleur et se transforment en une poudre d’un jaune pâle, qui se décompose au rouge, en dégageant de l’oxygène, en donnant un mélange infusible d’acide antimonique et d’oxyde d’antimoine (Sb^O^-f Sb^O^).
On donne le nom d'acide antimonique au produit obtenu par l’action de l’acide azotique. D’après M. Fremy, cet acide est monobasique et, par conséquent, forme des sels de formule R0,Sb20s. L'autre acide, Vacide métaantimonique, est bibasique (comme l’acide pyropbosphorique) et peut, ^ par conséquent, former deux espèces de sels, 2 R0,Sb20^ et R0,H0,Sb20^ \ Le sel de potasse, R0,H0,Sb20^6H0, est le seul réactif chimique connu de la soude; récemment préparé, il donne une dissolution qui précipite les sels de soude même étendus (Fremy).
IIydr(»gène anlimonié, SblP.
927. Préparation et propriétés. — On attribue à ce corps une com- i position analogue à celle de l’hydrogène arsénié, parce qu’il se produit I dans les mêmes circonstances. On le prépare ordinairement en traitant ■ ' un alliage de 1 partie de zinc et de 2 d’antimoine par l’acide sulfurique étendu; mais le gaz ainsi préparé ne contient qu’une petite quantité
d hydrogène antimonié; il possède les caractères du gaz qui se dégage de 1 appareil de Marsh (196). Nous avons dit à ce propos comment on le distinguait de l’hydrogène arsénié.
CHLORURES d’antimoine.
L antimoine forme avec le chlore deux combinaisons correspondant aux deux acides.
Proloclilorurc
928. Préparation et propriétés. — On le prépare en distillant dans une cornue de verre un mélange de 1 partie d’antimoine finement pulvérisé et de 2 parties de bichlorure de mercure.
LIV. III. CIIAP. IX. SULFURES D’ANTIMOINE
Matière incolore, d’apparence butyreuse (beurre d’antimoine des anciens chimistes), volatile au rouge sombre. Le chlorure d’antimoine absorbe rapidement l’humidité de l’air et se dissout dans une petite quantité d’eau; mais, si l’on ajoute à la liqueur une plus grande quantité d’eau il se décompose en produisant un précipité blanc, connu sous le nom de poudre d’Algaroth, que l’on employait autrefois en médecine aux mômes usages que l’émétique. Ce corps est un oxychlorure d’antimoine dont on peut représenter la composition par la formule ^Sb^O^-fSb^Gl^
ou plus simplement par Sb^O^Gl ; un excès d’acide chlorhydrique le dissout.
On se sert du beurre d’antimoine pour cautériser les morsures des chiens enragés ou les piqûres d’animaux venimeux, pour bronzer les armes et les préserver de l’oxydation; dans ce cas, le fer de l’arme détermine, en réagissant sur le chlorure, un dépôt superficiel d’antimoine, bien moins altérable que le fer.
Perchlonire, Sb^Cl^,
929. Préparation et propriétés. — On le prépare en faisant passer du chlore dans du beurre d’antimoine ou même sur de l’antimoine métallique, on peut alors se servir de l’appareil qui sert à préparer le chlorure de phosphore. Il est bien évident, d’ailleurs, que l’action du chiore sur l’antimoine peut donner l’un ou l’autre des deux chlorures, suivant que 1 on tiendra le métai ou le chlore en excès.
Le perchlorure d’antimoine est un liquide fumant et volatil; il peut se combiner à une petite quantité d’eau, mais une quantité plus grande
de ce liquide le décompose en acide antimonique et acide chlorhydrique.
SULFURES d’antimoine.
Il existe deux sulfures d’antimoine qui correspondent, comme les deux chlorures, aux acides de l’antimoine. Le persulfure a peu d’intérêt, on le prépare en faisant passer un courant d’hydrogène sulfuré dans une dissolution de perchlorure ou d’antimoniate de potasse. G’est un sulfacide.
Protosulfure.
930. naturel et propriétés. — Il est abondant dans la nature, en ilons dans les terrains anciens, où il est associé à du quartz et à du sulate de baryte, ou en amas dans les terrains neptuniens. Les cristaux sont les prismes rhomboidaux. Leur densité est 4-, 62. Ge sulfure est tellerient fusible, qu’on peut le fondre à la flamme d’une bougie; aussi le
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sépare-t-on facilement de sa gangue par une simple fusion. On le coule ensuite en pains pour le livrer au commerce. On peut le préparei dans, les laboratoires, en fondant k plusieurs reprises un mélange d’antimome et de soufre. Celui qu’on obtient en précipitant une dissolution d’oxyde d’antimoine par l’acide sulfhydrique est un sulfure hydraté d une cou eur
ro U. 6 â II* G
Le sulfure d’anliraoine se volatilise à une température élevée; il se grille facilement et se transforme en oxyde d’antimoine, qui s unit avec la portion du sulfure non décomposée et donne des substances connues sous les noms de verre d'antimoine, de safran des métavx, de foie d'antimoine, qui ne sont en définitive que des oxysulfures de composition variable et contenant parfois un peu de la. silice des creusets dans lesquelson les a fondus (verre d’antimoine).
L’hydrogène réduit complètement le sulfure d’antimoine; le charboni le réduit partiellement, en donnant du sulfure de carbone et de l’anli-moine. Le fer et d’autres méhaux le désulfurent facilement.
Les acides l’attaquent plus facilement que le métal ; nous rappellerons^ seulement ici que l’acide chlorhydrique peut le dissoudre complètement, en donnant du protochlorure d’antimoine et de l’acide sulfhydrique pur. Le sulfure d’antimoine est un sulfacide. C’est ce que l’on démontre facilement avec le sulfure hydraté.
931. Kermès. — On désigne sous ce nom un oxysulfure d antimoine,, employé encore actuellement en médecine, que 1 on prépare de la manière suivante :
On fait bouillir, pendant une heure environ, 1 partie de sulfure d’antimoine pulvérisé, 22 1/2 parties de carbonate de soude desséché etl 250 parties d’eau; on filtre la liqueur, qui laisse déposer par refroidissement une matière d’un jaune brun, c’est le kermès. Le sulfure^, eni réagissant sur le carbonate de soude, donne du sulfure de sodium, dfi l’oxyde d’antimoine, et dégage de l’acide carbonique. Du sulfure d an-i’ timoine s’unit au sulfure de sodium, et l’oxyde d’antimoine à de la soude.', Ces deux corps restent dissous dans l’eau bouillante; mais par refroii dissement la liqueur laisse déposer une partie de sulfure d’anlimoine ep’ de l’oxyde d’anlimoine dissous à l’état de kermès.
Si, dans la liqueur froide qui contient encore une certaine quantiUde sulfure, on ajoute de l’acide chlorhydrique, on en précipite du sull fure hydraté rougeâtre, qu’on désignait autrefois sous le nom de soufra doré d' antimoine .
932. Analogies «le l’antimoine. — Par la nature de ses combinaison, avec l’oxygène, l’hydrogène, le chlore elle soufre, l’anlimoine ressembh certainement plus k l’arsenic et au phosphore qu’à la plupart des mé taux- aussi beaucoup de chimistes l’ont-ils placé dans cette famille. Non
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ne Pavons point fait, parce que nous avons admis que le caractère distinctif des métaux et des métalloïdes résidait dans l’éclat métallique et dans la basicité de l’un des oxydes (474). Ce caractère n’est donc pas absolu, comme on aurait pu le croire en se bornant à l’examen des métalloïdes et des métaux bien caractérisés, comme le soufre ou fe fer; mais il serait impossible de lui en substituer un autre d’une plus grande valeur. Il faut d’ailleurs remarquer que, dans toutes les familles des métalloïdes* on voit, à mesure que l’équivalent s’élève, les propriétés physiques se rapprocher de celles des véritables métaux. Exemples : sélénium, iode, silicium. Il peut en être de môme des propriétés chimiques de l’oxyde: ainsi, le tellure forme avec .l’oxygène un composé doué d’une certaine tendance basique qui a fait ranger ce corps, par Berzelius et d’autres chimistes, dans la classe des métaux.
BISMUTH, Bi = 106,43.
933. Préparation. — On trouve le bismuth dans la nature à l’état natif; sa fusibilité permet de le séparer facilement de sa gangue, en le fondant dans des tubes inclinés, chauffés dans un four. Le métal ainsi obtenu est impur, il contient un peu de soufre, d’arsenic et quelques
métaux étrangers, dont on le sépare en le fondant avec 1/40 de son poids de nitre.
On obtient du bismuth absolument pur, dans les laboratoires, en fondant dans un creuset un mélange d'azotate basique de bismuth et de flux noir (706).
934. Propriétés. — Ce métal est surtout intéressant au point de vue de ses propriétés physiques; il a peu d’applications importantes.
Le bismuth est un métal d’un hlanc légèrement rougeâtre, à structure cristalline, on ne peut pas le travailler, car il se pulvérise sous le marteau. Sa densité est égale à 9,8.
La chaleur le fond, à 264% en un liquide notablement plus lourd que le métal solide; on peut faire surnager des morceaux de bismuth à la surace d’un bain de ce métal ; il augmente donc considérablement de voume en se solidifiant, et lorsqu’il est sur le point de se figer, il perce a croûte extérieure déjà solidifiée et sort en partie pour se congeler, i egalement démontrer ce fait en le fondant dans des tubes de
verre, qu il brise en se solidifiant, comme le fait l’eau dans les mômes
< circonstances. A une haute température, le bismuth peut être distillé en * vases clos.
On le fait cristalliser par fusion, et s’il a été suffisamment purifié par le nitre, on 1 obtient en magnifiques trémies d’apparence cubique, comme celles du chlorure de sodium, mais qui sont en réalité rhomboédriques.
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Ces cristaux, d’une beauté extraordinaire, sont irisés des plus belles couleurs. Ce fait tient à la production d’une nnince couche d’oxyde transparente, qui décompose la lumière de la même façon que les bulles de
savon. . „
Le bismuth est le type des substances diamagnétiques , comme e er
est le type des substances magnétiques.
Le bismuth ne s’altère pas à l’air, à la température ordinaire; dans l’eau, il se transforme lentement en hydrate de sous-oxyde, et ensuite en carbonate blanc, si l’air atmosphérique a accès. A une température elevée, le bismuth se transforme en oxyde, Bi^O^, en brûlant avec une petite flamme bleue. Cet oxyde fond en huile comme la litharge (938 . Les acides faibles sont sans action sur lui, mais les acides concentres attaquent; son véritable dissolvant est l’acide azotique ; avec les autres, I ac-
lion est lente.
OXYDES DE BISMUTH
935 Le bismuth forme avec l’oxygène deux combinaisons bien définies, , qui sont l’oxyde de bismuth, Bi^O^, et l’acide bismuthique, BiW. On. obtient le premier en calcinant le métal ou même l’azotate de |^ismut , , les alcalis le précipitent de ses sels à l’état d’bydrate, mais l’ébullitioni
avec la potasse le transforme en oxyde anhydre.
Le protoxyde anhydre est jaune-paille, il fond en une masse extrêmement pesante (D — 8,2), qui prend l’aspect du verre par refroidissement.. L’oxyde fondu attaque et perce les creusets plus facilement encore que-
la litharge.
L’acide bismuthique se produit quand on fait passer un courant det | chlore dans un mélange d’une dissolution très-concentrée de potasse etl d’hydrate bismuthique obtenu en précipitant l’azotate par un excès a potasse. On obtient ainsi une poudre rouge qui se dépose dans une liqueun éo-alement rouge, tenant en dissolution du bismuthate de potasse. Gettee! poudre rouge est une combinaison d’acide bismuthique, d oxyde bismuth, de potasse et d’acide chloreux, qu’on traite par l’acide azotiqu€i i pour chasser l’acide chloreux et pour dissoudre la potasse et 1 oxyde e | bismuth. La chaleur décompose facilement l’acide bismuthique ; 1 acidà chlorhydrique le dissout en dégageant du chlore.
1 On dit qu’un corps est diamagnétique quand il est repoussé par l’un et 1 autre pô t d’un aimant. Un barreau de bismuth, placé entre les deux, pôles d’un électro-aimant, sb nl’ice uerpendiculairement à la ligne des pôles, tandis qu’un barreau de fer se place an: la' direction même des pôles, l/anlimoine et le cuivre sont diamagnétiques comme le i muth mais à un bien moindre degré que ce métal.
SELS DE BISMUTH
Azotates de bismuth.
936. Préparation et propriétés. — On prépare C6S azotates en dissolvant le métal dans de l’acide étendu de son volume d’eau. Par refroidissement de la liqueur, on obtient de gros cristaux incolores et transparents, dont la composition peut être représentée par la formule : Bi20^,3AzO^-f- 3HO. Ce sel se dissout, sans se décomposer, dans une petite quantité d’eau ; mais, si l’on ajoute à la liqueur une plus grande quantité d’eau, on obtient un précipité qui se transforme bientôt en écailles nacrées d’azotate tribasique, Bi20^,Az0^-j-^B10'Cl6 précipité constitue le blanc de fard dont on se sert pour blanchir la peau. On l’emploie aujourd’hui très-fréquemment en médecine, comme médicament interne.
Cette propriété de l’azotate de bismuth de se décomposer par l’eau appartient à tous les sels solubles de bismuth ; on la retrouve dans les sels d’antimoine, dans ceux d’étain, et en général dans les sels dont les oxydes ou l’acide sont doués d’une énergie très-faible ; l’eau tend alors à s’emparer de l’acide dans le premier cas, et de la base dans le second.
Phosphate de bismuth.
937. Le phosphate de bismuth est surtout remarquable par son insolubilité dans l’acide azotique étendu; cette propriété, qui le distingue de presque tous les autres phosphates, permet de l’utiliser avec avantage dans la recherche et le dosage de l’acide phosphorique (Chancel).
Ce sel desséché contient 23, 4- p. 100 d’acide phosphorique, sa composition correspond à Informulé Bi^O^^PhO^.
Chlorure de bismuth.
938. Préparation et propriétés. — Le bismuth pulvérisé s’enflamme dans le chlore et donne un chlorure fusible volatil et déliquescent. On le prépare hydraté en dissolvant le bismuth dans l’eau régale. Comme l’azotate, h est décomposé par l’eau en excès, en donnant un oxychlorure cristallin dont la composition est représentée par la formule : Bi^O^Cl -|-2HO. Cet oxychlorure est employé comme blanc de fard, sous le nom
e blanc de perle. On s’en sert également dans la fabrication de la cire à cacheter.
939. Caractères distinctifs des sels de bismuth. — Ils sont incolores et décomposés par l’eau en un sel basique insoluble et un sel acide qui
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reste en dissolution. Cette propriété pourrait les faire confondre avec les sels d’antimoine; mais, si on les traite par l’acide sulfhydrique, ils donnent un précipité noir, tandis que le sulfure d antimoine est jaune-rougeâtre. Le zinc en précipite du bismuth métallique.
940. Analogie du bismutii. - Par la composition de ses oxydes et par la manière dont les sels se décomposent en présence de l’eau, le bis- muth se rapproche de l’antimoine. Ces deux corps ont d ailleurs des ana-logies physiques très-marquées : tous deux sont cassants et cristallisa-bles dans le système rhomboédrique, comme l’arsenic, tandis que les. véritables métaux sont tous cubiques. Ce sont donc des corps de passage entre les métalloïdes et les métaux. Le métal véritable qui se rapproche^ le plus du bismuth par les propriétés de ses composés paraît être le?
plomb.
PLOMB. CUIVRE
PLOMB, Fb = t03,5.
Peu de métaux présentent des propriétés physiques ou chimiques aussh nettes que celles du plomb ; aussi est-il toujours facile à reconnaîtrez.
941. Propriétés physiques. — Le plomb est gris bleuâtre, très-brillani quand il est récemment coupé. Il est très-mou, l’ongle le raye, et quand on le frotte sur du papier, il y laisse une trace de plomb métallique, sans: le déchirer. Sa densité est considérable. Le plomb pur obtenu en réduit sant la céruse par le charbon a pour densité 11,35 ; mais la densité du plomb du commerce peut s’élever jusqu’à 11,455. Il est absolument dé? pourvu d’élasticité et, comme l’étain, il ne s’écrouit pas par le travail. Ou peut le laminer facilement, mais il est beaucoup plus diflicile de l’obteniii en füs fins, parce que sa faible ténacité ne permet pas de l’étirer au delli d’une certaine épaisseur. Un fil de plomb de 2 millimètres d’épaisseu; rompt sous un effort de 9 kilogrammes. Il conduit mal la chaleur et l’é? lectricité.
Le plomb fond vers 330°, il commence à émettre des vapeurs sensible? au rouge, et peut même distiller à une très-haute température.
942. Propriétés chimiques. — Au contact de l’air, le plomb se terni.: rapidement et se recouvre d’une pellicule grisâtre de sous-oxyde d ' plomb ; un peu au-dessus de son point de fusion, il se recouvre d’un
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pellicule irisée qui se transforme peu à peu en une poudre jaunâtre de protoxyde de plomb (massicot).
Le plomb s’altère rapidement au contact de l’eau aérée. Dans les eaux pluviales ou dans l’eau distillée qui a eu le contact de l’air, ce métal se recouvre d’une couche blanchâtre d’hydrate et de carbonate de plomb ; l’eau dissout alors des quantités appréciables d’oxyde de plomb et acquiert des propriétés toxiques quien rendent l’usage dangereux. Dans les eaux potables, au contraire, l’ojiydation n’est que superficielle, et on ne trouve aucune trace de plomb en dissolution. C’est là un fait très-important ; il explique pourquoi l’on peut se servir de tuyaux de plomb pour la conduite des eaux de source ou de rivière, tandis qu’il y a danger à le_ faire pour l’eau pluviale. A plus forte raison ne doit-on pas conserver celle-ci dans des réservoirs en plomb. L’une des causes d’altération les plus actives des toitures en plomb réside dans cette propriété de l’eau de j pluie.
! Presque tous les métalloïdes se combinent directement avec le plomb.
‘ 943. Action fies acides. — L’eau n’est décomposée par le plomb dans
aucune circonstance, aussi les acides faibles ne l’attaquent pas, s’ils n’ont point le contact de l’air. On sait que l’on peut concentrer l’acide sulfurique dans des bassins en plomb ; mais, au contact de l’air, l’oxydation du métal est très-rapide, parce que l’oxyde de plomb qui tend à se former est une base puissante qui se combine avec tous les acides. Comme tous les sels de plomb sont vénéneux, on devra proscrire l’emploi du I plomb dans la confection des vases employés aux usages culinaires.
L’acide sulfurique concentré et bouillant attaque le plomb, et produit du sulfate de plomb insoluble et de l’acide sulfureux; l’acide chlorhydrique n’a pas d’action sensible à l’abri du contact de l’air, mais l’acide I azotique le dissout facilement à chaud, en donnant de l’azotate de ploinh
I et du bioxyde d’azote qui se dégage.
944. Usag-es. — Le plomb est employé à la confection de feuilles servant à recouvrir les toits ou l’intérieur des réservoirs, à cause de la faci-
* lité avec laquelle il se plie, même à angle vif, sans se rompre ; ce qui ' permet de l’appliquer commodément sur toutes les surfaces de forme
quelconque. On en fait également des tuyaux de conduite pour l’eau et le
• gaz. Ces tuyaux présentent l’avantage de pouvoir être pliés à la main sans effort ; on peut donc leur faire suivre, comme aux lames, tous les contours possibles. On emploie des fils de plomb dans les travaux du jardinage ; ils sont, en effet, bien moins altérables à l’air que les fils de fer ; leur résistance est suffisante pour les faibles efforts qu’ils ont ordinairement à vaincre; on peut néanmoins les rompre facilement avec les doigts, ce qui dispense d’employer un outil tranchant pour les couper. et abrège singulièrement le travail.
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Les tuyaux continus en plomb s’obtiennent par compression, en utilisant la mollesse de ce métal. Une presse hydraulique puissante peut
faire mouvoir un piston P muni d’une lige verticale suivant son axe, dans l’intérieur d’un réservoir B , où l’on peut introduire du plomb fondu au moyen d’un entonnoir latéral E {fîg. 4 50). On l’y maintient à l’état de fusion, en chauffant extérieurement le contour du réservoir. A sa partie supérieure, ce réservoir porte un trou circulaire de filière en acier, dans lequel s’engage l’extrémité de la tige du piston P. Si l’on fait mouvoir la presse hydraulique, le trou de l’entonnoir étant fermé par une tige de fer, le piston P chassera le métal entre les parois de la filière et de la tige qui en occupe le centre, où il se solidifiera en produisant un tube creux que l’on fait enrouler sur un tambour T. En répétant cette opération un nombre convenable de fois, on obtient un tube de longueur quelconque.
Nous rappellerons encore l’usage que l’on fait du plomb dans la fabrication de l’acide sulfurique (225) ou pour conserver l’acide fluorhydrique.
Fig. 150.
OXYDES DE PLOMB
Il existe trois oxydes bien définis du plomb, qui sont le sous-oxyde, Pb^O, le protoxyde, PbO, l’acide plombique ou oxyde puce de plomb, PbQ2. Ces deux derniers oxydes donnent naissance, en se combinant, à un oxyde salin, 2PbO,PbO^, connu sous le nom de minium.
Sous-oxyde de plomb, Pb^O.
945. Préparation et propriétés. — 11 a peu d’imporlance; il se forme dans l’oxydation du plomb è l’air, à la température ordinaire; on le pré-
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pare en chaufTant del’oxalale de plomb à 300% à Tabri du contact de l’air* 2(PbO,GW) =. Pb20+G0 + 3C0% Les acides le décomposent en protoxyde et plomb métallique, mais on démontre que ce n’est point un mélange de ces deux corps, en mettant au contact du mercure, qui ne lui enlève point de plomb, ou au contact de l’eau sucrée. Gette dissolution, qui dissout facilement le protoxyde de plomb lorsqu’il est libre, est sans action sur le sous-oxyde.
Protoxyde de plomb, PbO.
946. Préparation. — On prépare l’oxyde de plomb, dans les laboratoires, en calcinant de l’azotate de plomb ou du carbonate de plomb ; on obtient l’hydrate en précipitant un sel de plomb par un alcali en léger excès.
947. Propriétés. — L’oxyde de plomb anhydre est une poudre jaune très-lourde, fusible au rouge, qui donne par refroidissement une masse très-pesante, composée d’écailles cristallines de couleur jaune ou rouge (lilharge). Get oxyde se combine facilement* avec la silice, en donnant un verre pesant très-fusible; aussi perce-t-il facilement les creusets de terre dans lesquels on opère sa fusion. L’oxyde de plomb est soluble dans la potasse ou dans la soude, môme à froid, et il se dépose de ces liqueurs par évaporation ou par refroidissement, sous forme de cristaux anhydres diversement colorés, en jaune, rose ou rouge, suivant les circonstances de l’opération. Ges cristaux sont des octaèdres à base rhombe voisins du cube.
11 est sensiblement soluble dans l’eau (1/7000 environ), mais la présence de sels étrangers empêche cette dissolution. Les corps réducteurs (hydrogène, charbon, etc.) le ramènent très-facilement à l’état métallique ; on peut donc le considérer comme un oxydant énergique à une température suffisamment élevée.
L’hydrate de plomb (2PbO, HO) se déshydrate facilement par la chaun peu au-dessus de 100^ ; en le faisant bouillir avec une dissolution ^6 potasse insuffisante pour le dissoudre, on le transforme rapidement oxyde cristallisé.
948. Uassicot et litharg^e. — Dans le commerce, l’oxyde de plomb anhydre est connu sous le nom de massicot et de litharge. Le massicot est une poudre d’un jaune sale, obtenue par l’oxydation du plomb à une température inférieure à celle delà fusion de l’oxyde de plomb; cet oxyde n’a aucune application par lui-même, c’est un produit transitoire qui sert à la préparation du minium (949). Les litharges sont des produits de l’oxydation du plomb à une température élevée, capable de fondre 1 oxyde. Elles sont préférables au massicot, parce qu’elles n’absorbent point, comme lui, l’acide carbonique de l’air; d’ailleurs, ce sont des pro-
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duits d’opérations métallurgiques inévitables, qui permettent de les livrer à plus bas prix que le massicot, qu’on n’obtient que par une oxydation spéciale du métal.
La litharge est tantôt jaune (litharge d’argent), tantôt rouge (litharge d’or), suivant que son refroidissement est plus ou moins rapide; on croyait autrefois, mais à tort, que le produit rouge devait sa couleur à un peu de minium; c’est, en réalité, une simple modification moléculaire. M. F. Leblanc, à qui l’on doit la connaissance de ces faits, a constate une autre propriété remarquable de la litharge, que nous rencontrerons bientôt pour l’argent et le platine; fondue, elle absorbe l’oxygène de 1 air (50 centimètres cubes par kilogramme) et le dégage en se refroidissant.
La litharge est principalement employée dans la préparation de la céruse.
Minium, 2PbO,PbO^.
949. Préparation. — On prépare industriellement ce produit important en chauffant au contact de l’air, à la température de 300% du massicot très-divisé. A une température plus élevée, le minium serait détruit.
On emploie à cet usage des fours à deux étages; dans l’inférieur, plus • fortement chauffé, on oxyde du plomb bien exempt de cuivre; le pro-duit de cette calcination est broyé entre deux meules, et, par le tamisage* et des lavages, on sépare l’oxyde des parties de plomb qui ont pu échap-* per à l’oxydation. Le massicot ainsi obtenu est séché, puis introduit dans • des caisses en tôle placées à l’étage supérieur, où il se suroxyde par une' calcination soutenue, mais modérée. La beauté du produit dépend de lai durée de l’opération ; de là les noms de minium à un feu, deux feux, etc.,, suivant qu’il a subi une ou plusieurs calcinations successives.
On prépare en Angleterre un minium fort estimé (mine orange), eni oxydant le massicot très-divisé et très-pur qui provient de la calcinationi du carbonate de plomb (céruse).
950. Propriétés et usagées» — Le minium est une poudre lourde, d un rouge vif, légèrement orangé ; la lumière le noircit à la longue, la cba--| leur le transforme en protoxyde et oxygène qui se dégage. L’acide azoti--‘ que le transforme en azotate de plomb et oxyde puce.
On l’emploie comme couleur dans la fabrication des papiers de ten- | ture, de la cire à cacheter ; mélangé à la céruse, il sert à fabriquer le mastic avec lequel on lute les orifices des machines à vapeur. Mais son principal usage est dans la fabrication du cristal, verre incolore à base de | plomb ; l’oxyde de cuivre colorant le verre en bleu ou vert, on comprend pourquoi il est nécessaire d’employer à la préparation du minium du massicot ne contenant point de cuivre ; la litharge ne peut remplacer le j
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minium, elle contient des métaux étrangers qui colorent le verre, et en outre elle est trop facilement réduite par les matières organiques que peuvent contenir les substances employées dans la fabrication du cristal ; le minium, outre sa pureté plus grande, dégage, en se transformant en protoxyde, de l’oxygène qui brûle toutes ces matières.
951. Composition du minium. — La Composition du minium du commerce est variable, elle dépend de la durée de l’oxydation : mais jamais coproduit ne contient plus d’un équivalent de bioxyde pour deux de protoxyde. Lorsqu’il contient plus de protoxyde que ne l’indique la formule 2PbO,PbO^ il est facile de lui enlever l’excès de ce corps en le faisant bouillir avec une dissolution d’acétate neutre de plomb, qui a la propriété de dissoudre l’oxyde de plomb en se transformant en acétate tribasique.
M. Fremy a préparé un minium hydraté en faisant réagir deux dissolutions alcalines de protoxyde de plomb et de plombate de potasse ; il se forme un précipité jaune, qu’une légère calcination transforme en minium, 2PbO,PbO'^, d’une belle couleur rouge. Le minium est donc bien un plombate de protoxyde de plomb.
Acide plombique, PbO^.
952. Préparation et propriéiés. — On fait chauffer du minium avec de l’acide azotique du commerce étendu de son volume d’eau ; tout le protoxyde de plomb se dissout, et il reste une poudre de couleur puce, que l’on recueille sur un filtre. On la lave avec de l’eau distillée, jusqu’à ce que la liqueur ne contienne plus d’azotate de plomb ; on la sèche ensuite au-dessous de 100°. Du bioxyde de plomb se dépose au pôle positif, lorsqu’on décompose par la pile une dissolution d’azotate de plomb.
L’oxyde de plomb se décompose facilement sous l’influence de la chaleur ; c’est un oxydant très-énergique ; mélangé avec le sixième de son poids de soufre, il produit une poudre qui fulmine par le choc, en donnant du sulfate de plomb. Il devient incandescent dans l’acide sulfureux gazeux, et produit du sulfate de plomb, PbO^ SO^ = PbO,SO^ ; il absorbe facilement l’acide sulfureux dissous, en produisant la môme réaction. Cette propriété permet de séparer facilement l’acide sulfureux de l’acide carbonique.
On peut le combiner avec les bases ; M. Fremy a obtenu, entre autres combinaisons, un plombate de potasse en beaux cubes incolores, don la composition est représentée par la formule RO,PbO-,3HO.
chimie: inorganique.
PRINCIPAUX SELS DE PLOMB
Les sels de plomb les plus importants, sont le sulfate, Uazotate, le carbonate et le chromate de plomb.
Sulfate de plomb, PbO,SO^.
953. Préparation et propriétés. — On l’obtient dans les teintureries, comme produit secondaire de la préparation de l’acétate d’alumine employé comme mordant, en décomposant l’alun ouïe sulfate d’alumine par l’acétate de plomb. Le sulfate de plomb insoluble se précipite sous forme de poudre blanche très-lourde. Toute dissolution de sel de plomb traitée par l’acide sulfurique ou un sulfate soluble donne du sulfate de plomb.
Le sulfate de plomb est anhydre, il est insoluble dans l’eau, aussi estce sous cette forme que l’on dose souvent le plomb ; toutefois, les acides le dissolvent; il en est de même des sels ammoniacaux. Ce corps est difficilement décomposé par la chaleur ; cette propriété le distingue des sulfates métalliques ordinaires et le rapproche des sulfates lourds et insolubles de strontianeet de baryte. Nous avons indiqué avec détails l’action remarquable que le charbon exerce sur lui (640).
On commence à utiliser cette matière dans la fabrication des papiers peints, du papier vélin, du vernis des cartes dites porcelaine ; il peut servir dans l’épuration du gaz de l’éclairage; il réagit en effet sur le suifhydrate d’ammoniaque, en donnant du sulfure noir de plomb et du sulfate d’ammoniaque.
Azotate de plomb, PbO,AzO^.
934. Préparation et propriétés. — On prépare cc composé cn dissolvant à chaud du plomb métallique dans de l’acide azotique étendu de son volume d’eau; par refroidissement, la liqueur laisse déposer des cristaux octaédriques réguliers d’azotate de plomb, qui sont tantôt transparents, tantôt blancs et opaques. On peut également le préparer en attaquant la céruse par l’acide azotique.
L’eau froide en dissout le septième de son poids, et beaucoup plus à chaud; mais il est complètement insoluble dans l’alcool et dans l'acide azotique concentré. La chaleur le décompose en acide hypoazotique, oxygène et oxyde de plomb (126).
L’azotate de plomb peut se combiner à l’oxyde de plomb, pour former des sels basiques; le mieux connu est l’azotate bibasique de plomb.
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2PbO,AzO^HO, que l’on obtient en faisant bouillir une dissolution d’azotate de plomb avec de l’oxyde de plomb ; par refroidissement, il se dépose en écailles nacrées très-peu solubles dans l’eau froide.
En faisant digérer à 70°, une dissolution très-étendue contenant 100 parties d’azotate de plomb, avec 63 parties de plomb en lames (équivalents égaux), on voit la liqueur se colorer peu à peu, sans qu’il se dégage aucun gaz, et le plomb se dissoudre en totalité. Par refroidissement, il se dépose des lamelles cristallines jaunes, brillantes, très-peu solubles, dont la composition est représentée par la formule 2PbO,AzOSHO : on doit considérer ce sel comme une combinaison d’azotite et d’azotate basiques à équivalents égaux : . '
2(2PbO,AzOSHO) = 2PbO,AzOs,HO + 2Pb0,Az03,H0.
d’après la manière dont il se comporte en présence des alcalis.
Par une ébullition prolongée avec un excès de plomb métallique, on obtient des cristaux roses d’azotite quadribasique de plomb, 4PbO, AzO^,HO ; l’acide carbonique le transforme en carbonate de plomb et en azotite neutre, PbO,AzO^, soluble dans l’eau, que l’on peut obtenir en cristaux par l’évaporation dans le vide.
Carbonate de plomb.
955. Le carbonate de plomb PbO,CO^, existe dans la nature. On le trouve en cristaux transparents, incolores, très-réfringents, de même forme que les cristaux d’arragonite (784) ; celui que Ton obtient en précipitant un sel de plomb par un carbonate alcalin a la môme composition, mais il est pulvérulent et amorphe. Le carbonate de plomb du commerce, connu sous le nom de ceVwse, blanc de plomb^ blanc d'argent^ est un carbonate basique de plomb, de composition variable, mais ordinairement comprise entre les deux formules PbO,HO -f- 2(PbO,CO^) et PbO,HO -|-3(PbO,Gû2J. Tous ces carbonates se décomposent facilement parla chaleur, en dégageant leur acide carbonique, il reste de l’oxyde jaune de plomb; ils sont insolubles dans l’eau, mais l’eau chargée d’acide carbonique en dissout une petite quantité. Bouillis avec de la soude, ils lui cèdent leur acide carbonique et donnent de l’oxyde de plomb en cristaux de couleur rouge.
956. Usages de la céruse. — La céruse est employée dans la peinture, parce qu’elle fournit une couleur d’un blanc très-pur et très-opaque. 11 suffit d’une faible épaisseur de peinture à la céruse pour masquer complètement la couleur de l’objet recouvert; c’est ce que l’on entend lorsqu’on dit que la céruse cowüre beaucoup. Le blanc de zinc ne pré-
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sente pas cette propriété au même degré. La céruse enlève, en outre, à l’huile sa couleur jaunâtre ; aussi la mélange-t-on à presque toutes les substances employées dans la peinture à l’huile. Mais elle a l’inconvénient de tous les sels de plomb, elle noircit sous l’influence de l’acide sulfhydrique; sa préparation et son maniement nécessitent de grandes précautions, soigneusement prises dans les usines actuelles, car l’absorption des poussières plombifères produit des accidents graves, connus sous le nom de coliques de plomb.
957. Préparation industrielle île la céruse.—— On préparé actuellement la céruse par trois procédés bien différents par le mode d’opérer, quoique des réactions semblables se produisent dans tous les trois.
1° Procédé deClichy. — On fait arriver un courant d’acide carbonique dans une dissolution d’acétate tribasique de plomb; il se produit de la céruse qui se précipite dans une liqueur ne contenant plus que de l’acétate neutre de plomb ; on lave le carbonate et on le sèche à basse température ; cette dissolution, mise en digestion avec de lalitbarge, reproduit de l’acétate tribasique de plomb, qui sert à une nouvelle opération.
L’acétate neutre de plomb n’est donc qu’un intermédiaire qui permet de transformer facilement la litbarge en carbonate de plomb ; aussi ne s’en perd-il dans l’opération que la petite quantité retenue par la céruse ou contenue dans les dernières eaux de lavage. Ce remarquable procédé a été imaginé par Thénard et mis en œuvre par Roard à l’usine de Clicby ; à l’origine, Tacide carbonique était produit par la combustion du charbon ; mais aujourd’hui, et d’après les indications de M. Dumas, on le prépare par la calcination de la craie, qui donne en même temps un résidu utilisable de chaux grasse.
2° Procédé anglais. — On mélange, dans des auges en schiste, de la litharge broyée avec 1 pour iOO d’acétate de plomb dissous; on y ftiit passer un courant d’acide carbonique provenant de la combustion du coke ou de la calcination de la chaux, en agitant le mélange pour faciliter la réaction. Ce procédé ne diffère du précédent qu’en ce que les réactions qu’on produit séparément à Clicby pour tr^insformer l’acétate neutre en acétate tribasique et celui-ci en céruse et acétate neutre par l’acide carbonique, se font simultanément dans le môme appareil.
3° Procédé hollandais. — On donne ce nom à un procédé qui nous est venu de la Hollande et qu’on suit aujourd’hui dans beaucoup de pays. On introduit des lames de plomb terminées en spirale ou des grilles de ce métal dans des pots présentant un rebord sur lequel repose le plomb ; le fond du vase est recouvert de vinaigre de mauvaise qualité, (fig. 131). Les pots ainsi disposés sont placés par étages dans une fosse {fig. 132), où on les fait reposer sur des couches alternatives de fumier de cheval, en ayant soin de ménager la circulation de l’air dans la masse. On opère
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ainsi sur 9 10,000 kilogrammes de plomb, à la fois. Au bout de trente
X Irente-cinci jours, le plomb se trouve en partie transformé en carbo-
Fig. 151. Fig. 162.
pale ; on le détache facilement du métal et on le réduit en poudre. Voici la théorie de cette opération. La fermentation du fumier développe de la chaleur, en môme temps qu’elle produit de l’acide carbonique; la chaleur a pour effet de volatiliser de l’acide acétique, de sorte que les lames de plomb, soumises à la double influence de Pair et de la vapeur acide, se recouvrent d’acétate neutre et d’acétate tribasique, que l’acide carbonique transforme progressivement en céruse.
La céruse obtenue par le procédé hollandais est moins blanche que la céruse de Clichy, parce qu’elle contient souvent une trace de sulfure de plomb, par suite du dégagement de gaz sulfhydrique dans la fermentation du fumier ; mais, pour cette raison, elle est plus opaque et I mieux.
(hromales de plomb.
9o8. On trouve dans la nature le chromate de plomb (plomb rouge) en cristaux rouge-orangé. C’est en étudiant ce minéral que Vauquelin oecouvritle chrome ; le chromate artificiel obtenu en précipitant le chromate neutre de plomb par l’acétate de plomb est une poudre orangée. G est la plus belle couleur jaune employée en peinture (jaune de chrome). On emploie aussi dans la peinture à l’huile et dans la faOrication des toiles et des papiers peints un chromate bibasique de plomb d’une cou-
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leur se rapprochant de celle du cinabre, que l’on obtient en faisant bouillir ans 1 eau d5 parlies de chromate jaune de plomb avec 2 parties de chaux caustique préalablement délitée dans l’eau. 11 se forme du chromate de chaux soluble et du chromate basique de plomb, que l’on calcine dans un creuset jusqu à ce qu’il ait pris la nuance écarlate.
COMPOSÉS BINAIRES DU PLOMB
Chlorure de plomb.
959. Préparation et propriétés. — On le prépare en attaquant à chaud
la lilharge par l’acide chlorhydrique élendu ; par refroidissement, le
chlorure se dépose sous forme de cristaux aciculaires d’aspect nacré.
Comme il est très-peu soluhie dans l’eau, il se produit toutes les fois
qu’on mélange un sel de plomh en dissolution concentrée avec un chiorure.
Le chlorure de plomh se dissout à froid dans t3o parties d’eau, mais il est beaucoup plus soluhie dans l’eau bouillante; il est insoluble dans I a cool concentré. Il fond à une température inférieure au rouge et se volatilise a une température plus élevée. En se refroidissant, il donne une masse translucide comme la corne (plomh corné), facile à couper au.
Ce chlorure se combine avec l’oxyde de plomb et forme des oxychlorures qui fournissent à la peinture de belles couleurs jaunes, quand ils
mn ‘m d’oxyde de plomb. Ainsi l’oxychlorure de plomb,
, bCl, est blanc ; mais celui qui contient 7 équivalents d’oxvde de P omb pour 1 de chlorure est d’un beau jaune (jaune de Cassel). Les matières connues sous les noms de jaune minéral, jaune de Paris de Vérone, de Turner, sont des oxychlorures de plomb.
Sulfure de plomb, PbS.
960. État naturel et propriétés. — ün le trouve abondamment dans la nature, il est connu sous le nom de galène
La galene est cubique, ses cristaux, souvent très-volumineux, ont un éclat pre.sque métallique, et un reflet gris-bleuâtre. Leur densité est 7 5
La galène fond au rouge et se volatilise à une température élevée sûrtout dans un courant de gaz. ’
L’oxygène le transforme h cbaud en sulfale et oxyde de plomb Les acides étendus sont sans action sur lui; l’acide chlorhydrique concenlre et chaud l’atlaque et le transforme en chlorure de plomb, en dég.u-eani
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de l’acide sulfhydrique ; l’acide sulfurique bouillant donne du sulfate de plomb et de l’acide sulfureux; l’acide azotique concentré, du sulfate de plomb.
La galène est surtout employée comme minerai de plomb et d’argent, car beaucoup de galènes sont argentifères. Les potiers appliquent la galène tenue en suspension dans l’eau à la surface des poteries; dans les fours, elle s’oxyde et, sous l’influence de la silice, donne un silicate qui forme un vernis à la surface des vases.
11 existe un autre sulfure de plomb, Pb^S; on l’obtient en fondant ensemble des équivalents égaux de sulfure de plomb et de plomb; ce composé, refroidi lentement, se décompose en plomb métallique et galène.
CARACTÈRES DES SELS DE PLOMB
961. La plupart sont incolores; les sels solubles ont une saveur douce et astringente. L’acide sulfurique et les sulfates y donnent un précipité blanc; les alcalis caustiques y donnent un précipité également blanc, facilement soluble dans un excès de potasse ou de soude; le sel marin, un précipité blanc cristallin de chlorure, soluble dans l’eau chaude; l’iodure de potassium, un précipité jaune qu’on peut dissoudre dans beaucoup d’eau chaude, et qui donne par refroidissement des écailles cristallines d’une belle couleur d’or. L’acide sulfhydrique donne un sulfure noir; le zinc en précipite le plomb en écailles cristallines.
CUIVRE, Cu = 31,75.
962. Préparation du cuîTrc pur. — Le cuivre du commerce est rarement pur; il contient le plus souvent des traces de fer, d’étain, de plomb et même d’argent. On obtient du cuivre chimiquement pur en précipi-
I tant ce métal d’une dissolution de sulfate de cuivre bien pur par des la-
I mes de fer décapées. On décante ensuite la liqueur et l’on hiit digérer
le cuivre avec de l’acide chlorhydrique, pour enlever le fer; on lave et, après avoir séché le métal, on le fond avec du borax mélangé d’un peu d oxyde de cuivre, qui sert à enlever la dernière trace de fer ou d’autre métal qui aurait pu rester dans le cuivre. On obtienl au rouge vif un culot lecouvert d’une scorie vitreuse, colorée en rouge foncé par du sous-oxyde de cuivre.
La réduction de l’oxyde par l’hydrogène donne aussi du cuivre divisé bien pur; le tube de verre dans lequel on effectue cetle réduclion se recouvre souvent d’une mince couche de cuivre transparente, qui laisse passer une lumière verte analogue à celle de l’or.
963. Propriétés physiques. — Le cuivre possède une belle couleur
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rouge particulière ; il a une odeur et une saveur sensibles et désagréables ; son odeur s’exalte surtout par le frottement. C’est un des métaux les plus malléables (486) : il peut s’étirer en fils très-fins doués d’une grande ténacité (488). Sa densité varie entre 8,85 et 8,952, selon qu’il a été fondu ou travaillé. Il fond vers 1150°, et se vaporise très-lentement en colorant en vert la flamme du foyer. Toutefois, la quantité de matière ainsi volatilisée est assez minime pour qu’on puisse admettre dans les applications que le cuivre est un métal fixe; en effet, en chauffant ce métal dans un four à porcelaine, pendant un temps très-long, Berthier a constaté qu’il avait seulement perdu 1/2 pour 100 de son poids.
964. Action «les métailoï«ies. — Exposé au contact de 1 air humide, le cuivre se recouvre d’une couche superficielle d’hydrocarbonale de cuivre vert, qui le protège contre l’oxydation ultérieure; cette matière, qu’on désigne sous le nom de vert-de-gris constitue la patine des statues anciennes et d’objets d’art en cuivre ou en alliages riches en cuivre, qui ont subi l’action du temps.
Le cuivre chauffé à l’air brûle avec une extrême facilité et à une température assez basse, en donnant de l’oxyde noir de cuivre, si l’oxygène est en excès, et du sous-oxyde rouge dans le cas contraire; on comprend alors que si l’on chauffe une barre de cuivre, elle se recouvre d’abord d’une couche rougeâtre de sous-oxyde, qui s’en détache par le choc sous forme d’écailles (battitures de cuivre), tandis que si l’on continue à chauffer, on obtient du protoxyde noir de cuivre.
La plupart des métalloïdes se combinent directement au cuivre, excepté l’azote, l’hydrogène et le carbone.
965. Action «les aci«les et «le l’ammoniaque. — Le Cuivre ne décompose pas l’eau â froid, en présence des acides, ni à une température élevée. On connaît l’action de l’acide azotique sur ce métal (135) ; l’acide sulfurique l’attaque à chaud, en donnant de l’acide sulfureux et du sulfate de cuivre; l’acide chlorhydiique l’attaque à peine, môme à chaud, à moins que l’on n’opère dans des vases de platine.
Sous l’inlluence des acides les plus faibles, le cuivre absorbe rapidement l’oxygène de l’air. On prépare le sulfate et l’acétate de cuivre en exposant à l’air des lames de cuivre recouvertes d’acide sulfurique ou de vinaigre. Les corps gras acides déterminent aussi une oxydation rapide du cuivre (bougeoirs, chandeliers en alliages riches en cuivre).
Comme tous les sels de cuivre sont vénéneux, on comprend le danger que présente la conseivation dans des vases de cuivre,, au contact de l’air, des aliments qu’on y a préparés.
Le cuivre humecté d’ammoniaque absorbe l’oxygène de l’air en pro-
' On donne aussi le nom de vert-de-fjris à un acétate basique de cuivre.
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diiisant de l’oxyde de cuivre et de l’azotate d’ammoniaque, qui se dissolvent dans l’excès d’ammoniaque employée et donnent une liqueur bleue, douée de la singulière propriété de dissoudre le coton (cellulose). On peut faire l’expérience en introduisant dans de grands flacons de 12 à 15 litres, 15 à 20 grammes de cuivre et 60 à 80 centimètres cubes d’ammoniaque concentrée. Bientôt le flacon s’échauffe et se remplit d’épaisses fumées d’azotite d’ammoniaque; la réaction terminée, il ne reste plus que l’azote dans l’atmosphère du flacon. L’ammoniaque saturée d’un sel ammoniacal produit plus rapidement encore la dissolution du cuivre dans 1 ces circonstances.
Si l’on fait passer un courant de gaz ammoniac sur des fils de cuivre ! légèrement rougis dans un tube de porcelaine, l’ammoniaque est décomposée en azote et hydrogène, et le cuivre, sans changer de poids, devient blanchâtre et extrêmement cassant.
OXYDES DU CUIVRE
Les mieux connus sont le sous-oxyde Cu^O et le protoxyde CuO. L’hydrate de ce dernier, GuO,HO, traité par l’eau oxygénée, paraît se transformer en bioxyde, GuO^. Les hypochlorites alcalins donnent avec ce corps une dissolution rouge peu stable, qui paraît contenir un acide du cuivre (GuO^?).
Sous-oxyde, Cu-0.
966. Préparation et propriétés. — On le trouve à l’état natif, en octaèdres rouges transparents, ou en masses d’un brun rouge (cuivre oxydé rouge). On l’obtient en calcinant fortement un mélange de 100 parties de sulfate de cuivre, de 28 parties de carbonate de soude et de 25 parties de limaille de cuivre divisée. La masse fondue est lavée, pour enlever le sulfate de soude formé; il reste une poudre rouge insoluble de sous-oxyde de cuivre.
On obtient un produit d’une grande beauté en faisant bouillir une dissolution d’acétate de cuivre avec du sucre. Il se précipite bientôt de petits cristaux octaédriques de sous-oxyde, par suite de la réduction opérée par le sucre.
Sous l’influence d’acides étendus, le sous-oxyde se décompose en cuivre métallique et en oxyde, GuO, qui se combine à l’acide. Il se <lis-
■sout dans les verres et les colore en rouge-sang. G’est là son principal usage.
On connaît un hydrate de cet oxyde, 4Gu20-j-H0, que l’on obtient en traitant le protochlorure de cuivre par la potasse.
CHIM[E INORGANIQUE
Oxyde de cuivre, CuO.
967. Préparation et propriétés. — On le prépare en calcinant de la tournure de cuivre ou du cuivre précipité, ou en calcinant 1 azotate de cuivre. A cet état, il constitue une poudre noire employée dans 1 analyse des matières organiques, parce qu’il leur cède facilement son oxygène à une température peu élevée.
On l’obtient à l’état d’hydrate bleu (CuO,HO) en versant à froid une dissolution de potasse dans un sel de cuivre. A l’ébullition, cet hydrate perd son eau d’hydratation et devient brun noir. Cet hydrate se produit également lorsqu’on ajoute beaucoup d’eau à une dissolution faiblement ammoniacale d’azotate de cuivre ou d’azotite obtenu par l’action simultanée de l’oxygène et de l’ammoniaque sur le cuivre. On obtient ainsi un oxyde cristallin d’une belle couleur bleu-turquoise (Péligot).
L’hydrate de cuivre est soluhle dans l’ammoniaque concentrée et donne une liqueur hleue, qui constitue le meilleur dissolvant de la cellulose.
PRINCIPAUX SELS DE CUIVRE
Sulfate de cuivre, Cu0,S0^-]-5I10 (vitriol bleu).
968. Préparation. — La majeure partie du sulfate de cuivre du commerce provient du grillage et de la lixiviation des sullures de cuivre, ou de l’affinage des matières d’or et d’argent (10:21).
969. Propriétés et usages. — On obtient ce sel en grands ciistaux bleus, transparents et efflorescents à la surface, solubles dans 4 parties d’eau froide et 2 parties d’eau chaude. A 100° il perd 4 équivalents d’eau, et vers 200° il se transforme en une poudre blanche de sulfate anhydre, qui redevient bleue au contact de l’eau. Vers le rouge, le sulfate de cuivre se décompose en donnant de l’oxyde de cuivre et une notable quantité d’acide sulfurique anhydre.
Le sulfate de cuivre se combine en toutes proportions avec les sulfates du groupe magnésien, de fer, de zinc; si la dissolution contient un grand excès de sulfate de fer par exemple, le sulfate de cuivre prend 7 équivalents d’eau, comme le sel de fer; mais si, au contraire, le sulfate de cuivre est en excès dans le sel double, les deux sulfates contiennent seulement 5 équivalents d’eau.
Le sulfate de cuivre du commerce renferme presque toujours du sulfate de fer ou du sulfate de zinc; ces impuretés ne sont pas toujours nuisibles car le vitriol bleu est employé concurremment avec le sulfate de 1er dans la teinture en noir; mais il est parfois nécessaire d’avoir du sullate exempt de fer. On a recours alors au sulfate provenant de l’allinage, qui
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est plus pur, ou bien on purifie le sulfate de cuivre exempt de zinc. On ajoute à la dissolution de ce sulfate de l’acide azotique, pour peroxyder le fer, et l’on évapore ii siccitc; en reprenant par l’eau, on dissout le sulfate de cuivre, et le fer reste presque en totalité à l’état de sous-sulfate insoluble. On fait bouillir ensuite avec un peu d’hydrate d’oxyde de cuij vre, pour précipiter le sesquioxyde de fer.
1 Lorsqu’on ajoute de l’ammoniaque à une dissolution de sulfate de cuivre, on obtient d’abord un précipité bleu soluble dans un excès de réactif; en opérant avec des dissolutions concentrées, il se dépose par refroidis- I sement des cristaux d’un bleu foncé qui contiennent, pour 1 équivalent I de sulfate de cuivre, CuO,SO^, 2 équivalents d’ammoniaque et 1 équivalent d’eau, Gu0,S03-|-2AzH® -|~HO. On considère aujourd’hui ce sel comme le résultat de la combinaison de l’acide sulfurique avec une hase composée analogue à l’ammoniaque, et dont la formule serait GuO,2AzH^,HO. L’existence des hases métalliques produites dans les mômes circonstances, et de composition analogue, est depuis longtemps bien démontrée; il est possible d’en obtenir plusieurs à l’état d’isolement; telle est la combinaison d’oxyde de mercure et d’ammoniaque (4HgO, AzH^-l-2H0) qui possède la propriété d’absorber l’acide carbonique de l’air et de chasser l’ammoniaque de ses sels.
970. (Jsaç-es. — Le sulfate de cuivre est employé en médecine pour cautériser; il sert à chauler le hlé, c’est-à-dire à détruire un champignon particulier qui se développe sur le grain; à produire le noir, des lilas et des violets dans la teinture, et à préparer d’autres sels de cuivre.
CARBONATES DE CUIVRE
971. En versant dans une dissolution légèrement chauffée de sulfate de cuivre un carbonate alcalin, on obtient un précipité volumineux qui se transforme à l’ébullition en une poudre verte employée dans la peinture à l’huile, sous le nom de vert minéral; c’est im carbonate bibasique de cuivre, 2GuO,GO^,HO, de môme composition que la malachite^ carbonate vert de cuivre, très-abondant dans l’Oural et dans la Sibérie, que l’on emploie dans la confection d’objets d’ornement.
On trouve aussi dans la nature un autre carbonate de cuivre, l’azurite, carbonate sesquibasique, 3GuO,2GO^,HÛ, remarquable par sa belle couleur bleue, qu’on employait autrefois dans la fabrication des papiers peints, avant que l’outremer artificiel fût à si bas prix L Sa poussière constituait les véritables cendres bleues, qu’il ne faut pas confondre avec
‘ L outremer est une magnifique couleur bleue qu’on retire du lapis-lazuH, minéral assez rare qui nous \ient du nord de l’Asie. On sait peu de chose sur la composition de ce corps, mais on peut l’imiter aujourd’hui par des procédés dus à divers chimistes, et notamment à M. Guimet.
CHIMIE INOHGANIQUE.
les cendres bleues arlificielles, mélange de chaux, de sulfate de chaux et d’hydrate bleu de cuivre, obtenu en précipitant le sulfate de cuivre par
la chaux, et employé au même usage.
J’ai monlré comment on pouvait reproduire ce carbonate de cuivre en faisant réagir dans des tubes fermés du carbonate de chaux sur de l’azotate de cuivre (637).
Arsénile de cuivre, 2CuO,AsO‘C
972. L’arsénite de cuivre constitue une poudre d'un vert jaunâtre assez vif, que l’on obtient en précipitant une dissolution de sulfate de cuivre par une solution d’arsénite de soude. On le connaît plus communément sous le nom de vert de Scheele.
Le vert de Scliiveinfart, l'une des plus belles couleurs vertes que l’on connaisse, est une combinaison d’arsénite et d’acétate de cuivre, préparée en faisant bouillir pendant longtemps de l’acide arsénieux et de l’acétate de cuivre.
PRINCIPAUX COMPOSÉS P.INAIRES DU CUIVRE
Hydrure de cuivre, Cu-Il.
973. M. Wurtz a obtenu ce composé remarquable en chauflant légèrement une dissolution de sulfate de cuivre avec de l’acide hypophospho-reiix. C’est une poudre d’un brun clair, qui se décompose brusquement,, vers 60°, en hydrogène et en cuivre métallique divisé. A l’air, il se trans-forme en sous-oxyde de cuivre. Il s’enflamme dans le chlore. Arucontaett de l’acide chlorhydrique, il se décompose en donnant du chlorure de^ cuivre et de l’hydrogène provenant de l’hydrure et de l’acide, Cu^H-f-HGL Gu-Gl-|- 2H. Celte réaction est l’analogue de celle qui se produit aui contact de l’eau oxygénée et de certains oxydes métalliques, comme celuii d’argent (102).
C’est le premier exemple de combinaisond’un métal et de l’hydrogène..
Sulfures de cuivre.
974. On connaît deux sulfures de cuivre correspondant au sous-oxyde* et au protoxyde. Le sulfure GuS se produit quand on fait passer un courant d'hydrogène sulfuré dans une dissolution de cuivre. C’est un précipité noir, facile â oxyder au contact de l’air et se transformant alors em sulfate; la chaleur le décompose en sous-sulfure de cuivre, Cu-S. Ou. peut donc préparer ce dernier en chaulfant fortement un mélange de cuivre et de soufre; la combinaison s’eflèctue avec dégagement de cha-i-
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leur et de lumière, il se produit une niasse d’un gris de plomb foncé, tendre et fusible.
On le trouve crislallisé dans la nature (cbaikosine), mais le plus souvent il est combiné à du sulfure de fer et constitue un composé jaune de lailon, connu sous les noms de pip'ile cvii'reuse, cuivre panaché. C’est le principal minerai de cuivre de l’Europe.
‘ Chlorures de cuivre.
On connaît un sous-chlorure, Cu^Cl, et un protochlorure, CuCl ; le premier est le seul produit stable à une température élevée; le protochlorure perd en effet la moitié de son chlore au rouge.
975. Sous-chlorure, Cu^Ci. — Ce chlorure se produitdans la combustion du cuivre dans le gaz chlore, à une température élevée; mais on préfère le préparer en chauffant une dissolution de chlorure de cuivre, CuCl, dans l’acide chlorhydrique avec du cuivre; il se forme du sous-chlorure qui se dissout dans l’acide, en donnant d’abord une dissolution brune, dont la couleur disparait peu à peu, à mesure que le cuivre se dissout. On verse cette liqueur incolore dans l’eau froide : il se précipite alors du sous-chlorure blanc en poudre très-dense, qu’on lave rapidement à l’eau bouillie.
Ce chlorure, insoluble dans l’eau, se dissout facilement dans l’ammoniaque et donne une liqueur incolore qui bleuit rapidement au contact de l’air, en absorbant l’oxygène ; on s’en sert dans l’analyse des gaz; mais le dosage de l’oxygène n’est ex.aet qu’autant que le mélange gazeux ne contient pas d’oxyde de carbone, qui est également absorbé par ce réactif. L’acide chlorhydrique, le sel marin dissolvent le sous-chlorure de cuivre avec facilité, et donnent des liqueurs douées des mêmes propriétés.
976. Proiochiorure. — Ûii dissout de l’oxyde ou du carbonate de cuivre dans l’acide chlorhydrique; on obtient par refroidissement des cristaux verdâtres de chlorure hydraté, CuGl-j-^HO; sa dissolution concentrée est verte ; étendue, elle est bleue. Par dessiccation, on obtient une masse jaunâtre de chlorure CuCl anhydre, que la chaleur transforme en sous-chlorure de cuivre.
CARACTÈRES DES SELS DE CUIVRE
Les sels de protoxyde de cuivre hydratés sont bleus ou verts; an- ^^ydres, la plupart sont incolores ; ils ont une saveur métallique désagréable et sont très-vénéneux. Le zinc, le fer (et môme le phosphore) précipitent le cuivre à l’état métallique de ses dissolutions. Aussi recommande-l-on de faire ingérer de la limaille de fer dans les empoisonnements par les sels de cuivre. Les dissolutions de cuivre sont précipitées
CHlMIli: INORGAiNlQUE.
en brun rouge par le cyanure jaune, en noir par l’hydrogène sulfuré;, avec l’ammoniaque en excès, ils donnent une dissolution bleu foncé ma-gnifique (eau céleste des pharmaciens).
Les sels à base de sous-oxyde sont peu importants, la potasse en précipite du sous-oxyde hydraté jaune.
ALLIAGES DE CUIVRE
Le cuivre s’emploie principalement à l’état d’alliage; nous avons indiqué (510) la composition de quelques-uns de ces corps, nous ajouterons quelques détails sur leurs principales propriétés.
Lailon ou cuivre jaune.
978. C’est un alliage de cuivre et de zinc, contenant presque toujours une petite quantité de plomb, de fer et d’étain, qui lui communiquent des propriétés particulières. Le laiton est d’un jaune d’or plus ou moins vif, ductile et malléable à froid, cassant à chaud, facilement fusible et très -propre au moulage. Sa densité est variable avec sa composition (8,2 à 8,9). 11 est moins altérable à l’air que le cuivre rouge.
Le laiton destiné au tour ne doit pas graisser l’outil, on lui donne de la sécheresse m lui ajoutant un peu de plomb et d’étain. Voici sa composition :
Cu = Gl à G5, Zii = 36 à 38, Pb = 2 à 2,5, Sn = 0,20.
Le laiton des tréfileries doit surtout être très-tenace: on lui ajoute un peu plus d’étain et beaucoup moins de plomb. lia la composition suivante :
Cu = 64,2 Zn = 35,0, Pb = 0,40, Sn=0,40.
Le laiton pour le travail du marteau contient :
Cu = 70, Sn = 30.
Les alliage dits stmilor, métal du prince Robert^ etc., employés dans la labrication des faux bijoux, varient beaucoup de composition, mais les principaux contiennent : 1° Gu = 80, Zn=20, composé tendre à cassure luisante et d’un beau jaune; 2“ Gu = 84-, Zn = 16, alliage d’un jaune plus beau que le précédent; 3° Gu = 86, Zn = 14, alliage d’un jaune brillant; 4“ Gu= 88, Zn =12. ce dernier alliage a un grain plus fin que les précédents et la couleur de l’or. En introduisant un peu de plomb dans ces alliages, on peut donner le reflet de l’or vert.
Le chrysocale contient Gu =92, Zn =6, Sn=6; on peut le laminer en feuilles minces, et il prend Iros-bien la dorure; on l’emploie également dans la fabrication des bijoux faux.
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Le tombac ou cuiltc blanc (Gu = 97, Zn = 2, As = 1) est d’autant plus cassant qu’il contient plus d’arsenic; il se lime et se polit très-bien; on remploie dans la fabrication des petites pièces des instruments de physique L
Enfin le bronze des frères Relier, avec lequel on a fondu les statues de Versailles, n’est, à proprement parler, qu’un laiton contenant une certaine proportion de plomb et d’étain :
Cu = 9I,4 Zii=5,53, Pb=l,37, Su =1,70.
Il résiste parfaitement aux influences atmosphériques.
Le laiton se fabrique ordinairement en fondant les métaux dans des creusets en terre ou dans un four à réverbère, et en coulant l’alliage entre des tables de granit.
979. Fabricafion des épiiigpies. — La moitié du laiton fabriqué en Europe est employé à la confection des épingles Ces épingles sont ordinairement étamées, afin de préserver le laiton de l’oxydation et pour éviter l’odeur désagréable que l’alliage communique aux mains. A cet effet, on les fait bouillir dans une dissolution de crème de tartre (bitartrate de polasse). On met ensuite dans une bassine à fond plat une couche d’épingles, au-dessus une couche de grenaille d’étain et une couche de
[ crème de tartre ; on remplit la bassine en continuant cette superposition. On verse ensuite de l’eau et l’on fait bouillir pendant une heure.
La crème de tartre agit par son exeès d’acide et dissout l’étain, qui : décompose l’eau sous son influence; il se forme un tartrate de potasse et de protoxyde d’étain, le zinc contenu dans le laiton précipite l’étain du sel d’élain formé ; ce métal se dépose en couche adhérente à la surface du laiton.
Maillechort.
980. Le maillechort ou argentan est un alliage de enivre, de zinc et de nickel (oIO), possédant la couleur et la sonorité de l’argent, et qui est peu altérable à l’air; on l’emploie à la fabrication des couverts argentés par voie galvanique, dans la confection d’une multitude de petits objets, de garnitures de couteaux, de porte-plumes, boîtes de montres communes, objets de sellerie, etc.
‘ Le laiton contient souvent des traces d’arsenic, parce qu’on le fabrique parfois avec
es déchets de laiton de toute provenance, dans lesquels se trouve un peu de tombac (Loir).
^ La fabrication des épingles représente en Europe une somme d’environ 75 millions de Irancs, qui correspond à plus de 225 milliards d’épingles, puisque le prix du travail de 3,000 épingles est à peu près de l franc. On n’est arrivé à ce résultat qu’en divisant à 1 extréine la fabrication; une épingle subit environ quatorze préparations avant d’être terminée, et passe ainsi dans quatorzemiains.
CHIMIE INORCANIQUE.
Bronzes.
981. Ce sont des alliages de cuivre et d’étain ; plus fusibles et bien pins durs que le cuivre, ils sont ordinairement sonores. Nous avons dit; qu’ils possèdent la singulière propriété de devenir malléables par un refroidissement brusque (50(1). Le bronze fondu se sépare, en se refroidissant, en plusieurs alliages de compositions différentes; de plus, comme l’étain s’oxyde alors de préférence au cuivre, on comprend la difficulté: que l’on éprouve à obtenir un alliage de composition bien définie, quand! il s’agit de pièces d’un volume considérable (canons et cfoches). On est! obligé, lorsqu’on coule les canons, de laisser au-dessus de la bouche uni prolongement très-considérable (masselotte), qui fournit au retrait que produit le métal en se solidifiant, et qui rend plus régulier le refroidis-sementdes parties inférieures comprenant tout le canon. La composition de cette partie devient alors plus homogène. Nous avons indiqué la com-position de ces divers alliages (510). On fond Palliage des cloches et descanons dans des fours à réverbère.
982. sSronze d’aiumiiiium. — L’aluminium forme avec le cuivre desalliages remarquables, qui peuvent prendre la dureté du bronze. De lài leur nom. Ils contiennent pour 100 de 5 à 10 d’aluminium et de 95 à 90 de ■ cuivre. Ces alliages ont une belle couleur jaune et sont susceptibles d’un beau poli ; leur ténacité est exceptionnelle et supérieure à celle du fer; on i peut les forger à chaud comme le fer doux; ce sont les seuls alliages que l’on puisse aussi facilement marteler à chaud. Tous les autres se liquatent et deviennent cassants dans ces circonstances. Ils sont peu altérables àt l’air et se dorent d’ailleurs avec facilité. On en fait aujourd’hui des couverts, des bougeoirs, etc., et des objets d’art très-estimés.
MERCURE. ARGENT. OR
MERCURE, Ug= 100.
983. Fropriétés. — C’est le seul métal liquide à la température ordinaire. Il ne se congèle qu’a — -40“; on l’obtient instanlanément sous cette forme en le refroidissant au moyen d’un mélange d’acide carbonique solide et d’éther : il constitue aloi's un métal facile fi couper et aussi malléable que le plomb. 11 bout fi 350° du thermomèlre fi air, mais sa tension
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de vapeur aux lemporalurcs ordinaires est insigiiifianle, elle est au plus de I millimèlre h lOO degrés. On peut néanmoins le disliller facilement dnns un courant de vapeur d’eau au-dessous de sa température ordinaire d’ébullilion. Sa densilé est 13,596 à 0° ; c’est donc, après le platine et l’or, le plus lourd des métaux usuels. La densité de sa vapeur est de 6,976 d’après M. Dumas.
984. Action fies métalloïdes. — Le mercure s’altère peu à l’air à la température ordinaire ; cependant le mercure des cuves des laboratoires se recouvre à la longue d’une pellicule grisâtre d’oxyde, qui se dissout partiellement dans ce métal ; mais l’oxydation du mercure ne se produit nettement qu’à la tempéiature de l’ébullition.
Le chlore attaque le mercure même à froid ; le soufre se combine facilement avec ce métal à une température peu élevée ; l’azote, le phosphore, le silicium, le bore et le carbone ne se combinent pas <lirectement avec lui.
983. Action des acides. — Les acides étendus sont sans action sur le mercure, l’acide chlorhydrique concentré ne l’attaque même pas à chaud, mais l’acide sulfurique concentré produit dans ces circonstances de l’acide sulfureux et du sulfate de mercure; l’acide azotique moyennement concentré donne du bioxyde d’azote pur et de l’azotate de mercure.
986. Purification du mercure. — Le mercure du commerce peut contenir une petite quantité de métaux étrangers, dont on ne peut le séparer par la distillation, parce que la vapeur de iiK'rcure les entraîne ; on traite le mercure par l’acide azotique, en chautfant le mélange vers 50 ou 60° ; une portion du mercure se dissout; mais comme les métaux ordinaires précipitent tous le mercure de ses dissolutions, aucun d’eux ne peut rester dans le mercure dès qu’il s’est produit une certaine quantité d’azotate de ce métal. On lave ensuite le mercure à l’eau distillée et on le sèche.
Si le mercure est simplement sali par de l’oxyde, on peut le purifier en le filtrant à travers un entonnoir très-ei'filé ; la pellicule d’oxyde reste attachée aux parois de l’entonnoir.
Le mercure souillé par des métaux étrangers ou par de l’oxyde perd la propriété de se rassembler en globules sphériques ; quand on le projette sur une assiette, il donne des globules irréguliers, il mouille le verre et la porcelaine ; c’est ce que l’on entend quand on dit que le mercure fait la queue.
Oxydes de mercure.
987. Le mercure possède deux oxydes salifiables, assez difficiles à i classer ;on donne au premier la formule Hg'^0, au second la formule HgO,
en s appuyant sur les considérations des chaleurs spécifiques (6:21) et sur 1 insolubilité du sous-chlorure de mercure Hg-Cl, ce qui le rapproche du soirs-chlorure de cuivre.
CHIMIE liNORGANIQUE.
988. Oxyduie lie mercure, llg^o. — Oii (lissout le mercure dans-
I acide azotique froid et étendu, afin qu’il ne se produise que del’azotate< de sous-oxyde de mercure ; on précipite ensuite ce sel par la potasse. On obtient une poudre noir-verdâtre très-instable, que la lumière solaire ou une température de 100'’ décompose en mercure métallique et protoxyde de mercure.
989. Oxyde de mercure, H^o. — On le prépare en décomposant par la chaleur Tazotate de protoxyde de mercure dans un creuset de terre
II laut chauffer modérément jusqu’au moment où il ne se dégage plus de vapeurs nitreuses, car, au-dessus de 400", l’oxyde de mercure se décom-pose. On l’obtient également en précipitant le sublimé corrosif (HgCl) par la potasse. L’oxyde préparé par voie sèche est une poudre rougeâtre cristalline ; celui qui est préparé par voie humide est jaune orangé! Sous , cette seconde forme, l’oxyde de mercure jouit de propriétés chimiques , plus énergiques que sous la première : ainsi, par exemple, il est attaqué par le chlore sec, à la température ordinaire, tandis que l’oxyde rouge ne l’est pas.
Les sels de mercure ont peu d’inlérêt, nous les passerons sous silence ;
nous ne nous occuperons que des principaux composés binaires de ce métal.
SULFURES DE MERCURE
Le sous-sulfure se forme quand on fait passer un courant d’hydrogène sulfuré dans une dissolution de sous-oxyde ; mais comme le sous-oxyde il est peu stable, il se décompose facilement en sulfure de mercure, figS
et en mercure métallique ; le sulfure de mercure HgS est beaucoup plus’ important.
Sulfure (le mercure (ciuabre) HgS.
990. Préparation. — On l’ohticnt par voie humide, en faisant passer un courant d’hydrogène sulfuré dans un sel d’oxyde de mercure; mais on le prépare ordinairement par voie sèche, en ‘chauffant doucement 1 partie de soufre avec 6 parties de mercure dans un petit creuset de terre, il se forme une matière noirâtre (élkiops minéral)^ qu’on distille ensuite. Le produit de celte distillation est d’un rouge violacé quand il est en masse, mais sa poussière est d’un rouge clair très-vif. C’est le cinabre artificiel, identicjue au cinabre naturel.
991. B-ropriétés. — Le bisulfure de mercure est donc noir et amorphe, ou rouge et cristallin quand il a été distillé; sa densité à ce dernier état est très-considérable, 8 environ. Ghaufiè au contact de l’air, il brûle avec la flamme du soufre, en donnant de l’acide sulfureux et du mercure mélallic|ue. Dans la natuie on tiouve le cinabre en cristaux rouges traiis-
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parents, semblables à ceux du quartz et cloués des mômes propriétés optiques.
992. Vermillon. — C’est line variété de cinabre, d’une couleur rouge très-vive et très-résistante à l’action de la lumière, que l’on prépare en faisant chauffer à 50 ou 55”, dans un vase en fer, 300 parties de mercure,
1 1 1 -4 de soufre et 75 de potasse dissoute dans -450 parties d’eau. La masse,
d’abord noire, prend peu à peu une belle teinte rouge ; on recueille le vermillon sur un filtre, et on le lave. On fabrique annuellement à Paris plus de 12,000 kilogrammes de vermillon par ce procédé.
CHLORURES DE MERCURE
I Sous-chlorure de mercure (calomel), Hg-Cl.
993. Préparation. — On chauffe un mélange de sulfate d’oxyde de ; mercure avec autant de mercure qu’il en contient et du sel marin ; il se
forme du sulfate de soude, qui reste dans le vase, et du protochlorure de mercure, qui distille :
HgO,S03 -h Hg -f NaCl = NaO,S03 + Hg2Cl.
Actuellement on fait arriver la vapeur du protochlorure dans un vaste I récipient, en môme temps que de la vapeur d’eau. Le sous-chlorure se I condense sous forme de poussière impalpable, et le protochlorure qui pourrait s’ôtre formé est dissous dans l’eau. On le lave jusqu’au moment où l’eau de lavage ne précipite plus par l’hydrogène sulfuré.
994. Propriétég. — Le calomel sublimé est une masse lourde (D=0,5), incolore, cristalline et transparente, qui donne une poudre jaune pâle. Il constitue parfois des cristaux isolés, qui sont des prismes carrés, doués d’un pouvoir réfringent considérable. Le calomel à la vapeur est une poudre blanche très-pesante ; sa densité de vapeurs est de 8,26.
Le sous-chlorure de mercure est l’un des corps les plus insolubles que nous connaissions ; de l’eau contenant 1 gramme d’acide chlorhydrique par 50 litres de liquide donne un précipité appréciable dans les sels de sous-oxyde de mercure, mais il se décompose en chlorure de mercure, HgCl, et en mercure métallique, quand on le fait bouillir avec l’acide chlorhydrique, ou quand on le fait chauffer avec des chlorures alcalins. Ce fait a une grande importance au point de vue médical : le calomel est un médicament employé à dose assez forte, il importe donc de ne pas le I mettre en présence des chlorures dans l’économie, car le sublimé corrosif est un poison d’une extrême violence.
Le sous- chlorure de mercure noircit lorsqu’on le met au contact de l’ammoniaque liquide.
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Protochloruie de mercure (sublimé corrosif), IfgCI.
995. Préparniion. — On chaiifre cians une fiole à fond plat, et sur uii bain de sable, un mélange intime de sulfate d’oxyde de mercure et dii sel marin, auquel on ajoute d’ordinaire un peu de bioxyde de manga. . nèse. 11 se sublime du protochlornre, qui vient se condenser sur le parties supérieures et plus froides de la fiole ; il reste au fond du sulfata; de soude :
Hg0,S03 + NaCl = HgCl 4- NaO.SO».
Le bioxyde de manganèse sert à transformer le sel d’oxydule en se.4 d’oxyde, dans le cas où l’on aurait un mélange des deux sels ;on évite-ainsi la production du calomel.
996. Propriétés et usages. — Le chlorure sublimé est en masses^ blanches, transparentes et pesantes (0 = 6,5) ; il entre en fusion à 262° et'.bout à 295°. Sa densité de vapeur est 9,42.
Il est soluble dans l’eau, l’alcool et l’éther, qui ne dissolvent pas 1er sous-chlorure. Toutefois il est peu soluble dans l’eau froide; 100 parties> d’eau ne dissolvent que 5,73 parties de chlorure. Mais il est plus soluble.' dans l’eau chaude; par refroidissement, il se dépose en beaux cristaux.. L’alcool en dissout deux fois et demie son poids, l’éther le tiers. Cette dernière propriété permet, dans les expertises légales, de séparer le bi-chlorure de mercure des liquides contenant des matières organiques..
C’est un poison extrêmement énergique ; son contre-poison est le blanc ■ d’œuf (albumine). Il coagule, en effet, cetie substance et forme avec elle un produit insoluble, qu’on élimine de l’estomac en faisant vomir le malade, louteloisle remède n’est efficace que s’il est promptement administré. Le produit résultant de l’action de l’albumine sur le sublimé corrosil est complètement imputrescible; delà le principal usage du chlorure de mercure ; il sert à conserver les objets d’histoire naturelle et d’anatomie. On l’emploie aussi en médecine, à très-petite dose. ,
Cyanure de mercure.
997. On obtient ce corps en faisant bouillir 2 parties de bleu de Prusse avec 1 partie d’oxyde de mercure et 8 parties d’eau ; on fait bouillir jusqu’au moment où* la masse prend une teinte brune par suite de la production d’oxyde de 1er; on filtre, le cyanure se dépose par refroidissement en cristaux prismatiques incolores. On connaît l’usage de ce corps dans la préparation du cyanogène et de l’acide cyanhydrique.
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CAHACTÈRES DES SELS DE MERCURE
i 998. Sols de sous-oxyde. — lls sont pour la plupart incolores ; les acides sulfureux, phosphoreux, le protochlorure d’étain en précipitent J du mercure métallique ; l’acide chlorhydrique, du sous-chlorure blanc 1 qui noircit au contact de l’ammoniaque; la potasse caustique en précipite ( du sous-oxyde noir-verdâtre; l’acide sulfhydrique, un sulfure noir.
( 999. Sols d’oxyde. — Les sels neutres sont incolores, les sels basiques,
i jaunes. Ils ont une saveur métallique désagréable ; ce sont des poisons i corrosifs. Le cuivre en précipite le mercure, la potasse y donne un préj cipité jaune-rougeâtre d’oxyde de mercure ; l’iodure de potassium, un 1 iodure de mercure rouge-écarlate, soluble dans un excès de réactif; I l’acide sulfhydrique en très-petite quantité, un oxysulfure blanc qui passe ) au jaune, puis au noir, par l’addition d’un excès de réactif. L’ammoniat que y produit un précipité blanc.
AMALGAMES
) 1000. Le mercure forme des amalgames avec la plupart des métaux ;
J toutefois, il est sans action directe sur des métaux réfractaires, fer, nic- ,kel, cobalt, platine, et sur l’aluminium et le glucinium ; mais il dissout f facilemenl les autres métaux. On peut néanmoins amalgamer le fer et le fjplatine au mercure, en réduisant ces métaux par la pile, le mercure ,Vservant d’électrode négative.
t. Les amalgames les plus importants sont l’amalgame d’étain (ou tain), :iqui sert à l’étamage des glaces, et l’amalgame de bismuth (4 parties de unercure et 1 partie de bismuth), employé pour étamer les ballons. Voici comment se fait l’étamage des glaces. On étend sur une table de fonte une feuille d’étain de la dimension de la glace, puis on imbibe cette leuille avec du mercure qu’on promène à sa surface ; on en verse ensuite [le manière à former une couche de 5 â 6 millimètres d’épaisseur. On fait alors glisser la glace sur la feuille d’étain, de manière à pousser le mercure excédant, et quand les deux surfaces se recouvrent, on charge la ^lace de poids, et on les laisse ainsi au contact, sous pression, pendant Quinze à vingt jours ; au bout de ce temps, la glace est solidement éiamée. l\ L étamage des ballons s’obtient en coulant l’amalgame de bismuth llondu dans un ballon bien sec et en promenant le liquide sur toute la aburlâce du verre, pour lequel il a beaucoup d’adhérence.
AHGEiNT, Ag=l08.
9 1001. Préparation «le rarg-eiit pur On dissout l’argent monétaire
'au de coupelle dans l’acide azotique, et l’on précipite la liqueur filtrée.
CIIIMIK irsORGAMUUli.
s il est nécessaire, par l’acide chlorhydrique. On lave et l’on dessèche le chlorure d’argent ; on en fond dOO parties avec 70,4 de craie et 4,2 de charbon, dans un creuset de terre que l’on chaulfe au rouge vif. L’argent se rassemble en culot au fond du creuset ; il est recouvert par de l’oxy-chlorurede calcium, dont on le sépare facilement en brisant le creuset :
AgCl + 2(Ca0,C02) + G = (CaCI,CaO) + CO + 2CO^ + Ag.
d002. Propriétés physiques. — L’argent est le plus blanc de tous les métaux et celui qui est susceptible du plus beau poli. C’est, après l’or, le métal le plus malléable et le plus ductile ; on en a fait des fils de 130 mètres de longueur environ, sous un poids de 5 centigrammes. Il est, d’ailleurs, assez tenace. II conduit très-bien la chaleur et l’électricité. Sa densité est 10,5 environ. Il fond vers 1000° et se volatilise à une température élevée, en répandant des vapeurs vertes. A l’état liquide, il possède la propriété de dissoudre jusqu’à 22 fois son volume d’oxygène ; il le dégage en se solidifiant, mais le gaz peut alors, en brisant la couche la plus extérieure solidifiée, projeter un peu de métal au dehors ou produire une espèce de végétation à la surface du bouton. On dit alors que l’argent roc/^c. Si on laisse refroidir lentement l’argent fondu, on l’obtient cristallisé en octaèdres réguliers.
1003. Propriétés chimiques. — Il a peu d’affinité pour l’oxygène, aussi ne s’allère-t-il au contact de l’air dans aucune circonstance. Mais nous avons vu que l’ozone humide l’oxydait (107) ; ajoutons qu’à de liès-hautes températures, on peut l’oxyder, quoique son oxyde soit des plus facilement réductibles par la chaleur. On fait l’expérience en chauffant sur un petit morceau de chaux un globule d’argent dans la flamme du chalumeau à oxygène et hydrogène ; il se produit, si l’oxygène est en excès, une épaisse fumée facile à condenser sur un corps froid, constituée par un oxyde jaunâtre d’argent soluble dans les acides étendus.
fous les autres métalloïdes peuvent se combiner directement à l’argent, l’azote excepté.
L acide azotique, même étendu, dissout facilement l’argent, l’acide sulfuiique ne le dissout que s’il est concentré et bouillant ; l’acide fluorhydrique est sans action sur l’argent ; l’acide chlorhydrique l’attaque à peine, mais les acides bromhydrique et iodhydrique concentrés le dissolvent lacilement en dégageant de l’hydrogène, et produisent du bromure et de 1 iodure d argent en cristaux identiques à ceux de la nature (H. Sainte-Claire Deville). L’acide sulfhydrique noircit rapidement l’argent, en pioduisant du sullure d’argent. Les chlorures alcalins peuvent également le teinii et donnent une pellicule de chlorure d’argent j mais il lésiste mieux que tout autre métal (l’or excepté) à l’action du nitre et des alcalis , aussi se sert-on en chimie de capsules et de creusets d’argent
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dans la préparation delà potasse et de la soude, ou pour fondre certains corps en présence du nitre ou des alcalis. Le platine serait détruit dans ces circonstances, parce que son oxyde a une tendance acide, qui lui permet de se former en présence des alcalis, tandis que l’oxyde d’argent basique, qui est unebase puissante, mais facile à réduire par la chaleur, ne tend pas à prendre naissance dans ces circonstances.
OXYDES d’aRGEXT.
On connaît trois oxydes d’argent : le sous-oxyde, Ag^O, se forme quand on fait passer un courant d’hydrogène sur un sel d’argent à acide organique chauffé dans l’eau houillante (Wôhler) ; le hioxyde, AgO^ se dépose au pôle positif lorsqu’on décompose par la pile un sel d’argent ; le protoxyde, AgO, qui est la base des sels d’argent, est plus important.
Proloxyde d’argent, AgO.
1004. Préparation et propriétés. — On l’obtient en précipitant l’azo- N tate d’argent par tapotasse; c’est une poudre brune, pesante, légèrement soluble dans l’eau (1 /3000 environ), et douée d’une réaction faiblement alcaline. Sa dissolution précipite les chlorures et les phosphates.
La chaleur le décompose facilement ; la lumière le décompose également avec lenteur. L’ammoniaque concentrée transforme l’oxyde d’argent en un corps noir pulvérulent (argent fulminant), qui détone avec une force épouvantable sous les plus légères influences. Ce corps seproduit également en versant une dissolution de potasse dans un seld’argent dissous dans l’ammoniaque. Sa composition n’est pas encore déterminée, et nous n’indiquons ici les circonstances de sa production que pour qu’on les évite ; car il faut bien considérer que l’on court le plus grand danger toutes les fois qu’on manie l’argent fulminant, quelque soin et quelque prudence qu’on apporte à cette opération.
SELS d’argent.
Azotate d’argent.
1003. Préparation. — On fait dissoudre l’argent des monnaies dans de l’acide azotique pur de concentration moyenne : il se produit un mélange d’azotate d’argent et de cuivre. On se débarrasse du cuivre par deux procédés qui montrent l’énergie basique de l’oxyde d’argent et la stabilité de ses sels :
1® On évapore la liqueur à siccité, puis on chauflè de manière h fondre
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l azotate d’argent ; à celle température, l’azotate de cuivre est complètement décomposé ; en reprenant par l’eau la matière refroidie, on dissout l’azolale d’argent, qu’une filtration sépare de l’oxyde noir de cuivre insoluble.
2" On ajoute au cinquième de la dissolution d’argent de la potasse, quii précipite les deux oxydes d’argent et de cuivre; ces oxydes, lavés, sontl mis en digestion à chaud avec les quatre cinquièmes restants de la dissolution ; l’oxyde d’argent déplace l’oxyde de cuivre dissous; il ne reste* plus qu’à filtrer.
1006. Propriétés. — En concentrant la liqueur, on obtient par refroidissement des lames rhomboïdales transparentes d’azotate d'argent. Il reste une notable proportion de sel dans le liquide, car l’eau peut dissoudre son propre poids d’azotate d’argent, à la température ordinaire. L’alcool bouillant dissout environ le tiers de son poids, et en se refroidissant, il laisse cristalliser la majeure partie du sel. Il fond sans se décomposer, mais au rouge il se décompose en donnant un résidu d’argent métallique.
Le phosphore réduit à froid les dissolutions d’azotate d’argent ; le carbone ne lesréduitque sous l’influence de la lumière.
L’azolale d'argent tire tous ses emplois de la facilité avec laquelle il se réduit sous 1 influence des matières organiques ; une goutte de sa dissolution produit sur la peau une tache noire d’argent divisé, et l’acide azotique et l’oxygène mis en liberté en corrodent lentement le tissu. Aussi sert-il, dans certains cas, à ronger les chairs. Ordinairement, l’azotate d’argent employé à cautériser est sous forme de petits bâtons, obtenus en coulant le sel fondu dans une lingotière, et que l’on connaît sous le nom de pierre infernale. Ils sont incolores quand on vient de les préparer, mais, à la longue, la lumière les noircit, s’ils ont le contact des matières organiques. La dissolution d’azotate d’argent sert aussi à marquer le linge d’une manière indélébile.
L’azolale d’argent est soluble dans l’ammoniaque et forme avec elle un composé cristallisable dont la formule est
AgO.AzO^ 4- 3AzH3.
eiUNClPAUX COMPOSÉS DINAIRES.
Chlorure d’argent.
1007. Préparation et propriétés. — Le clilorure d’argent s’obtient en versant de l’acide chlorhydrique ou un chlorure dans une dissolution d’azotate d’argent. 11 se forme un précipité blanc, caillebotlé et pesant, remarquable par son insolubilité absolue dans l’eau et les acides étendus.
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Ce chlorure devient rapidement violet sous rinlluence des rayons solaires; en perdant la moitié de son chlore, il fond vers 400” en un liquide transparent, 'et prend l’apparence de la corne en se solidifiant (argent corné). L’hydrogène le réduit facilement à chaud et à froid, s’il est à l’état naissant. Ainsi, en mettant du chlorure d’argent en présence de l’acide chlorhydrique étendu et d’une lame de zinc, on régénère l’argent I métallique; pendant toute la durée de la réduction, on n’observe aucun j dégagement de gaz sur les parties du zinc au contact du chlorure. Celte réaction est souvent employée pour retirer l’argent du chlorure.
Les acides azotique et sulfurique, môme concentrés, sont sans action sur le chlorure d’argent, mais l’acide chlorhydrique concentré et houil- I lant le dissout et le laisse déposer sous forme cristalline par refroidissement. Les chlorures alcalins concentres le dissolvent et forment avec lui ; des chlorures doubles, décomposables par l’eau. Mais ses véritables dis- I solvants sont l’ammoniaque, 1 hyposulfite de soude et le evanure de po- I tassium; sa dissolulion ammoniacale exposée à l’air, dans l’obscurité,
I donne, en perdant son ammoniaque, des cristaux octaédriques volumi- I lieux de chlorure d argent, semblables aux cristaux naturels.
La potasse et la soude décomposent le chlorure d’argent à l’ébullition et produisent de l’oxyde d’argent cristallin.
Bromure et iodure d’argent.
1008. Le bromure et l’iodure d’argent ont les plus grandes ressem- I blances avec le chlorure d'argent. Le bromure est blanc comme le chlo- £ rure d argent, mais il est moins soluble dans l'ammoniaque; l’iodure < est jaunâtre et à peu près insoluble dans l'ammoniaque. Ces ti'ois corps J sont employés dans la photographie. Ils existent dans la nature et coni stituent des minerais d’argent.
Sulfure d’argent.
1000. Le sulfure d’argent peut s’obtenir par l’action directe du soufre sur l’argent; on le trouve dans la nature en octaèdres réguliers giisâtres et possédant un certain éclat. Sous l’influence de l’oxygène, il se trans- : lorme au rouge en sulfate d’argent, qu’une chaleur plus élevée décompose; l’acide chlorhydrique et le chlore le transforment à chaud en chlorure d’argent.
Le plus souvent, le sulfure d’argent est combiné aux sulfures d’arsenic etd antimoine (sulfoarséniures, sulfoantimoniures); la composition deccs corps est représentée par les formules
3AgS,Sb2S3, 3.AgS,AsS3.
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' CARACTÈRES DES SELS d’aRGENT.
1010. Les sels d’argent sont généralement incolores, leur saveur esM métallique; ils sont vénéneux. Le fer, le zinc, le cuivre et même le mercure en précipitent l’argent. Le protosulfate de fer produit le même effet. L’acide sulfhydrique y produit un précipité noir ; l’acide chlorhydrique et les chlorures y donnent un précipité de chlorure facile à reconnaître (1007). L’ammoniaque donne un précipité dans les liqueurs^ neutres, soluble dans un excès de réactif. L’acide sulfurique précipite les sels d’argent en solutions suffisamment concentrées.
1011. Aiialogfies «les sels «l’arguent. — Les sels d’argent ont avec leS' sels de potasse les analogies les plus marquées. Ainsi les sulfates et l’azo-ilate d’argent sont isomorphes du sulfate et de l’azotate de potasse;: l’oxyde d’argent est d’ailleurs une base puissante et capable de saturer les acides aussi complètement que la potasse.
D’un autre côté, le chlorure d’argent se rapproche surtout par soni insolubilité des sous-chlorures de mercure et de cuivre. Le sulfure d’argent se trouve fréquemment associé à son isomorphe, le sous-sulfure de cuivre. Ces raisons conduiraient à admettre pour formule des chlo-rures et du sulfure d’argent les symboles Ag^Cl et Ag-S. L’oxyde d’argenti deviendrait alors Ag^O et l’équivalent de l’argent la moitié de celuique nous avons admis dans ce chapitre. Ce nouvel équivalent satisferait à la loi des chaleurs spécifiques. On voit ainsi, comme nous l’avons> déjà indiqué, que rien dans les analogies chimiques ne s’opposerait à représenter la potasse et l’oxyde d’argent par le symbole R’^0.
ALLIAGES d’argent.
1012. L’argent est rarement employé à l’état de pureté; ses principauxv alliages sont ceux qu’il forme avec le cuivre ; ils sont plus durs et moins > altérables que l’argent lui-même; aussi servent-ils à confectionner lesmonnaies et les objets d’orfèvrerie. Nous rappellerons la composition
des principaux alliages.
Argent.
Cuivre.
Tolérance
Monnaies
Médailles
Vaisselle et argenterie
nîîniitnrip .........
La fixbrication de ces divers alliages est soumise en France ii un con-
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trôle rigoureux. Leur litre est vérifié dans les bureaux de garantie et ne doit pas s’éloigner, en dessus ou en dessous du litre légal, delà petite quantité désignée sous le nom de tolérance. 11 faut bien remarquer que cette tolérance est nécessaire, car les phénomènes de liquation sont un obstacle absolu à la confection d’alliages d’argent homogènes d’un litre déterminé. La tolérance indique la limite de l’exaclilude qu’on peut pratiquement atteindre.
ESSAI DES MATIÈRES d’aRGENT.
L’essai des matières d’argent se fait par deux procédés bien distincts : par la coupellation ou par la voie humide.
i0l3. Coupellation. Le procédé remarquable, connu des alchimistes, repose sur les faits suivants : l’argent est inoxydable à la température de sa fusion; tous les métaux communs s’oxydent au-dessous de celte température. L’oxyde de plomb (litharge) est fusible au rouge, et quand il est fondu, il possède la propriété de dissoudre un grand nombre i d’oxydes métalliques peu fusibles, comme l’oxyde de cuivre.
Si donc on met dans une petite capsule poreuse en poudre d’os {coui j)elle) un alliage d’argent et de cuivre en contact avec une quantité suffi- I santé de plomb, à une température suffisamment élevée et sous l’in- 1 fluence oxydante de l’air, il se produit de la litharge, qui dissout l’oxyde \ de cuivre; comme cette litharge mouille la coupelle, elle s’insinue peu à i peu dans ses pores, tandis que l’argent se rassemble en un bouton métal- ’ lique et reste à la surface.
L’expérience a montré que la quantité de plomb nécessaire à la dissoi lution facile de l’oxyde de cuivre variait avec le litre de l’alliage; on a : trouvé que pour 1 gramme d’alliage il fallait :
Titre de l’alliage.
Au-dessous, jusqu’à 100
Plomb nécessaire à l’affinage.
3 grammes.
IG à 17 —
L’opération s’effectue de la manière suivante. On chauffe d’abord les coupelles dans un moufle, c’est-à-dire dans un demi-cylindre en terre réfractaire, entouré de charbon incandescent. Ce moufle, fermé à 1 une de ses extrémités, porte quelques ouvertures étroites qui ne laissent pas le combustible pénétrer dans son intérieur, mais qui permetlent à 1 aii intérieur de s’échapper dans le fourneau; elles servent donc à pioduire
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un tirage dans l’intérieur du moufle. Le fourneau où se fait celte opération a reçu le nom de fourneau de coupelle [fig. i53).
Quand la coupelle est suffisamment chaude, on y introduit la quantité de plomb nécessaire, le métal fond et se recouvre d’une pellicule d’oxyde; avec une pince, on dépose à sa surface l’alliage entouré d’un petit morceau de papier, qui fournit en brûlant assez de gaz réducteurs pour réduire tout l’oxyde de plomb formé; l’alliage d’argent, au contact du plomb métallique chaud, fond rapidement et se transforme en alliage ternaire. Dans l’atmosphère oxydante du moude, le plomb se transforme
bientôt en litharge, qui recouvre le bouton d’une pellicule à la surface de laquelle se meuvent rapidement des globules d’oxyde; la litharge s’absorbe peu à peu, et lorsque l’opération est près d’étre terminée, la couche d’oxyde recouvrant le mêlai devient assez mince pour produire le phénomène de coloration des lames minces : c’est ce que l’on appelle Vins; un instant après, la surface métallique, couverte jusque-lù par l’oxyde, se découvre et projette une lueur passagère. Ce phénomène est dû à ce que, l’oxydation du plomb dégageant beaucoup de chaleur, le bouton d’argent se trouve dans la coupelle à une température supérieure à celle du moufle; il est donc très-brillant au moment où il se découvre, mais, en descendant rapidement ù la température du mouHe, il perd beaucoup de son éclat. On désigne ces changements rapides sous le nom
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^'éclair. L’opération terminée, on rapproche la coupelle de l’ouverture du moufle, afin de refroidir lentement l’argent, pour qu’il puisse se solidifier sans rocher (1002) ; la solidification effectuée, on détache le boulon de la coupelle en y faisant tomber un peu d’eau froide.
Ces essais ne donnent jamais le tilre exact, mais un titre approché de l à 5 millièmes, par suite de la volatilisation et de la pénétration dans la coupelle d’une partie du métal ; en faisant un essai sur de l’argent pur placé dans les mêmes circonstances, on détermine approximativement la perte due k leur influence. Le procédé suivant, dû à Gay-Lussac, est, au contraire, d’une exactitude et d’une facilité d’exécution remarquables; aussi l’a-t-on substitué dans tous les hôtels de monnaies au procédé de la coupellation.
1014. Voie iitimide. — Si l’oii verse dans la liqueur obtenue en dissolvant l’alliage d’argent et de cuivre dans l’acide azotique, une dissolution de chlorure de sodium, on précipite du chlorure d’argent, qui se rassemble facilement au fond du vase; la liqueur limpide retient tout le cuivre.
On a constaté par l’expérience qu’il fallait 0^‘‘,541 de chlorure de sodium pur pour précipiter 1 gramme d’argent de ses dissolutions; on fait alors une liqueur contenant cette quantité de chlorure par décilitre (liqueur normale), puis une dissolution décime contenant la même quantité de sel marin dans 1 litre d’eau; il est clair que 1 centimètre cube de la liqueur décime précipite 1 milligramme d’argent.
On dissout ensuite 1^%1148 de monnaie dans un flacon de 1/4 de litre chauffé au bain-marie, contenant 5 à 6 centimètres cubes d’acide azotique; ce poids, 1^'‘,1I48, contiendrait 1 gramme d’argent, si le titre de l’alliage était de 897/1000. Après avoir chassé les vapeurs nitreuses qui colorent l’atmosphère du flacon, en y insufflant de l’air, on y laisse tomber, avec une pipette jaugée, 1 décilitre de la liqueur normale de sel marin, qui produit un abondant précipité. Si le titre de l’alliage est supérieur à 897, il restera nécessairement de l’argent dans la liqueur; pour le doser, on ajoutera à la liqueur éclaircie 1 cenlimèlre cube de la liqueur décime, on précipitera ainsi 1 milligramme d’argent; en répétant celte opération jusqu’au moment où l’addition d’un nouveau cenlimèlre cube de liqueur décime ne trouble plus la liqueur, on connaîtra, par le nombre de centimètres cubes employés à compléter la précipitation de l’argent, le nombre de milligrammes qu’il faut ajouter à 1 gramme pour obtenir la quantité d’argent contenue dans le poids d’alliage essayé. Toutelois, comme rien ne prouve que le dernier centimètre cube qui a produit un précipité ait été totalement employé, on admet que la moitié seulement a servi. Si donc le cinquième centimètre n’a plus produit de précipité, le
litre de l’alliage sera exprimé par la fraction — 900,5.
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II peut arriver que le premier centimètre cube de liqueur décime de sel marin ne produise pas de précipité dans la liqueur; dans ce cas, le titre de 1 alliage est égal à 897/1000 ou il lui est inférieur, Ualliage est
lejete, mais, comme il peut être utile de connaître son titre, on procède de la manière suivante :
On prend une liqueur décime d’argent, contenant i gramme d’argent! par litre, et l’on en verse 1 centimètre cube dans le flacon, pour préci-piter complètement le chlore du centimètre cube de liqueur décime de sel marin ajouté. Si l’on introduit ensuite la liqueur décime d’argent, centimètre par centimètre, et que l’on trouve que le quatrième ne produise Iflus de trouble, on en conclura que les 1,1148 d’alliage contiennent 1 gramme moins 2,5 milligrammes d’argent; le titre cherché est donc
Dans les hôlels des monnaies, on fait à la fois 100 litres environ de liqueur normale salée, et on la renferme dans des vases métalliques étames; comme la température change son titre en faisant varier son voume, Gay-Lussac a établi des tables qui permettent de connaître la quantité de sel contenue dans la liqueur h r, en supposant qu'elle en contienne réellement 0,541 par litre à 15». Mais il est tout aussi simple e aire chaque jour un essai sur 1 gramme d’argent pur, afin d’apprécier le titre de la liqueur salée; si l’on trouvait qu’il faut 1 décilitre dé iqueur normale, plus 1 centimètre cube de liqueur décime, on en conc urail que le litre de la liqueur salée est exact à 1 demi-millième près, * * «ierni-millième de tous les titres trouvés.
' -1 a ~ La méthode par voie humide, si exacte qua’nd il
s agit de déterminer une quantité un peu considérable d’argent, est tout à lait insuffisante pour constater la présence de traces d’argent dans une ma leie, la coupellation devient alors bien préférable. C’est avec cette
^''ilaguti, Durocher et Sarzeaud ont pu constater des mil lomemes d argent dans les produits d’évaporation de l’eau de la mer.
OR, Au = 98,?.
I’"®- — L’or du commerce est ordinairement allie à des matières étrangères, et notamment au cuivre (or des
monnaies). Pour le purifier, on le dissout dans une eau régale conlenani un e.xces d acide chlorhydrique; on évapore pour chasser tout l’acide azotique et l’on reprend par l’eau distillée. On dissout ainsi l’or, le cuivre, etc., mais l'argent reste à l’élal de chlorure insoluble. On verse dans
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la liqueur filtrée une dissolution de sulfate de fer qui précipite tout For; les autres métaux restent dans la liqueur. Ce précipité, lavé à l’acide chlorhydrique, puis séché, est fondu au rouge vif avec un peu de nitre et de borax. L’or pur se rassemble en un culot au fond du creuset; les traces de métaux étrangers qu’il aurait pu entraîner sont oxydées par le nitre et dissoutes par le borax.
i017. Propriétés. — On connaît la belle couleur jaune de l’or et l’éclat . remarquable qu’il prend par le polissage. C’est le plus ductile et le plus malléable de tous les métaux ; on le réduit en lames de 1/tOOOO de millimètre,"qui laissent passer une lumière verte complémentaire de la lumière réfléchie par le métal. C’est le plus lourd des métaux usuels après le platine; sa densité est égale à 19, .5. Il est un peu moins fusible que le enivre et l’argent; il fond à 1200" environ et donne un liquide vert bleuâtre qui n’émet pas de vapeurs sensibles à cette température. Cependant on le volatilise facilement dans la flamme du chalumeau à hydrogène et oxygène en une belle vapeur. Par refroidissement lent, l’or cristallise en octaèdres réguliers.
C’est, avec le platine, le plus inaltérable des métaux usuels; il ne se ternit à Pair dans aucune circonstance. Le chlore et le brome sont les seuls métalloïdes capables de l’attaquer à froid; il se combine avec l’arsenic et le phosphore à chaud; l’action des autres métalloïdes est nulle. Il s’allie avec presque tous les métaux, et notamment avec le mercure, qui le dissout très-facilement.
Aucun acide simple ne l’attaque, l’acide sélénique excepté; Veau régale seule le dissout; les alcalis et les azotates alcalins ne l’altèrent point ; mais il se dissout dans les polysulfures alcalins,, par suite de la tendance du sulfure acide d’or à se combiner avec les sulfures alcalins.
OXYDES d’or.
1018. L’or forme deux oxydes : le sous-oxyde, Au^O, que l’on obtient en décomposant le sous-chlorure d’or, Au^Cl, par la potasse; c’est une poudre d’un violet foncé, peu stable, que l’acide chlorhydrique décompose en donnant du sesquichlorure d’or et de l’or métallique.
Le sesquioxyde d^or, Au^O^^, est une poudre brune, décomposable à 240" en or et oxygène. Cet oxyde se combine facilement aux bases et produit des combinaisons salines bien définies (aurates); on le prépare en portant à l’ébullition un mélange de chlorure d’or et de carbonate de soude.
' CHLORURES d’oR.
1019. Le sesquichlorure d’or, Au-GP, constitue la principale dissolution d’or; on l’obtient en dissolvant l’or pur dans l’eau régale; il se combine
alors a\ec 1 acide chlorhydrique et se dépose de la dissolution acide en ongs cristaux jaunes (Au^GI^ HCl); mais si l’on évapore la dissolution jusqu au point où elle commence à dégager du chlore, elle se prend par re roidissementen une masse rouge foncé, cristalline et déliquescente, de c orure, Au^Ch'^, dont la dissolution est orangée. Une douce cha'eur la transforme en sous chlorure d’or, Au^Cl, blanc jaunâtre, insoluble dans eau et décomposahle par l’eau bouillante.
Le sesquichlorure d’or forme avec les chlorures alcalins des combinaisons doubles bien cristallisées et solubles dans l’eau.
CYANURES d’or.
1020. Le cyanure d’or, Au^Cy3, a peu d’intérét, mais il donne avec le cyanure de potassium une combinaison employée dans la dorure galvanique. Elleseproduitquand onmélangeune dissolution neutre etchaude de chlorure d’or avec une solütion chaude et concentrée de cyanure de
potassium. Par refroidissement il se dépose des cristaux de cyanure / double.
Le cyanure d or Au-Cy produit des combinaisons analogues.
CARACTERES DE LA DISSOLUTION
U un .
1021. L’or est précipité à l’état métallique de sa dissolution neutre de sesquichlorure, parle phosphore, les acides phosphoreux, sulfureux les vapeurs nitreuses, les sels de protoxyde de 1er, le zinc, le cuivre, etc L acide oxalique précipite également l’or de ses dissolulions. La potasse
f ^ la dissolution d’or à froid; mais seulement,
àlebulhtion, l’ammoniaque en précipite de l’or fulminant; c’est une combinaison d’un jaune brun qui délone avec une violence extrême.
acide sulfhydriqiie en précipite lentement du sesquisulfure d’or, insoluble dans les acides simples, mais soluble dans le sulfhydrate d’ammoniaque. Un mélange de proloclilorure et de bichlorure d’étain y donne un précipité violet pourpre appelé pourpre de Cassius.
1022. Pourpre de Cassius. - Celle malière, qui est la plus belle coueui roiiç,e emp oyée pour la peinture des porcelaines ou des verres rubis
parait être une combinaison d’acide .stannique et de sous-oxyde d’or! Quelques chimistes lui atlrihuent la composition ,3 (SnO'-^ljAu-O.lHO. On peut aussi 1 obtenir en attaquant par l’acide azotique un alliage d’étain, d or et d un excès d’un métal soluble dans l’acide azotique. Cette expérience avait fait penser que l’or, qui est inoxydable par l’aeide azotique, se trouvait a l’état métallique Irés-divisé dans le pourpre de Cassius ; on peut admettre celle opinion, parce que le pourpre de Cassius ne cède rien au mercure; l’or s’o.xyde donc par l’acide azotique sous l’inllueiice de l’élaiii
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ALLIAGES d’or.
1053. On allie l’oraii cuivre, afin de lui donner un peu de dureté; ces alliages sont d’ailleurs très-peu altérables. Leur fabrication est soumise au môme contrôle que ceux d’argent,
On connaît plusieurs titres pour l’or :
Monnaies
Médailles ;
Bijoux
et leur titre est réglé par une loi.
Titre.
Tolérance
ESSAI DES MATIÈRES D’OR
t054. L’essai des matières d’or se fait par une méthode très-exacte, due àGay-Lussac. L’or se coupelle comme l’argent, mais il est impossible d’employer cette méthode pour les alliages ordinaires, parce qu’elle est nécessairement en défaut quand l’alliage contient de l’argent, et que, dans tous les cas, elle est peu précise, un peu d’or pouvant passer dans la coupelle et un peu de cuivre et de plomb restant dans le bouton d'or. On évite ces inconvénients en procédant de la manière suivante : on ajoute à la matière à essayer une certaine quantité d’argent et de plomb, et l’on coupelle ; on obtient ainsi un bouton, alliage d’or et d’argent, qui contient tout l’or. En le traitant par l’acide azotique de concentration convenable, on dissout tout l’argent, si la proportion de ce métal est
convenable, et l’or reste avec la forme primitive de l’alliage, sans donner trace de poussière. L’expérience a démontré que l’alliage le plus convenable pour ces essais contenait 1 partie d’or pour 3 d’argent.
Cela posé, voici comment on procède à l’essai d’une pièce de monnaie : on fond 500 milligrammes de l’alliage, supposé contenir 450 milligrammes d’or pur, on y ajoute l^^SoO d’argent; les deux métaux, enveloppés de papier, sont introduits dans une coupelle contenant 5 grammes de plomb fondu. La coupellation se fait comme à l’ordinaire, seulement on n’a pas à craindre le rochage. Le bouton est aplati sur un mortier, puis passé sous un laminoir réglé de manière à donner une lame d epaisseur convenable. On recuit cette lame et l’on en fait un cornet que l’on introduit dans un malras d’essayeur, contenant 30 grammes d acide
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azotique à 22° de Baume. On lait bouillir pendant quelques minutes, puis on décante et l’on ajoute de nouvel acide à 32°. Ap rès avoir fait )oui lir dix minutes environ, à deux reprises, l’argent est dissous, on décrite de nouveau et on lave à l’eau distillée. On emplit ensuite le matras d eau et on le renverse de manière à faire tomber le cornet d’or dans un petit creuset; après avoir séparé la majeure partie de l’eau, on chauffe le creuset dans le moufle. Cette dernière opération a pour but de donner de la cohérence au cornet; sous l’influence de la chaleur, on rapproche ses molécules, ses dimensions diminuent, mais il devient assez solide pour qu on puisse le manier sans le briser. Il ne reste plus qu’à le peser.
Cette méthode ne peut évidemment s’appliquer aux bijoux de petite dimension; pour ces objets on se contente de la méthode du touchau. On se sert d’une pierre siliceuse très-dure, de couleur noirâtre (pierre de touche), sur laquelle on frotte un alliage d’or qui y laisse une trace métallique ; cette trace, mouillée avec une eau régale particulière prend une couleur vanable suivant son titre. Afin d’éviter de trop grandes erreurs d’approximation, l’essayeur frotte la pierre avec deux alliages, l’un à 740/1000, 1 autre à 760/1000, et produit deux traces, l’une à droite et 1 autre à gauche de celle du bijou, que nous supposons au titre de 750, les passe toutes trois à l’eau régale et compare leur couleur. Il est clair
que la méthode du touchau ne peut donner de bons résultats qu’entre des mains exercées.
1023. Aflînag^e des matières d’or et d’arg^eiit. — La valeur vénale de ce métal (3400 à 3500 francs lekilog.) le fait nécessairement rechercher dans les alliages d’argent qui en contiennent les plus petites quantités. Voici le procédé que l’on suit pour retirer l’or de ces alliages. Après les avoir fondus et réduits en grenaille, on les attaque par l’acide sulfurique concentré et chaud (trois fois le poids de l’argent) ; l’argent et le cuivre se dissolvent, 1 or reste. On étend la liqueur et on laisse reposer pour permettre à l’or de se déposer, puis on décante et l’on introduit dans la liqueur limpide des lames de cuivre; l’argent se précipite, on le lave et on le fond ; la liqueur évaporée donne des cristaux de sulfate de cuivre.
L ai gent contenant 1/2000 d or peut être économiquement traité par ce procédé ; aussi a-t-on pu retirer l’or des pièces d’argent fabriquées au commencement de ce siècle, avant que les procédés d’affinage fussent aussi parfaits qu’ils le sont aujourd’hui.
1 Elle est formée de 98 parties d’acide azotique, chlorhydrique du commerce. Ou en prend avec trace métallique.
à 1,34 de densité, et de 2 parties d’acide un bouchon de verre pour mouiller la
DORURE
1026. La couleur de l’or et son inaltérabilité le font souvent employer pour recouvrir d’autres métaux, et notamment le cuivre, le bronze, le laiton et même l’argent; on se sert aujourd’hui de deux procédés bien
distincts pour arriver à ce résultat.
1° Dovuve au mevcurc. — On recouvre la surface bien décapee du métal que l’on veut dorer d’un amalgame de mercure, et l’on chauffe ensuite vers le rouge, de manière à volatiliser le mercure ; 1 or reste, s allie supeiticiellement au métal et forme une couche extrêmement solide d’or mat, que l’on polit ensuite, s’il est nécessaire. La volatilisation doit s’effectuer sous des cheminées douées d’un fort tirage, afin de préserver les ouvriers de l’action si dangereuse des vapeurs mercurielles. Ce procédé ne peut s’appliquer qu’aux métaux peu fusibles et capables de s amalgamer au mercure, l’argent, le cuivre, le laiton, le bronze ; on peut même dorer le fer, mais à la condition de le recouvrir préalablement d’une couche de
cuivre.
2» Dorure galvanique. — Cette dorure s’applique k beaucoup de métaux, et elle permet de recouvrir les objets d’une couche d’or aussi épaisse qu’on le veut. C’est là son principal avantage. On introduit les objets que l’on veut dorer dans une dissolution alcaline et chaude, obtenue en dissolvant du cyanure d’or dans du cyanure de potassium (ou dans du cyanure jaune [868]), et on les met en communication avec le pôle négatif d’une pHe; on termine l’électrode positive par unelame d’or, qui se dissout dans le bain à mesure que le métal se dépose sur les objets ; on peut donc avoir, à un moment donné, la quantité d’or déposée par la perte de poids éprouvée par l’électrode positive (électrode soluble). Nous nous bornons à ces indications, renvoyant le lecteur aux traités de physique, où la question du dépôt des métaux par la pile est traitée dans tous ses détails.
3” Dorure au trempé. — Pour les objets de peu de valeur et qui ne supportent pas le frottement (bijoux faux), on se contente de les immerger après les avoir bien décapés d’abord dans une dissolution d’azotate de mercure, où ils se blanchissent, puis dans un bain d’or contenant 100 grammes d’or dissous dans l’eau régale pour 3 kilogrammes de bicarbonate de potasse et 20 litres d’eau. Après une immersion d’une demirninute, les objets ont pris tout l’or qu’ils peuvent prendre. Leur surlace s’est recouverte d’une mince couche d’or qui les protège contre tou e action ultérieure. On les lave à grande eau et on les sèche avec delasciuie
de bois chaude. uAf-ni
Ces deux dernières méthodes, avec quelques modifica ions c
s’appliquent également k l’argenture des métaux.
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CHAPITRE XII
Métaux du minerai de platine.
Nous lerminerons l’étude des mélaux par l’hisloire d’un groupe de corps que l’on ne trouve que dans le minerai de platine. Ce groupe comprend six corps simples, qui sont: le platine, l’iridium, le rhodium, le pal adium, le ruthénium et l’osmium. Les cinq premiers sont de véritables mélaux, le dernier est pluWt un métalloïde, placé à côlé de l’arsenic par Berzelius, à côlé du tellure par M. Dumas ; mais, comme son mode d’extraction et certaines propriélés le rattachent intimement au
p-oupe qui nous occupe, il y a avantage, au point de vue de l’exposition à ne pas l’en séparer. ’
Caractères du groupe. - Les métaux du platine, plus ou moins altérables sous I influence de l’oxygène et du chlore, se rapprochent tous par la facilite avec laquelle l’hydrogène réduit les combinaisons qu’ils torraent avec ces deux corps. Leurs affinilés principales se ma.iifeslent vis-à-vis des corps halogènes, chlore, brome, iode et cyanogène • leurs chlorures se combinent au sel ammoniac et donnent en général des chio rures peu solubles dans un excès de ce sel. Tous possident rc!mLuse ® V® provoquer, par leur simple contact, un grand nombre de e.tlions chimiques; celle propriété, que l’on manifesie ordinairement avec lamonsse de platine, ne peut d’ailleurs être attribuée à l’élat de no rosi.e de la mal, ère, car le platine fondu produit les mêmes phénomène^ et il en est de meme des autres métaux de ce groupe.
1 0-28. Traitement du minerai de platine. — On trouve le minerai de
plaline dans des sables d’aliuvions anciennes, dans la Nouvelle-Grenade ai orme, et principalement dans l’Oural; il se compose ordinairement de pbatine na tif en grains rugueux (Russie), ou en lamelles aplaties (Nouvelle-Grenade), mélangé avec une certaine qiianlilé d’osmiure d’iridium en plaques brillantes, avec de l’or, du sable, du fer chromé et titane, de l’oxyde magnéliaue de fer pIp r no „r.. • ^
lient une quantité notable de fer, un peu d’iridium et du JaMadiiim, su -' out dans les minerais de la Nouvelle-Grenade; l’osmiuri! d’iridium coiitient, en ou re du p aime, du ruthénium (Russie) et du rhodiiiiii (Nouveilc-Grenadc), et d autres métaux communs, fer, cuivre, etc. Voici d’une
manière sommaire le procédé qui permet de séparer ces dilférentes matières.
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10^9. Prt'paration du platine et du palladium. — Après avoir enlevé les grains d’or par le mercure ou par l’eau régale très-laible, on attaque à chaud le minerai de platine par l’eau régale; le platine natif se dissout et laisse un résidu insoluble d’osmiure d’iridium, de sable et des divers oxydes naturels. La dissolution, traitée par le chlorhydrate d’ammoniaque, donne un précipité jaunâtre de chlorure double de platine et d’ammonium; le palladium reste dans la liqueur. Le précipité jaune, lavé, séché et calciné dans un creuset de porcelaine, donne la mousse de platine. On précipite le palladium, contenu dans la liqueur, par le cyanure de mercure, à l’état de cyanure blanc de palladium,* facilement décomposable par la chaleur en rnétal et cyanogène.
1030. Traitement des osmiures. — Les autres métaux du platine s’extraient de l’osmiure. On débarrasse celui-ci du sable et des matières étrangères qu’il contient, en le fondant avec de la litharge et du plomb dans un creuset de terre; l’osmiure, très-lourd, entre dans le plomb, le sable et les oxydes étrangers vont dans la litharge. Le culot de plomb, dissous dans l’acide azotique, laisse l’osmiure.
En grillant l’osmiure d’iridium, on obtient facilement de l’acide osmique, OiO*, très-volatil, en beaux cristaux incolores; il reste un oxyde d’iridium impur, contenant encore beaucoup d’osmium, et il se forme en outre des cristaux prismatiques d’oxyde de ruthénium, qui vont se condenser dans des parties encore chaudes du tube. Cette opération s’effectue dans un tube de porcelaine où l’on chauffe l’osmiure contenu dans des naeelles de porcelaine. Au moyen d’un aspirateur, on y fait passer de l’air, qui entraîne l’acide osmique dans une allonge, ou mieux, dans un ballon refroidi; au sortir du ballon, le gaz traverse un flacon contenant une dissolution de potasse destinée à arrêter les dernières traces d’acide osmique. Ces précautions sont indispensables, car l’aeide osmique est un poison plus violent encore que l’acide arsénieux, et il exerce sur les yeux une action irritante très-vive. •
Mais, si l’on veut séparer de l’osmiure tous les métaux qu’il contient, on commencera par le fondre au rouge avec cinq à six fois son poids de zinc dans un creuset de charbon, puis on élèvera la température de manière à chasser tout le zinc ; l’osmiure restera alors sous forme de mousse, très- friable, facilement réductible en poudre impalpable. L’osmiure naturel est, au contraire, extrêmement dur et presque impossible à pulvériser, même dans un mortier d’acier. La poudre d’osmiure est mélangée avec trois ou quatre fois son poids de bioxyde de barium, auquel on ajoute un peu d’azotate de baryte; on cbaulTe le mélange dans un creuset de platine ou même de terre, au rouge naissant; il se transforme en une matière noire, composée principalement d’osmiale et d’iridiate de baryte; cette matière, bouillie avec de l’eau régale dans une cornue de
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verre, laisse dégager tout son acide osmique, que l’on recueille dans un récipient où l’on a préalablement introduit un peu d’ammoniaque liquide, pour mieux condenser l’acide osmique; il reste un liquide coloré contenant l’iridium, l’osmium et le rhodium, avec du fer et du cuivre. On précipite l’iridium et le ruthénium par le sel ammoniac en grand excès; le rhodium reste en dissolution; la liqueur est évaporée à siccité et calcinée, et le résidu est repris par les acides, qui dissolvent le fer et le cuivre et laissent le rhodium.
Le précipité de sel ammoniac et de chlorure d’iridium ét de ruthénium calciné donne une mousse métallique, que l’on chauffe dans un creuset d’argent avec un mélange de potasse caustique et de nitre, pour dissoudre le ruthénium; on reprend par l’eau distillée, et l’on obtient une liqueur jaune que l’on décante (sans filtrer) et que l’on sature exactement pai 1 acide azotique; il se produit alors un précipité noir d’oxyde de ruthénium peu abondant, car la proportion de ce métal dans les osmiures est toujours très-faible
Ces divers métaux sont ensuite fondus au chalumeau à hydrogène et oxygène, dans des creusets en chaux vive (1033).
PLATINE, Pl = 98,5.
1031. Propriétés. — Ce métal a une couleur intermédiaire entre le gris de l’acier et le blanc de l’argent, mais il est moins brillant que ce dernier métal ; il est aussi mou que le cuivre, très-malléable et très-tenace ; aussi peut-on l’étirer en fils d’une minceur extrême (1/1200 de millimètre). Il n’est fusible dans un fourneau qu’en employant la disposition décrite à propos de la fusion du manganèse; mais il fond facilement dans la flamme du gaz de l’éclairage, alimentée par l’oxygène. Lorsqu’il est fondu, il absorbe l’oxygène et roche, comme l’argent, en se refroidissant. On peut 1 amener à l’état métallique sans le fondre, en chauffant fortement sa mousse et en le martelant; il peut en effet se souder facilement sur lui-même. La densité du platine fondu est 21,15.
Le platine, même obtenu par fusion, devient incandescent au contact du mélange d hydrogène et d’oxygène et enflamme le mélange; mais ce phénomène, ainsi que tous ceux du même genre, se produit plus rapidement avec la et surtout avec \q noir de platine. La mousse de platine est le résultat de la calcination du chlorure double de platine et d’ammoniaque; le noir s obtient en traitant une dissolution de chlorure de platine par une dissolution alcoolique de potasse. L’alcali précipite l’oxyde
1 Nous renvoyons, pour plus de détails sur le traitement du minerai de platine, au mémoire de MM. H. Sainte-Claire Deville et Debray, inséré dans les Annales de chimie et de physique, li® série, t. LVI.
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de plaline qui se trouve immédiatement réduit par l’alcool. On lave le noir de platine à l’acide azotique, à la potasse caustique et à l’eau distillée, et on le sèche. A cet état, il absorbe plusieurs centaines de fois son volume d’oxygène. Humecté d’alcool, il l’enllamme. Mais le noir de platine, moins divisé, obtenu en précipitant un sel de platine par une lame de zinc, transforme l’alcool, sans combustion vive, en acide acétique. Nous rappellerons les principales réactions chimiques opérées sous l’influence de la mousse de platine : transformation de l’acide sulfureux en acide sulfurique anhydre par l’oxygène sec (221); transformation du bioxyde d’azote en ammoniaque (134); transformation.de l’ammoniaque en acide azotique (146). .
1032. Propriétés chimiques. — Le platine n’cst Oxydable directement à aucune température, il ne s’unit que difficilement aux métalloïdes, excepté au carbone, au bore, au silicium, au phosphore et à l’arsenic. Presque tous les composés qu’il forme avec les métalloïdes sont décomposables par la chaleur (oxydes, sulfures, chlorures, etc.). Aucun acide simple ne l’attaque, on ne peut le dissoudre que dans l’eau régale. Les alcalis l’attaquent facilement à chaud. 11 s’unit facilement avec beaucoup d’autres métaux; aussi doit-on éviter de le mettre, au rouge, au contact de combinaisons métalliques faciles à réduire (comme celles de plomb, d’argent, etc.); on doit également éviter de le chauffer au contact du charbon et des silicates; le platine, inaltérable dans beaucoup d’autres circonstances et infusible, est devenu indispensable aux chimistes; il est donc nécessaire d’insister sur les circonstances où il se détériore, afin d’apprendre à les éviter.
1033. Fusion «lu platine. — Cette opération peut s’effectuer facilement aujourd’hui, môme sur de grandes quantités, dans l’appareil suivant, imaginé par MM. H. Sainte-Claire Deville et Debray.
Il se compose d’un chalumeau à gaz,
I destiné à produire la chaleur, et du ! creuset où le métal à fondre est con- I tenu.
Le chalumeau est composé d’un cy- ! lindre EEE'E' (fig. 15i), de 12 millimètres de diamèire, en cuivre, terminé à sa partie inférieure par un ajutage en platine légèrement conique. Un tube de cuivre CC, de 3 à 4 milli-
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mètres de diamètre inlérieiir et terminé par un bout de platine qui s’y ajuste à vis, pénètre dans le premier cylindre par sa partie supérieure et y est maintenu par une vis de pression P, qui permet, lorsqu’elle est desserrée, de donner au bout de platine la hauteur que l’on veut, par rapport à l’extrémité inférieure du cylindre EEE'E'.
Ce cylindre porte latéralement une tubulure assez large, à laquelle est adapté un robinet H de grande section. Un robinet O termine également l’extrémité coudée du tube G. C’est par le robinet H que l’on fait arriver, au moyen d’un tube de caoutchouc, le gaz de l’éclairage servant de combustible; c’est par le robinet O qu’est introduit l’oxygène destiné à le brûler. L’extrémité inférieure du tube qui amène l’oxygène est percé' d’un trou dont le diamètre varie de 2 à 3 millimètres, suivant les dimensions du four que l’on veut employer.
Le four où se fait la combustion se compose de deux parties :
1° La voûte AA, formée d’un morceau de chaux rendue cylindrique au tour, et que l’on a légèrement cintrée à sa partie inférieure. Elle est, en outre, percée en son axe d’un trou légèrement conique, par où pénètre le chalumeau, et porte latéralement une rainure peu profonde.
2° D’une sole creusée dans un autre morceau de chaux également cylindrique; la cavité est une calotte sphérique, dont la hauteur est à peu près les oeux tiers du ra}mn du cercle de base. Sur le bord de cette calotte, on pratique avec une râpe une rainure inclinée en dedans, qin correspondra à celle de la voûte. C’est par l’ouverture qu’elles forment par leur réunion que les produits de la combustion s’échapperont; c’est également par là que le métal sera introduit pour être fondu et qu’il sera coulé. Enfin, et pour empêcher l’appareil de se briser pendant l’opération, la voûte et le four sont entourés de fils de fer fortement serrés, qui
maintiendront les diverses parties de l’appareil, si le four vient à se fissurer.
Pour faire une fusion, on commence par ajuster la voûte sur le four, de manière à faire correspondre les rainures ; puis, tenant le chalumeau à la main, on ouvre le robinet H pour faire arriver un assez faible courant de gaz combustible, que l’on enflamme; on ouvre le robinet O de manière a donner la quantité d’oxygène nécessaire pour le brûler. On fait alors plonger la flamme dans le trou de la voûte et l’on y fixe le bout du chalumeau. On chauffe lentement les parois du four, en augmentant peu à peu la vitesse du gaz, jusqu'à ce que l’on ait atteint le maximum de température; avec une lame de platine que l’on introduit par l’ouverture latérale et que l’on met dans le jet de gaz, on juge bientôt du point où la chaleur est le plus vive, c’est-à-dire du point où la fusion se fait le mieux. En abaissant ou élevant au besoin l’orifice du tube qui amène l’oxygène, on arrive à chauffer assez fortement le fond du four pour que le.plaiiney
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reste füiKhi, (ont en laissant le maximum de clialem- un peu au-dessus On assujettit alors la vis el l’on introduit peu à peu le plaline par l’ou verUire latérale. Si le plaline est en lames minces, on a à peine lé temné de les introduire, elles disparaissent en entrant dans le four. Il est bon ipie l’oxygène arrive sous une certaine pression, de 4 à 5 centimètres de mercure environ, de manière à imprimer au platine liquide un mouvement giratoire qui régularise la température dans toute sa masse.
On peut alors couler le platine dans une lingolière en fer recouvert de plombagine ou dans un moule en chaux. Ce procédé est susceptible d’applications en grand ; on a pu ainsi, dans des fours façonnés avec des
morceaux de chaux assujettis par une ceinture en tôle, fondre et couler J 00 kilogrammes de plaline.
Ce môme appareil sert à la fusion des autres métaux du platine; seulement, pour l’iridium ou pour le ruthénium, il faut substituer au gaz de l’éclairage le gaz hydrogène pur.
La chaux joue un rôle chimique important dans l’opération; elle a^it sur toutes les impuretés dont on a intérêt à débarrasser le platine ou Tes autres métaux analogues. Le fer, le cuivre, le silicium, etc., oxydés par 1 oxygène de la flamme, forment avec la chaux des combinaisons fusibles qui pénètrent dans les pores du creuset. Ce n’est pas une simple fusion que l’on fait éprouver au platine dans ces appareils, c’est un affinaoe, et le plus complet de tous ceux qu’on peut lui faire éprouver. Aussfle platine qui en sort est-il d’une ductilité remarquable.
La fusion de i kilogramme de platine et son affinage nécessitent la dépense de 50 à 60 litres d’oxygène et d’une quantité à peu près double de gaz d’éclairage.
PRINCIPAUX COMPOSÉS DU PLATINE
Oti connaît deux oxydes de platine, qui sont des bases très-faibles : un protoxyde, PtO, et un bioxyde, PtO^; il produit des combinaisons correspondantes avec le soufre et le chlore; ces dernières sont seules inté- Fessantes.
4034. Bichiorure de platine, i*tCP. — Il s’obtient en dissolvcTnt le platine dans l’eau régale; par évaporation on obtient une masse rougeâtre, cristalline, déliquescente. Sa dissolution a une couleur orange. Celte dissolution est prelcipitée par le chlorure de potassium et le chlorhydrate d ammoniaque; il se produit des chlorures doubles dont les compositions sont représentées par les formules KCl-fPlCl^ et AzH^HCl + PtCh. Tous deux cristallisent en octaèdres réguliers. Comme le sel correspondant de sodium est très-soluble et que, par conséquent, les sels de soude n occasionnent aucun précipité dans les dissolutions de
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platine; on utilise cette propriété pour doser l’ammoniaque et pour séparer la potasse de la soude.
1035. Protochiorure de platine, PtCl. — Lorsqu’on chauffe avec précaution du chlorure de platine, il se dégage du chlore et il reste une poudre verdâtre foncée, insoluble dans l’eau, mais soluble dans l’acide chlorhydrique bouillant.
1036. Caractères de la dissolution de platine. — Elle n’cst précipitée .il froid ni par la soude caustique, ni par le carbonate de soude; à l’ébullition, le carbonate de soude y détermine un précipité brun-jaune d’hydrate de bioxyde de platine. L’acide sulfhydrique en précipite à la longue un sulfure noir soluble dans le sulfhydrate d’ammoniaque. Le zinc en précipite à chaud le platine métallique.
PALLADIUM, Pd = 53,26.
Le palladium est très-rare, on en trouve quelques grains dans le platine brut, mais il existe principalement combiné au platine. On l’a néanmoins trouvé, dans le Harz, uni à l’or et au séléniure de plomb.
t037. Propriétés. — Il cst analogue au platine par sa couleur, son éclat et sa malléabilité ; son poids spécifique 11,8, est beaucoup plus faible. Il est beaucoup plus fusible que le platine et se volatilise dans le four où l’on fond ce métal. Il s’oxyde superficiellement quand on le chauffe à l’air, mais ses oxydes se réduisent par la chaleur. Il est soluble dans l’acide azotique.
Wollaston le^lécouvrit en 1803 dans le platine.
IRIDIUM, Ir = 98,6.
1038. Propriétés. — Métal d’un blanc grisâtre, cassant. On ne peut le fondre dans l’appareil qui sert à la fusion du platine qu’en employant le mélange d’hydrogène et d’oxygène; il roche comme le platiné. Sa densité est la même (D = 21 ,15). 11 est insoluble dans les acides et même dans l’eau régale. Mélangé intimement au chlorure de sodium elchaufle dans un courant de chlore, il donne un chlorure double, soluble dans l’eau.
Ses oxydes, obtenus par voie indirecte, sont réductibles par la chaleur. 11 a été découvert par Tennant en 1803.
RUTHÉNIUM, Ru = 62,16.
11 est en très-petite quantité dans l’osmiure d’iridium de Russie, qui en contient de 3 à G pour 100.
1039. Propriétés. — Métal plus infusible encore que l’iridium, inatta-
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qiiable, comme lui, par l’eau régale, et cassant; mais il s’en distingue surtout par sa densité bien plus faible, 11,3. 11 s’oxyde plus facilement et donne des oxydes réductibles seulement à une température très-élevée.
Il a été découvert par M. Glauss en 1843.
RHODIUM, Rh = 62,l6.
Le platine brut en contient de 1 à 3 pour 100.
1040. Propriétés. — Plus infusible que le platine, mais moins que l’iridium, il roche comme ces métaux. Il donne un culot blanc d’argent peu malléable, dont la densité est 11 ; il est insoluble dans tous les acides et dans l’eau régale ; on peut le dissoudre en le faisant chauffer vers le rouge avec le bisulfate de potasse qui est sans action sur les autres métaux du platine.
Wollaston le découvrit en 1804.
OSMIUM = 99,5.
1041. Propriétés. — C’est la plus infusible des matières contenues dans le minerai de platine. On ne l’a pas encore fondue, mais on obtient l’osmium tellement aggloméré par la calcination de son sulfure, qu’il peut alors acquérir une densité égale à 23 ; c’est alors le plus dense de tous les corps connus. Dans la flamme directe du chalumeau, il paraît se volatiliser avant de fondre; mais il se produit alors d’abondantes fumées d’acide osmique, OsO^, d’une odeur pénétrante, très-dangereuses à respirer.
L’osmium réduit de l’acide osmique par l’hydrogène est facilement combustible, mais celui qui a été fortement calciné Lest très-peu.
Découvert par Tennant en 1803.
1042. Alliag^e de platine et d’iridium et de rhodium* — Le rhodium et l’iridium s’allient au platine et donnent des alliages malléables bien plus inattaquables que ce métal par l’eau régale ; ces alliages peuvent s’obtenir en fondant les métaux en proportion convenable dans l’appareil indiqué ci-dessus. La fusion directe du minerai de platine donne un alliage déjà assez riche en iridium pour que ses propriétés l’emportent sur celles du platine, et l’on utilise ainsi l’iridium, resté sans emploi jusqu’à ces derniers temps. 11 faut remarquer que, pendant celte fusion, toutes les matières oxydables passent dans la chaux, excepté l’acide osmique volatil, qui est entraîné par la flamme et que l’on dirige dans une cheminée munie d’un bon tirage.
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RECHERCHE DE LA BASE D’UN SEL DONNÉ
i043. Marche générale. — Dans ceUe recherche, on s’appuie principalement sur les propriétés des sulfures métalliques, qu’on peut diviser en quatre groupes bien distincts, qui comprennent : 1“ les sulfures acides (c est-a-dire solubles dans le sulfhydrate d’ammoniaque), insolubles dans eau et dans les acides étendus ; 2° les sulfures neutres (c’est-à-dire insolubles dans le sulfhydrate d’ammoniaque), insolubles dans les acides étendus; 3** les sulfures neutres, solubles dans les acides étendus; 4° les sulfures solubles dans l’eau. On reconnaît facilement qu’un métal donne un sulfure appartenant à l’un de ces groupes, en procédant de la manière
On acidulé la liqueur primitive, et on y verse de l’hydrogène sulfuré
Il y a un précipité 1. Le précipité, lavé, est traité par le sulfhydrate d’ammoniaque
Il se dissout
Il ne se dissout pas
Il n y a pas de préci|)ité.
On traite la liqueur primitive neutralisée (s’il est nécessaire ) par le sulfhydrate d’ammonia-
n iio 2
Il y a précipité
Il n’y a pas de précipité
le GROUPE.
2e CROUPE.
3e GROUPE.
4e GROUPE.
1044. Remarque. — Comme l’acide chlorhydrique est sans action sur ydrogene sulfuré, on l’emploie de préférence à tout autre acide ; de plus, on a l’avantage de précipiter immédiatement les sels d’argent,’ de sous-oxyde de mercure, et même ceux de plomb. Ces trois précipités sont blancs, mais ils sont faciles à distinguer aux caractères suivants.
Le chlorure se dissout (surtout à chaud) dans Le chlorure ne se dissout pas. On ajoute de l’ammoniaque
une grande quantité d’eau. . .
j Le précipité se dissout...
I Le précipité noircit
SEL DE SOUS-OXYDE DE .MERCURE
es sels d argent et d’oxydiile de mercure sont donc immédiatement reconnus ; mais l’acide chlorliydrique ne produisant pas de précipité dans les
dissolutions étendues dessels de plomb, ces selspeuventécli.apperi'i cenre-
mier essai; on les reconnaîtra facilement dans la marche siibsénuenlc,
indiquée dans quatre tableaux correspondants aux quatre groupes de sulfures.
•> Les sels de sesquioxyde de fer, traites par l’acide siilt'hYdriniie douMuni .... confondre avec les jirécipités du sulfure ; ils sont alors ramenés à l'élal de sel*" 1^'’on ne peut la liqueur avec les réactiis des sels de fer. protoxyde. Dans ce cas. on essayera
= Le snlfhydrale rcasil sur l’oxyde, par son acide sulfliydriqne, pour donner im sMir,..e .mu • . i
l’eaii, et par son ammoniaque, qui salure l’acide et conserve lu neutralité de la liqueur 3»"^
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l'REMIEU GROUPE.
I La liqueur primitive jaune donne par le protosulfate de fer un précipité d'or métallique
SELS D on.
noir.
La liqueur primitive jaune ne donne pas de précipité par le sulfate de fer, mais elle donne un précipité jaune par le sel ammoniac
?; ] jaun. ou orangé. / volatil.
Ou grille le sulfure dans un tube ouvert ; ou obtient un oxyde.
TROISIÈME GROUPE
couleur de rouille, sels DE sesquioxyde de FER 3.
'Il se produit un précipité { blanc sels d’alumine.
On fait bouillir la liqueur avec de l’acide azotique , pour peroxyder le fer, puis ou ajoute j AzHS^HCI et AzH3 à I II n’y a pas de précipité ; le sulfure
chaud 2 [ obtenu par le snlfhydrate d’am-
moniaque était
verdâtre sels de
QUATRIÈME GROUPE
Pas de précipité sels de magnésie.
Précipité insoluble
(dans tous les réactifs SELS DE BARYTE.
sulfurique très- i Pas de précipité ou
étendu I précipité soluble
dans un excès
d’eau SELS de chaux ou de
strontiane.
' Il se dégage de l’ammoniaque sels ammoniacaux.
I II ne se dégage / donne un précipité sels de potasse.
J rien; la liqueur j primitive, trai- I tée par le chlo- I rure de potas- 1
\ sium ne donne rien.... sels de soude.
1 Les dissoliilinns d'arsenic donnent un temps que l'anliinoine, en suivant la marche
Q r< .lilliArv 1.^1 !.. ...... IKV ..I I A I Aw .. J ...
préripilc par Thydro^ène sulfuré; on trouvera donc ce niétalloidi Ljuc I aiiiniiuiiic, t;ii nui»«ni. lu iiiuiciic indiquée, mais un dislin giiera l'acilenienl ces deux corps 1 uu de 1
2 On utilise ici la propriété des protoxydes de ce groupe, de ne pas précipiter par l’ammoniaque en preseii ammoniacaux ; les sesquioxydes, au contraire, sont précipités même dans ces conditions.
3 Le fer pouvait être, dans la liqueur primitive, à l'état de protoxyde ; ou s’en assurera au moyen des cyanures (870)
ctallo’ide en même de l’autre (1981. présence des sels
chimiü: inorganique.
Remarqve géné7\ile. — On ne doit considérer le résullat auquel on arrive en suivant ce tableau comme définitif qu’après l’avoir vérifié par 1 ensemble des réactifs indiqués à propos des sels de chaque métal.
1045. Mélangées des sels. — Il est possible d’appliquer ces tableaux à la recherche des diverses bases contenues dans un mélange salin ; nous en donnerons seulement un exemple, notre but n’étant pas d’exposer les procédés de l’analyse chimique. Supposons que l’on veuille déterminer la nature des métaux contenus dans le sulfate de zinc de Goslar (844). On le dissout dans l’eau et, après y avoir ajouté quelques gouttes d’acide chlorhydrique, on y fait passer un courant d’hydrogène sulfuré. On obtient un précipité noir, insoluble dans le sulfhydrate d’ammoniaque ; ce précipité, lavé et dissous dans l’acide azotique, donnera une liqueur bleue d’azotate de cuivre. Le sel contenait donc un peu de cuivre. On fait bouillir la liqueur filtrée pour chasser l’acide sulfhydrique, puis on y ajoute de l’acide azotique, pour peroxyderle fer ; en versant de 1 ammoniaque, on obtient un précipité couleur de rouille, c’est du sesquioxyde de fer, qu’on recueille sur un filtre ; en ajoutant à la liqueur filtrée du sulfhydrate d’ammoniaque, on produit un précipité blanc de sulfure de zinc ; en filtrant de nouveau, on obtient un liquide contenant beaucoup de sels ammoniacaux 5 en y ajoutant du carbonate d’ammoniaque, on ne pourrait précipiter la magnésie, mais on décèlera la présence de cette dernière base au moyen du phosphate de soude (819). Nous ne supposons pas que la matière primitive contienne du plomb, de la baryte ou de la chaux; les sulfates de ces bases, étant ou insolubles ou peu solubles, ne peuvent exister dans le sulfate de zinc du commerce.
1046. itnaiyse spectrale. — L’analyse des sels alcalins et alcalino-terreux est bien plus délicate, surtout quand on a des mélanges ; il devient alors très-difficile de séparer complètement la chaux de la strontiane, d une part, la potasse de la soude, de l’autre. Pour les deux premières bases, on utilise la propriété que possède l’alcool de dissoudre l’azotate de chaux sans dissoudre celui de strontiane. On transformera donc les carbonates en azotates, et l’on traitera par l’alcool ; pour les alcalis, on ne possède que le chlorure de platine, qui ne conduit qu’à des séparations incomplètes. Mais si ces métaux sont difficiles à séparer, il devient extrêmement simple de reconnaître leur présence dans des mélanges, au moyen d une méthode optique singulièrement perfectionnée par MM. Bunsen et Rirchhoff. Cette méthode, désignée sous le nom d'analyse spectrale, repose sur le fait suivant : Les sels alcalins, et notamment les chlorures, communiquent à la flamme peu éclairante du gaz brûlant avec un excès d’air une coloration particulière : jaune poiu’ le sodium ; rouge de diverses nuances pour la potasse, la liîhine, la strontiane, et verte pour la baryte. Avec un peu d’habitude, chaque sel isolé peut être
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ainsi rpconnu, h la coloralioti particulière qu’il produit; maisce caractère ne peut plus servir dans le cas des mélanges, car les couleurs des diverses llammes se masquent mutuellement. En examinant à travers un prisme une llamme colorée par un sel unique, on voit qu’elle se compose d’une série de lumières diversement réfringentes, qui se séparent en traversant le prisme et donnent, dans un appareil convenablement disposé, un spectre composé seulement d’une série de bandes brillantes, toujours disposées de la même manière, quelle que soit la nature de la flamme ou celle de l’acide ou des métalloïdes du corps employé. Ainsi le sodium est caractérisé dans tous ses composés par une double raie jaune, le lithium par une belle raie d’uii rouge vif et par une autre raie brune, le potassium par une raie rouge plus extrême que celle du lithium, et par une raie violette située à l’autre extrémité du spectre solaire. Si l’on avait un mélange de ces trois substances, le spectre de la flamme colorée conj tiendrait les trois séries de raies brillantes qui caractérisent chaque méi tal, dans la position qu’ils occupent lorsqu’ils sont seuls. Le problème de l’analyse est donc ainsi ramené à une détermination de la position des raies des métaux alcalins et alcalino-terreux connus.
En étudiant ainsi les alcalis retirés de certaines eaux ou de quelques ] minéraux, MM. Bunsen et Rirchhofl constatèrent la présence de nou- I velles raies diflèrentes de celles des corps connus ; ils en conclurent 1 l’existence de nouveaux métaux et parvinrent, à la suite d’un travail re- ! marquable, à les isoler. C’est ainsi que furent découverts le cæsium et le I rubidium. Quelque temps après, M. Crookes, en étudiant certains résidus sélénilères, découvrit un nouveau corps caractérisé par une raie verte d’une grande beauté, le thallium, isolé la première fois par M. Lamy, à qui nous devons la connaissance de sa nature et de ses principales propriétés.
VERRES, PORCELAINES, POTERIES
1047. On donne le nom de ve?res à des substances transparentes, dures et cassantes, douées d’un éclat particulier, Véc/at vitreux. Ils passent, quand on les chauffe, par tous les états de viscosité possibles, ^t penven alors s’étirer en fils ou se mouler comme de la cire ou de 1 argi e. e e propriété de produire des verres n’appartient qu’à la silice, a acue
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en poussière Irès-fine, quand on casse la pointe. Ce phénomène lient ii l’étal moléculaire instable dans lequel se trouve le verre brusquement refroidi ; comme sa surface a été solidifiée la première, le verre ne peut éprouver son retrait ordinaire, et ses molécules intérieures, en se solidifiant ensuite, se trouvent écartées d’une manière anormale ; aussi une rupture en un point de la masse suffit-elle pour détruire leur arrangement. Les fioles philosophiques sont des es\^èces de malras à parois trèsépaisses refroidies brusquement ; on laisse tomber dans leur intérieur un corps un peu lourd, elles se brisent alors en éclats.
lOoO. itecuit. — Le verre refroidi un peu trop brusquement perd ses propriétés fâcheuses par le recuit. Cette opération consiste à chauffer le verre jusqu’au point où il commence à se ramollir, et à le refroidir trèslentement ; il peut alors supporter toutes les variations de température sans se briser.
1051. Action «les principales substances sur le verre. — L’air et
l’oxygène secs n’agissent pas sur le verre, mais les corps réducteurs peuvent facilement réduire le plomb du cristal ; c’est ce que l'on observe quand on chaulfe un tube de cristal à la jampe à émailleur un peu fumeuse : sa surface se recouvre d’une matière noire , qui est du
plomb.
L’eau agit sur presque tous les verres, et surtout sur ceux qui contiennent beaucoup d’alcali ; Scheele a le premier fait la remarque que l’eau qui a bouilli pendant longtemps dans des vases de verre devient alcaline et laiteuse. Le précipité qu’elle tient en suspension est un silicate terreux qu’elle a enlevé aux parois du vase. Il suffit d’ailleurs de mettre du verre à vitre finement pulvérisé avec de l’eau pour lui communiquer une réaction alcaline. Gomme le verre condense toujours une légère couche d’eau à sa surface, on comprend pourquoi beaucoup de verres se dépolissent à la longue superficiellement ; c’est ce qui fait qu’on est quelquefois obligé de repolir la surface des glaces. On explique également par cette cause l’altération profonde des vitres des anciennes écuries ou des vases de verre trouvés dans d’anciens tombeaux. Leur surface peut devenir opaque, et le plus petit frottement la fait tomber en pellicules tellement minces, qu’elles sont colorées des nuances que l’on observe sur les bulles de savon.'
Les alcalis dissolvent lentement le verre des flacons où on les conserve ; M. Chevreul a fait voii' que la chaux et la baryte attaquent surtout les verres à base de plomb et dissolvent une certaine quantité de l’oxyde de ee métal. Les acides attaquent lentement le verre en s’emparant des laases, et mettent en liberté de la silice gélatineuse ; les verres a bouteilles très-alumineux peuvent même être facilement attaqués par le bilartiale de potasse contenu dans les vins. L’acide fluorhydriquc attaque tous les
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verres, en s emparant de leur silice, avec laquelle il forme du fluorui de silicium et de l’eau.
1052. Variétés principales de verres. — On connaît huit variétés prili cipales de verre qui sont, parmi les verres ordinaires, le verre solubR? le verre de Bohême, le verre à glaces et le verre ordinaire, ét parmi h verres à base de plomb, le cristal, le flint-glass, le strass et l’émail.
1° Verre soluble. dépotasse, qui contient 3 équivalenlii
de potasse pour 7 de silice (30 de potasse pour 70 de silice) est peu altô rable à froid, mais il se dissout complètement dans l’eau chaude. Poui obtenir un silicate de soude soluble, il faut environ 3 équivalents de soudi pour 2 de silice, c’est-à-dire à peu près poids égaux. Ces silicates se pro parent en grand aujourd’hui, en dissolvant des silices naturelles très^ divisées, ou le résidu siliceux de la préparation de l’alun (828) dans dedissolutions alcalines concentrées et chaudes. Ils servent à imprégner les tissus qu’on veut rendre incombustibles, ou à silicatiser la pierres M. Kublmann a montré que le silicate de soude transformait à la longue, le carbonate de chaux en silicate de chaux, insoluble et extrômemeni dur, et en carbonate de soude soluble. L’eau de pluie enlève le carbonate alcalin et n’agit pas sur le silicate ; on peut donc se servir de ce
procédé pour protéger les pierres tendres contre l’action érosive dei eaux pluviales.
2° Verre de Bohême. — Le verre de Bohême est remarquable par sf:
tiansparence, son éclat et sa dureté. Il est léger, infusible et peu alté?
rable ; aussi est-il très-employé dans les laboratoires de chimie. C’est un
silicate double de potasse et de chaux. Vq crown-glass est un verre d’op->
tique transparent, qui contient plus de chaux et de potasse que le verret
e Bohême ; il sert, avec le flint-glass, à achromatiser les instruments' d optique.
3 V et res à glaces et àvitres. — Ce sont des verres plus fusibles que les? précédents et, par conséquent, plus faciles à préparer ; la soude leuit communique une couleur verdâtre. Le verre à glaces contient moins dei' c laux que e verre à vitres, ce qui le rend moins dévitrifiable. On connaîtl les usages importants de ces deux espèces de verres.
4» Verre a bouletUes. — C’est un verre fabriqué avec des matières impures, du sable lerrugineux, de l’argile, des cendres qui apportent des; alcalis, et du calcin ou débris de verres de toute espèce ; il est facilement! fusible, on peut donc le préparer économiquement.
5“ Cnslal. — C’est un silicate de potasse et de plomb, que l’on prépare avec les matières les plus pures : sable exempt de fer, carbonate de potasse rafliné et minium. L’o.xygène de ce dernier sert à oxyder les matières organiques contenues dans la potasse. C’est un verre que l’o.xyde de plomb rend facilement fusible. Ses principales propriétés sont l’éclatt
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et la transparence ; il est beaucoup plus dense que les autres verres.
fp Flint-glass. — C’est un verre plus riche en plomb que le cristal ordinaire, il est très-réfringent ; on l’emploie dans les instruments d’optique avec le crown.
V Strass. — Le strass contient encore plus de plomb que les deux précédents; c’est le plus dense et le plus réfringent de tous les verres, aussi sert-il à l'imitation des pierres précieuses; on le colore avec divers oxydes métalliques, pour obtenir les couleurs des pierres naturelles.
8° Émail. — C’est du cristal rendu opaque par de l’oxyde d’étain ou du phosphate de chaux et que l’on peut colorer par les oxydes.
Voici la composition la plus ordinaire de ces diverses substances : .
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Soude
Chaux
Alumine
Oxyde de fer. . . .
Oxyde de manga-
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Oxyde de plomb.
Oxyde d’étain. . .
1053. Fabrication du 'verre. — Pour donner une idée des procédés mis en œuvre dans les verreries, nous indiquerons la manière dont on fabrique le verre à vitres et le cristal. Les matières qui servent à la confection du verre (sable blanc, carbonate de chaux, de soude, débris de verre, etc.) sont mélangées et chauffées au ronge dans un four dépendant du foyer principal. Cette opération (fritte) a un double but : commencer la combinaison et permettre d’introduire une matière chaude dans les creusets où l’on fond le verre, afin de ne pas les briser en les refroidissant brusquement.
Ces creusets, en matière réfractaire, sont chauffés au rouge vif dans un fourneau ordinairement circulaire {fig. 155) ; la combinaison s’eflèctuc et le verre fond, Jes matières étrangères se rassemblent à la surlace, on les enlève avec une cuiller en fer et on laisse refroidir, jusqu’au moment où le verre a pris le degré de consistance le plus propre au travail. S il arrivait que les matières employées fussent un peu ferrugineuses, le verre prendrait la teinte du verre à bouteilles ; en ajoutant une quantité conve-
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que le manganèse, en cedant do l’oxygène au fer, le fait passer à l’étal de sesqu, oxyde ,p,i colore peu le verre, soit plus lirobaldfment, èommet
Fig. 155.
pense M. L.eb.g, parce que le silicate de sesquioxyde de manganèse violet a une couleur complémentaire de celle du silicate de protoxyde de fei , dans ce cas, le mélange des deux couleurs reproduit du blanc -^mais
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cylindre lerminé mn ® (A.9- lob) et prend la forme d’un } e termine par deux parties arrondies {fig. i59). Pour percer ce
cylindre I ouvrier en chaunè l’extrémité dans le four et, eu sou il i k
tement, il produit une ouverture que l’on régularise avei des ciseaux La
piece est refroidie brusquement, afin d’éviter les déforma on pt
coupée il hauteur convenable, de manière à avoir un cylindre [fig. ’tfio) ^
suffit pour cela d en enrouler suivant une circonférence iii, lll L ve t
chauil qui déterminé une rupture iietlo. On ouvre ensuite le cylindre en
hauteur par un procédé semblable, et ou le porte dans un four où il se
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nable de bioxyde de manganèse, on fait disparaître ceUe teinte, soitparce ramollit; on le rabat alors sur une surface plane, de manière à obtenir une plaque unie.
Fig. 156. Fig. 157. Fig. l58. Fig. 159. Fig. IGO,
105i. Cristal. — La fabrication du cristal s’effectue ordinairement dans des creusets chauffés à la houille ; il faut alors employer des creusets fermés {fîg. 160), car peu à peu les gaz de la houille finiraient par réduire l’oxyde de plomb. Le cristal se travaille d’ailleurs comme le verre ordinaire, soit par soufflage, soit par moulage. Ainsi, par exemple, les boutons de porte sont obtenus en comprimant dans un moule en bois ou en cuivre une masse de cristal ramollie ; les verres se façonnent avec du cristal fondu à la manière des objets en terre, seulement l’ouvrier se sert d’outils en fer, tandis que le potier se sert de sa main pour façonner l’argile.
Les verres d’optique se préparent comme le cristal ordinaire ; l’affinage exige néanmoins des précautions particulières : on est obligé de brasser la masse pour en extraire les moindres bulles gazeuses; on se sert à cet effet de ringards en fer recouverts d’un cylindre en terre réfractaire; car le fer réduirait immédiatement le plomb.
Dans ces derniers temps, MM. Maôs et Clémandot, de Clichy, ont préparé un cristal particulier en ajoutant de l’acide borique et de l’oxyde de zinc à du silicate de soude. Lette substance est d’une transparence parfaite et d’une grande dureté ; elle doit ces qualités à la faible quantité d’alcalis qu’elle contient.
eOTEHIES.
j 1055. Argfile. — L’argile la plus })urc (kaolin) est le résultat de la déi composition des feldspaths sous l’influence de l’eau, qui leur enlève de la silice et tout l’alcali et laisse une matière dont la composilion paraît 1 se rapprocher de la formule A120'bSi0^,2H0. Mais le plus souvent, l’ar- ! gile contient du sable quartzeux, du feldspath, de l’oxyde de fer et du
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carbonate de chaux. L’argile pure est éminemment c’esl-à dire qu’elle forme avec l’eau des pâles liantes, faciles à pétrir et à façonner sous toutes les formes; mais les matières étrangères diminuent sa plasticité et la rendent maigre. L’argile travaillée prend un peu de consistance par la dessiccation; on peut alors la tourner avec un oulil lran-ichant, ce qui permet de donner aux objets ainsi façonnés un Irès-grand i fini; par la cuisson à une température élevée, elle acquiert beaucoup detdureté. Ces précieuses qualités font de l’argile la base de toutes les pâtess céramiques qui servent â la fabrication ées poteries.
Toutefois les poteries ne se fabriquent pas avec l’argile seule, parcee qu’elle éprouve un retrait trop considérable et qu’elle pourrait môme see gercer par la cuisson ; on y ajoute alors des substances dites dégraissantes^ (ciment), qui diminuent le retrait de la matière, mais elles diminuent t aussi sa plasticité, la rendent plus difficile à travailler et plus poreuse? après la cuisson. L’argile pure, lorsqu’elle est cuite, est déjà assez poreuse? pour happer à la langue comme l’argile desséchée; cette propriété ne?' permettrait pas de l’employer dans la plupart des cas où l’on s’en sert ; on i remédie à cet inconvénient en la recouvrant d’une couche imperméable^ d’une substance plus fusible (couverte), ou bien encore en lui ajoutant t assez de matières étrangères fusibles pour que l’ensemble éprouve uni commencement de fusion et devienne translucide, comme dans la porce-laine et dans le grès ; mais, dans ce cas, la surface est rugueuse et on i met encore une couverte pour lui donner un aspect plus agréable.
Dans les poteries communes ou terres cuites, la pâte conserve toute sa t porosité.
PORCELAINE
Nous décrirons sommairement les diverses opérations de la fabrication de la porcelaine. '
1036. Préparation des pâtes. — Le kaolin forme la partie essentielle de la pâte ; c est une argile friable, que l’on sépare facilement des matières siliceuses (sables, leldspalb non altéré) qui y sont mélangées, en la mettant en suspension dans l’eau ; on décante rapidement, et par le repos le liquide laisse déposer l’argile pure.
A la manufacture de Sèvres, les pâtes ont toujours la môme composition ; elles contiennent :
Kaolin lavé
Pâte de service.
Pâte de sculpture.
Craie fie Boogival
Sable frAninont
Sable feldspal bique
Feldspath quartzeux
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Ces dernières substances ont une grande dureté; pour les réduire en poudre, on les fait rougir et on les refroidit subitement par une immersion dans l’eau froide; la matière ainsi étonnée est plus friable, on la broie è la meule et l’on sépare les parties légères des parties lourdes par décantation. Lorsqu’ils sont amenés à l’état de ténuité voulu, on opère le mélange de ces divers matériaux avec de l’eau, on leur donne un certain degré de consistance (ressuyage de la pâte) en les mettant dans des moules en plâtre qui absorbent l’eau ; on malaxe ensuite cette pâte pendant longtemps, afin de la rendre homogène, soit en la piétinant (marchage), soit en la réduisant en boules que l’on bat fortement avec les mains.
1057. Faeonnag'*^ «les objets. — On façonne les objets par trois procédés différents: 1° le travail au tour; 2° le moulage par impression; 3° le coulage.
1° Travail au tour. — Le tour se compose de deux disques en bois horizontaux, mobiles autour d’un axe vertical; l’ouvrier, étant assis, peut faire mouvoir avec le pied le disque inférieur et lui imprimer un mouvement de rotation plus ou moins rapide. Il place la pâte sur le plateau supérieur, dans l’axe du tour, et la façonne d’abord avec les doigts pour lui donner à peu près la forme qu’elle doit avoir; puis, quand elle a pris de la consistance, il lui donne sa dernière forme et ses dimensions, en la tournant avec un outil tranchant (tournassage).
2" Moulage. — Nous prendrons comme exemple la fabrication d’une assiette. L’ouvrier comprime avec une éponge une plaque de pâte d’une épaisseur convenable, sur un moule en plâtre placé sur un tour, qui présente en relief la forme de l’intérieur de l’assiette, puis il place le moule concentriquement au tour et le fait tourner. En descendant un couteau en acier dont le tranchant présente le demi-profil delà surface extérieure de l’assiette, il enlève l’excédant de pâte et donne à l’assiette la forme voulue. Des arrêts placés sur le support du couteau l’empêchent de trop descendre et lui permettent d’obtenir des assiettes d’égale épaisseur.
3" Coulage. — On verse dans un moule en plâtre une bouillie liquide de pâte de porcelaine {barbotine], et on l’y laisse séjourner pendant un temps plus ou moins long. Le moule absorbe l’eau et solidifie sur ses parois une couche de pâte plus ou moins épaisse. On renverse le moule pour faire couler l’excès de barbotine, et l’on retire l’objet du moule. Ce procédé s’applique, à Sèvres, à la confection des grands vases et d’objets de très-pelite épaisseur, tels que les tasses à café, les (ubes de porcelaine, etc.
1038. Cuiëson fie la porcelaine. — Les objets labi’iqués par ces divers procédés sont soumis à une première cuisson, qu’on ai)pellc le dégourdi., qui les dessèche et leur donne un certain degré de consistance; on les recouvre alors de leur eovverte ou glaçure. Cetle couveite doit s’étendre
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aci eiiUM]|, (Ml concJio mince vitrifiée sur toute la pièce, sans pénétrei- ( ans intérieur de la pâte, cecjui suppose qu’elle n’est pas beaucoup plus usi e qu elle; il faut en outre qu’elle présente la même dilatabilité pour a chaleur que la pâte, afin qu’elle ne se fendille pas par le refroidissement, en produisant des tressai Hures.
On se sert à Sèvres de pegmalite (mélange de quartz et de feldspath) réduite en poudre impalpable et délayée en bouillie claire dans l’eau : on plonge dans celle eau l’objet à vernir; le liquide, rapidement absorbé, laisse à la surface une couche mince de substance vitrescible. Si la pièce était cuite, on déposerait la couverte avec un pinceau.
On place les pièces ainsi préparées dans des cazeltes ou cylindres en
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terre réfractaire, ayant àl’intérieur une forme en harmonie avec celle de chaque pièce; on les empile les unes au-dessus des autres dans le four ou doit s’opérer la cuisson {fig. 162). L’emploi des cazettes est indispensable, il protège la surface de la porcelaine contre l’action des cendres entraînées par le courant d’air, et empêche les pièces de se souder ensemble. La porcelaine ne se colle point à la cazette, parce qu’elle repose sur elle par une partie non vernissée (bordure inférieure de la tasse, de l’assiette, etc.).
Nous donnons ici (fig. 163) une
Fig.
coupe
([uali’e
du four foyers (al
à porcelaine â trois élag andiers). dans lesquels on
es; l’inférieur est chauffé pai' brûle de la houille ou du bois;
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les produits de la combuslioii traversent l’étage intérieur et s’élèvent dans le second, cbauifé également par des alandiers; de là ils vont à l’étage supérieur, où se fait le dégourdi, la porcelaine se cuit dans les deux autres. Des ouvertures latérales, murées pendant la cuisson avec des briques réfractaires, permettent d’y pénétrer quand le four est refroidi.
GRÈS CÉRAMES.
105J. La pâte de ces grès est de la pâte de porcelaine, ordinairement colorée par du fer et travaillée avec moins de soin. On cuit le grès à haute température, et on le vernit en projetant dans le four, lorsqu’il est bien chaud, quelques poignées de sel marin humide. Le sel en vapeur est décomposé par l’argile sous l’influence de l’eau, et donne du silicate de soude qui se combine au silicate d’alumine pour former un silicate double très-fusible, qui vernit la surface.
POTERIES A PATE POREUSE
1060. Faïences. — La pâte de la faïence fine est composée d’argile plastique et de quartz ; si l’argile contient un peu de chaux, elle constitue la terre de pipe. On les façonne comme la porcelaine et on les cuit en deux lois. Après la première cuisson à haute température, on applique par immersion une couverte facilement fusible (verre à base d alcali et d’oxyde de plomb).
Pour les faïences à pâte colorée par l’oxyde de fer, la couverte doit être opaque, afin de ne pas laisser voir la pâte ; on se sert alors d’un véritable émail, que l’on colore parfois par divers oxydes.
La faïence va moins bien au feu que la porcelaine, la couverte surtout se fendille et éprouve des tressaillures par suite du lavage à l’eau chaude.
1061. Poterie commune. — La poterie très-commune, employée à la cuisson des aliments, est faite avec des argiles très-ocreuses (ferrugineuses) et mélangées de sable; on y ajoute une certaine quantité de marne et de sable. Ces poteries reçoivent une couverte formée par un mé lange d argile et de litharge; on les cuit à une température bien moins élevée que la porcelaine.
1062. Terres cuites. — On comprend sous ce nom les briques, les tuiles, les pots à fleurs, les formes à sucre, etc. Ces objets sont fabriqués avec des argiles ôu des marnes argileuses dégraissées avec du sable ; on y ajoute parfois des scories ou des escarbilles; on les cuit quelquefois à une température assez élevée pour les ramollir. Les briques sont fabriquées dans des moules, les pots à fleurs sont tournés, etc.
Les briques réfractaires sont faites avec des argiles exemptes de fer el de marne, auxquelles on ajoute du sable blanc.
CHIMIl': liNOHGANIQUIL COLORATION DES POTERIES.
1063. Les poteries de choix reçoivent une décoration qui consiste en peintures ou ornements colorés, déposés avec le pinceau. Cette peinture diffère de la peinture ordinaire, en ce que celle-ci n’est nullement modifiée par la toile sur laquelle on la dépose, tandis que les couleurs employées à décorer la porcelaine, par exemple, doivent satisfaire à des conditions particulières faciles à prévoir.
Elles doivent être inaltérables par la chaleur, ou du moins fondre à une température inférieure à celle de leur altération, en donnant une matière vitreuse très-adhérente. De plus, ce verre doit être inaltérable par les agents atmosphériques et doit posséder une dilatabilité sensiblement égale à celle de la pâte et de la couverte.
On appelle couleurs de grand feu celles qui ne s’altèrent pas dans le four à porcelaine, et couleurs de moufle celles qui ne supporteraient pas cette température et que l’on fixe en chauffant les pièces dans un moufle à une température convenable.
Les couleurs de grand feu sont peu nombreuses (oxydes de cobalt, de chrome, sesquioxyde de fer et de manganèse, oxyde de titane [jaune] et oxyde d’uranium [noir]); celles de moufle sont plus nombreuses; on les obtient en fondant dans un creuset les oxydes métalliques avec des verres incolores appelés fondants^ et dont la fusibilité varie avec la température de décomposition de la couleur.
Pour l’or, on le prépare en précipitant un sel d’or par le sulfate de fer; on le mélange avec un peu d’oxyde de bismuth et de borax, et on délaye dans l’essence. La matière s’applique au pinceau; par la cuisson elle donne de l’or mat, qu’on peut polir avec le brunissoir.
La cuisson des couleurs s’opère dans des moufles chauffés entièrement à la flamme du bois; l’ouvrier règle la température en examinant des morceaux de porcelaine (montres) placés dans le moufle à côté des vases; sur ces montres on a déposé des couleurs susceptibles de s’altérer, et c’est par leur teinte qu’on juge de la manière dont marche l’opération.
MÉTALLURGIE
1064. État des métaux dans la nature. — Les métaux existent dans la nature à l’état natif, à l’état de combinaisons binaires, oxydes, sulfures, chlorures, etc., ou enfin à l’etat de sels (silicates, sulfates, carbonates', phosphates ou arséniates). Les métaux précieux sont souvent à , l’état natif (or, platine, argent), mais on peut aussi les trouver à l’état de combinaisons binaires non oxydées (sulfures, séléniures ou chlorures); mais à mesure que l’altérabilité du métal s accroît, le nombie des combinaisons naturelles augmente ; on les trouve alors moins souvent à l’état natif, mais plus ordinairement à l’état d’oxydes, de silicates, de carbonates, etc. (fer, cuivre, etc.).
1065. Minerais, leur traitement. — On donne le nom de minerais aux combinaisons métalliques d’où l’on extrait les métaux. Le carbonate de fer est le minerai de fer de l’Angleterre, le sesquioxyde de fer, celui de nie d’Elbe. L’extraction du métal de son minerai est le but de la métallurgie; cette opération comprend ordinairement deux phases bien distinctes; dans la première, purement mécanique, on sépare le minerai de sa gangue, c’est-à-dire des substances étrangères qui l’accompapient d’ordinaire; dans la seconde, on lui fait subir des opérations chimiques
convenables qui le dégagent de sa combinaison.
1° Traitement mécanique. — On commence par trier le minerai au sortir de la mine, c’est-à-dire que l’on sépare les morceaux qui contiennent assez de métal pour être exploités de ceux qui en contiennent trop peu. On concasse ensuite les morceaux exploitables, en les faisant passer entre des cylindres broyeurs, ou quand la gangue est trop dure pour qu‘on puisse les employer, on effectue la séparation en les bocardant.
Les cylindres broyeurs sont des cylindres cannelés en 1er, dont les axes sont dans un même plan horizontal. L’un des cylindres est mis en mouvement par un puissant moteur {fig. 164), son mouvement entraîne celui de l’autre cylindre. Ce dernier est monté sur une pièce mobile, qui glisse dans une coulisse, de manière à déplacer l’axe du cylindre dans un plan horizontal. Un système de leviers, sollicité par un poids, ramène e cylindre mobile le plus près possible du cylindre fixe. On règle le poïc s de manière à exercer avec les cylindres une pression plus ou moins oite SOI- le miiUM’ai qui passe entre leurs eannelui'cs, suivant la giosseui qui
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ûbtenii, et s il arrive que la résistance du minerai dépasse la ssion, e cy mdre mobile s’écartera de manière à laisser passer le minerai sans que les cannelures courent le danger de se rompre.
/'ïy. 104.
Le bücai-d se compose d’un mortier et d’mi pilon, comme les appareil .net lesquels on broie les substances dans les laboratoires. Le pUon es
une poutre garnie d’un disqu( de fer a sa partie inférieure, qui, soulevé à des intervalle.^ réguliers par le mouvemeni d’une roue garnie de quatre dents, retombe par son poids.
Des guides, placées vers les deux extrémités de la poutre, ne lui permettent que de se mouvoir verticalement (fig. 165). Le mortier est une caisse en bois dont le fond est formé par une plaque de fer lésistante; on fait arriver un courant d’eau dans cette caisse, qui enlève le sable fin
l'ig. 105.
. . sure qu il se produit, à travers
oinei mes pratiquées dans une des parois de la caisse. On dispose ordinairement une série de bocards côté les uns des autres. Un même
axe lait mouvoir tous les pilons. meme
On sépare ensuile le minerai pulvérisé des matières lerreuses par un lavap. Ce lavage a lien sur des tables inclinées ou dans <le grandes auge« ou on fait circu er un courant d’eau pour entraîner le sable ou les malieres lerreuses plus légères que le minerai. Pour le minerai d’élain qui est un sable contenant de l’acide stannique, c'est quelquefois la seule operation mécanique qu’on lui fasse subir. On se serf principalement de labiés a secousses pour operer ces lavages. Voici en quoi elles consisleni ■
UV. 111. CHAI*. XV. MCTALIJIHCIC. Olii
une longue labié en bois, reclangiilaire, est suspendue à ses exlréniilés parmi syslème de doubles chaînes, dont on règle la longueur de manière à produire une inclinaison délerminée {fig. IGG). L’exlrémilé supérieure
de cette table s’appuie contre l’extrémité d’une poulre mobile autour d’un de ses points, et dont la partie supérieure est animée d’un mouvevement oscillatoire périodique par l’action d’une roue à cames. Toutes les fois que la came rencontre la poutre, sa partie inférieure pousse la table, la partie inférieure de celle-ci s’élève, pour s’abaisser ensuite par son poids, qui tend à ramener le système à sa position primitive, quand l’échappement de la came a lieu. La partie supérieure de la table {fig. d67) porte un chevet très-incliné et une caisse, où arrive le minerai entraîné par un courant d’eau î celui-ci s’échappe de la caisse par une ouverture inférieure et se répand sur le chevet. Là, de petites arêtes triangulaires divisent l’eau et le minerai et les font tomber régulièrement sur tonte la largeur de la table. Les parties légères entraînées vont tomber dans des bassins oii elles se déposent; la partie inférieure de ces dépôts peut seule contenir assez de minerai pour qu’il y ait intérêt à le reporter sur la table à secousses ; quant au sable qui y reste, il est soumis au traitement chimique. On le désigne dans les usines sous le nom de schlich.
Traitement chimique. — On ne peut rien dire de bien général à ce sujet. S’il s’agit de minerai contenant des matières précieuses, on pourra employer des procédés variés et des réactifs relativement coûteux; tel est l’emploi du mercure dans la métallurgie de l’or et de l’argent; mais dans la plupart des cas, le chaibon, l’air, les calcaii’es ou 1 argile, sont
Fig . 1 6 7 ,
chjivîih: inorganique.
les seules matières mises en œuvre par les métallurgistes. Le procédé le
de'chirlu'*^"^ consiste à l'omlre dans des fourneaux le minerai mélangé
de laVusibirté'^-'r matières calcaires ou siliceuses, destinées à donner
verre fsen,' f ** f “ ‘''ansformer le produit en un
tmaltP fn substance
(malte, foule) bien plus riche en métal que le minerai primitivement em-
p oye Ce produit d’art peut être considéré comme un nouveau minerai
c ou I on extraira le métal par une ou deux opérations plus simples que
a primitive. On n’opère généralement pas la fusion du minerai tel nue
e ouriiisscnt les opérations mécaniques; on lui fait d’ordinaire subir un
grillage qui a pour effet d’enlever les matières volatiles, eau, acide car-
omque etc., ou celles que donnent en s’oxydant des produits volatils
comrne le soufre, 1 antimoine, l’arsenic. Dans ce dernier cas, c’est à peu
près e seul moyen pratique que l’on ait de séparer les métaux de ces métalloïdes.
EXTRACTION DE LOR
1066. État uaturel. - L’or est très-répandu dans la nature, on en iouve cans tous les pays, mais toujours en petite quantité. Ordinairementil est a l’état natif, mais contient un peu d’argent ou même de rhocium et d indium (Californie); on le trouve dans la Hongrie à l’état de ellurure d or. L’or natif est toujours en paillettes, le plus souvent extrêmement petites; on l’a trouvé cependant quelquefois en masses ou pé-
pi es d un poids considérable. Ainsi une pépite trouvée en Australie pesait 48 kilogrammes environ.
L’or se trouve ordinairement disséminé dans des sables d’alluvions an-
““'■‘f'^ces les plus importants sont ceux de Oural de la Californie et de l’Australie; dans ce dernier pays on l’a
loiive dans les roches, dont la dissociation a produit les sables aurifères et 1 on^exploite môme ces roches pour en extraire l’or h
|. I " «les sables on des roehes aurifères. — Le procédé
xtraction de 1 or des sables consiste dans un lavage méthodique, que Ion xécute sur des tables inclinées garnies de drap ou dans des aug^L ou planchettes de bois, et lorsque les paillettes d’or ne sont plus mélangées qu avec un peu de sable, ou les amalgame avec du mercure. On
1 ' ‘‘«s soliles aurifères, erploilés entre ttàle et Manlieim avec très-peu
de profi . Il faut, en ellet, laver -1,000 mètres cubes de sable ,7 millicns de kiloeram nés)
P ur extraire UI, k, ogramine d’or valant environ 3,000 francs. Les pailiettes'i’or son tellement petites qu ,1 en tant de , 7 à K millions pour en former i kilogramme. Les sable.s de l Oura sont 1,300 lois plus riches que ceux du Hliiii, et ceux des place, -s de la Calilornieetde I Australie eu cou lionneiit encore davanlagc; aussi sont-ils uès-avaiita-ei.-
SeilKMlf OX|)l()ilfLS,
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compi’inie l’anialganie dans une peau de chamois, pour en extraire la majeure partie du liquide; il reste une matière solide que l’on chauffe dans des appareils distillatoires pour en extraire le mercure; l’or reste.
En Australie, on extrait l’or des roches quartzeuses au moyen de machines qui broient, lavent et amalgament le minerai d’un seul coup. Ce sont des bassins en fonte, dans lesquels on introduit du mercure, les fragments de roche et deux boulets en fonte d’un poids considérable; on imprime h ces bassins un mouvement rapide de rotation; les roches sont réduites en poudre impalpable par le choc des billes, et comme on fait arriver un filet d’eau continu à la surface du mercure, les parties légères tenues en suspension sont entraînées, tandis que les parcelles d’or vont au fond et s’amalgament avec le mercure, d’où on le retire comme il est dit ci-dessus.
L’or se trouve, dans quelques localités, associé à des sulfures de plomb, de cuivre et d’argent; on l’exploite alors comme minerai de cuivre ou de plomb, et l’on retire de ces métaux l’argent en même temps que l’or par des procédés qui seront décrits plus loin; mais on peut aussi, comme en Piémont, retirer l’or par amalgamation de ces minerais, en faisant tourner des tonneaux fermés contenant du mercure, du minerai, de l’eau et des disques de fer, qui réduisent les sulfures en poudre impalpable; l’or, dégagé de sa gangue, s’unit au mercure.
L’or extrait de l’amalgame ou des cuivres et plombs aurifères n’est point pur; on l-’affine comme on l’a indiqué à l’affinage des métaux précieux.
4068. Production de For. — L’or, relativement rare jusqu’en 4848, a été trouvé en abondance à cette époque dans les sables d’alluvion de la Californie, puis en 4851 dans les gisements de Victoria en Australie. La production annuelle en 4858 pouvait être évaluée ainsi qu’il suit :
Millions de francs.
Amérique (sans la Californie; 225
Californie 350
Australie 250
Russie d’Asie. . . 87
Europe 4
■ En tout, 916 millions de francs représentant un poids d’environ 1 280,000 kilog. au prix de 3,270 francs le kilogramme. Ce chiffre de la I production actuelle ne paraît pas avoir sensiblement varié depuis cette I époque L
’ Pour plus de détails sur la production de l’or et des autres métaux, nous lenveiions le lecteur à la Iraduction du traité de miiiéralocie du docteur Percy, de MM. l’etit^and el
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1069. L argent natif est assez rare, quoique Irès-dissérniné à la surface' U globe ; le sulfure d’argent, le sulfoantimoniure, l’antiinoniure, le chlolure, le bromure et l’iodure d’argent, ordinairement mélangés à des substances étrangères, sont les minerais principalement exploités. On eiii extrait egalement des plombs et des enivres argentifères par des procédés^ qui seront indiqués dans la métallurgie de ces deux métaux.
On connaît deux méthodes de traitement des minerais d’argent; dans^ chacune d’elles on transforme le sulfure en chlorure ; on ajouleà'la dis-solution de ce chlorure dans le sel marin un métal capable de précipiter argent. On rassemble le métal en mettant la matière en contact intime* avec le mercure, et l’on obtient un amalgame d’où il est facile de retirer argent par distillation. Mais ces deux méthodes diffèrent singulièrement par les moyens que l’on met en œuvre pour obtenir ces diverses réactions.
1070. Méthofie saxonne. — On exploite en Saxe des minerais sulfurés, riches en pyrites, dont on sépare autant que possible tout le sulfure de plomb et de cuivre, que l’on traite à part, et l’on en compose des tas dont la teneur moyenne en argent est de 160 à 240 grammes par quintal, et contenant de 34 a 35 pour 100 de pyrite. On y ajoute 10 pourlOü de sel marin et l’on grille le mélange dans un four à réverbère. Par suite delà combustion des pyrites, il se produit de l’acide sulfureux et de l’acide sullurique; ce dernier décompose le sel marin et forme du sulfate de soude ; le chlore du sel décomposé s’unit à l’argent et donne naissance a un chlorure d’argent. Il se forme en outre du sulfate et de l’oxyde de fer.
Le minerai grillé, criblé et moulu, est introduit dans de grands tonlœaux, que 1 on peut faire tourner aulour de leur axe. On y met lOquinaiix e minuai, 3 à 5 quintaux d’eau et 30 à 33 kilogrammes de plaques er oiç, , apiès une heure de rotation, on y ajoute 50 kilogrammes de mercure et l’on fait tourner de nouveau pendant seize ou dix-huit leures. Dans la première partie de l’opération, le fer précipite l’argent U c 1 oiuie argent dissous dans l’excès de sel marin restant ; dans la seconde, le niercure réunit l’argent et s’amalgame avec lui. L’amalgame soutire est hltré et donne un produit solide contenant 82 à 83 de mercure et 17 à 18 pour 100 d’argentet d’autres métaux. Pour en retirer l’ai gent on le soumet à la distillation; cette opération s’eflèclue dans une grande cloche en fonte qui plonge dans l’eau par sa partie inférieure et
Uonna. I eur inlrodaclion qui coutienMes reuseignements les plus précis sur la statistique de la métallurgie, nous a fourni tous les cl.idres dout nous avons fait usage dans ce livre, pour donner une idée sommaire de la produrliun des métaux les plus imporiauls
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dont la partie supérieure peut être entourée de charbons ardents [fig, 168). Dans Taxe de cette cloche on place une espèce d’étagère en tonte sur laquelle sont disposés les morceaux d'amalgame.,Quand la cloche s’échauHe, le mercure distille el va se condenser dans la partie inférieure refroidie.
L’argent qui reste sur les [jlaleaux contient environ ^8 pour 400 de cuivre et 3 pour 400 de plomb ; on le fond à l’air, pour oxyder le plomb et quelques autres matières oxydables, et on l’amène , par quelques fusions, à ne plus contenir que 25 pour 400 de cuivre ; on le livre au commerce au titre de 750 millièmes.
4071. Méthode américaine. — Au Mexique, au Pérou et au Chili, le combustible est rare, elles minerais, doubles et de chlorures, sont encore plus pauvres qu’à Freyberg ; on ne peut donc produire la chloruration du sulfure qu’ils contiennent par le sel marin à chaud.
On réduit le minerai en poudre fine et l’on en étend de 500 à 600 quintaux sur une aire en pierre, où on le fait piétiner par des chevaux, après y avoir ajouté quelques centièmes de sel marin et de l’eau. Au bout de quelques jours, le mélange est devenu intime, on ajoute 4 cenlième de pyrite cuivreuse grillée (magistral), on fait piétiner do nouveau et l’on introduit une première portion de mercure dans le mélange. Après quinze jours environ, le mercure a dissous assez d’argent pour constituer une masse brillante; on remet du mercure et, quelques jours pins lard, une troisième et dernière portion. L’opération terminée (elle dure plusieurs mois), on lave toutes les boues, pour séparer le mercure des parties terreuses ou solubles que l’eau enlève; on en relii’C l’argent a i)cu près de la même manière qu’à Freyberg.
Fig. 108.
mélanges de sulfures simples ou
CHIMIE INORGANIQUE
Voici les principales réactions qui se produisent dans cette longue opé ration. Le magislral contient une certaine quantité de sulfate de cnivn (iO pour 100 environ), qui se transforme, au contact du sel marin, er chlorure de cuivre, GuCl, et en sulfate de soude ; le chlorure de cuivre cède la moitié de son chlore à l’argent natif et réagit sur le sulfure pour produire du chlorure d’argent et du sulfure de cuivre; le chlorure d’argent se dissout dans le sel marin, d’où le mercure précipite l’argent qui. se dissout dans l’excès de mercure.
1072. Comparaison des deux méthodes. — Les différences entre les; deux procédés sont faciles à saisir. Le mode de chloruration du mineraiii est différent, la méthode américaine exigeant l’emploi d’un chloruranti à froid. A Freyberg, la dissolution de chlorure d’argent dans le sel marinn est précipitée par le fer, et le mercure n’y intervient que comme dissolvant de l’argent; en Amérique, le mercure sert à la fois à précipiter le métal et à le recueillir; par conséquent, il y a théoriquement 100 kilogrammes de mercure qui vont prendre la place de 108 kilogrammes d’ar-gent, et qui sont nécessairement perdus. Toutefois l’expérience montre que la production de 100 kilogrammes d’argent nécessite une perte de 130 kilogrammes de mercure ; il y a donc une partie du mercure altérée par des reactions secondaires. C’est qu’en elïet la chloruration du mine-rai ne se produit complètement qu’à la condition de mettre un excès de chlorure de cuivre; mais ce corps, en présence du mercure, lui cède la» moùié de son chlore et le transforme en sous-chlorure; aussi est-on; obligé de surveiller avec le plus grand soin la marche de l’amalgamation; si le mercure reste trop fluide, parce qu’il ne rencontre pas d’argent, on ajoutera du magistral, mais si on en ajoute trop, le mercure se divise et prend une couleur gris foncé, parce qu’une notable portion de ce métal passe à l’état de chlorure; il faut alors détruire l’excès de magistral, en ajoutant de la chaux. Aucun inconvénient de ce genre ne se produit en Saxe, parce que toutes les opérations y sont nettement séparées, au lieu de s effectuer toutes dans le môme appareil et presque d’une manière continue, comme en Amérique.
1073. Production de Parg-ent. — En 1860 les diverses exploitations d’argent en Europe ont donné
Angleterre 21,333 kilogr
France 48,600 —
Prusse 11,600 —
Autriche 34,137 —
Russie 20,429 —
Suède 10,130 —
A BEPORTER 146,229 kilogr.
Report 146,229 kiloar.
Espagne 80,000 — "
Italie 300 —
Hanovre et Brunswick. il, 312 —
Saxe 27,343 —
Nassau 3,-213 —
Autr. Etats de l’Europe. 403 —
T OTAL 268,800 kilogr.
représentant une valeur d’environ 60 millions de fi ancs (220 fr. le kil.). La production de l’argent en Amérique est plus considérable: mai:
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les renseignements sont moins certains. En 1850 le Mexique seul a lourni pour 110 millions de francs d’argent, mais la production a baissé depuis. En 1818 la Bolivie et le Pérou ont produit pour 15 millions de francs de ce métal.
MÉTALLURGIE DU MERCURE
Le seul minerai de mercure important est le sulfure ou cinabre ; on trouve néanmoins des globules de mercure natit en faible quantité au milieu des filons de cinabre. En Europe, les mines les plus productives de mercure sont celles d’Almaden (Espagne) et d’Idria (près de Trieste) ; puis vient celle du duché de Deux-Ponts. La Chine, le Japon en possèdent d’importantes, mais on manque de renseignements sur leur exploitation.
La métallurgie du mercure repose sur deux réactions bien simples ; si le sulfure est exempt de calcaire, on le grille comme à Almaden et à Idria,et on le transforme en acide sulfureux et en mercure qui se volatilisent, HgS + 20 = Hg + SQ2 ; il ne reste plus qu’à condenser le métal ; mais, quand la gangue du minerai est calcaire (Deux-Ponts), on le distille dans des cornues de terre munies de récipient; il se dégage du mercure, et il reste dans la cornue un mélange de sulfate de chaux et de sulfure de calcium :
4HgS + 4CaO = Ca0,S03 4_ aCaS + 4Hg.
1074. Appareil d’Almaden. — Cet appareil {fig. 169) se compose d’un
I four, à la partie inférieure duquel on brCile des fagots; la flamme traverse des ouvertures pratiquées dans une voûte en briques sur laquelle on a placé le minerai en fragments, et passe ii travers les intervalles qu ils laissent entre eux. Le grillage s’effectue; l’acide sidlureux, la vapeur du
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meicuie et les produits de la combustion du foyer se rendent, par une ouverture latérale pratiquée dans la partie supérieure du four, dans des
Fig. 170.
allonges en terres (aludels) engagées les unes dans les autres et posées sur une terrasse à double pente, et de là vont se rendre dans une grande chambre de condensation. Le mercure qui se condense dans les aludels tombe dans une rigole placée au point le plus bas de la terrasse et se rend dans des bassins où il s’accumule ; mais la majeure partie du métal se dépose dans les chambres de condensation. On le recueille et on l’enferme dans des bouteilles en fer pour le livrer au commerce.
1075. Appareil d’idrîa. — A Idria, les aludels sont remplacés par de grandes chambres de condensation placées de chaque côté du fourneau ;
la figure 170, qui représente cette disposition, n’a d’ailleurs pas besoin d explication particulière.
1076. Production du mercure. — La production de ce métal s’est répartie en 1861 ainsi qu’il suit :
États-Unis (Californie)..
Autriche (Carniole, etc.)
Espagne
Italie
Bavière
1,217,000 kitogr.
kitogr
l'eprésentant une valeur de 7 millions de francs environ
Métallurgie du plomb.
C’est de la galène que s’exlrait tout le plomb livré au commerce; mais les procédés d’extraction varient avec la nature des gangues qui accom-
U V. III. ClIAl». XV. Mb:TAU.UR(;ili:.
ii2:^
pagnenl le minerai et avec sa richesse ; on peut loutefois le ramener à deux méthodes principales, qui sont : 1” la méthode par réaction, T la rné- Ihode par réduction.
1077. iléthode par réaction. — Cette méthode, qui s’applique aux galènes riches et peu siliceuses, est fondée sur quelques réactions que nous allons rappeler: le grillage de la galène la transforme en oxyde et sul-
fate de plomb; 2® à une température élevée, le sulfure de plomb peut réagir sur l’oxyde et le sulfate, en donnant du plomb métallique et de l’acide sulfureux, comme l’indiquent les réactions suivantes :
2PbO -h PbS = 3Pb -h S02,
Pb0,S03 + PbS = 2Pb -f- 2SQ2.
On grille à la chaleur du rouge sombre de la galène finement pulvérisée, étendue en couches minces sur la sole d’un four à réverbère, for-
Fig. 171.
ternent déprimée en son milieu (//</. 171); après quelques heures de chaiilfe, on mélange, avec des ringards (ui fer que l’on peut introduire
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par des portes latérales, les paiiies oxydées avec celles qui ne le sont pas on ferme toutes les ouvertures et l’on donne un bon coup de feu; il reproduit alors du plomb métallique qui s’écoule dans un bassin de réception, en môme temps qu’une matte très-fusible de sous-sulfure de plomb, provenant de la combinaison d’une portion du métal avec le sulfure nom altéré ; ces mattes sont grillées de nouveau dans le four à réverbère.
Ce procédé est pratiqué à Poullaouen en Bretagne, en Angleterre et en:i Carinthie ; mais dans le Harz, où les galènes sont très-siliceuses, une< portion notable du plomb passerait nécessairement à l’état de silicate:, on a recours alors à la méthode de réduction.
1078. Méthode par réduction. — Elle repose Sur ce fait, que le fer., mis en présence de la galène à une température élevée, s’empare de sonn
soufre et met le plomb en liberté. On fondd alors le minerai avec de la grenaille de ferr et des fondants convenables dans un fourneau à cuve.
Ce fourneau, de 6 à 7 mètres de haut eti de 1 mètre de large dans sa plus grande' dimension, est composé de deux cônes en ! maçonnerie réfractaire, superposéspar leur: large base, qui forment la cuve ; on donnée le nom de gueulardk l’ouverture supérieurei du fourneau G, pour le traitement dui plomb; cette ouverture est surmontée r d’une cheminée sinueuse, destinée à con-denser les vapeurs plombifères qui se dé-gagentdu fourneau; à sa partie inférieure, . l’une des quatre parois du fourneau s’arrête à quelques décimètres au-dessus du fond, . de sorte que le fond du fourneau peut être prolongé au dehors. Ce fond est formé par . deux pierres de grès disposées en gouttière et recouvertes d’un mélange d’argile et de charbon ; il forme un bassin dont une partie Best inférieure au foui neau, et l’autre, plus spacieuse, est extérieure, B. Cette dernière peut communiquer par un trou de coulée avec un réservoir plus petit (creuset). Enlin on tait arriver, au moyen de deux tuvères en 1er qui pénetieut dans la paioi du lourneau opjmsée a celle qui est ouverte, le courant d’air d’une machine soufflante.
On introduit, par une ouverture pratiquée un peu au-dessus du gueulard, le minerai mélangé et le combustible; dans les parties inférieures,
Fig. 172.
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OÙ la lempéralure est plus élevée, la réduetion du sulfure et la vilrilicaliüii des gangues s effectuent i il coule donc des scories et du plomb dans le bassin R, pendant toute la durée de l’opération. On enlève les scories, et, lorsqu’il estplein de produits métalliques, on établit la communication entre le réservoir B et le creuset; la matière se rend dans le creuset et s’y divise en deux couches ; l’inférieure est du plomb fondu, la supérieure est composée de sous-sulfure de plomb, Pb‘‘^S, et de divers sulfures métalliques, et notamment de sulfure de fer. Ces matières , qui se solidifient les premières, sont retirées à part, et le plomb fondu est puisé avec une cuiller en fer et coulé en lingots. Les mattes sont grillées, puis fondues, avec un peu de grenaille de fer et des scories plombeuses, dans un fourneau à peu près droit (fourneau à manche); dans la première opération, on élimine la majeure partie du soufre et l’on transforme le fer en oxyde ; dans la fusion, cet oxyde se combine à la silice des scories et donne un silicate de protoxyde de fer, fusible et irréductible par le charbon. Le plomb oxydé est réduit par le charbon et le sulfure par le fer. On obtient ainsi une nouvelle quantité de plomb , une nouvelle matte et une scorie ferrugineuse. La nouvelle matte est soumise au même traitement. De cette manière, on enlève peu à peu presque tout le plomb et le fer qu’elle contient, tandis que le cuivre contenu dans le minerai se concentre dans une dernière matte (matte cuivreuse), que l’on traite comme minerai de cuivre.
TRAITKMENT DU PLOMB ARGENTIFERE.
Les galènes à petites facettes, traitées par les deux méthodes précédentes, donnent du plomb argentifère (plomb d’œuvre), d’où l’on retire l’argent par le procédé de coupellation quand le plomb contient au moins 4/5000 d’argent; mais pour les plombs de l’Angleterre et de l’Espagne, qui en contiennent 4/1000 environ, on a recours d’abord à une première opération, qu’on désigne sous le nom ^'affinage par cristallisation.
4079. i%ffiuag;e par cristaiiisatiou. — Ce procédé repose sur le fait suivant ; le plomb argentifère, fondu, se partage, en se refroidissant, en plomb presque pur qui cristallise, et en un alliage plus fusible que le plomb et plus riche en argent que le plomb primitif.
On fait donc fondre du plomb d’œuvre dans une chaudière en fonte, on l’agite constamment pendant qu’il se refroidit, et l’on enlève avec une cuiller en fer les cristaux de plomb k mesure qu’ils se forment; il reste une masse liquide d’autant plus riche en argent, qu’on a enlevé plus de cristaux. Par plusieurs cristallisations successives, on arrive à concentrer dans une masse de plomb beaucoup plus petite à peu pi'ès la totalité
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(le l’argenl. Ainsi, 1,000 quintaux de plonab contenant 13 kilogrammes d’argent donnent, après trois cristallisations, 155 quintaux de plomb contenant 1 1*^, 660 d’argent : le reste de l’argent se trouve dans un plomb beaucoup trop pauvre pour être exploité avec profit.
1080. Coiipellatiou. — Nous avons indiqué, dans les essais d’argent, la théorie de la coupellation (1013); l’opération industrielle ne diflere de celle des laboratoires qu’en ce que la lilharge, au lieu de s’imbiber dans la coupelle, s’écoule au dehors du fourneau au fur et à mesure de sa production.
Le fourneau de coupellation {fîg. 173) est un four à réverbère dont la sole est un calotte sphérique, et la voûte, un convercleen tôle mobile à
Fig. 173.
1 extrémité d une grue. La partie intérieure du four est en briques recouvertes de lits de scories, que l’on revêt de couches de marne tassée avec soin, de manière à être imperméable à la litharge. Cette couche de marne constitue la coupelle. Le four présente un foyer latéral ; pour chauffer la coupelle au début, on introduit du plomb, et, lorsqu’il est bien fondu, on dirige sur la surface du bain lé vent de deux forts soufflets; l’oxydation commence et dégagé bientôt assez de chaleur pour qu’on n’ait plus besoin de la chaleur du foyer. La surface du bain se recouvre d’abord d’une poussière d’oxyde noir que l’on enlève ; puis l’oxyde
fond. On le fait écouler au fur et à mesure qu’il se produit, en enlaiilanl
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la coupelle, pour produire, dans la partie où le vent pousse la litharge, une rigole dont la hauteur est réglée par celle du bain métallique, de manière que ce bain soit toujours soumis à l’action directe de l’air/bes premières litbarges entraînent avec elles les métaux étrangers, on doit les mettre à part ; celles qui suivent sont plus pures, elles sont livrées au commerce, ce sont les litbarges marchandes. On continue ainsi jusqu’au moment où l’éclair apparaît ; l’ouvrier verse de l’eau chaude sur la sole pour refroidir l’argent, et enlève le gâteau solidifié. L’argent de coupelle contient 5 à 6 pour 100 de plomb, on doit nécessairement le raffiner, c’est-à-dire lui faire subir une nouvelle coupellation.
Les litbarges qui ne sont pas livrées au commerce sont révivifîées; on les fond au contact du charbon dans un fourneau droit (fourneau à manche) analogue à celui qui sert dans la métallurgie de l’étain ; l’oxyde de plomb est réduit, et le métal est coulé en lingots pour les besoins du commerce.
1081. Production du plomb. — La quantité de plomb fabriqué en Europe en 1861 s’élevait à plus de 2 millions de quintaux métriques; les États-Unis en ont fourni en outre 200,000 quintaux.
L’Angleterre, l’Espagne et la France sont les pays de l’Europe qui produisent le plus de ce métal, nous ne donnerons ici que les chiffres relatifs à ces trois pays :
Angleterre 700,000 quintaux métriques.
Espagne 650,000 —
France 405,000 —
Le prix du plomb étant en moyenne de 50 francs le quintal, la production totale de ce métal représente une valeur de 124 à 125 millions de francs.
MÉTALLURGIE DU CUIVRE
Les principaux minerais de cuivre sont les sulfures, les carbonates et 1 oxyde Cu’^0. On trouve aussi du cuivre natif en masses considérables au lac Supérieur. Ordinairement, le sulfure de cuivre est combiné au sulfure de fer et constitue les pyrites cuivreuses, toujours mélangées de pylitesde fer , on le rencontre aussi à l’etat de sulfure double de cuivre et d antimoine (cuivre gris), ou de sulfures triples de cuivre, d’antimoine et de plomb, contenant ordinairement de l’argent.
Le traitement du cuivre oxydé et carbonaté est très-simple ; on fond ces minerais au contact du charbon, dans un fourneau à cuve, avec des fondants appropriés, et l’on obtient du premier coup un cuivre impur ou cuivre noir, qu’on purifie facilement (1083).
1082. Procédé ordinaire. — Le traitement des minerais sulfurés.
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complexe en pratique, repose sur quelques réaclions bien simples. On les soumet d’abord au grillage, qui a pour objet d’éliminer une poi’tion du soulre à Tétât d’acide sulfureux et de transformer partiellement les métaux en oxydes. Cette opération enlève naturellement l’arsenic ou Tanlimoine contenu dans les minerais, Tacide arsénieux et Toxyde d’antimoine étant volatils. On fond ensuite le minerai grillé avec une malière siliceuse, au contact du charbon ; le charbon réduit Toxyde de cuivre, qui s’unit aux sulfures non altérés et forme un sous-sulfure ou matte fusible. La silice s’unit aux terres et à Toxyde de fer, et empêche la réduction de cet oxyde. Il huit donc qu’avec le minerai grillé il y ait assez de silice pour former du silicate de fer, et pas assez pour former du silicate de cuivre ; car alors le protoxyde de fer, base plus puissante que Toxyde decuivre, passe seul dans la scorie, et tout le cuivre de Toxyde réduit va dans la matte, qui gagne le fond du fourneau où Ton opère la fusion et se sépare facilement de la scorie plus légère.
La matte ainsi obtenue renferme donc moins de fer et de soufre que le minerai primitil 5 on la soumet à un nouveau grillage, qui élimine du soufre, et Ton fond, comme précédemment, avec des matières siliceuses, qui éliminent du fer. Ces opérations, répétées huit ou dix fois, donnent enfin une matte contenant si peu de fer et de soulre, qu elle commence à être malléable ; on a alors le cuivre noir, qu’il huit soumettre au raffinage.
Ordinairement on opère la fusion des minerais dans un fourneau à cuve, muni à sa partie inférieure de deux bassins de réception, qui reçoivent tour à tour les produits liquides qui s’écoulentdu fourneau. Lorsque 1 un de ces bassins est plein, on met le four en communication avec 1 autie, et, pendant que celui-ci se remplit, on sépare dans le premier la scoiic liquide de la matle, que Ton enleve sous forme de disques à mesure qu’ils se solidifient.
1083. Raffinage iiu cuivre noir. — Le cuivre noir est fondu dans un four a réverbère (fig. 174) dont la sole est recouverte par de la brasque fortement tassée ; on dirige sur toute la surface du bain le vent de deux tuyères ; le souti'c, le plomb et le fer contenus dans le cuivre noir s’oxydent les premiers et forment ime scorie et des crasses que Ton enlève ; quand le cuivre est dépouillé de ses métaux étrangers, il sc forme une scorie rouge très-riche en sous-oxyde. On juge, d’ailleurs, de la marche du raffinage en plongeant de temps en temps une tige de 1er dans le bain métallique, de manieie retirer une jietite masse de cuivre, dont on constate les quali tés physiques. L’affinage terminé, on fait couler le cuivre dans des bassins extérieurs, on le refroidit en versant un peu d’eaii a la surlace. On solidifie ainsi unecouebe superficielle, (ju’on enlève sous forme de disques d’une belle couleur rouge; et Ton recommence cette opération jusqu’il ce que le bassin soit vidé.
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On leniplace souvent le four à rcverbèi-e par un petit foyer, sorte de calotte sphérique garnie de brasqiie, dans laquelle on active la eombus-
Fig. 174. \
lion du charbon par le vent d’une tuyère. On y fond du enivre noir au contact du charbon, et, quand la matière est bien fondue, on l’aftine, comme précédemment, par le courant d’air de la tuyère. L’opération terminée, on retire le cuivre du petit foyer, par disques, en projetant de l’eau à la surface du bain métallique.
Les disques de cuivre portent le nom de rosettes^ à cause de leur couleur ; ils sont formés de enivre cassant, parce que ce métal contient une petite quantité d’oxyde de enivre dissous ; pour lui donner la, malléabilité du cuivre dn commerce, il faut lui enlever cet oxyde ; cette opération est une des plus délicates de la métallurgie du cuivre. On iond le cnivi’e dans un foyer semblable à celui qursert.X raffinage du cuivre noir, el l’on recouvre la surface du métal de charbon de bois destiné à réduiri'
CHIMIE INORGANIQUE
I oxyde ; il faut saisir l’instant où la réduction est complète et couler rapidement le cuivre, sans cela du charbon se dissout dans le métal et le rend cassant. Si cette circonstance se produisait, il faudrait réoxyder le cuivre et le réduire de nouveau.
1084. Procédé angolais. — L’Angleterre fabrique à elle seule la moitié du cuivre employé dans le commerce, en exploitant les minerais de son sol et ceux qui proviennent de beaucoup de pays étrangers (Chili, Pérou, Afrique, etc.). Le traitement des minerais s’effectue dans des fours à réverbère fortement chauffés, où l’on fond simultanément des quantités convenables de sulfures de cuivre grillés et du cuivre oxydé ou carbonaté, avec un peu de fluorure de calcium, destiné à donner de la fluidité aux scories. L’oxyde et les sulfures de cuivre réagissent l’un sur l’autre et donnent un dégagement d’acide sulfureux, le cuivre se combine avec le sulfure excédant, tandis que l’oxyde de fer passe dans la scorie siliceuse. On obtient ainsi une matte fusible, que l’on fait couler dans un bassin latéral plein d’eau, où elle se divise en grenailles.
Ce produit, appelé matte bronze, à cause de sa couleur, contient enviion 23 pour 100 de cuivre ; il est soumis à un grillage très-complet et fondu avec des minerais riches en oxydes et contenant très-peu de sulfure ; on y ajoute les scories très-riches en cuivre provenant de l’affinage et les battitures de cuivre de l’usine. L’opération s’effectue également dans un four à réverbère qui n’est pas muni de bassin, parce qu’il n’est plus utile de grenadier la matte. On fait couler celle-ci dans des rigoles, où elle se moule. On donne à ce produit le nom de moite blanche, c’est du sous-sulfure de cuivre, Cu^S, à peu près exempt de fer, et contenant 73 pour 100 de cuivre.
La matte blanche, chauffée dans un four à réverbère au contact de minerais oxydés de cuivre exempt de sulfure, puis fondue après un grillage suffisant, donne du cuivre brut, plus pur que le cuivre noir, et des scories tiès-riches en cuivre, qui rentrent dans la préparation des mattes piécédentes. Ces scories contiennent les métaux étrangers.
En lésumé, le procédé anglais est nécessairement plus rapide que le piocédé ordinaire, parce que l’addition des minerais oxydés de cuivre enleve du soulreaux minerais sulfures et les enrichit en cuivre j par un choix et un dosage convenables de matières, on peut donc, après trois fusions, obtenir du cuivre presque pur.
1085. Raffinagre du cuivre brut. — Cette Opération s’effectue, sans addition de matière, dans un four à réverbère où l’on introduit jusqu’<i 1,000 kilogrammes de cuivre. Sous l’influence oxydante de l’air, tous les métaux étrangers s’oxydent, ainsi qu’une portion du cuivre, et forment avec la silice de la sole un verre riche en sous-oxyde de cuivre ; on enlève la scorie et l’on obtient du cuivre rosette, que l’on peut transformer
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dans le lour môme en cuivre malléable, en le mellanl au eonlacl du charbon et brassant la masse avec des branches de bois vert. En se décomposant, le bois donne des gaz qui font bouillonner la masse métallique et accélèrent son affinage, parce que toutes les parties de la masse métallique viennent successivement au contact du charbon et des gaz réducteurs.
TRAITEMENT DES CUIVRES ARGENTIFÈRES
1086. Lorsque les minerais de cuivre contiennent de l’argent, on traite le cuivre noir par la méthode de la liquation, ou les dernières matles par la méthode ^'amalgamation.
1° Méthode de liquation. - On fond dans un petit fourneau à manche 3 parties de cuivre noir et 10 à 12 parties de plomb argentifère, s’il est possible ; on coule l’alliage sous forme de disques, que l’on chauffe ensuite à une température inférieure à celle de leur fusion. L’alliage se liquate, c’est-à-dire (ju’il se partage en plomb plus fusible qui entraîne l’argent et un peu de cuivre, et en une masse spongieuse solide de cuivre contenant un peu de plomb. Le plomb argentifère est coupellé ; le cuivre plombeux est affiné comme le cuivre noir.
2“ Méthode d'amalgamation. — On pulvérise finement les mattes et on les grille avec soin après les avoir mélangées avec un peu de sel marin et de calcaire. L’argent est chloruré et traité par le mercure, comme dans le procédé de Freyberg ; le calcaire sert à empêcher la production d’une trop grande quantité de sulfale de cuivre, qui serait réduit par le fer et donnerait un amalgame d’argent trop riche en cuivre. Les résidus de l’amalgamation sont fondus et donnent du cuivre noir.
4037. Prodaction du cuivre. — La production du cuivre en Europe et aux États-Unis s’est élevée en 4861 à 418,000 quintaux métriques représentant une valeur de 105 millions de francs (230 francs le quintal environ).
L’Angleterre en fournit à elle seule plus de 150,000 quintaux, les États- Unis 50,000 environ.
MÉTALLURGIE DE L’ÉTAIN
1088. Le seul minerai d’étain est le bioxyde, facile à réduire par le charbon ou l’oxyde de carbone ; il forme des filons dans les roches granitiques, mais le plus souvent il esl dans les sables provenant de la désagrégation de ces roches. Les principaux gisements d’étain se trouvent en Saxe, en Bohème, dans le comté de Cornouailles et dans les Indes. H en existe en Bi’elagne, mais on ne l’a guère exploité jusqu’ici.
CHIMNî: IINOHGANIUUK.
Les sables slannifères se lavent assez facilement, à cause de la densité considérable de l’oxyde, pour que l’on puisse les exploiter lorsqu’ilscontiennent i/2 pour 100 d’oxyde. La matière lavée est soumise à un grillage, afin d’oxyder les sulfures et arsénio-sulfures divers qui accompagnent souvent l’oxyde ; en bocardant la matière, les produits oxydés se réduisent en poussière, tandis que l’oxyde d’étain, qui est très-dur, reste a peu près inaltéré ; un nouveau lavage donne alors un minerai qui peut contenir jusqu’à 50 pour 100 d’étain.
On fond ce minerai dans un fourneau à manche, de 3 mètres de hauteur (5 à 6 en Angleterre) {fig. 175), où l’on fait arriver le vent d’une
tuyère. Les parois de la cuve sont en granit, et le fond est d’une seule pierre convenablement façonnée; les matières fondues s’écoulent du fourneau dans un creuset extérieur, garni intérieurement de brasque ; un trou de coulée pratiqué à la partie inférieure le fait communiquer avec une marmite enfonte. L^oxyde d’étain, chargé avec le combustible par couches alternatives, est réduit par l’oxyde de carbone du fourneau; letain fondu et les scories se rendent dans le creuset extérieur; on enlève les scories, et,lorsquele creuset est rempli de métal, on débouche le trou de coulée, et l’étain se rend dans la marmite, où on l’agite en y plongeant un bâton de bois vert. Cette opération a pour but de hiire monter les crasses à la surface du bain et de réduire Toxyde d’étain dissous. On le laisse ensuite refroidir, et, lorsqu il est près de se solidifier, on enlève l’étain avec des cuillers de fer et on le met en lingots ; celui qui se trouve à la partie supérieure est plus
pur, celui qui reste dans le fond de la chaudière contient des métaux étrangers.
On peut, d ailleurs, purifier l’étain en chauffant lentement ce métal sur la sole inclinée d’un four à réverbère; l’étain pur fond le premier et s écoule, il reste sur la sole un alliage contenant une certaine quantité d’étain et tous les métaux étrangers. En répétant deux fois celte opération, on obtient de l’étain très-pur.
1089. Profiiiction «le Pétain. — L’Angleterre produit annuellemenl 86,000 quintaux d’étain; l’Inde (Malacca, Banca, etc.), 40,000 quintaux environ; la Saxe et la Bohème, 2,000 quintaux au plus. Sa valeur est de
Fig. 175.
MÉTALLURGIE DU ZINC
On extrait le zinc de la blende (sulfure de zinc) et principalement de la calamine (carbonate de zinc), que l’on trouve en Silésie, à la Vieille-Montagne (près de Liège) et en Angleterre.
La théorie du traitement métallurgique du zinc repose sur le fait de la réduction de l’oxyde de zinc par le charbon à une température élevée. L’oxvde de zinc provient soit de la calcination de la calamine, soit du grillage de la blende. Cette réduction de l’oxyde par le charbon a lieu par divers procédés que nous allons indiquer rapidement.
1090. Procédé anglais OH per descensum. — Dans un four circulaire on place un certain nombre de creusets dont le fond, percé d’un trou, est muni d’un tube en fer qui tra-
verse la sole du four et vient déboucher dans un vase en tôle extérieur {fig. 176). Chaque creuset est chargé par une ouverture pratiquée dans la voûte du four; on a soin seulement de boucher l’extrémité supérieure du tube par un tampon de bois, afin d’empêcher le minerai mélangé de charbon de tomber par le tube; on ferme le creuset avec un couvercle luté à l’argile, etl on chauffe fortement; le zinc dégagé traverse le tampon, rendu poreux par la carbonisation, et va se condenser dans les récipients extérieurs.
1091. Procédé per ascensum. —
On l’emploie en Silésie et à la Vieille-Montagne sous deux formes différentes. En Silésie, le mélange d’oxyde et de charbon est chauffé dans des espèces de moufles en terre cuite, de 1 mètre de longueur sur 50 centimètres de hauteur ; chaque moufle porte à sa partie intérieure une ouverture qui sert à enlever le résidu de l’opération ; la partie supérieure est munie d’un récipient en terre, courbé à angle droit, et munie d’une ouverture par laquelle on introdiiil le mélange au moyen
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d une poche en 1er. Les ouvertures bien lulées, on chaufle la cornue peucant vingt-quatre heures; tout le zinc distille et va s’écouler par l’ouverture inférieure de l’allonge.
A la Vieille-Montagne, on réduit le minerai dans des fourneaux com-
posés de quatre fours acco-lés. Chacun de ces fours^ (fig. 177) a la forme d’unet* arche dans l’intérieur de la-n quelle on dispose, sur huitt rangées environ, quarantei* cylindres de terre réfractaire “ de de longueur, fer--
més à un bout et munis ' d’une allonge en terre com-posée de deux tubes coni-ques qui s’emboîtent exactement. Chaque arche est ; chauffée par un foyer placé • au-dessous du four, et la .
flamme y pénètre par des ouvreaux pratiqués dans la voûte du foyer, et se rend, après avoir chauffé les cornues, dans une cheminée centrale divisée en quatre compartiments correspondant à chacun des fours.
On introduit le mélange de calamine et de charbon dans les tubes à l’aide d’une pelle demi-cylindrique eu .
lole, on dispose l’allonge et l’on pousse le feu; bientôt le zinc distille, une grande partie se condense dans l’allonge en terre, mais il se dégage es umées blanches d’oxyde de zinc, par sitile de la combustion d"une certaine quantité de zinc distillé. L’opération terminée, on enlève l’allonge, que 1 on brise, s’il est nécessaire, pour retirer le zinc, on nettoie le tube, que on recharge de nouveau, et l’opération recommence. On obtient dans chaque four 300 kilogrammes de zinc par vingt-quatre heures, 1092. Prortnetlon d.. *i,,c. - En 1861, 011 produisait en Europe 1,034,000 quintaux métriques de zinc; la Prusse en fournissait .340,000 quintaux et la Belgique 450,000 quintaux, le resie était fourni par l’.4ngleterre, la Prance cl l’Espagne; au prix de (iO francs le qiiiiilal mélriipie.
Fiy. 177
LIV. lll. CHAP. XV. METALLURGIE
la production du zinc représentait une valeur de 62,000,000 Irancs.
1093. Extraction du cadmiiiiii. La calamine exploitée en Silesie contient du cadmium, plus facile à réduire et plus volatil que le zinc; aussi se dégage-t-il le premier et vient-il brûler h l’air avec les premières portions de zinc dégagées. Ce mélange d’oxydes constitue une matière brunâtre contenant 5 à 6 pour 100 de cadmium; en le mélangeant avec du charbon et chauffant seulement au rouge, on réduit l’oxyde de cadmium qui distille, tandis que l’oxyde de zinc reste presque tout enUer dans la cornue. Cette opération, répétée plusieurs fois, donne un métal à peu près pur, qu’on sépare du zinc par l’acide sulFhydrique.
MÉTALLURGIE DU FER. FONTES, ACIERS
1094. Les minerais de fer exploités sont les oxydes plus ou moins mélangés d’argile ou de silice, et le carbonate ; leur traitement repose sui
un petit nombre de faits bien simples.
On sait que les oxydes de fer sont facilement réduits par 1 oxyde de carbone; si donc on chauffe des oxydes de fer à peu près purs au contact d’un excès de charbon, on réduira le métal et l’on obtiendra une espèce d’éponge dont on pourra rapprocher les molécules par le battage. Si l’oxyde contient de la silice, une portion de 1 oxyde s unira à ce corps, et il tendra à se former un silicate de fer (3FeO,SiO^) très-fusible et iriéductible par le charbon; dans ce cas, en battant l’éponge, on chassera la scorie et l’on obtiendra facilement le métal; mais on voit qu’alors le rendement du minerai en fer sera singulièrement amoindri par la présence de la silice. Ordinairement la gangue est argileuse, mais dans ce cas, une portion de l’oxyde de fer passe encore dans la scorie à 1 état de silicate fusible d’alumine et de protoxyde de fer. On voit donc que cette méthode n’est applicable qu’aux minerais riches ; mais pour les minerais qui contiennent 35 à 40 pour 100 seulement de fer mélangé à 1 argile, on a recours au procédé suivant : on fond le minerai au contact du charbon, à une température élevée; le fer réduit se transforme en fonte fusible, qui se sépare de la scorie, à cause de son poids spécitique^considérable; on ajoute au minerai, dont la gangue est ordinairement argileuse, une quantité convenable de carbonate de chaux (çastine), de manière à déterminer la production d’un silicate double d’alumine et de chaux, bien plus fusible que les silicates simples d’alumine ou de chaux; si la gangue était calcaire, on y ajouterait alors de l’argile (e[‘bue). La chaux donne non-seulement de la fusibilité à la scorie, mais elle a surtout pour but d’empêcher la production de silicate de fer irréductible par le charbon ; elle permet donc d’extraire tout le 1er contenu dans le minerai. Nous allons étudier en détail ces deux procédés connus
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'°Ï09Ï fourneau
jOQ^ « et UC liJcujuue au fourneau
• • org-es catalanes. — La forge Catalane (fin. 178) se comnn^i. lin cmisel quadrangulaire de 7 à 8 décimèlres de profondeur praUom dans un mass.f de maçonnerie en pierres sèches relLs avec "î; rarS"
on peut insufiler dans ce creii-;
Fig. 178.
set, au iTioyen d’une tujérci
inclinée de 35 à 40“, l’air d’unet
trompe ou de toute autre Ina^ chine souftiante. On rempliti cette forge de charbon, et,, quand il est bien allumée, om ajoute du charbon du côté de ^ la tuyère et du minerai de ^ 1 autre côte, de manière que* les masses soient contiguës, et, à mesure que les deux masses • s’affaissent, on ajoute du charbon.
L air lancé par la tuyère
brûle le charbon et donne de
, l’acide carbonique, qui est
ramene par Lexcès de charbon à l’état d’oxyde de carbone ; ce gaz tra-
ver=e oxyde de fer elle réduit; toutefois une portion de cet oxyde
parle iharbon; le minerai descend peu à peu dans le creuset et se
“T la" ""'t “T'' spongieuse emprisonnant un peu de
SOOàfinOMnr " “'’a "" poissant marteau (mail), du poids de
iér font rapprochant les particules du
I ’ I ® scorie. On forge ensuite la masse de fer et on façonne
le métal en barres pour le livrer au commerce.
tÜ96 Haut fourneau. — C’est au moyen du haut fourneau nue l’on pro uit a peu près la totalité du fer employé aujourd’hui.
e ouineau (ftg. 179) sg compose, comme le fourneau à cuve, d» deux troncs de côneacco és nar leur • moJc .r. a' •
. , , , , ,, . ^ " mais ses dimensions sont b en nlus
considérables (de 10 à % mèirpn rin t piu^
H 1 , y meiies rie hauteur). L^ouverture supérieure
, X ^ O» introduit le minerai et le charbon •
a hase commune des deux cônes s’appelle le «eno-r; le cône supérieur;
L f Z’\ ‘^^7""’ ™°i"® «"Mgé, les étalages. Ati-dessoii.s
étalages se tiouve un espace prismatique rétréci, qu’on appelle
oavrage;c est à sa partie inférieure que se trouvent les tuyères, au nombre de trois, qu, amènent dans le fourneau lèvent de puissiuiles machines soufllantes; au-dessous des tuyères se Irouve le ereusel. Il csl formé par
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Irois côtés de l’ouvrage; mais le qualrième s’arrête à une cerlaine distance du fond du creuset, qui se prolonge au dehors du fourneau. On donne le nom de tympe à la paroi ouverte de l’ouvrage, et le nom de
Fig. 179.
dame à la pierre qui limite le creuset au delà de la tympe. Enfin un plan incliné part de la dame et sert, comme nous allons le voir, à l’écoulement des scories.
Le minerai, mélangé de castine ou d'erbae^ est introduit continuellement par le gueulard dans le fourneau, préalablement chauffé, en même temps que le coke ou le charbon de bois destiné à le réduire et à entre lenir dans le fourneau la chaleur nécessaire aux réactions qui s’y produisent; les matières descendent peu à peu, et le creuset se remplit de fonte à sa partie inférieure et de scorie ou laitier à sa partie supérieure. Bientôt la couche de laitier atteint le niveau supérieur de la dame et coule le long du plan incliné, comme de la lave; on l’enlève avec des
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crochels, le volume de laitier produit est cinq ou six lois plus considérable que celui de la fonte; aussi n’est-ce qu’au bout de douze ou dc*i vingt-qualre heures que le creuset est rempli de fonte. Au moyen d’une* ouverture pratiquée dans la dame et que l’on débouche quand le creuset i est rempli, on fait couler le métal dans des canaux latéraux demi-circu-]. laires, où il se solidifie; et l’on obtient ainsi la fonte en gueuses et en: gueusets, suivant la longueur des cylindres; on arrête seulement le ventl des tuyères pendant la coulée; l’opération recommence immédiatement.! après, et continue ainsi plusieurs années, jusqu’au moment où il faut re-construire ou réparer le haut fourneau.
1097. Réactiou» qui se proilnisent dans le haut fourneau. — Consi-idérons d’abord la colonne d’air qui sort des tuyères et s’élève dans lec haut fourneau. Elle rencontre du charbon dans l’ouvrage et le transformeen acide carbonique en produisant une température élevée, mais cett acide carbonique ne peut exister que si l’oxygène est en excès ; aussi, ài mesure qu’il s’élève dans l’ouvrage et dans les étalages, il est réduit par ’ le charbon en excès et passe à l’état d’oxyde de carbone. Cette transfor-mation détermine l’absorption d’une certaine quantité de chaleur et, parconséquent, un abaissement de température dans la région du fourneau ' où elle s’eflectue ; l’oxyde de carbone rencontre à son tour, dans le ventre et le bas de la cuve, de l’oxyde de fer qu’il réduit, et repasse partiellement à 1 état d’acide carbonique; il se dégage donc à l’extrémité du gueulard un gaz combustible contenant de l’oxyde de carbone, de l’acide carbonique, de l’azote et de l’hydrogène provenant de la décomposition de I eau apportée par l’air des tuyères, par le charbon incandescent.
Si maintenant nous examinons la marche descendante du minerai et du charbon, nous voyons que le minerai se dessèche dans le haut de la cuve, puis s’échauffe en descendant et arrive bientôt dans une couche où sa réduction par l’oxyde de carbone s’opère. Il se produit de l’acide carbonique qui s’ajoute à celui qui provient de la décomposition de la castine par la chaleur; au ventre, au bas des étalages, les réactions se produisent; le fer réduit se carbure, et la gangue se combine à la chaux ; mais la fonte et la scorie ne fondent que dans l’ouvrage où la température est très-élevée; les matières fondues passent rapidement devant les tuyères et tombent dans le creuset où le laitier préserve la fonte de l’oxydation. Quand on emploie le bois comme combustible, on cherche à produire la scorie la plus fusible; mais pour le coke, qui contient du soufre, une portion de ce soufre entrerait dans la fonte si la scorie n’était pas trèsbasique; il faut donc ajouter de la chaux qui diminue sa fusibilité et par conséquent, chauffer davantage. On y arrive en donnant de plus granclôs dimensions au haut fourneau et en forçant le combustible t098. Réactions secondaires. — L’oxyde de fer n’est pas réduit en lo-
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lalilé par l’oxyde de carbone, parce que les charges ne descendent pas dans le fourneau d’une manière régulière; à un moment donné, une porlion du minerai peut brusquement tomber jusque dans les étalages avanl d’avoir été réduit; il se produit alors du silicate de fer décomposé par l’action simultanée de la chaux et du charbon, en donnant de l’oxyde de carbone ; aussi trouve-t-on une certaine quantité de ce gaz dans le voisinage des tuyères, et il serait impossible d’y expliquer autrement sa présence.
1099. Analyse des g;az de liaul fourneau. — La théorie qui précédé ressort des expériences d’Ebelmen sur la nature des gaz du haut fourneau à diverses hauteurs, puisque la composition de ces gaz est nécessairement liée aux réactions chimiques produites dans le fourneau. Les gaz étaient aspirés au dehors au moyen de tubes en fer qui pénétraient dans les diverses régions du fourneau. Leur composition moyenne dans le fourneau à coke sur lequel opérait Ebelmen est consignée dans le tableau suivant, dont la théorie ci-dessus est l’interprétation.
GAZ
GUEULARD
Acide carbonique
Oxyde de carbone
Hydrogène
A7ntp.
On peut donc, pour résumer les explications précédentes, partager le haut fourneau en quatre zones :
Zone de dessiccation^ s’étendant du gueulard vers le milieu de la cuve; c’est là que le minerai perd ses matières volatiles, eau, acide carbonique,
I et se dessèche.
I 2° Zone de réduction, s’étendant du milieu de la cuve au ventre; le mii nerai y est réduit.
! 3° Zone de carburation, comprise entre le ventre et les étalages ; c’est là
! que la fonte et la scorie se produisent.
4” Zone de fusion, bas des étalages et ouvrage ; toutes les matières se liquéfient et coulent dans le creuset.
FONTES
tlOO. On rapporte les diverses espèces de fontes, obtenues dans le
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traitement du haut fourneau, à deux types principaux, la fonte grise et la lonte blanche, qui peuvent d’ailleurs se mélanger en toutes proportions en donnant des produits intermédiaires (fonte (mitée, etc.).
La fonte grise, dont la couleur varie du noir au gris clair, est facile à limer, à couper ou à forer, et supporte le choc du marteau sans se briser; elle fond assez difficilement, mais devient très-fluide et se monte facilement. La fonte blanche a l’éclat métallique et une belle couleur blanche; elle est très-cassante, dure à limer, à couper ou à forer ; elle est plus fusible que la fonte grise, mais, comme elle constitue un liquide peu fluide, elle se moule très-mal ; pour cette raison elle est très-propre à l’affinage!
Les fontes grises ou blanches contiennent de 2 à 5 pour 100 de carbone, et des quantités variables mais ordinairement assez petites de silicium, de soufre, de phosphore, de manganèse, et de métaux alcalinoterreux et terreux. Les fontes qui contiennent des proportions sensibles de soufre ou de phosphore sont blanches ; il en est de môme des fontes riches en silicium et en manganèse; toutefois ces dernières sont faciles à reconnaître à leur structure lamellaire (fontes lamelleuses).
Les fontes exemptes de soufre et de phosphore peu riches en manganèse ou en silicium sont tantôt blanches et tantôt grises, suivant qu’elles ont été refroidies brusquement ou lentement. Ainsi de la fonte grise coulee dans des moules en 1er, ou elle se solidifie brusquement, se transforme en fonte blanche: réciproquement, une fonte blanche ordinaire fondue et refroidie lentement ou recuite pendant longtemps, donne de la fonte grise. On peut donc dire, en général, que la fonte blanche est de fonte trempée, la fonte grise de la fonte recuite. La fonte grise dissoute dans l’acide chlorhydrique de concentration moyenne donne un hydrogène infect, et laisse un résidu principalement composé de silice, d’oxyde de silicium et de graphite ferrugineux. La fonte blanche soumise au môme traitement donne de l’hydrogène bien plus riche en carbone que la fonte grise, et laisse un résidu ordinairement plus faible, principalement composé de carbone et de silicium.
Il semble, d’après cela, que la fonte grise est un siliciure de fer mécaniquement mélangé de carbone, tandis que, dans la fonte blanche, le carbone est combiné au fer. La composition centésimale de ces deux fontes peut donc ôtre la môme, mais l’état dans lequel elles contiennent leurs éléments est bien différent. On voit que l’effet de la trempe
est d empôcher la séparation du carbone et du fer unis dans la matière fondue.
La production des fontes blanches ou grises dans le haut fourneau est liée à la température des diverses parties de cet appareil, et aussi avec la composition du minerai , mais, en laissant de côté cette dernière inllueiice, on peut diie que la température la plus basse donne de la fonte blanche,
LIV. III. CHAP. XV. MKTALLUHGIK
et que, par l’élévation de tempéralure du haut fourneau, on tend produire de la fonte grise, en général plus siliceuse que la fonte blanche par suite de l’action delà fonte sur la silice des laitiers h une haute température. Aussi au commencement d’une opération l’appareil produit-il toujours de la fonte blanche, et lors même qu’il est réglé pour marcher en fonte grise, il arrive parfois que des chutes de minerai dans les parties inférieures où s’opèrent les réactions principales en abaissent la température, et déterminent pendant un certain temps la production de fontes blanches.
1 lOi. Usa^^es delà fonte. — La fonte blanche est ordinairement transformée en fer métallique, et si elle est manganésifère, elle donne facilement des fers exempts de silicium, propres à la fabrication de l’acier. La fonte grise sert au moulage d’une multitude d’objets qui n’ont pas besoin de posséder la flexibilité et la résistance extrême du fer sous l’influence des chocs sans cependant être cassants. Lorsqu’il s’agit de grands objets, tels que les tuyaux de conduite des eaux, qui ne demandent pas une grande perfection de détails, on fait arriver la fonte qui s’écoule du haut fourneau dans des moules en sable sec, c’est le moulage de première fusion. Mais s’il s’agit d’obtenir plus de fini, on refond la fonte dans de petits fourneaux à cuve, appelés On a de cette manière l’avantage de pouvoir faire un choix convenable de fontes, et de produire un mélange possédant certaines propriétés de la fonte grise ou de la fonte blanche, et plus convenable que chacune d’elles pour des applications spéciales. On reçoit ordinairement la fonte des cubilots dans de larges poches en fer garnies intérieurement d’argile, et on la fait couler dans des moules en sable, dont toutes les parties sont maintenues par des châssis en fer.
1102. Phénomènes chimiques de l’affinag^e de la fonte. — Lorsqu’on dirige un courant d’air sur de la fonte fortement chauffée ou fondue, on oxyde le carbone, le silicium et une portion du fer. Il en résulte de l’acide silicique qui s’unit à l’oxyde de fer pour former une scorie plus ou moins liquide de silicate de fer (scorie d’affinage). Si la fonte contenait du soufre et du phosphore, l’oxydation les séparerait également du fer, a l’état d’acide sulfureux gazeux et d’acide phosphorique qu’on retrouverait dans la scorie, mais cette élimination est délicate, et devient la cause d’un déchet considérable ; aussi convient-il de n’affiner que des fontes pauvres en soufre et en phosphore; celles qui en contiennent beaucoup ne donnent jamais que des fers de mauvaise qualité.
I Les silicates de fer produits dans l’oxydation de la fonte deviennent i d’autant plus basiques que l’oxydation se prolonge, et en même temps perdent de leur fusibilité; mais, en les mettant au contact de la fonte à une température élevée, ils en oxydent le silicium et le carbone, et se
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rapprochent alors de la composition exprimée par la lormnle dFeO,SiO-h composé irréductible parle silicium et le charbon. En supposant que les réactions se produisent entre un silicate sexbasique et le silicium ou le charbon, on pourrait les représenter par les formules
Si + 2{6Fe0,Si03) = 3(3Fe0,Si03) 3Fe,
3C + (6Fe0,Si03) = 3CO + (3Fe0,Si03) + 3Fe.
On utilise cette action de l’air et des scories basiques dans deux procédés d’affinage que nous allons indiquer d une manière sommaire.
H03. Affinage au petit foyer. - On opère avec le charbon de bois« dans des forges assez semblables aux forges catalanes (1095). On remplit le creuset de charbon, et lorsqu’il est allumé, on avance dans le feu: une gueuse de fonte blanche, et on y met également des scories basiqueS' et des battitures de fer. Ces dernières matières fondent d’abord, et vont former un bain liquide dans lequel tombe peu à peu la fonte provenant de la fusion de la gueuse. Chaque globule de fonte en tombant passe devant le courant d’air des tuyères, et s’oxyde superficiellement, mais, er arrivant sur le lit de silicate basique fondu, il y éprouve une nouvelle oxydation, et il se forme des scories irréductibles plus fusibles, que l’or; fait écouler de temps en temps par un trou pratiqué à la partie inférieure'
du creuset.
On soulève ensuite la masse de fer à demi affinée un peu au-dessus du
niveau de la tuyère, et on en expose les diverses parties à l’action oxydanKi du vent 5 le carbone continue à brûler ainsi qu une portion du fei , cettfi oxydation détermine une forte élévation de température, et le méta; fond de nouveau et descend dans le fond du creuset; les scories irré^
ductibles qui imprégnaient le métal, se trouvent alors transformées en scories basiques qui réagissent sur le reste du métal, et en accélèreni l’affinage.
Enfin les particules métalliques sont agglomérées en une boule qu’oi;
appelle loupe (avalage de la loupe) que l’on porte sur une enclume oi; elle reçoit les chocs de puissants marteaux (cinglage de la loupe), le particules ferrugineuses se soudent, et la scorie interposée est exprimé au dehors. On coupe celte masse forgée en plusieurs morceaux (lopins) qu’on forge ensuite pour leur donner une forme convenable.
1104. Affluage à laliouille ou mctliocle anglaise. — Ce procédé a pri naissance en Angleterre, où la houille et le coke sont les seuls combuSî tibles dont on puisse disposer; ces combustibles contenant toujours un certaine quantité de soufre, il y aurait de graves inconvénients à meltr la fonte au contact prolongé du combustible; aussi affine-l-on à la llamm dans des fours à réverbère au contact de scories basiques réduclibles'
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d’ailleurs la seule
méthode qui penuelle d’afliuer rapidement de
grandes quantités de fer.
Ordinairement le procédé anglais comprend deux opérations : dans la pj'emière, on fond la fonte dans un fourneau d’aftinerie au contact du coke et sous le vent d’une tuyère, de manière à oxyder la fonte ; on détermine ainsi la production d’une scorie plus légère que le métal, et qui vient à la surface. Celte scorie contient la majeure partie du silicium et des métaux étrangers ii la fonte avec un peu d’oxyde de fer; on fait alors écouler la fonte par un trou de coulée pratiqué àla partie inférieure du fourneau dans des rigoles où on la refroidit brusquement avec de l’eau ; on obtient ainsi une fonte blanche très-cassante, à laquelle on donne le nom de fine-métal. Cette opération, appelée mazéageow finage^ ayant pour but d’enlever le silicium de la fonte, devient naturellement inutile pour les fontes blanches des hauts fourneaux au bois qui ne contiennent que du carbone ; on peut donc immédiatement les puddler^ c’est-à-dire les affiner au four à réverbère.
H05. Paddiag^e de la foute. — La sole du four à puddler est souvent fermée par une simple plaque de fonte sous laquelle on fait circuler l’air pour empêcher sa fusion, mais on le fait également en briques réfractaires, que l’on recouvre d’une couche de scories; on y introduit 200 à 250 kilogrammes de métal que l’on répand sur la sole, on y ajoute environ 50 kilogrammes de scories riches et de battitures de fer. On ferme hermétiquement les portes latérales, et l’on donne au fourneau tout son tirage {fig. 180). Quand le métal est devenu pâteux, on l’agite constamment au contact de la scorie fluide avec un ringard en fer; le carbone est oxydé par la scorie, et du fer est réduit, l’oxyde de carbone, en se dégageant, produit un fort bouillonnement qui soulève la scorie. Ce bouillonnement diminue à mesure que le fer s’affine, et le métal devient demi-solide et d’un blanc éclatant; l’ouvrier en rassemble alors une certaine quantité avec son ringard, et on en fait une boule qu’il fait rouler sur la sole pour ramasser les particules métalliques dont elle est recouverte ; il fait ainsi des loupes de 25 à 30 kilogrammes, que l’on cingle sous le marteau pour en expulser la scorie et souder le métal.
FABRICATION DE L’ACIER
* L’acier se prépare par deux méthodes principales : V par la décarburation de la fonte; 2“ par la carburation du fer.
i 106. Décarburation <ie la foute. — On se sert de préférence des fontes blanches manganésifères ou des fontes grises provenant du traitement de minerais de fer spathiques manganésifères. En Allemagne, on décarbur.* la fonte dans des forges d’affinage du fer; seulement on
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règle l’aclion du vent, et l’on maintient le métal toujours couvert de charbon ; le manganèse passe dans la scorie en entraînant avec lui tout le silicium.
Un prépare également depuis un certain nombre d’années de Vacier puddlé par le procédé qui sert à l’affinage du fer; la théorie de cetle opération est la même ; il faut saisir, et c’est là le point délicat, le moment où l’acier prend nature pour arrêter l’aflinage. Les fontes employées dans cette opération sont des fontes de choix provenant ordimiirement du traitement du fer spalhique.
1 107. Carburation du fer. — 1" Acier de cémentation {acier poule], — * ‘ On prépare l’acier de cémentation en chaulfant du fer de bonne qualité (fer de Suède et de Russie) avec du charbon en poudre dans des caisses en briques réfractaires, de 3 à5 mètres de longueur, de O*",? à 0"’,9de largeur et de hauteur, autour desquelles on peut faire circuler la flamme d’un foyer. Un dispose des couches alternatives de charbon fin, auquel
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un ajoute parlbis des cendres, et de fer en barres peu épaisses, puis on chautfe pendant un temps plus ou moins long, suivant l’épaisseur du fer. Afin de juger de la marche de l’opération, on introduit p‘ar de petites ouvertures praticjuées dans la caisse des barres de 1er qu on retire de temps en temps pour juger des progrès de la cémentation.
L’acier ainsi obtenu n’est pas homogène, les couches extérieures sont bien plus carburées que les couches intérieures; il présente enoutreà sa surface une multitude de petites soufflures; aussi ne peut-on l’employer qu’à la confection d’ohjets grossiers; mais on peut le rendre hien plus
homogène par le corroyage ou par la fusion.
2“ Acicv covvoyé^ aci6v fondu. — Pour obtenir 1 acier corioyé., on soude .ensemble un certain nombre de barres il’acier cémenté, de manièie à en former une barre plus homogène; on peut encore couper cette barre en fragments que l’on soudera entre eux; cette seconde opération donnera un acier plus homogène, mais moins dur que celui du premier corroyage, par suite de la combustion d une certaine quantité de
carbone.
L’acier fondu est le plus homogène. On le prépare en fondant de l’acier de cémentation ou de l’acier puddlé dans des creusets réfractait es chautfés au coke. La matière fondue est coulée dans des lingotières en
fonte.
i 108. Théorie de la cémeniation. — Si l’on chauffe une barre de fei très-mince à une température suffisamment élevée au contact du chaibon, on obtient bientôt un fer très-carboné; mais si l’on fait subir cette opération à une barre un peu épaisse, les couches intérieures réagissent sur la couche externe en s’emparant peu à peu de leur carbone, de sorte que ce métalloïde pénètre progressivement dans la protondeur, et le métal se trouve irrégulièrement aciéré dans une certaine épaisseur. Il est toutefois assez difticile d’admettre que dans les caisses de cémentation le charbon solide soit la seule matière active; la pratique montre en effet que le charbon en poudre grossière convient très-bien à la cémentation, et que le charbon ayant déjà servi produit beaucoup moins d effet; on sait aussi que les cendres ajoutées au charbon, ainsi que les matières animales, déterminent une aciération plus prompte.
M. Caron a récemment montré qu’il était possible de cémenter rapidement le fer en le chauffant au rouge dans un courant de cyanogène ou plus généralement d’un gaz carburé indécomposable par la chaleur à la température de l’expérience, mais décomposable par le fer par suite d(‘ l’affinité de ce métal pour le carbone. Dans ce cas, les deux corps se combinent immédiatement et, de la surface du fer, le carbone passe peu à peu dans la profondeur. M. Caron remarque avec raison qu il se pio duit nécessairement des cyanures dans les caisses de cémeniation, puis
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que les alcalis du bois ou de la cendre se trouvent en présence du charbon et de l’azote contenu dans le carbone ou dans les gaz de la caisse. Ces vapeurs de cyarîures doivent agir sur le fer comme le cyanogène, et la cémentation doit marcher d’autant mieux qu’ils ont plus de facilité à se lormer. Aussi, en ajoutant au charbon du carbonate de baryte, matière facile à transformer en cyanure, obtient-on une prompte cémentation.
H09. Composition et propriétés fie Pacier. — L’acier est intermédiaire par sa composition entre le fer et la fonte blanche ordinaire. 11 contient environ 0,7 pour 100 de carbone, tandis que le fer n’en contient que 2à 3 millièmes; il renferme en outre d’autres matières qui ne paraissent pas essentielles, ce sont des traces d’azote, de soufre, de phosphore, de silicium et de quelques métaux; il faut remarquer en effet que. le fer contient lui-même des quantités tout aussi appréciables de ces diverses matières et qu’il est môme possible d’obtenir des aciers en contenant moins que le fer.
L’acier fond à une température supérieure à celle de la fonte, mais d’autant plus facilement qu’il est plus carburé; il est malléable à chaud et à froid, un peu plus dur que le fer, mais il se lime facilement quand il a été recuit. Chauffé près de son point de fusion, il devient pulvérulent; aussi éprouve-t-on de la difficulté à le souder soit avec lui-même, soit
avec le fer; mais s’il est peu carburé, on le soude facilement.
Sa propriété caractéristique est de devenir extrêmement dur et cassant lorsqu’on le refroidit brusquement après l’avoir chaulfé au rougecerise. La dureté croît avec la rapidité du refroidissement, mais il est possible de la diminuer en le réchauffant progressivement (recuit) ; il reprend alors de l'élasticité. Pendant le recuit, l’acier poli prend une coloration particulière suivant le degré de température où on le porte, et
I on peut se régler sur cette coloration pour obtenir un degré de dureté convenable pour un usage déterminé. A 225 degrés il devient jaune pâle, jaune foncé à 238, pourpre à 230, violet à 263, et bleu à 322. Si on continue à le chaufter jusqu’au rouge, il perd tous les effets de la trempe primitive.
La densité de l’acier est d’environ 7,7, mais elle diminue par la trempe.
II est plus tenace et [)lus élastique que le fer; sa cassure est grenue, son grain unilorme; l’acier non trempé est tellement sonore, qu’on peut l’employer pour la confection des cloches.
1110. Profiiictioii du fer. — En 1860, OU a extrait en Angleterre plus
de 8 milliards de kilogrammes de minerai, d’une valeur de 61,673,000 fr. On en a retiré 3,887,080,000 kilogrammes de fonte représentant une valeur de 317,598,750 fr. [Annales des trimes, t. llf, 1863. Bulletin.)
En 1862 , la production de la fonte était un peu supérieure (4,006,500,000 kilogrammes).
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Dans les autres pays rimportance de celte industrie est beaucoup iioi'ns consicioi-able; en France cl aux États-Unis la production est un ieu moins du 1/3 de celle de l’Angleterre; la Prusse, la Belgique, l’Auriche cl la liussie viennent bien après ces deux pays.
On peut évaluer la production totale en Europe et aux Etats-Unis
0,700 millions de kilogrammes, et la valeur créée annuellement palette industrie à près de 600 millions.
Ou fabrique chaque année en Europe 150,000,000 kilogrammes d aiei environ.
CHIMIE ORGANIQUE
ANALYSE ORGANIQUE. EQUIVALENTS DES CORPS ORGANIQUES
1111. Objet de la chimie org^auique. — La chimie Organique étudié les diverses matières contenues dans les êtres organisés et toutes celles | qu’on en peut déduire sous les influences les plus variées. Nous en excep- 1 terons toutefois les corps qui sont le résultat de la décomposition ul- » time des matières végétales ou animales, tels que l’acide carbonique,
1 eau, 1 ammoniaque, déjà étudiés en chimie minérale. Certains corps, y comme le cyanogène et ses composés, appartiennent tout aussi bien à la \ chimie organique qu’à la chimie minérale; ainsi, par exemple, i’urée, principe essentiel de l’urine des carnivores, est une modification du cyanate d ammoniaque. Il ne faut donc voir dans cette division des deux chimies qu une convention arbitraire, nécessitée pour la commodité de 1 étude et purement relative à l’état actuel de la science, mais destinée à disparaître tôt ou tard.
On donne le nom de substances organiques à des corps doués de propriétés physiques bien définies, comme le sucre, l’acide oxalique et 1 alcool, qui^sont caractérisés par leur forme cristalline ou par leur point d ébullition, etc. ; les substances organisées sont celles qui constituent essentiellement les tissus des végétaux ou des animaux, comme la cellulose ou la fibiine, elles sont toujours dénuées de forme cristalline et sont constituées par des cellules ou des fibres qui se développent sous l’influence de la vie et s’altèrent plus ou moins facilement après la mort.
Ht 2. Éléiueiits des corps de la chimie organique. — Tous Ces COl’ps sont formés de carbone, d’hydrogène, d’oxygène et d’azote, combinés deux à deux, trois a trois, ou tous ensemble en diverses proportions; un certain nombre de substances organisées contiennent, en outre, du soufre et du phosphore; enfin, il est possible d’iiitioduire dans beaucoup de matières organiques du chlore, du brome et de l’iode, mais nous ne connaissons aucune substance naturelle qui en contienne.
I Hd. Aiialyüc immédiate. — Les substances contenues dans les êtres
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organisés y rarement à l’état de pureté; il faut nécessairement, avant de procéder à leur étude, les séparer des autres substances avec lesquelles elles sont mélangées, c est dans cette opeialion que consiste Vciïtalys6 i)Yiiuédi(xt€, On peut comparer les diveises parties des «inimaux et des végétaux aux roches plus ou moins complexes qui forment l’enveloppe solide de la terre. Si la composition de ces roches ne nous était indiquée que par une analyse donnant la proportion des coips simples qui les constituent, cette proportion varierait d un échantillon à l’autre, sans cependant que leur nature eût nécessairement changé; mais en examinant avec attention le granité, par exemple, nous le trouvons composé de trois espèces de cristaux que l’on peut toujours séparer mécaniquement et qui sont formés par du feldspath, du quartz et du mica, minéraux de composition et de propriétés définies. Cette recherche, relativement facile quand il s’agit des minéraux, devient plus difficile poulies corps de la chimie organique qui se métamorphosent dans tant de circonstances. Cependant il est possible, par un emploi judicieux de la chaleur, des dissolvants neutres, tels que l’alcool, l’éther, les huiles essentielles, des acides et des bases étendues, d’extraire des agrégats complexes, les substances définies ou principes immédiats qui y préexistent comme le sucre des plantes sucrées; l’acide citrique et 1 essence de citron, du citron ; l’acide tartrique, du jus du raisin, etc. ; mais nous n insisterons pas ici sur ce sujet, parce que des exemples particuliers feront par la suite suffisamment ressortir les procédés que l’on met le plus souvent en œuvre dans cette recherche préliminaire.
1114. Analyse élémentaire. — Le dosage des corps simples qui entrent dans la composition d’une substance organique définie se lait pai des méthodes simples que nous allons rapidement faire connaîtie.
La marche à suivre étant différente, suivant que la substance est ou non azotée, il faudra d’abord soumettre celle-ci à une épreuve piéalable
si l’on n’a aucune donnée sur sa composition. Une matière azotée, projetée sur des charbons ardents, donne d’ordinaire une odeur de corne ou de chair brûlée caractéristique; en tous cas, chauflée dans un petit tube avec un globule de potassium, elle -produit du cyanure de pofassium facile à reconnaître.
1115. Analyse «les substances non azotées. — Voici le principe dc cette méthode : On chauffe la substance au contact de substances oxydantes, pour transformer leur carbone et leur hydrogène en eau et acide carbonique; du poids de ces substances on déduit facilement celui du carbone et de l’hydrogène, puisqu’on sait que 11 parties en imids d acide carbonique contiennent 3 parties de carbone et que 9 parties d eau en contiennenl une d’hydrogène. Le poids de i’oxygène se déduit pai
férence.
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La première méÜiode d’analyse chimique lamioiUe à 1810; elle esLdue à Gay-Liissac et Thénard. Ils hrûlaient la matière organique en la chau!lant par petites portions avec du chlorate de potasse ; quelques années après, Gay-Lussac substitua l’oxyde de cuivre au chlorate et rendit ainsi l’analyse beaucoup plus facile; c’esl ce procédé, modifié dans les détails surtout par M. Liebig, que l’on suit actuellement.
On introduit dans un tube de verre (fig. 180), peu fusible et entouré de clinquant, de l’oxyde de cuivre grossier, puis la substance à analyser, mélangée avec de l’oxyde de cuivre si elle est solide, ou conlenue dans un petit tube si elle est liquide, et l’on achève de remplir le tube avec de l’oxyde grossier. On adapte au tube à combustion un système composé d’un tube en IJ contenant de la pierre ponce imbibée d’acide sulfurique concentré, d’un tube à boules (tube de Liebig) de forme particulière contenant une dissolution de polasse, et d’un troisième tube en U i-empli
de fragments de polasse fondue, destinée à dessécher les gaz qui oui ti'aversé le tube à boules et à retenir au besoin les traces d’acide cai'bonique échappées à l’absorption.
On chautte d’abord le tube vers le bouchon, de manière à y poriei’ l’oxyde au rouge, puis on approche successivement le feu de la matière, en ayant soin de chauffer préalablement la pointe effilée, afin d’y empêcher toute condensation de matière oi’ganique provenant de la dislillatiou de la substance; ou chaulle graduellement jusqu’au rouge toutes les parties du tube en se réglant sur la vitesse de dégagement des gaz qui traversent le tube de Liebig, de manière qu’elle soit toujours assez faible. La matièi’e décomposée, le dégagement s’arrête.
li’eau Ibi'Uiée est conijilétemcn! arrêtée par le tube à ponee sulfurique,
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la majeure partie se condense môme dans la pcLile boule dont il est muni; racide carbonique est absorbé dans le lube de Liebig; mais comme il en reste nécessairement une certaine quantité dans le tube à combustion et dans le tube desséchant, on brise l’extrémité de la pointe du tube à combustion après l’avoir laissé refroidir, et au moyen d’un caoutchouc on le met en communication avec un petit gazomètre à oxygène muni de tubes desséchants. Ce gaz sec, non-seulement chasse l’acide carbonique, mais brûle les dernières traces de carbone qui ont échappé à la combustion dans la première partie de l’opération. Cette précaution est indispensable pour terminer la combustion de beaucoup de substances riches en carbone et peu volatiles. La combustion achevée, on détermine l’augmentation de poids du tube »à eau et des tubes à potasse ; on en déduit le poids de l’hydrogène et du carbone.
On opère d’ordinaire sur 2 à 3 décigrammes de matière organique; l’oxyde de cuivre dont on se sert provient de la calcination de l’azotate ou de l’oxydation à l'air de la planure de cuivre. L’oxyde de l’azotate est très-divisé, facile à réduire, mais il se lasse facilement et ne laisse plus passer les gaz; il faut donc le mélanger avec l’oxyde plus grossier de la planure grillée, qui peut d’ailleurs servir seul dans la plupart des cas. Gomme l’oxyde de cuivre est très-hygrométrique, on le calcine au rouge et on l’enferme dans des malras d’essayeur termés à la lampe, d’où on le retire seulement au moment de s en seivii.
1116. Analyse des substances azotées. — On détermine d abord le poids du carbone et de l’hydrogène contenus dans la substance azotée par la méthode précédente; en prenant toutefois la précaution de placer entre l’oxyde de cuivre et le bouchon une colonne de cuivre, que l’on portera au rouge sombre pendant l’opération. Il arrive presque toujouis que l’oxydation des matières azotées produit des vapeurs nitreuses, absorbables par la potasse et par l’acide sulfurique concentré ; la colonne
de cuivre sert à les transformer en azote.
Le dosage de l’azote s’effectue par deux méthodes bien distinctes : dans l’une on recueille l’azote, sans se préoccuper de l’eau et de l’acide carbonique, dans l’autre on chautfe la matière azotée avec un alcali hydraté; l’eau de cet alcali se trouve décomposée par suite de la tendance du carbone à former de l’acide carbonique en présence des bases puissantes; l’hydrogène dégagé de l’eau se combine à l’azote de la substance et forme de l’ammoniaque, que l’on recueille dans une dissolutioii acide. Cette dernière méthode est moins générale que la première, e t est en défaut dans le cas des substances contenant de 1 acide lypo* ' tique (nitrobenzine, etc.), parce qu’il se produit alors des azotates ou
fizotitss f • '
I® f)os(uj(i de l’azote en volumes. — <hi introduit dans un Inbt itlu i
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son extrémité et recouvert de clinquant, de l’oxyde de cuivre grossier, la substance mélangée d’oxyde de cuivre, une colonne d’oxyde de cuivre, et l’on achève de remplir avec de la planure de cuivre grillée d’abord, puis réduite par l’hydrogène. On adapte au tube un bouchon muni d’un tube abducteur qui se rend dans une petite cuve à mercure {f,g. 182). On lait d’abord passer dans le tube à combustion un courant d’acide carbo-
Fig. 182.
nique pur jusqu’au moment où le gaz dégagé sur le mercure est complètement absorbable par la dissolution de potasse. A ce moment on terme le robinet de l’appareil à acide carbonique et l’on chaulïè les colonnes d’oxyde de cuivre et de cuivre, en ayant soin de n’échaufièr la partie du tube contenant le mélange de matière et d’oxyde qu’au moment où les autres parties sont portées au rouge; l’azote qui se dégage se rend par le tube abducteur dans une éprouvette contenant une dissolution concentrée de potasse, où l’acide carbonique est absorbé; quand la matière est décomposée, le dégagement cesse, on fait alors passer de nouveau un on deux litres d’acide carbonique environ pour chasser
dans 1 éprouvette 1 azote resté dans le tube et l’on mesure le volume du gaz obtenu.
A cetelïet, on porte l’éprouvette sur la cuve à eau et l’on transvase le gaz dans un tube étroit, gradué en fractions de centimètres cubes ; on amène le niveau de 1 eau a être le môme dans la cuve et dans le tube giadué. Soit Y le nombre entier ou Iraclionnaire de centimètres cubes observé, H la hauteui corrigée du baromètre au moment de l’expérience, P la températiue de 1 eau de la cuve, qui est aussi celte du gaz contenu dans le tube, et / la tension maximum de la vapeur d’eau correspondant à cette températuie, te poids de 1 azote sera donné en milligrammes par la formule
rl<
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(];ms laquelle V représentant le volume, ,
X représente en
7(iO
milliorammes le poids d’un centimètres cube d’air dans les conditions d(
l’expérience, et 0,9714 la densité de 1 azote.
Pour obtenir facilement l’acide carbonique pur dont on a besoin dans l’expérience précédente, on se sert d’un appareil composé de deux flacons tubulés latéralement à leur partie inférieure et réunis par un tube de caoutchouc. L’un d’eux, muni d’un robinet, contient du marbre en fragments, qui repose sur un lit de morceaux de charbon ou de grès dont la hauteur dépasse la tubulure ; l’autre est rempli par une dissolution d’acide chlorhydrique. Si l’on ouvre le robinet, l’acide se met de niveau dans les deux flacons et le marbre est attaqué ; quand tout 1 air a été expulsé du flacon contenant le gaz, on ferme le robinet, et le gaz, continuant à se produire, fait remonter graduellement l’acide dans 1 autre flacon jusqu’au moment où son niveau dans le premier atteint la surface du lit de charbon ou de grès, car alors l’action cesse. On voit que l’appareil donnera immédiatement de l’acide pur dès qu’on ouvrira le robinet. D’ordinaire on fait passer le gaz à travers un tube à boules contenant de l’eau destinée à arrêter les vapeurs d’acide chlorhydrique ; ce tube permet, en outre, déjuger delà rapidité du dégagement obtenu.
2° Dosage de Cazote sous forme d'ammoniaque. — On introduit dans un tube de verre effilé de 3 à 4 décimètres de longueur, un mélange de la matière (3 à 4 décigrammes) et de chaux sodée, et l’on achève de remplir avec de la chaux sodée seule;
on adapte à l’ouverture du tube àanalyse un tubeà boules (/î^. 183) contenant de l’eau acidulée. On chaufle la chaux sodée, puis le
Fig. 183.
mélange; l’ammoniaque dégagée va se condenser dans l’eau acidulée. Lorsque le dégagement cesse, on adapte un aspirateur à 1 extrémité du tube à boules, et l’on brise la pointe effilée du tube, l’air rentre dans l’appareil et chasse l’ammoniaque du tube à analyse dans le tube à boules.
Le poids de l’ammoniaque contenue dans l’acide étendu peut s obtenii par une pesée ou par l’emploi des liqueurs titrées.
a. Dosage de l'ammoniaque en poids., — On absorbe l’ammoniaque dans l’acide chlorhydrique étendu, et on verse la dissolution dans une capsule de porcelaine, on lave le tube à boules avec un mélange d’alcool et d e- Iher qui dissout le goudron formé, et, après avoir réuni ce liquide à .solution, on y verse une dissolution de chlorure de platine ; d se pro m un précipité jaune de chlorure double d’ammoniaque et de "
évapore la liqueur à siccité et l’on reprend par un mélange a e d’éther poui’ dissoudre les matières organiques et le ch orure f e p
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en excès ; on recueille sur un petit filtre, on sèche et on calcine. 11 reste du plaline spongieux dont le poids fait connaître celui de l’azote, puisque le sel calciné (PtCr^-|-AzH^,HGl) contenait un équivalent d’azote pour un équivalent de. platine.
b. Dosage de V ammoniaque en volume. — On introduit dans le tube 10 centimètres cubes d’une liqueur titrée, contenant 98 grammes d’acide sulfurique monohydraté par litre b et on y ajoute assez d’eau pour que le tube contienne la quantité de liquide convenable à l’absorption; l’opération terminée, on verse le liquide acide dans un verre, on y réunit l’eau de lavage du tube, et, au moyen d’une liqueur alcaline quelconque, on cherche le titre de l’acide partiellement saturé parl’ammoniaque dégagée. Supposons qu’il faille 1 20 divisions d’une burette graduée pour neutraliser exactement les 10 centimètres cubes d’acide primitif et qu’il n’en faille plus que 42 pour neutraliser l'acide partiellement saturé, et on conclura
nécessairement que l’ammoniaque avait neutralisé les — de
l’acide employé. Or, on sait que les 98 milligrammes d’acide sulfurique contenus dans les 10 centimètres cubes d’acide neutralisent 34 milligrammes d’ammoniaque (AzH^) correspondant à 28 milligrammes d’azote;
par conséquent, la quantité d’ammoniaque dégagée est les 78/120 de 34 milligrammes, et la quantité d’azote les 78/120 de 28 milligrammes. soitl9“,03.
Si la matière contenait beaucoup d’azote, on mettrait dans le tube à boules 20 ou 30 centimètres cubes d’acide, de manière que cet acide fût toujours en excès.
1117. Cas des substances liquides. — Si la substance liquide que 1 on veut analyser n est pas très-volatile, on l’introduira dans un petit tube que 1 on feia glisser dans le tube à analyse au milieu de l’oxyde de cuivre, et 1 on procédera à la façon ordinaire pour doser le carbone et l’hydrogène. Dans le cas d’une huile il sera préférable de remplacer le petit tube par une petite nacelle de cuivre ou mieux de plomb, de telle manière que le liquide soit en contact intime avec l’oxyde de cuivre. C’est ce qui arrivera nécessairement avec la nacelle de plomb, qui fondra pendant l’opération.
Enfin, si le liquide est très-volatil, on emploiera une disposition analogue àcellequi nous a servi dans l’analyse de l’acide hypoazotique (129). Pour mieux fixer les idées, nous prendrons comme exemple l’acide cyanhydrique. Le tube à anal}^se étant rempli d’oxvde de cuivre et de cuivre
1 11 faut remarquer que 98 est le double de 49, équivalent de l’acide sulfurique monohydraté; cette liqueur exigerait donc, pour être saturée, 2 équivalents d’ammoniaque (AzH8) ou 34.
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métallique, on le mettra en communication d’imc part avec l’ampoule contenant l’acide cyanhydrique, d’autre part avec les tubes destinés à absorber l’eau et l’acide carbonique. Le cuivi e et 1 oxyde étant chauds, on brisci’a l’extrémité de l’ampoule dans le tube a analyse, la vapeur d acide cyanh vainque distillant y sera complètement brCilee. A la lin de l operation on fera comme dans le cas ordinaire passer dans 1 appareil, en brisant la seconde pointe, nn courant d’air desséche et dépouille d acide carbonique ou un courant d’oxygene pour chasser l acide cyanhydrique dans le tube à analyse et purger celui-ci d acide carbonique et de v'apeur d eau.
Pour le dosage de l’azote, on opérera exactement comme pour l’acide h vpoazotique, seulement le tube à analyse devra contenii comme précédemment une colonne d’oxyde de cuivu'e et une colonne de cuivie métallique.
1 118. Dosage «lu chlore ou «lu brome, «lu soufre. — Quand la matière contient du chlore, on la chaufte dans un petit tube avec de la chaux vive pure, on produit ainsi du chlorure ou du biomuie de calcium, qu’on dose au moyen de l’azotate d argent. Poui le soufie, on oxyde la matière par l’acide azotique, l’eau régale, le chlorate de potasse, etc., le soufre passe alors à l’état d’acide sulfurique, facile à doser a 1 état de sulfate de baryte.
DÉTERMINATION DE L ÉQUIVALENT DES CORPS ORGANIQUES
L’analyse élémentaire donne seulement la proportion des corps simples qui entrent dans la composition d’une substance organique, mais n’indique rien sur sa véritable formule ou sur son équivalent. Voici la marche à suivre pour arriver à ce résultat, suivant que la substance est acide, basique ou neutre.
iP19. ÉquiTalent et formules des aci«les organiques. — L’acide
benzoïque nous servira d’exemple; on trouve que 100 parties en poids de cet acide contiennent :
Carbone G8,85
Hydrogène 4,92
Oxygène et azote 26,23
Si l’on divise ces poids respectifs de carbone, d’hydrogène et d’oxygène par leurs équivalents, on trouve les rapports = ii,47 =4,92,
26,^23^^28^ qui sont sensiblement proportionnels à 7, 3 et2; mais nous ne savons rien sur le poids de l’équivalent de cet acide, ni sur la foi mule
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qui, loul. en exprimant ce rapport des équivalents du carbone, de l’hydrogène et de l’oxygène, donne en même temps le poids équivalent de l’acide.
On trouve ce poids en combinant l’acide à une base formant autant que possible un sel anhydre, l’oxyde d’argent, par exemple; on voit ainsi que 100 parties d’acide abandonnent 7,37 parties d’eau qui sont remplacées par de l’oxyde d’argent ; l’acide benzoïque contient donc à l’état d eau une partie de l’hydrogène et de l’oxygène que l’analyse y a
décelés. On voit de plus que l’oxygène de cette eau (^^7.37 = 6,35^ est très-sensiblement le quart de l’oxygène total.
Si maintenant on calcine dans un creuset de porcelaine ouvert 100 parties de benzoate d’argent cristallisé, il reste un résidu d’argent d'où l’on déduit la composition suivante :
Acide benzoïque 49,32
Oxyde d’argent 50,68
L’équivalent de l’oxyde d’argent étant représenté par 116, celui de 1 acide benzoïque anhydre B sera donné par la proportion
En déterminant la combustion de ce sel par l’oxyde de cuivre, on trouve qu’il contient
Carbone -la
Hydrogène
Oxygène
Oxyde d’argent
Pour en déduire le nombre d’équivalents des divers corps contenus dans un équivalent ou 1 13 parties d’acide benzoïque anhydre, on cherchera d abord les quantités de carbone, d’hydrogène et d’oxygène contenues dans ce poids, et l’on divisera ces poids par les équivalents respectifs de ces corps.
Comme 49,32 parties d’acide benzoïque contiennent :
36,66 de carl)one, 113 parties en contiendront soit 81 de carbone,
2,18 d hydrogène, 1 13 — — — ^ , soit 5 d’hydrogène ;
— , soit 24 d’oxygène.
10,48 d’oxygène, 113
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84 de carbone correspondent à ou 14 équivalents de carbone;
6 d’hydrogène — ou 6
— d’hydrogène ;
24 d’oxygène — "g ^
— d’oxygène.
La composition de l’acide benzoïque anhydre sera donc exprimée par 1 formule celle du benzoate d’argent par AgO,Ci*H^O^, etc elle
e l’acide benzoïque hydraté car un équivalent d’oxyde
’argent remplace un équivalent d’eau dans l’acide benzoïque, puisque “S quantités d’oxygène de la base et de l’eau éliminée par l’oxyde d’arent sont égales. Nous retrouvons d’ailleurs dans cette formule les rap- (orts donnés par l’analyse de l’acide hydraté; c’est là une vérification lécessaire, si l’on a opérée comme on doit toujours le faire, sur un acide le contenantpas d’eau d’hydratation.
1120. Équivalents des bases. — Nous prendrons comme exemple l’analyse de la cinchonine, base extraite de l’écorce du quinquina.
Cette base, bien desséchée, donne à l’analyse élémentaire :
Carbone.. 77,92
Hydrogène 7,78
Azote 9,09
Oxygène. 6,21
ji Si on la soumet à l’action de l’acide chlorhydrique sec en la chauffant J 100° dans un bain-marie, 100 parties de cinchonine absorbent 23,66 il’acide pour former du chlorhydrate de cinchonine ; on aura donc l’équivalent de la cinchonine C en faisant la proportion :
23, GG 3G,5 équivalent de l’acide chlorhydrique,
100 C équivalent de la cinchonine.
i’où C= 154,2 ou très-sensiblement 154.
Comme 100 parties de cinchonine contiennent :
77,92 de carbone, 164 parties contiendront
7,78 d’hydrogène, 164 — —
9,09 d’azote, 164 — —
6,21 d’oxygène, 164 — —
ÎÔÔ
, soit 120,00 de carbone;
, soit 11,98 d’hydrogène ; , soit 14,00 d’azote;
1M_X_6^1 8,00 d’oxygène.
1 En divisant ces poids de carbone, d’hydrogène, d’azote et d’oxygène
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parles équivalents respectifs de ces corps, on obtiendra 20 équivalents de carbone, 11,98 d’hydrogène et 1 d’azote et d’oxygène, ce qui conduit à la formule C^oh^^AzO.
1121. Équivalents des corps neutres. La détermination de 1 équivalent de ces corps se fait en tenant compte de leur densité de vapeurs' s’ils sont volatils, ou de leurs transformations, par des réactions sim.ples, . en des corps dont l’équivalent est déterminé; quand ces deux moyensN manquent, les formules sont incertaines.
L’expérience a montré que l’équivalent de la plupart des substancess organiques volatiles correspondait à 4 volumes de vapeur ; on pourra doncc; déterminer l’équivalent de la substance lorsqu’on connaîtra la densité dee vapeur. Ainsi la densité de vapeur de l’acide benzoïque qui a été trouvéee égale à 4, 27 correspond bien à 4 volumes de vapeur de cet acide.
En elfet pour la calculer dans cette supposition, il faudra remarquer! que si 4 volumes de vapeur d’acide benzoïque correspondent à un poidss de 122 (équivalent de l’acide benzoïque 4 volumes d’hydrogène:^
ont un poids égal à 2, par conséquent la densité de l’acide benzoïque serai 61 fois celle de l’hydrogène. On trouve ainsi
Si l’on admet que cette relation subsiste pour les substances neutres,, on déterminera facilement leur équivalent au moyen de la formule
dans laquelle D représente la densité trouvée, E l’équivalent cherché,. 2 le double de l’équivalent de l’hydrogène pris pour unité, et 0,06926 lai densité de ce gaz. Cette formule ressort évidemment de ce qui a été dit : plus haut et au paragraphe 624.
Pour nous conformer à l’ordre le plus communément reçu, nous divi-serons, autant que possible, les corps organiques ou organisés d’après? leur provenance en matières végétales et matières animales. Nous nous oc-cuperons d’abord des premières.
Les matières végétales se divisent en corps neutres acides^ bases ; nous? étudierons successivement chacune de ces divisions, en plaçant à côté de chaque corps ceux qui s’en déduisent par des transformations ou décom-positions importantes.
CELLULOSE. BOIS. CONSERVATION DU BOIS
CELLULOSE, Ct2Hi<>0»o.
Tous les tissus des végétaux sont formés par a réunion de cellules ou petits sacs fermés de toutes parts, ou soudées les unes aux autres, de manière à former des canaux, fibres ou vaisseaux par suite de la résorption des deux membranes des cellules en contact. M. Payen a prouvé que la paroi de ces cellules ou vaisseaux est formée par une substance idenlique dans tous les végétaux et dans toutes les parties des végétaux, à laquelle il a donné le nom de cellulose.
La cellulose peut en apparence présenter des variations de composition et de propriétés très-grandes ; la structure des jeunes organes, de la moelle des végétaux, de la chair molle et pulpeuse des fruits et des racines, et celle des fibres résistantes du coton, du lin, du chanvre que l’on emploie dans la fabrication des tissus, sont bien différentes ; il en est de même de la composition de ces diverses matières ; mais il faut tenir compte des substances tenues en suspension dans l’intérieur des cellules, comme les grains d’amidon, ou de chlorophylle, ou des matières sécrétées sur leurs parois qui peuvent les remplir en formant un corps solide plus ou moins dur, comme cela arrive pour le bois. Ces diverses matières doivent être préalablement séparées, si l’on veut étudier les caractères de la cellulose.
1122. Propriétés. — La cellulose est une matière blanche, solide, diaphane, insoluble dans l’eau, l’alcool, l’éther, les huiles grasses ou essentielles, les acides et les alcalis étendus; aussi la prépare-t-on en traitant la moelle de sureau, les fibres du coton, qui sont de la cellulose à peu près pure, successivement par ces divers réactifs. Le papier non collé, qui est fabriqué avec des chiffons blancs ayant subi, avant d’arriver à cet état, de nombreux lavages dans des liquides alcalins et acides, fournit de la cellulose dans un état de pureté peu près complet et sert avantageusement 5 la préparer.
Le chlore ou les hypochlorites altèrent assez rapidement la cellulose, surtout si l’on élève la température; il faut tenir compte de cette propriété dans le blanchiment des fils, des tissus de coton et des pûtes à papier.
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L’eau peut dissoudre à la longue, par l’ébullition, la cellulose faiblement agrégée, comme celle de certaines variétés de lichens, en la transformant en une substance isomère soluble, la dextrine
La cellulose de la toile, du papier, du coton, ou d’autres corps semblables constitués par de la cellulose à peu près pure, triturée avec de l’acide sulfurique et concentrée à froid, se transforme en une masse homogène, analogue à de l’empois et soluble dans l’eau. En reprenant par l’eau et saturant l’acide par le carbonate de chaux, on obtient une disso- « lution de dextrine qui se transformerait en glucose (1138) si on la faisait ) chauffer au contact de l’acide sulfurique (Braconnot). L'acide phospho- | rique produit le même effet. |
La cellulose paraît se transformer d’abord en amidon, avant de passer | à l’état de dextrine ; en effet, si l’on verse quelques gouttes d’une solution aqueuse d’iode sur de la cellulose (coton, lin, chanvre, etc.), et que l’on mouille ensuite avec de l’acide sulfurique, on voit paraître la belle coloration bleue caractéristique de l’amidon. Ce caractère, joint à l’action de l’oxyde de cuivre ammoniacal sur la cellulose (1126), permettra toujours de reconnaître cette substance, sous quelque forme qu’elle soit.
1123. Poudre-coton. — On plonge dans un mélange formé de 5 volumes d’acide sulfurique concentré et de 3 volumes d’acide azotique fumant du ’ coton cardé et bien lessivé, et, après une immersion de cinq minutes, on le lave à grande eau, et on le fait séchera une douce chaleur. On obtient ainsi, sans dégagement d’aucun gaz, une substance ayant l’aspect du coton, mais un peu rugueuse au toucher, qui possède la remarquable propriété de s enflammer dès qu’on élève la température d’un de ses points à 175 ou 180“. Elle se transforme complètement en gaz en produisant avec plus de violence encore tous les effets delà poudre à canon. Ce corps, | découvert par M. Schœnbein, a reçu le nom de coton-poudre ; il est insoluble, dans 1 alcool, l’éther et les acides chlorhydrique ou azotique; sa composition est a ailleurs variable, suivant les circonstances de sa préparation. On peut, en effet, obtenir, d’après M. Béchamp, trois poudrescoton différentes, qui sont représentées par les formules
^ C2^H‘70i2,3Az0s, C20H'6O16,4AzO5, C24H‘S018,5Az0^
Ces matières dérivent toutes delà cellulose par le remplacement d’une certaine quantité d eau par une proportion équivalente d’acide azotique.
rsous rappelleions qu on donne le nom de corps isomères à ceux qui, tout en ayant la même composition élémentaire, possèdent des propriétés dilTéreotes.
2 Le composé C2^Hi®0'®,5Az0*’ contient assez d’oxygène pour donner de l’eau, de l’oxyde de carbone, de 1 acide carbonique et de l’azote, en supposant qu’il ne se forme pas de produits carburés et hydrogénés.
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Ainsi, lorsqu’on les soumet à rinfluence d’aetions réductrices capables de détruire l’acide azotique, elles régénèrent le coton ordinaire.
1124. Collodion. — La poudre-coton préparée en plongeant le coton dans un mélange d’acide sulfurique et d’azotate de potasse, se dissout dans réther additionné de quelques centièmes d’alcool, et forme un liquide sirupeux (collodion) que l’on peut conserver en vase clos. Ce liquide, étendu en couches minces sur un corps solide, forme, en laissant évaporer l’éther, une pellicule imperméable très-adhesive, insoluble dans l’eau et dans l’alcool. Aussi a-t-on employé le collodion dans la chirurgie pour préserver les plaies du contact de l’air ou pour réunir leurs bords à la manière du taffetas d’Angleterre; mais, on s’en sert surtout en photographie pour produire sur le verre une pellicule que 1 on rend sensible à l’action de la lumière au moyen de l’iodure d’argent (préparation des épreuves négatives).
Le bois et le papier subissent la même transformation quand on les met au contact de l’acide azotique, et donnent des produits fulminants.
1125. DissolTant de la cellulose. — Nous avons dit (955) que la dissolution d’oxyde de cuivre dans de l’ammoniaque avait la propriété de dissoudre la cellulose. Ce réactif, découvert par M. Schweitzer, dissout en quelques heures, lorsqu’il est concentré, la cellulose des papiers à filtre ou du papier de soie; mais lorsqu’il est étendu, il n’attaque plus sensiblement le papier, et peut être filtré.
On l’emploie donc aussi concentré que possible pour dissoudre la cel- ! lulose, et dès qu’il en contient 3 ou 4 pour 100 de son poids, il devient i sirupeux ; en saturant la liqueur par un excès d’acide chlorhydrique, on 1 précipite la cellulose pure en flocons granuleux.
En appliquant ce réactif à l’étude des tissus végétaux, M. Cramer a ■ montré que la cellule primordiale est complètement dissoute, tandis que l’épiderme, la cuticule épidermique et les fibres ligneuses du chêne résistent à l’action du réactif; mais cet effet est dû à la présence des ma- ! tières grasses, azotées et de la silice contenues dans les couches épidermiques et k la matière incrustante sécrétée dans les fibres du bois ; mais la cellulose de ces divers tissus, convenablement épurée, subit cette réac- I tion spéciale (M. Payen).
' 1126. Applications. — La cellulose faiblement agrégée des lichens, du
i parenchyme des jeunes feuilles ou des fruits, peut servir d’alimentcomme la matière amylacée (fécule) ; les fibres des plantes textiles, tels que le lin, le chanvre, le cotonnier, le phormium tenax, le bananier, Turtica nivea,
' servent à la fabrication des fils, des cordes, des tissus, des papiers et du i carton.
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1127. Composition. — Le bois est formé par de la cellulose imprégnée de substance incrustante qui lui donne sa couleur, sa dureté et sa densité variables. Cette substance incrustante a reçu le nom de ligneux; elle est dure et cassante, plus riche en carbone et hydrogène que la cellulose ; sa proportion est plus considérable dans les bois durs que dans les bois tendres, et dans un même bois il y en a plus dans le cœur que dans Vaubier. Sa composition ne paraît pas constante dans tous les végétaux.
Cette matière donne plus de chaleur en brûlant que la cellulose pure, puisqu’elle contient, en outre des éléments de cette dernière substance, un excès de carbone et d’hydrogène; c’est ce qui explique pourquoi les bois durs dégagent plus de chaleur que les hois tendres.
Les hois, comme toutes les autres parties des végétaux, contiennent en outre une certaine quantité d’azote et de cendres, variables surtout avec leur âge et leur degré de dureté, mais toujours moindres que dans les parties molles des végétaux. On trouve en effet, d’après M. Payen, dans
L’épiderme et la cuticule végétale
Végétaux rudimentaires, bourgeons, spongioles Feuilles et tiges très-jeunes, sève ascendante. .
Tronc d’un chêne de vingt-cinq ans.. .
écorce
. . 1 aubier
bois. .
cœur.
Peuplier, érable, bourdaine, liège
Chêne écorcé, frêne, aulne, sapin, bouleau
Coton blanc
Écorce de chêne
Fagots
Fougères
Azote p. 100.
Cendres p. 100.
Ces cendres sont composées de potasse et de soude combinées aux acides carbonique, sulfurique et phosphorique, de carbonate et de phosphate de chaux, de silice, d’oxyde de fer et de manganèse. fu'«;M28. Conservation des bois. — Les applications si nombreuses du bois sont trop connues pour qu’il soit utile de les mentionner ici ; nous ne parlerons que de sa conservation.
Le bois exposé aux influences atmosphériques éprouve à la longue une espèce de combustion lente, et se transforme en une matière brune trèsdivisée, qui constitue le terreau ou l’humus, plus riche en carbone que le bois, et susceptible de céder aux alcalis une matière soluble, brune, qu’on appelle acide uliviigue . De plus, la matière azotée du bois peut servir de
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nourriture à un certain nombre d’insectes ou de mollusques qui le perforent, détruisent sa solidité, et, le mettant en tous ses points au contact de l’air et de l’humidité, hâtent singulièrement sa décomposition. L invasion du bois par les moisissures et les champignons qui se développent à sa surface et jusqu’à son centre dans la pourriture sèche, est due à la
présence de celte matière azotée.
On préserve ordinairement les boiseries des appartements en les recouvrant d’une couche de peinture imperméable à l’air, mais ce moyen ne peut être employé que dans un certain nombre de circonstances, et il est moins efficace que ceux qui consistent à imprégner les cellules du bois de substances capables de tuer les animaux, et de rendre les matières azotées imputrescibles (substances antiseptiques). Comme on a remarqué que les bois résineux se conservaient mieux que les autres, on a d abord cherché les substances dites antiseptiques, dans les goudrons chargés de créosote, donnés par la distillation du bois ; on a reconnu depuis que le pyrolignite de fer, le sulfate de cuivre, le chlorure de mercure,
peuvent être utilement employés dans le môme but.
La difficulté du problème consiste surtout dans la nécessité de faire pénétrer ces substances dans tous les pores du bois. M. Bréant, en 1831, a essayé d’injecter le bois équarri, de divers liquides huileux et résineux, en comprimant ces liquides, au milieu desquels se trouvait la pièce de bois à préserver, sous une pression de 10 atmosphères environ. Dans ce procédé, la pénétration du liquide est toujours incomplète, parce que les pores dubois contiennent de l’air; on l’a modifié avantageusement
dans ces derniers temps de la manière suivante.
On chasse d’abord l’air emprisonné dans les pores, en soumettant la pièce de bois, renfermée dans un cylindre en cuivre résistant, à l’action d’un courant de vapeur; puis on expulse la vapeur en mettant le cylindre en communication avec un condensateur contenant de 1 eau froide, on produit ainsi un vide partiel de 9 ou 10 centimètres, et 1 on fait pénétrer dans le cylindre une dissolution chaude, contenant 2/100 du sulfate de cuivre, que l’on comprime ensuite à une pression de 10 atmosphères.
M. Boucherie a imaginé, en 1837, d’introduire dans les vaisseaux de bois divers liquides préservateurs, en utilisant la force d’aspiration qui fait marcherlaséve dans les végétaux, ll^plongeait l’arbre coupé dans une cuve contenant le liquide à absorber ; en laissant à son sommet un bouquet de feuilles, la sève continuait à s’élever, et se trouvait peu à peu remplacée par le liquide. Toutefois le cœur de l’arbre résiste toujours à la pénétration. Aussi ce procédé a-t-il été abandonné. Aujourd’hui on utilise, pour la préparation des traverses et des poteaux télégraphiquesun autre proce dû également à M. Boucherie, où la pénétration du bois est cornp e e.
On prend des pièces de bois ayant une longueur double e ce e e ces
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traverses, on donne au milieu un trait de scie qui pénètre jusqu’à 3 ou 4 centimètres du côté opposé; on soulève avec une cale la pièce de bois dans cette partie, de manière à ouvrir la fente, et on introduit dans les côtés verticaux et dans le côté horizontal supérieur une corde goudronnée; en ôtant la cale, cette corde se trouve fortement pressée, et ferme hermétiquement les trois côtés d’un petit réservoir dans lequel on peut, par un trou de tarière percé obliquement, adapter un tube par lequel on fait arriver sous pression le liquide conservateur. Cet agent pénètre dans tous les canaux, et déplace peu à peu les liquides qui y sont contenus; l’opération est terminée quand on le voit couler aux extrémités.
Pour les bois qu"on ne veut pas couper en deux, on modifie le procédé ; on adapte à une extrémité un plateau en chêne séparé du bois par une corde goudronnée fortement serrée par des crochets en fer entre la pièce et le plateau. On obtient ainsi un réservoir dans lequel on fait pénétrer au moyen d’un tube, par une ouverture du plateau, le liquide antiseptique contenu dans des réservoirs placés à une hauteur convenable.
On se sert aujourd hui du sulfate de cuivre, de préférence au pyrolignite de fer, parce que ce dernier n’éloigne ni les vers ni les tarets^ et que l’oxyde de fer qu’il contient altère peu à peu les fibres ligneuses.
AMIDON
H29. État naturel. — L’amidon ou fécule est l’un des corps les plus répandus dans le règne végétal on le trouve en grande quantité dans les céréales et dans tous les fruits à silique, etc., dans les pommes de terre, dans la plupart des racines, etc. H est toujours sous forme de grains microscopiques dans les cellules des diverses parties des végétaux.
La matière amylacée que l’on extrait de la pomme de terre et de diverses racines tuberculeuses porte le nom de fécule ; l’amidon s’extrait du blé et des graines des léguniineuses.
1130. Extraction de l’amidon. — I® Par la fermentation. — On fait un mélange de blé concassé avec 4 à 5 fois son volume d’eau et de 12 à 15 centièmes d eau sure, c est-à-dire d’une eau acide provenant d’une préparation précédente ; on abandonne le tout à la fermentation pendant quinze a trente jours, suivant la saison ; la matière azotée contenue dans le blé se détruit en donnant naissance à des acides lactique, acétique.
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carbonique, sulfhydrique, à de l’ammoniaque, et à d’autres produits infects; l’amidon n’cprouve aucune altération, et se dépose au fond des cuviers où l’on a opéré ; on le sépare de l’eau sure, on le lave et on l’égoutte d’abord sur de la toile, puis sur des carreaux en plâtre. On achève la dessiccation dans une étuve, où, par suite du retrait éprouvé par la matière, l’amidon se divise en prismes assez réguliers (aiguilles d’amidon). Cette forme, que l’on ne peut obtenir avec la fécule, est une garantie de pureté du produit.
Ce procédé est très- insalubre, il a de plus l’inconvénient de détruire ! le gluten, matière azotée contenue dans la farine, mais on peut 1 em- ! ployer pour les farines a\ ariées, dontil n’est plus possible d extraire cette substance.
S'» Par le lavage de la pâte de farine. — On fait une pâte avec deux parties de farine et une partie d’eau ; en la divisant à la main ou par un pétrissage mécanique sous un grand nombre de petits filets d’eau, dans un demi-cylindre en toile métallique, l’eau entraîne l’amidon, et le gluten reste. Toutefois, comme l’amidon a entraîné un peu de gluten, on le soumet à une fermentation de vingt-quatre heures, en ajoutant un peu d’eau sure au liquide. On lave et on dessèche l’amidon comme dans 1 opération précédente.
Dans cette méthode, le rendement en amidon est plus considérable (50 pour 100 au lieu de 40), et l’on obtient en outre du gluten, matière azotée très-nutritive, que l’on emploie à la fabrication des pâtes alimentaires, telles que la semoule, le macaroni ou le vermicelle, en se servant des farines inférieures, contenant trop peu de gluten pour pouvoir être utilisées directement à cette fabrication.
1131. Fécule de pommes lie terre. — On introduit les pommes de terre dans un cylindre un peu incliné, qui est formé de tringles en bois ou en fer convenablement espacées. Ce cylindre plonge en partie dans l’eau. On
le fait tourner afin que le frottement des tubercules entre eux ou contre les parois du cylindre en détache la terre qui tombe au fond de l’eau. On soumet ensuite les pommes de terre ainsi débourbées à l’action d’un cylindre garni de lames tranchantes et animé d’un mouvement rapide de rotation qui les réduit en pulpe. Cette pulpe tombesur un premier tamis, d’où elle remonte sur six autres tamis placés au-dessus du premier, par le mouvement d’une vis sans fin, munie de raclettes transversales qui entraînent la pulpe et la font remonter d’étage en étage (fig. 184). Des filets d’eau tombent de ta partie supérieure et traversent tous les tamis, en entraînant la fécule dans un bassin inférieur, tandis que la pulpe se déverse par la partie supérieure de l’appareil. Du bassin inférieur, la lécule tombe dans un tamis cylindrique tournant, destiné à arrêter les derniers fragments de pulpe, et se rend dans une série de bassins où elle se dépose.
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On la sépare du sable entraîné par décantation, on la lave et on la dessèche.
Fi(j. 184.
L’amidon extrait de la pomme de terre ou du froment et conservé à l’air dans des magasins secs, retient encore environ 18 pour 100 d’eau ; sa composition correspond sensiblement à la formule
C‘2Hiooio,HO + 4HO.
Dans le vide sec, elle perd la moitié de son eau d’hydratation, à 125” elle abandonne le reste, et l’on obtient le corps qu’on ne peut
déshydrater sans le décomposer. Au contact de l’air, l’amidon reprend ses 18 pour 100 d’eau.
1132. Propriétés. — Les grains de matière amylacée sont parfaitement blancs et brillants aux rayons du soleil. Examinés au microscope, ils constituent de petites sphères ou ovoïdes plus ou moins régulières, qui présentent un petit point noir ou tache appelée hile [fig. 185), facilement observable sur les grains d’amidon bien desséchés. Ce point peut d’ailleurs se reconnaître en éclairant le grain d’amidon avec la lumière polarisée; il se trouve alors au centre* d’une croix noire, qui apparaît à la surface du grain.
Les dimensions de cesgrains sontvariables avec leur provenance; ainsi :
Fig. I85.
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Les grains de la matière amylacée de la pomme de terre ont en moyenne 0“ 1 85 de grosseur
du haricot — 0«nm,075 —
_ _ du blé — 0«>“>,045 —
_ _ du maïs — 0mm^025 —
de la graine de betterave
0min_004
Mais leur constitution est toujours la même; ils sont loimés par de petits sacs concentriques emboîtes les uns dans les autres. On le démontre en humectant légèrement un globule préalablement desséché à 200”, on le voit crever au hile, et les couches intérieures apparaissent alors comme les pétales d’une fleur ouverte (fig. 186).
La matière amylacée est toujours insipide, insoluble dans l’eau froide et dans l’éther et l’alcool, qui s’emparent de la petite quantité de cire ou de graisse qu’elle contient.
Lorsqu’on chauffe la fécule jusqu’à 60” au contact de l’eau, les enveloppes des grains
crèvent et se prennent en une masse gélatineuse et transparente (empois). En ajoutant beaucoup d’eau on peut obtenir à 100” un liquide limpide, qui passe assez bien à travers les filtres. Mais cette limpidité est due à une simple extension de la matière et non à une dissolution; on le démoulre en refroidissant le liquide, ce qui précipite la fécule sous
Fig. l8().
forme de flocons insolubles, ou bien, comme l’a fait M. Payen, en y plongeant les radicelles d’une bulbe de jacinthe, dont les spongioles constituent un filtre bien plus ténu que nos filtres de papier ; on voit alors des flocons de fécule s’amasser autour des radicelles, par suite de
P l’absorption de l’eau qui les tenait en suspension.
Lessolutions de potasse et de soude transforment à froid la fécule ou l’amidon en empois Chauffé à 200”, l’amidon sec se transforme sans I changer de composition en une substance gommeuse, soluble dans l’eau qu’on appelle dextrine (1134), parce qu’elle possède la propriéléde dévier fortement à droite le plan de polarisation (1145) ; mais en présence de l’eau la transformation est plus facile. Ainsi, l’empois chauffé dans un tube fermé à 160” se convertit complètement en dextrine, et une température plus élevée le transformerait en sucre ; ces transformations s’ellectuenl à 100” dans l’eau aiguisée d’acide sulfurique ; elles sont d’ailleurs facilesa suivre au moyen des réactions suivantes.
' Il sutTit d’un liquide contenant 0,02 de son poids de potasse caustique pour faire gonfler la fécule de pommes de terre, de manière à occuper 75 fois son volume piimiti , l’amidon n’éprouve aucun effet dans ces circonstances; on peut donc, pai ce mojen, reconnaitre la présence de la fécule de pommes de terre dans la farine du e.
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L empois d amidon esl coloré à froid en bleu intense par l’iode (327) tanc is que la dextrine est seulement colorée en rouge vineux; ladextrine est soluble dans l’eau et insoluble dans l’alcool ; mais, en se transformant
en glucose, elle perd toute action sur la teinture d’iode, et devient soluble dans 1 alcool concentré.
L’acide azotique monohydraté dissout l’amidon ; on en précipite par eau un corps blanc pulvérulent analogue à la poudre-coton, et qui fait explosion àl8ü“ ; si l’on faisait bouillir la dissolution avec un excès d’acide, on n’obtiendrait que de l’acide oxalique.
L’amidon s’unit aux bases ; on obtient des combinaisons insolubles en précipitant l’eau de chaux, de baryte ou la dissolution d’acétate basique de plomb par une solution chaude d’empois. L’étude de ces combinaisons a conduit à admettre pour l’amidon la formule
INULINE.
H33. L muline est un corps qui ressemble beaucoup à la fécule et qui ui est isomère ; on la trouve clans les racines de Vinula helmium, des daùlias, de Vhelianthustuberosus, etc. On peut l’extraire comme la fécule or maire, ou bien en faisant bouillir les racines qui la contiennent avec I ® ^évaporant l’extrait ; elle se dépose sous forme dépoussiéré par le refroidissement. L’inuline est en effet très-soluble dans l’eau chaude qu elle rend visqueuse, mais ne forme pas d’empois comme l'amidon!
L iode la colore en jaune : une ébullition prolongée avec l’eau la transtorme en glucose (liSI).
DEXTRINE.
H34. Préparation de la dextrine. — La dextrine en dissolution dans eau peut, dans beaucoup d’applications, remplacer les dissolutions de gomme arabi^que, et comme son prix est peu élevé, sa fabrication a pris "fu «léveloppement. On la prépare aujourd’hui par trois pro-
~ à une température de
200 à 210 , on obtient ainsi un amidon grillé (léiocome) d’une couleur
rousse plus ou moins foncée, qui est presc[ue entièrement transformé en dextrine. Cette torréfaction s’opère soit dans des étuves, soit dans des bains d’huile maintenus à 200», où plongent des cylindres de cuivre contenant l’amidon, que l’on y déplace constamment avec un agilaleur,
de manière à porter successivement tous les grains contre les parois du cylind re.
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2“ Par la chaleur elles acides. — On oblient une dextiine plus soluble, blanche et pulvérulente, par le procédé de M. Payen. On verse 2 kilogrammes d’acide azotique, à 36 ou 40°, dans 300 kilogrammes d’eau. On y mélange ensuite 1,000 kilogrammes de fécule, et l’on sèche le tout dans un étuve à air libre. On écrase la masse à la pelle, on l’étend en couches de 3 à 4 centimètres dans des tiroirs en laiton, que l’on fait chauffer dans une étuve maintenue à 100 ou 120°. En deux heures la transformation est complète.
1 Les acides chlorhydrique et sulfurique peuvent servir, comme l’acide azotique, à la préparation de la dextrine.
3° Par Vorge germée. — On délaye dans de l’eau froide de l’orge germée concassée (malt) et l’on chauffe jusqu’à 75° ; on y verse alors peu à peu de la fécule, qui se dissout aussitôt ; quand une petite quantité du liquide refroidi^ traitée par l’iode, prend une coloration vineuse, on arrête l’opération en portant rapidement le liquide à 100°. Si l’on n’arrêtait pas l’opération à ce point, la dextrine se transformerait en glucose. On filtre la liqueur et onia concentre jusqu’à consistance sirupeuse.
On attribue les effets de l’orge germée à une substance particulière nommée diastase, qui se développe, pendant la germination, près des pousses et des racines des diverses céréales. Cette substance, à dose trèsfaible, possède la propriété de transformer de grandes quantités d’amidon en dextrine, puis en sucre, à une température de 60 à 70° ; il ne faut pas la chauffer au delà, car une température de 100° la détruit immédiatement.
1135. Usages de la dextrine. — La dextrine préparée par l’orge germée s’emploie dans la fabrication des pains de luxe, dans le pa?'ou des tisserands, dans la fabrication des tisanes mucilagineuses, de la bière, des liqueurs, suivant qu’elle contient plus ou moins de sucre; on fait d’ailleurs, pour ces divers usages, varier la durée de l’opération, afin d’obtenir une transformation plus ou moins complète delà dextrine.
La dextrine pulvérulente obtenue par un étuvage avec les acides azotique, chlorhydrique ou sulfurique, ou par l’action de la chaleur seule, s’emploie dans l’apprêt et dans l’encollage des tissus, dans l’application et Tépaississage des mordants, dans l’impression des couleurs, dans la fabrication des papiers peints, pour le gommage des couleurs, etc. On s’en sert pour confectionner les bandes agglutinatives employées à la confection de bandages servant à réduire et à consolider les fractures.
GOMME
1136. La gomme s’écoule spontanément de certains arbres en solution très-concentrée, et se durcit en une masse transparente, sous forme de
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gouttes ordinairement brunies ou jaunies par leur exposition à Tair, et modifiées dans leurs propriétés par diverses matières étrangères provenant du suc des arbres.
Les gouttes dégommé arabique sont vitreuses, transparentes et incolores; leur cassure est brillante et conchoïde ; elles sont très-solubles dans l’eau et donnent une solution visqueuse, épaisse et insipide. La gomme arabique est insoluble dans l’alcool ; le sous-acétate de plomb la précipite de sa dissolution, il se forme alors un précipité blanc, qui est une combinaison de gomme et d’oxyde plomb.
L’acide azotique la transforme en acide mucique, ce qui la distingue nettement de la dextrine, qui donne de l’acide oxalique dans les mêmes circonstances. L’acide sulfurique ne la transforme pas en glucose.
La gomme paraît être un isomère de la dextrine et de l’amidon.
La gomme adragante, la bassorineet la gomme des pommiers et des cerisiers ne contiennent qu’une petite quantité de gomme soluble ou d’arabine ; le reste est formé par une matière mucilagineuse qui se gonfle beaucoup dans l’eau sans s’y dissoudre. Cette matière se dissout dans l’acide sulfurique étendu, et donne une liqueur qui contient des sels de chaux et du glucose. L’alcool en précipite un corps gommeux qui a la même composition que la gomme ordinaire. La matière mucilagineuse traitée par l’acide azotique donne beaucoup d’acide mucique.
H37. Acide mucique, cWo^iEO. — L’acide mucique est une poudre blanche, cristalline, d’une saveur faiblement acide, soluble dans 60 parties d’eau bouillante et à peine soluble dans l’eau froide. Il donne par la distillation un acide crislallisable et volatil, l’acide pyromucique, LiOfjsQs^HO, de l’eau et de l’acide carbonique,
2(GMR07,H0j = Ci0H305,HO + 2CQ2 + 6HO.
PRINCIPES GÉLATINEUX DES PLANTES
1138. Pectine. — On donne le nom de pectine à une substance répandue dans toutes les parties des plantes, mais surtout dans le jus des fruits charnus et des racines. Il paraît qu’elle se trouve dans les plantes à l’état insoluble, mais qu’elle se dissout lorsqu’on fait bouillir avec les acides les tissus de ces végétaux, ou pendantla maturation des fruits, sous l’influence des principes analogues à la diastasepar leur manière d’agir. Elle existe donc en dissolution dans le jus des fruits mûrs, auquel elle donne la propriété de se prendre en gelée par le refroidissement, lorsqu’on le fait bouillir avec du sucre (confitures). On relire la pectine du suc clarifié des fruits mûrs en la précipitant par l’alcool ; on la fait redissoudre dans l’eau acidulée avec de l’acide chlorhydrique, et on la précipite de nouveau pour la purifier.
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1139. Propriétés. — Masse amorphe, qui se gonfle dans l’eau en s’y dissolvant; les alcalis la transforment en acide pectique; les acides la précipitent sous forme de gélatine épaisse et insoluble ; la dessiccation transforme cette pectine en une matière ligneuse et incolore. On peut extraire directement l’acide pectique des carottes dont on exprime la pulpe, qu’on fait ensuite bouillir avec de Teau rendue légèrement alcaline par de la potasse ; la dissolution filtrée et saturée par l’acide chlorhydrique, laisse précipiter l’acide qu’on lave à l’eau distillée.
Par une longue ébullition avec l’eau, cet acide se transforme, d après M. Fremy, en deux nouveaux acides solubles^ de composition définie : l’acide parapectique, et l’acide métapectique,G7HW,2HO.
SUCRES
1140. Le sucre ordinaire (sucre de canne ou de betterave) et la matière sucrée du raisin donnent des dissolutions capables de fermenter, quand on y ajoute de la levûre de bière. Il se produit alors de l’acide carbonique qui se dégage, de l’alcool et d’autres matières, en moindre proportion, qui restent en dissolution (1154).
On donne le nom de sucre à toute substance qui possède cette propriété.
Les sucres peuvent se rapporter à deux groupes contenant chacun plusieurs produits isomères: le premier comprend le sucre ordinaire et les substances sucrées facilement cristallisables, de même composition; le second contient des substances difficilement cristallisables,* comme le sucre de raisin, le glucose et d’autres matières de même composition que le glucose (1149) et de propriétés chimiques semblables. L’action des acides permet de transformer facilement les sucres du premier groupe en glucose ou en isomères, mais l’inverse n’a pu être obtenu jusqu’ici.
Sucre de canne,
Ce produit, très-abondant dans la nature, se rencontre dans la canne, la betterave, l’érable, la citrouille, les tiges de maïs, dans plusieurs fruits acides, tels que les citrons, les fraises, les oranges; mais dans ces derniers il est mélangé à du sucre incristallisable.
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H41. Propriétés. — Le sucre crislallise en prismes rhomboïdaux, dont la densité est 1,6. Lorsqu’on le brise dans l’obscurité, ou quand on le frotte contre un corps dur dans l’obscurité, il devient phosphorescent. Il est soluble dans la moitié de son poids d’eau froide; l’alcool à 83° en dissout le quart de son poids, l’alcool très-concentré en dissout à peine. Si l’on ajoute à une dissolution de sucre dans l’alcool à 90° son volume d’éther, on voit peu à peu le sucre se précipiter en petits cristaux sur les parois du vase (Payen); ce moyen permet facilement de reconnaître le sucre clans beaucoup de liquides végétaux. Sa dissolution dévie le plan de polarisation à droite*. Il fond à 160°, et se décompose au-dessus en perdant deux équivalents d’eau, et se transforme en sucre ; incristallisable déliquescent, \q caramel, j
Le sucre s’unit aux bases salifiables. Une dissolution sucrée dissout une grande quantité de chaux et de baryte hydratée, et perd alors toute sa saveur sucrée ; elle dissout également l’oxyde de plomb et forme, comme
^ Beaucoup de substances naturelles possèdent la propriété d’agir sur la lumière polarisée dans le même sens que le sucre ou en sens contraire, et l’on se sert très-souvent de cette propriété en chimie pour étudier les transformations de certains corps et quelquefois pour les doser; il est donc important de faire comprendre ce qu’on entend par rayon polarisé et en quoi consiste cette action du sucre sur la lumière polarisée.
Un rayon de lumière tombant sur un miroir, en faisant un angle convenable avec sa surface (35<> 25' pour le verre), acquiert de nouvelles propriétés, découvertes par Malus en 1808 , que l’on résume en disant qu’il est polarisé. Voici l’une des propriétés qu’il a acquises par cette réflexion.
Ce rayon n’éprouve plus de réflexion et est éteint s’il tombe sur une lame de verre, sous le même angle de 35° '25' (angle de polarisation), pourvu que le plan d’incidence sur cette seconde lame soit perpendiculaire au plan d’incidence sur la première ; il se î réfléchit partiellement pour toute autre inclinaison des deux plans, et l’intensité du rayon
réfléchi sur la seconde surface augmente quand l’angle des deux plans de réflexion diminue.
Supposons maintenant les deux miroirs placés de telle façon que le rayon polarisé sur le premier ne puisse se réfléchir sur le second, en interposant sur le trajet de ce rayon une lame de cristal de roche dont les faces sont perpendiculaires à l’axe; on verra de la lumière se réfléchir sur le second miroir, et pour l’éteindre il faudra tourner ce miroir d un certain angle proportionnel à l’épaisseur du quartz, tantôt dans un sens, tantôt dans 1 autre, suivant la nature du morceau de quartz. On exprime ces faits en disant que le quartz est doué d un pouvoir rotatoire, et qu’il fait tourner le plan de polarisation à droite ou à gauche, suivant que l’observateur qui reçoit le rayon réfléchi sur le miroir après son passage à travers le quartz est obligé de tourner son miroir à droite ou à gauche pour éteindre ce rayon. La valeur de l’angle dont le miroir a tourné mesure le pouvoir rotatoire de la substance pour une épaisseur déterminée.
Cette propriété du quartz fut découverte en 1811 par Arago ; mais les lois des phénomènes ont été étudiées par Biot en 1815; ce dernier savant démontra que beaucoup de produits naturels : l’essence de térébenthine, les dissolutions de sucre, de camphre, d’acide tartrique, possèdent la même propriété de dévier, comme le quartz, le plan de polarisation. On dit qu’une substance est dextrogyre ou lévogyre, suivant qu’elle fait tourner à droite ou à gauche le plan de polarisation.
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avec les précédentes bases, un sucrate à réaction alcaline. En faisant digérer un excès d’oxyde de plomb dans une dissolution de sucre, on obtient un sucrate basique insoluble, dont la formule est 2PbO,Ci^H‘0Oi<^, celle des sucrâtes de chaux et de baryte est CaO,HO,C^2HioQio BaO,HO,Ci2jjiooio. comme tous ces composés, convenablement chauffés, peuvent, sans se détruire, perdre un équivalent d’eau, on est conduit à admettre que la véritable formule du sucre est il
contiendrait, en effet, deux équivalents d’eau susceptibles d’être remplacés par deux équivalents de base.
La potasse ne donne pas de combinaison bien définie, mais on peut la chauffer à 400° avec le sucre, sans altérer ce corps; nous verrons que le glucose et ses isomères brunissent rapidement dans ces circonstances.
Le sucre, sous l’influence des acides minéraux étendus, se transforme à chaud en sucre incristallisable, dont la dissolution est lévogyre (sucre interverti). Ce sucre modifié est une combinaison à équivalents égaux de sucre de raisin dextrogyre et d’un glucose incristallisable et lévogyre, plus actif que le premier sur la lumière polarisée. L’acide azotique concentré le transforme en acide oxalique.
Les chlorures de sodium et de potassium et le chlorhydrate d’ammoniaque se combinent au sucre et forment avec lui des combinaisons bien cristallisées, mais très-solubles dans l’eau. On les trouve dans les mélasses provenant de la fabrication du sucre de betterave, et elles occasionnent des pertes considérables pour les betteraves cultivées sur le bord de la mer. La combinaison avec le sel marin a pour formule NaCl,3HO-|-2(C‘-HW).
1142. Préparation du sucre. — 1° Sucre de canne. — La canne à sucre (saccharum officinarum) contient plus de sucre et moins de matière étrangère que toute autre plante saccharifère. Elle contient jusqu’à 18 pour 100 de sucre cristallisable, mais les procédés d’extraction, qui se perfectionnent aujourd’hui, ne permettaient guère d’en retirer autrefois que 5 à 6 pour 100,
On écrase les cannes en les faisant passer lentement entre des cylindres de fonte dont la distance peut être diminuée à volonté; on obtient ainsi un jus sucré (vesou), que l’on doit évaporer presque immédiatement, parce qu’il a une grande tendance à fermenter. On se sert à cet effet d’une batterie composée de cinq chaudières chauffées au môme foyer; dans la première (la grande), plus éloignée du foyer, on opère la défécation du jus. Cette opération, qui a pour but de précipiter les matières albuminoïdes qui facilitent la fermentation, se fait en ajoutant au jus quelques millièmes de son poids de chaux. La chaux se combine à ces matières et à quelques autres substances étrangères, et donne un produit insoluble. On porte à l’ébullition pour activer la défécation, il se produit des écumes que l’on enlève, et l’on fait passer le liquide dans
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une seconde chaudière (la propre), où l'on continue à le faire bouillir; il se forme encore quelques écumes, que l’on rejette dans la chaudière précédente, remplie de nouveau jus. De là le liquide est versé dans la troisième chaudière, appelée le flambeau^ parce qu’on y reconnaît, à la couleur et à la limpidité du jus, si la défécation est complète. Dans le cas contraire, on ajoute un peu de chaux. Dans la quatrième chaudière (sirop), on l’amène à consistance sirupeuse; de là il passe dans la dernière chaudière, appelée batterie, à raison du bruit produit par l’ébullition du sirop lorsqu’il approche du terme de la concentration. Le sirop, convenablement cuit, est versé dans des cristallisoirs, où on l’abandonne pendant vingt-quatre heures; puis on le met dans des formes ou il se solidifie sous forme de masse granuleuse jaune-brunâtre (sucre brut ou cassonade), que l’on égoutte pour en faire écouler la partie incristalli-
sable (mélasse).
Ce sucre est en partie consommé à l’état brut, une autre partie est raffinée, c’est-à-dire transformée en sucre blanc ordinaire (1131).
2° Sucre de betterave. — On eultive ordinairement pour cette fabrication ^ la betterave blanche de Silésie, qui peut contenir, lorsqu’elle croît dans | de bonnes conditions, jusqu’à 10 pour 100 de sucre; les bettera\es, ^^1* | toyées et lavées, sont passées au cylindre décorateur, analogue à celui | qui sert à déchirer le tissu des pommes de terre dans la préparation de| l’amidon. La pulpe que l’on obtient est soumise à la pression dans desT sacs en laine séparés les uns des autres par des claies en tôle de fer. j On comprime d’abord douoement au moyen d’une petite presse, afin de ne pas déchirer les étoffes, puis très-fortement avec une presse hydraulique puissante, de manière à retirer 75 à 80 de jus pour 100 de betterave.
Le jus doit être rapidement épuré et concentré, afin d’éviter les fermentations, bien plus rapides pour la betterave que pour le sucre de canne. La défécation s’etlectue au moyen de la chaux, qui se combine aux acides libres du jus (acides malique, pectique, etc.), aux matières albuminoïdes et aux substances azotées solubles, et forme avec tous ces corps des produits insolubles; la matière colorante elle-même est entraînée.
On opère souvent (procédé Rousseau) avec une quantité de chaux assez considérable pour que tout le sucre passe à l’état de combinaison avec la chaux, on la mélange d’abord avec- le jus chauffé à 60°, et l’on porte la température jusqu’à 92° environ, dans des chaudières à double fond et chauffées par un courant de vapeur (fig. 187). Le liquide, décanté par un robinet qui traverse le double fond, est reçu dans une caisse dont le fond, garni d’une toile, est recouvert d’une couche de noir animal en grains de 25 centimètres d’épaisseur. Le jus filtré est limpide, mais en-
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core légèrement jaunâtre; on le fait arriver dans une seconde chaudière chauffée par de la vapeur et où l’on décompose le sucrate de chaux par l’acide carbonique produit, en lançant continuellement de l’air dans un foyer bien clos, où l’on a placé du coke enflammé {fig. 188). Le gaz carbonique ainsi produit, mélangé d’azote et d’un excès d’oxygène, entraîne toujours un peu de cendres, il faut donc le laver avant de le faire arriver dans la chaudière.
On obtient ainsi un précipité grenu de carbonate de chaux et une dissolution de sucre que l’on fait bouillir pour chasser Texcès d’acide car-
bonique; on la filtre sur du noir en grains et l’on obtient un liquide incolore qui peut être rapidement évaporé jusqu’à 30 ou 31° de Baumé;
Fig. 188.
on le filtre de nouveau sur du noir en grains, et l’on achève la concentration jusqu’au moment où le sirop peut cristalliser.
La concentration est une cause d'altéi’ation du sucre d’autant plus grande qu elle a lien à une température plus élevée et que sa durée est plus considérable. G est dans celte opération que se forment la mélasse ou sucre incristallisable. Ainsi, dans la plupart des usines et quel que soit le mode de défécation employé, on évapore les sirops dans des appareils où l’on peut faire un vide partiel, de manière à abaisser le plus possible la température, tout en activant la rapidité de l’évaporation.
Quand la cuite est terminée ^ on fait arriver le sirop dans de grands
1 La cuite est terminée lorsqu’une goutte de sirop déposée entre le pouce et l’index donne, quand on écarte hrnsqiiemenl les doigts, un fil qui se rompt et se replie sur luimême en forme de crocliet.
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vases où on le refroidit s’il a été évaporé à feu nu, et on le réchauffe à 80°, si l’évaporation a eu lieu dans le vide : on empêche ainsi une cristallisation trop rapide; dès que la température est arrivée à 55 ou 60°, on verse le sirop dans des cônes en terre cuite (formes), dont la pointe tournée en bas est fermée par une cheville; la cristallisation se produit, on agite afin d’éviter la formation de gros cristaux, et bientôt tout se solidifie. On enlève la cheville pour faire égoutter la mélasse, et l’on obtient le sucre brut, qui a toujours une couleur brunâtre.
On le blanchit par le clairçage, qui consiste à déplacer la mélasse par une dissolution concentrée de sucre cristallisable {clairce\ que l’on versé \ à la partie supérieure de la forme; lorsqu’on veut obtenir du sucre très- i blanc, on fait filtrer successivement trois clairces qui entraînent toute la | mélasse.
1143. Raffinage du sucre. — Ordinairement les sucres n’entrent dans la consommation, surtout en France, qu’après avoir été raffinés. Dans cette opération, on mélange les sucres bruts de canne et de betterave, on les dissout dans 30 pour 100 de leur poids d’eau dans des chaudières chauffées à la vapeur. Par suite de ce mélange, la petite quantité de chaux contenue dans le sucre de betterave précipite les matières albuminoïdes retenues par le sucre de canne. On verse dans la dissolution 5 kilogrammes de noir animal pour 100 kilogrammes de sucre, et 2 kilogrammes de sang de bœuf dépouillé de son caillot (sérum). Ce sérum est une dissolution d’albumine qui se coagule parla chaleur comme le blanc d’œuf; il emprisonne en se solidifiant tout ce que le liquide tient en suspension, le noir animal absorbe, de son côté, toutes les matières colorantes, aromatiques ou salines. On filtre le liquide clarifié sur du noir en f grains, on le cuit et l’on distribue le sirop dans des formes que l’on agite pour l’y faire cristalliser en petits cristaux. L’égouttage terminé, on déplace, comme précédemment, la mélasse qui a pu se former, par une opération analogue au clairçage (terrage).
On enlève un peu de matière à la base du cône de sucre, et on la remplace par une couche de sucre très-blanc, que l’on recouvre avec de l’argile humectée. L’eau de l’argile pénètre dans le cône, dissout le sucre blanc, et cette dissolution suffit pour déplacer le peu de sucre incristallisable formé.
1144. Utilisation des résidus de fabrication du sucre de betterave.
— Les feuilles et les racines de la betterave servent d’engrais; la pulpe, mélangée à d’autres substances nutritives, est utilisée comme aliment par les animaux. Les mélasses sont employées par les distillateurs pour faire de l’alcool; et les résidus de la distillation de cet alcool (vinasses) fournissent à l’industrie des quantités considérables de sels de potasse. Les mélasses contiennent toujours un peu de sucre cristallisable, qu’on
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peut facilement retirer en traitant à chaud la mélasse par de l’hydrate de baryte, qui donne du sucrate de baryte que l’on décompose partiellement par l’acide sulfurique étendu. On ajoute ensuite un peu de sulfate de chaux pour achever la précipitation. Une fdtration sur le noir animal donne un sucre très-blanc et très-pur (Dubrunfaut).
1145. Production annuelle du sucre. — La production annuelle du sucre s’élève, en Fiance, à plus de 150 millions de kilogrammes, celle de nos colonies à 110 millions environ ; dans le monde entier, elle s’élève à plus de 2 milliards 500 millions de kilogrammes; sa consommation est très-variable d’un pays à l’autre en Europe; ainsi, pour l’Angleterre, la consommation annuelle est de 15 kilogrammes par tète environ; en France, elle est de 5 kilogrammes environ, et plus faible dans la plupart des autres pays.
ISOMÈRES DU SUCRE.
On connaît, depuis les recherches récentes de M. Berthelot, plusieurs isomères du sucre de canne, dextrogyres comme lui, mais plus difficilement fermentescibles. L’action des acides les transforme en sucres incristallisables, analogues au glucose et qui fermentent aussi facilement que lui. Les bases sont sans action sur eux à 100° ; ils ne donnent pas de combinaisons correspondantes aux sucrâtes.
1146. liéiitose. — On l’extrait de la manne d’Australie; soumis à la fermentation, la moitié seulement s’altère, et la liqueur contient en dissolution une substance isomère infermentescible (eucalyne) ; l’acide sulfurique faible le transforme en deux matières, l’une fermentescible et analogue au glucose, l’autre estl’eucalyne (1163). Le mélitose, traité par l’acide azotique, donne un mélange d’acides oxalique et mucique.
1147. Mycose ettréhaiose. — Le mycose a été trouvé dans le seigle ergoté (Wiggers, Mitscherlich) ; il ressemble en tous points, sauf l’énergie de son pouvoir rotatoire, au tréhalose extrait de la manne d’Orient (tréhala) par M. Berthelot; les acides le changent en un sucre facilement fermentescible et qui paraît identique au glucose de raisin; l’acide azotique ne donne avec eux que de l’acide oxalique.
1148. Méiézitose. — G’est le corps qui paraît se rapprocher le plus du sucre ordinaire ; il existe dans la manne de Briançon, qui est une exsudation du mélèze. On l’en retire par l’alcool ordinaire, dans lequel il cristallise en prismes rhomboïdaux obliques, malheureusement trop petits pour qu’on ait pu voir s’ils étaient identiques à ceux du sucre de canne. G’est le moins fermentescible de tous ces sucres; l’acide sulfurique le transforme, sans changer le sens de son pouvoir rotatoire, en sucre incristallisable fermentescible, identique au glucose de raisin.
CHIMIE OHGANIQUE.
Sucre de laisiii ou ylucose, Ci-lI^-0^'^,2II0.
On le Irouve dans le suc des raisins, des prunes, des figues et autres fruits doux, dans le miel, dans le foie et dans l’urine des diabétiques ; on peut le préparer en transformant l’amidon par les acides étendus ou par l’orge germée (glucose).
1149. Préparation. — 1° On neutralise le jus des raisins mûrs par de la craie, on clarifie le liquide en le faisant bouillir avec des blancs d’œufs; l’albumine, en se coagulant, entraîne toutes les matières en suspension ; on évapore ensuite le liquide jusqu’à consistance sirupeuse et on laisse ^ cristalliser. On le purifie par des cristallisations dans l’alcool, dans lequel i il est notablement soluble à chaud. On peut l’obtenir également très- | pur en étendant une couche de miel sur une plaque épaisse de plâtre, qui absorbe le sucre incristallisable; on reprend le résidu par l’alcool , bouillant.
2° La majeure partie du glucose livré à la consommation s’obtient par la transformation de l’amidon, sous l’influence de l’orge germée ou de l’acide sulfurique. Nous avons indiqué le premier procédé à propos de la dextrine (1134), car l’opération donne de la dextrine, du glucose ou un mélange de ces deux corps, suivant le temps qu’on la fait durer. Il nous reste à décrire le second procédé.
On fait arriver de la vapeur dans un grand cuvier en bois, contenant de l’eau aiguisée d’acide sulfurique (2 à 3 pour 100) ; lorsque le liquide est à 100°, on y fait couler peu à peu 20 parties de fécule pour 100 parties d’eau contenue dans la cuve. Lorsque le liquide ne rougit plus par l’iode, l’opération est terminée ; on introduit peu à peu dans les cuves 107 parties de craie pour 100 d’acide employé ; la saturation opérée, on fait tom- f ber le liquide clair dans des fillres contenant du noir animal en grains, où il se décolore, puis on le concentre dans des chaudières chauffées à la vapeur, jusqu’à ce qu’il marque 30° à l’aréomètre de Baumé. Ce sirop est • livré aux brasseurs pour la fabrication de la bière (11 72).
Si on veut l’obtenir en masse solide, on concentre davantage et on laisse refroidir ; il se prend alors en masse ou en grains, suivant le degré de concentration du sirop.
1150. Propriétés. — Le sucre de raisin ou glucose, cristallise en prismes déliés réunis en masse compacte et mamelonnée. Sa saveur est bien moins sucrée que celle du sucre de canne; il se dissout plus lentement et moins que ce dernier dans l’eau, mais il est notablement plus soluble dans l’alcool. 11 fond à 100° et perd 2 équivalents d’eau sans se décomposer; à 140°, il se transforme en caramel.
Le glucose ne noircit pas comme le sucre de canne quand on le met au
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contact de l’acide sulfurique; il forme avec lui une combinaison acide, dont le sel de baryte est soluble (sulfosaccharate de baryte). L’acide azotique le transforme en acide oxalique.
Il s’unit aux bases, mais il s’altère alors très-rapidement, notamment au contact de l’air et des alcalis en excès, et donne une dissolution brune. Avec la chaux ou la baryte, hors du contact de 1 air, il pioduit à la longue des sels solubles, mais qu’on n’a pas obtenus cristallisés jusqu ici.
La dissolution de sucre de raisin mêlée à de la potasse caustique réduit le sulfate de cuivre en dissolution étendue. La liqueur prend d abord une couleur bleue foncée etlaisse déposer bientôt du sous-oxyde de cuivie rouge ; le sucre de canne ne produit cette précipitation que par 1 ébullition et parce qu’il se transforme alors en sucre interverti. Une solution d’azotate d’argent, mélangée de sucre de raisin et additionnée d’une goutte d’ammoniaque, laisse déposer, quand on la chauffe, de l’argent réduit qui s’attache fortement aux vases où l’on opère. On peut utiliser cette réaction pour l’argenture des miroirs L I Le chlorure de sodium et le sucre de raisin donnent, quand on mé- I lange leurs dissolutions, un composé facilement cristallisahle, qui a pour formule NaCl + 2Gi2H’20i2 +3HO. Il perd ses 3 équivalents d’eauàl00^
! Il cristallise parfois dans l’urine des diabétiques, et toujours si l’on y I ajoute un peu de sel marin.
Sucre de fruits ou sucre incrislallisable.
1131. Ce sucre existe dans les fruits acides ; on l’en extrait de la même manière que le sucre de raisin; on obtient une matière gommeuse ties-
I 1 M. Martin a fait connaître tout récemment un procédé d’argenture à froid qui s’ap- ’ plique facilement à l’argenture des miroirs en verre des télescopes. On verse dans un flacon 12 centimètres cubes d’une dissolution contenant 100 grammes d azotate d argent par litre, 8 centimètres cubes d’ammoniaque à l3® de Cartier, et 20 centimètres cubes dune : dissolution de soude contenant 40 grammes de soude caustique par litre; on y ajoute assez ! d’eau distillée pour faire lOO centimètres cubes. La liqueur doit être limpide, et une goutte I d’azotate d’argent y produit un précipité permanent.
■ D’un autre côté, on prépare une dissolution de sucre interverti, en faisant bouillir peni dant vingt minutes 26 grammes de sucre blanc dans 200 grammes d’eau distillée, avec I 1 centimètre cube d’acide azotique à 30° ; on y ajoute assez d’eau pour faire 600 centi-
mètres cubes.
On ajoute à la liqueur argentifère l/iO à l /12 de la solution de sucre interverti, et 1 on y plonge la surface à argenter, préalablement netlôyée à l’acide azotique et à 1 eau distillée. Sous l’influence de la lumière diffuse, le liquide deviendra jaune, puis brun, et au bout de deux à cinq minutes, l’argenture envahira la surface du verr<’. Après dix à quinze minutes, la couche a atteint une épaisseur convenable, on la lave à l’eau distillée et on a sèche. Sous l’action du moindre coup de tampon de peau de chamois saupoudré une petite quantité de rouge à polir, le voile blanchâtre qui recouvre la suiface disparaît e laisse à nu une surface brillante, éminemment propre aux usages de 1 optique.
CHIMIE organique.
déliquescente et insoluble dans l’alcool absolu, mais soluble dans l’alcool étendu. Cette matière desséchée a pour composition (celle du
glucose anhydre), mais elle dévie le plan de polarisation à gauche.
Le sucre incristallisable se transforme à la longue en sucre de raisin ; aussi pense-t-on que c’est lui qui existe d’abord dans les raisins; il paraît constituer la partie incristallisable du miel, et c’est dans ce produit que tous les autres sucres se transforment avant de fermenter.
Sucre de lait, (lactose).
1152. Le sucre de lait s’obtient en évaporant le petit-lait, c’est-à-dire le liquide qui reste quand on a fait cailler le lait ; on l’obtient en prismes incolores mamelonnés, qui ont la composition du glucose anhydre, mais qui sont moins solubles dans l’eau froide et insolubles dans 1 alcool ; par l’acide azotique ils donnent divers produits, et notamment de l’acide mucique. L’acide sulfurique transforme le sucre de lait en une substance sucrée très-semblable au glucose, fermentescible comme lui, mais qui en diffère par sa propriété de donner de l’acide mucique quand onia traite par l’acide azotique.
1153. On peut encore rapprocher des glucoses deux substances isomériques, aptes à réduire, comme eux, les dissolutions de cuivre en présence des alcalis, et destructibles par les alcalis. Ce sont : l’eucalyne qu’on retire du mélitose, et la sorbine, ou sucre cristallisé du jus du sorbier, qui ne sont nifermentescibtes ni modifiables par les acides. La formule de ces deux corps est C^2p[i2oi2,
FERMENTATION ALCOOLIQUE. APPLICATIONS
1154. Ferment, fermentation. Nous donnerons le nom de fèvunents à des êtres organisés qui, placés dans des conditions convenables, vivent et s’accroissent aux dépens de certaines matières organiques, en les décomposant en un certain nombre de principes constants et définis *. Ce
1 Nous donnons, avec M. Pasteur, au mot ferment une signiûcation précise et particulière, qui ne permet plus de ranger dans la classe des ferments des substances telles que la diastase, la synaptase, etc., qu’on y a placées jusqu’ici. La levure de bière est un être organisé, qui croit pendant l’acte de la fermentation alcoolique; la diastase, en trans-
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node pai-liculier de décomposUion reçoit le nom général de fermcnlaion- et l’on spécifie plusieurs de ces fermentations par le nom des proiuiù principaux qu'elles permettent d’obtenir. De là les noms de fermentation alcoolique, lactique, but.yrique, etc., que reçoivent les divers modes de dccomposiliondii sucre, dans lequel nous voyons ce corps fournir principalement de l’alcool, de l’acide lactique ou de 1 acide butyrique. Nous nous occuperons plus particulièrement dans ce chapitre de la fer-
raentalion alcoolique. j i
1135. Produits de la fermentation alcoolique. — On introduit ans
un flacon une dissolution d’un sucre quelconque, ou mieux du glucose avec un peu de levure de bière. Il se produit bientôt un abondant dégagement de gaz carbonique, que l’on peut recueillir dans une éprouvette en fermant le flacon avec un bouchon traversé par un tube abducteur. Quand le dégagement a cessé, le sucre a disparu, et il reste dans le liquide de l’alcool et, comme l’a démontré récemment M. Pasteur, de petites quantités d’acide succinique et de glycérine. La proportion de ces diverses matières est à peu près constante, quelles que soient l’espece et la quantité
du sucre employé, etl’onpeutfacilement démontrer quelalevùre de biere
n’entre pour aucune part dans leur production ; car, si l’on ajoute à eau sucrée un peu de matières albuminoïdes et quelques globules de levure de bière, la fermentation se produit, et l’on obtient un poids d’acide succinique et de glycérine bien supérieur à celui de la levùre ou de la ma
I tière albuminoïde employées. ^
I 1156. ^’ature et rôle du ferment. — La levûre de biere est un vege I microscopique composé de chapelets de globules qui cioissent pai oui : geonnement. Ces globules sont constitués par de la cellulose, des ma- I tières azotées (matières albuminoïdes) et des sels minéraux, principalement par des phosphates alcalins et terreux ; si les globules trouvent dans le liquide sucré les matières azotées et minérales nécessaires à leur développement, ils vivent, se multiplient et décomposent le sucre en u empruntant une partie de ses éléments pour former la cellulose et matière grasse des globules nés pendant la fermentation, le reste du su ; cre produit l’aleool, l’acide succinique et la glycérine. La levure,, dans i ces conditions, augmente donc le poids d’une manière sensible; dans la ^ fabrication de la bière, par exemple, on recueille environ sept fois autan
de levûre qu’on en a semé. . Vcnpn-
La présence des matières albuminoïdes n’est pas d’ailleurs inc i i
formant l’amidon en dextrine et en sucre, se détruit au contraire, et semble manière de l’oxyde d’argent, qui décompose l’eau oxygénée en se décomposan •
Son action rentre donc dans la classe des phénomènes peu La
rance de leur véritable nature, nous désignons sous le nom de pnenom manière d’agir des ferments est bien dilférente.
sable au développement de la levûre; on peut, en mettant un peu de levûre dans un mélange d’eau, de sucre bien pur et d’un sel ammoniacal, auquel on ajoute des phosphates, obtenir une fermentation. La levûre se développe et l’ammoniaque disparaît, ou plutôt sert à la production de matières albuminoïdes; les phosphates sont assimilés par les globules, qui prennent nécessairement leur carbone au sucre. Lorsque le liquide ne contient ni matières albuminoïdes ni phosphates, la fermentation n’a pas lieu, à moins qu’on ne mette un excès de levûre : dans ce cas, une portion de celte levûre se détruit et sert d’aliment à l’autre portion, qui se développe en produisant la fermentation du sucre.
1157. Chaque fermentatiou correspond à un ferment spécial. — Lorsque dans la fermentation ordinaire il se produit de l’acide lactique, on peut être assuré que la levûre de bière contient un autre ferment, et l’examen microscopique montre facilement dans cette levûre des globules beaucoup plus petits qui constituent la levûre lactique. Celle-ci, introduite seule dans un liquide sucré, le transforme principalement en acide lactique. Enfin l’acide lactique (ou le sucre, en passant d’abord à l’état d acide lactique) ne se transforme en acide butyrique que sous l’influence d un ferment constitué par des animaux microscopiques, qui sont des espèces particulières de vibrions.
1158. lies ferments Tivent sans PinterTeution de Pair. — Le ferment butyrique vit dans une atmosphère d’acide carbonique et d’hydrogène, et meurt dès qu’il a le contact de l’air Les autres ferments se développent également sans l’intervention de l’air, mais la levûre de bière, par exemple, peut également se développer sous son influence. Les expériences suivantes de M. Pasteur mettent en évidence la manière de vivre spéciale des ferments.
1° Dans un ballon de verre d’un quart de litre de capacité on introduit environ 100 centimètres cubes d’une eau sucrée mêlée à des matières albuminoïdes, on étire le col du ballon, dont l’extrémité ouverte est introduite sous le mercure, et l’on fait bouillir le liquide pourchasser tout 1 air qu il renferme et celui qui est dissous dans le mercure. Pendant le refroidissement, le mercure rentre dans le ballon. Après avoir brisé par un choc, au fond de la cuve, la partie étirée du col, sans laisser rentrer la moindre trace d’air, on fait arriver dans le* ballon une très-petite quantité de le\ûre de biere fraîche. Les globules semés se multiplient, quoique d’une manière pénible, et le sucre fermente. Dans ces conditions, une partie de levûre décompose 60, 80 et 100 parties de sucre. La levûre de biere peut donc se multiplier en l’absence de l’oxygène et jouit alors au plus haut degré du caractère des ferments.
* Il convient de faire remarquei que les vibrions découverts par M. Pasteur donnent le premier exemple d’animaux incapables de vivre dans l’air.
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2" Dans mie grande fiole il fond plat on introduit une mince couche de
iquide sucré contenant des matières albuminoïdes et une certaine quanité de levure de bière ; le col de la fiole est étiré et son extrémité plonge mrle mercure. La levure, au contact d’un volume considérable d’air, se uultiplie avec une aclivilé des plus remarquables et en absorbant une ruantité notable d’oxygène, ainsi qu’on peut s’en assiirer par 1 analyse des gaz qui se dégagent ou qui restent dans la fiole. La evure e lofo a ilorsun mode de vie tout à fait comparable à celui des plantes inferieures, des mucédinées, par exemple, et se rapproche de ces organismes par un autre caractère important; elle perd son pouvoii ermen an , an qu’elle peut vivre aux dépens de l’oxygène. Toutefois, la levure de bière n’a pas changé de nature en croissant dans l’oxygene ; transportée dans de l’eau sucrée, à l’abri de l’air, elle y provoque aussitôt la fermentation
la plus énergique. . , . ri'
J’emprunte à M. Pasteur les remarquables considérations qu il a ae-
duites de ces expériences :
cc Faut-il admettre que la levure, si avide d’oxygène qu elle 1 en èv^ l’air atmosphérique avec une grande activité, n’en a plus besoin et s en passe lorsqu’on lui refuse ce gaz à l’état libre, tandis qu on e ui pr sente à profusion sous forme de combinaison dans la matière fermentescible. Là est tout le mystère de la fermenation ; car si l’on répond a la question que je viens de poser en disant : puisque la levûre de lere assimile avec énergie le gaz oxygène lorsqu’il est libre, cela prouve qu elle en a besoin pour vivre, et elle doit par conséquent en piendre ^ tière fermentescible si on lui refuse ce gaz à l’état de liberté, aussitôt la plante nous apparaît comme agent de décomposition du sucre. Pendant toute la durée de son existence, elle agira sur les molécules du sucre, dont l’équilibre sera détruit par la soustraction d’une partie de leur oxygène. Un phénomène de décomposition s’ensuivra, et de là le caractère ferment qui, au contraire, fera défaut lorsque la plante assimilera du gaz oxygène libre. »
Dans cette manière de voir, qui paraît extrêmement probable, les ferments constitueraient donc une classe particulière « de corps organisés différents des êtres connus qui respirent et se nourrissent en assimilant de l’oxygène libre, en ce que leur respiration serait assez active pour qu’ils puissent vivre en dehors de Pair atmosphérique, en s’emparant de l’oxygène de certaines combinaisons, d’où résulterait pour celles-ci une
décomposition lente et progressive. »
1159. Del’orîgiue des ferments. — Les ferments divers proviennen de germes contenus dans Pair; ces germes se développent lorsqu ils se trouvent au contact d’un liquide contenant les divers principes azot s ou minéraux nécessaires à leur nutrition.
CHIMIE ORGANIQUE
L’existence des germes d’êtres organisés (ferments ou autres) se démontre facilement par les expériences suivantes de M. Pasteur : on fait passer de l’air dans un tube contenant quelques bourres de coton-poudre soluble dans l’éther (1123). Le coton arrête la plus grande partie des poussières contenues dans l’air, et il est possible, en dissolvant le coton, de constater la présence de corpuscules organisés dans ce dépôt, qui contient en outre des poussières minérales tenues en suspension dans l’air.
Les liquides facilement altérables à l’air ou ceux qui paraissent fermenter spontanément ne s’altèrent plus dès qu’on les met en contact avec de l’air ayant traversé un tube rougi où les corpuscules organisés ont été nécessairement détruits. Mais si l’on introduit dans un ballon contenant un tel liquide et de l’air inactif une. bourre de coton imprégné de ces corpuscules, il se produit des moisissures ou une fermentation, variables suivant la nature du liquide qui permet à telle ou telle espèce de germe de se développer, parce qu’il contient les substances nécessaires à sa nutrition, ou suivant la nature des germes contenus dans l’air au moment de l’expérience. Il est bien établi, en effet, que si l’air contient à un instant donné le germe du ferment lactique, il ne le contient pas nécessairement d’une manière continue, c’est-à-dire que de l’air puisé dans un autre lieu ou dans le même lieu, à un autre moment, peut n’en pas renfermer.
Ainsi, si l’on mêle à de l’eau sucrée un sel ammoniacal, desphosphates et du carbonate de chaux, de manière à réaliser les conditions les plus favorables à la fermentation lactique, on voit, au bout d’un certain temps, en exposant le mélange à l’air, l’ammoniaque disparaître, les phosphates et le sel calcaire se dissoudre ; dulactate de chaux se produit, en même temps qu’il se développe delà levùre lactique. En opérant dans les ballons de verre, où l’on introduit seulement une quantité limitée d’air, tantôt la fermentation se produit, tantôt elle ne se produit pas. 11 est inutile d’ajouter qu’elle ne se produirait jamais si, après avoir fait bouillir le liquide pour détruire tous les germes qu’il peut contenir, on ne laisse rentrer dans le vase qui le contient que de l’air calciné.
1160. Historique de la fermentation. — Les changements éprOUVés par le sucre dans la fermentation ne nous sont connus que depuis Lavoisier. C’est lui qui reconnut le premier que le sucre, dans la fermentation, se transforme en acide carbonique et alcool, dont la somme des poids représentait pour lui le poids'exact du sucre. Aussi, considérat-il la fermentation comme un simple phénomène de dédoublement du sucre sous l’influence de la levùre de bière.
Gay-Lussac, en 1815, crut pouvoir appuyer cette hypothèse sur la composition même du sucre de canne; et ce n’est qu’en 1828 que M. Du-
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mas et Boulay firent remarquer qu’il était impossible de représenter cette eomposition par de l’acide carbonique et de l’alcool, mais que tout désaccord cessait entre l’expérience et la théorie, si Bon supposait que le
sucre avant de fermenter, assimile les éléments d une molécule deau.
En 1830, M. Dubrunfaut reconnut en elfet que le sucre de canne se
transformait alors en sucre incristallisable, C'2H‘20*2
Aussi, quand l’usage des formules, emprunté à la chimie minérale, se fut répandu en chimie organique, on représenta la fermentation alcooli-
que parla formule
M Pasteur (1836 à 1859) démontra que l’acide succimque et
rine'étaient tout aussi essentiels à la fermentation alcoolique que 1 acide carbonique et l’alcool ; l’équation précédente n’exprime donc qu incomplètement le phénomène. Cent parties de sucre donnent, sous 1 influence
de la levûre de bière, de
0,6 à 0,7 d’acide süccinique,
à de clrulosTèt autres matières fixées sur la levûre ou dissoutes.
Le surplus donne de l’alcool dans les proportions indiquées par l’équa- I tion ci-dessus. Ces expériences se sont trouvées confirmées de là maniéré l la plus nette par le fait de la présence constante de la glycérine et de I l’acide succinique dans tous les vins qui contiennent 6 à 8 grammes de
i glycérine et! gramme d’acide succinique par litre. ,, ,
I La nature du ferment, son rôle et ses transformations dans 1 acte de t la fermentation, ont été l’objet d’un grand nombre de travaux que nous
allons résumer rapidement
Leuwenboeck constata le premier la forme des globules du ferment a coolique, mais sans en indiquer la nature. Fabroni (1787) indiqua que cette substance donnait k la distillation de l’ammoniaque comme les ma-
I tières animales, et l’cissimila au gluten. ^ i* • r
[ En 1802, Thénard démontra que tous les jus sucrés exposés à 1 air 1er- - mentent spontanément et donnent un dépôt de matière animale (cazotée), qui a l’aspect de la levûre de bière, et comme elle, la faculté de faire fermenter l’eau sucrée. Il admit en outre que, pendant l’acte de la 1ermentation, la levûre perd progressivement son azote et se translorme partiellement en produits solubles.
Plus tard, Dœbereiner annonça que l’azote de la levûre se re rou\c
. . /la M Pasteur sur la fermen-
1 Voir, pour plus de détails sur cette question, le Mémoire de
tation alcoolique, Annales de physique et de chimie, 3« série, l. L
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dans le liquide à l’état de sel ammoniacal, et cette opinion fut à peu près généralement acceptée.
En 1810, Gay-Lussac, à propos des recherches d’Appert sur la conservation des matières alimentaires, fit l’expérience suivante. Il introduisit des raisins mûrs dans deux éprouvettes remplies de mercure et les écrasa avec des baguettes de verre ; dans l’une seulement il fit entrer de l’air; . la fermentation s’y produisit, le jus de l’autre éprouvette n’éprouva aucun changement appréciable. Delà, cette opinion acceptée jusque dans < ces derniers temps que Voxygène est nécessaire pour commencer la fermen- ■ talion, qu'il ne V est point pour la continuer.
De 1 835 à 1837, M. Gagniard de Latour étudia le ferment au microscope d’une manière approfondie, et reconnutque lalevûre était un amas de globules susceptibles de se reproduire par bourgeonnement, et non une matière simplement organique ou chimique, comme on le supposait. Il con- ■ dut môme de ses expériences que « c’est probablement par quelque effet « de leur végétation que les globules de levure dégagent de l’acide car- (( bonique de la liqueur sucrée et la convertissent en liqueur spiritueuse.»
Mais cette opinion ne devait pas prévaloir, parce qu’on ne reconnaissait pas dans les autres fermentations l’existence d’ôtres organisés, et que ■ la plupart des fermentations avaient lieu au contact de substances azotées • envoie d’altération. Aussi, pourM. Liebig, le ferment est-il seulement une substance excessivement altérable qui, en se décomposant, détermine ■ la destruction de la substance fermentescible, parce qu’elle lui communique un certain ébranlement moléculaire, comme cela a lieu lorsqu’on i met de l’eau oxygénée en présence de l’oxyde d’argent. Cette opinion fut à peu près généralement adoptée jusqu’en 4857, où commencèrent à paraître les remarquables travaux de M. Pasteur, que nous avons exposés • au commencement de ce chapitre. Ils ne laissent aucun doute sur la nature organisée et vivante du ferment, et il est évident qu’on ne peut atlri- • huer à la matière albuminoïde que le rôle d’aliment du ferment, puisque • la fermentation peut avoir lieu sans la présence de ces matières, si on les • remplace par des substances minérales capables de fournir au ferment l’azote et les pîiosphates. Il en est de même de leur prétendue altéra-bilité chimique; les matières albuminoïdes ne s’altèrent qu’en servant de nourriture aux germes disséminés dans l’atmosphère ; en dehors de ces circonstances elles sont parfaitement stables à la température ordi-naire. On ne peut voir dans l’expérience de Gay-Lussac une dit'liculté contre la théorie nouvelle de la fermentation. Si l’oxygène a développé la fermentation dans le jus du raisin écrasé, il est probable que c’est en permettant aux germes de la levûre qui y étaient contenus de se développer et d’arriver à cet état de vitalité où ils peuvent facilement continuer à vivre en dehors de l’atmosphère, à la manière des ferments (1108). .
cil A P. V. VIN.
VIN
HCl . Fabrication du ^in. — Le vin est le produit de la fermentation du jus du raisin. Pour l’obtenir, on soumet d abord les grappes deiaisin à un foulage efTeclué par les hommes qui piétinent des grappes dans de grands cuviers ; on procède ensuite au pressurage^ afin de séparer le jus de la pulpe du raisin, quand on veut obtenir des vins blancs, et on laisse fermenter le jus dans des cuviers ouverts. Pour le vin rouge on laisse fermenter dans la cuve même, en présence de la pulpe ; la liqueui alcoolique qui se produit dissout alors peu à peu la matière colorante de 1 enveloppe des grains, et le tannin contenu dans cette enveloppe et dans les
Ttlfl 6S
Par suite de la fermentation, la température s’élève ; les matières solides, soulevées par le dégagement d’acide carbonique, s’accumulent à la surface et forment une croûte d’écumes, qu’on appelle le chapeau. Après quelques jours la fermentation se ralentit et le chapeau s’abaisse. On l’enfonce dans le liquide, afin d’arrêter l’action prolongée de l’air I sur les écumes, qui pourrait produire la fermentation acétique, et la fermentation recommence, mais moins tumultueusement ; lorsqu elle a cessé, on procède au décuvage, c’est-à-dire que 1 on soutire le liquide clair, et l’on exprime ensuite le marc à l’aide d’une presse. Le jus obtenu par compression contient quelques principes âcres abandonnés par les rafles et les pépins qui empêchent de le réunir au vin soutiré, quand on veut obtenir des vins de qualité supérieure.
Le vin est introduit dans des tonneaux remplis aux quatre cinquièmes et incomplètement bouchés j la fermentation continue lentement, et loi squ’elle s’arrête, on soutire de nouveau et on colle le vin. On colle les vins rouges avec du blanc d’œuf ou delà gélatine ; ces matières se combinent au tannin, et en se coagulant elles entraînent toutes les matières qui I rendent le vin trouble. Les vins blancs, ne contenant pas de tannin, ne peuvent être clarifiés que par la colle de poisson.
Les vins mousseux (vin de Champagne) se préparent avec les raisins noirs plus sucrés que les raisins blancs, en prenant beaucoup de précau- I tion pour ne point laisser le jus au contact de débris de peaux de raisins ou de rafles. La fermentation s’effectue comme pour les vins ordinaires ,
: mais après avoir collé le vin on le met en bouteilles, en lui ajoutant 3 à
5 pour 100 de son poids de sucre candi dissous dans son poids d eau. On < bouche solidement la bouteille et l’on maintient le bouchon avec des fi s ] de fer; on les couche ensuite sur le sol ou en lits horizontaux supeipos s.
. L’addition du liquide sucré a pour effet de déterminer dans la boutei e la production d’une nouvelle quantité d’acide carbonique qui leste is sous, et de laisser dans le vin un léger excès de sucre.
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La France possède plus de 2 millions d’hectares de son sol plantés en vignes, qui fournissent annuellement pour plus d’un milliard de francs de vins de toute espèce.
BIÈRE
La bière est un liquide légèrement alcoolique, résultant de la fermentation du sucre d’amidon obtenu sous l’influence de la diastase, et aromatisé avec les fleurs du houblon.
1162. Fabrication de la bière. — On fabrique ordinairement la bière avec l’orge, que l’on soumet à cet effet aux opérations suivantes, qui sont : 1° le maltage ou germination de l’orge, pendant laquelle la diastase se développe ; 2° la saccharification ou préparation du moût, qui consiste à traiter par l’eau, à une température convenable, le malt broyé, afin de transformer par la diastase l’amidon contenu dans 1 orge en dextrine et glucose ; 3° le houblonnage, opération dans laquelle on fait chauffer le moût avec de la fleur de houblon, pour lui donner une saveur amère et un arôme particulier ; 4” la fermentation du moût.
L’orge, introduite dans de grands bassins avec quatre fois son volume d’eau, est agitée constamment afin de chasser les bulles d’air emprisonnées dans le grain; les grains sains vont bientôt au fond du bassin ; ceux qui sont vides ou avariés, plus légers, viennent à la surface et sont enlevés. L’orge immergée gonfle, et sa germination devient plus facile. On la retire du bassin et on la porte sur des planchers, où on l’étend en couches de 5 décimètres d’épaisseur environ. La germination se manifeste bientôt, l’orge s’écbaufl’e, et lorsque le germe commence à apparaître, on réduit successivement l’épaisseur de la couche jusqu’à 1 décimètre environ.
La germination dure de dix à douze jours pendant la saison chaude, et quinze à vingt jours vers la fin de l’automne ; la saison la plus favorable au maltage est le printemps (mars et avril) ; aussi les meilleures bières sont-elles connues sous le nom de bières de mars.
L’orge gerrnée est rapidement desséchée, d’abord dans un grenier à air, puis dans une étuve à courant d’air (touraille), afin d’arrêter la perle de matière amylacée éprouvée par le grain par suite du développement de la racine et de la tigelle ; les radicelles de l’orge deviennent alors trèscassantes et peuvent être facilement séparées du grain par une espèce de tamisage. Les grains, concassés et déchirés, constituent le malt, que l’on emmagasine pour s’en servir au besoin.
La saccharification ou brassage se fait dans un grand cuvier en bois muni d’un double fond percé de trous, sur lequel repose l’orge ; entre les deux fonds se trouvent le robinet de vidange et un tube destiné a amener l’eau chaude. On brasse l’orge avec des fourches dans de l’eau
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il 70 ou 75” puis on laisse reposer pendanl quelques heures ; on soutire le liquide et on le Iransporle dans des chaudières closes où on le fait bouillir avec du houblon. Le moût houblonné est refroidi le plus vite possible, et afin d’éviter son altération, on le fait fermenter en .ajoutant, suivant las.aison, de 2 Ji 4 kilogrammes de levure pai 1,000 litres il se forme, .-ila surface des cuves pleines, des écumes qui se déversent dans un réservoir spécial, au moyen de rigoles. On soutire le liquide et on l’introduit dans des tonneaux (quarts), où la fermentation s .achevé en produisant une mousse ahond.ante et épaisse, que 1 on réunit aux premières écumes. Ces écumes, exprimées dans des sacs, donnentun résidu solide qui est la levure de bière. La fermentation terminée, on bouche les quarts et on clarifie la bière avec de la colle de poisson.
^ Les brasseurs ajoutent souventau moût, du glucose, du sucre brut, des mélasses, afin d’augmenter la proportion de matière sucrée contenue dans le liquide ; le glucose préparé par l’acide sulfurique, retenan ouiours une trace de cet acide, présente quelques inconvénients, il fait tourner la bière à l’huile ; il est donc préfér,able d’employer le sirop préparé par la diastase.
^ Après la préparation du moût, le malt est égoutté ; il constitue alors la drêche, qui sert d’aliment aux vaches laitières, parce qu il renferme
beaucoup de matières grasses et azotées. .
La fabrication de la bière à Londres s’élève annuellement .û -lOO millions de litres, et la consommation à 270 millions ; en France, ellejisl beaucoup moins considérable ; Paris en consomme seulement de 1 / a
18 millions de litres.
CIDRE, POIRÉ
1163. On prépare en Normandie et en Picardie une liqueur alcoolique avec les pommes (cidre) et avec les poires (poiré). On écrase les pommes sous une meule, en ajoutant un peu d’eau ; on met la pulpe en tas jusqu’à ce qu’elle prenne une teinte brunâtre. On la soumet alors à 1 .action d’une presse, et l’on abandonne le jus à la fermentation, d abord
dans une cuve, puis dans des tonneaux imparfaitement bouchés. Le cidre
prend alors une saveur douce et sucrée, qu’on peut lui conserver en e soutirant dans des tonneaux où l’on introduit des mèches soufrées . a fermentation s’arrête ; mais si on la laisse continuer, on obtient un liqui e acide et légèrement amer (cidre de Normandie).
Détermination «lel’alcool contenu dans nn liquiile alco 'Q
— L’alcoolomèlre de Gay-Lussac, plongé dans le vin,
quantité d’alcool qu’il renferme, parce que le 1 s le
diverses matières salines qui augmentent sa densité. On ^ | ‘
vin et l’on ajoute à l’alcool condensé assez d’eau pour repi
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liinie de liquide primilit'; en plongeant l’alcoolomètre dans ce nouveau liquide, on aura le titre alcoolique du vin.
On se sert, pour la distillation du vin, d’un appareil de Gay-Lussac, perl'ectionné par M. Salleron (fig. 189). On remplit UéprouvetteE jusqu’au trait de repère a ; on verse ce liquide dans un petit ballon en verre G, qu’on réunit ensuite par un caoutchouc au serpentin S. En chauffant le ballon avec une lampe à alcool, on détermine la distillation, que l’on arrête quand le tiers du liquide s’est condensé dans l’éprouvette; Gay-
Fig. l89.
Lussac a prouvé que tout l’alcool se trouvait alors dans la partie dis- « tillée. On ajoute alors de l’eau jusqu’en a et l’on essaye le liquide à l’al- 1 coolomètre. I
Voici un tableau delà teneur en alcool de quelques liquides fermentés: |
Eli volumes.
Porto et Madère . .
20 pour 100
Xérès
Malaga, Chypre.
Rhin
Tokai
Vins de Bourgogne
En volumes.
Vins rouges de la Gironde. 9 à 10 pour 100
— blancs — 9 à 16 —
Cidre et poiré 4à 9 —
Bière de Strasbourg 3,5 à 4,5 —
Bières anglaises (ale). . . 5 à 8 —
Porter 4 à 4, 5 —
Bière de Paris . 1 à 2,5 —
FARINES, PAIN
1165. Farines. — On donne le nom de farine au produit de la mouture de diverses graines, débarrassé des parties corticales (son) par un tamisage convenable.
On emploie de prél'érence la farine de froment à la fabrication du pain, parce qu’elle contient une forte proportion de gluten et donne le pain le
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plus nourrissant. Les autres farines (d’orge, de seigle) sont moins estimées, mais on les mélange avec la première pour la fabrication du pain de qualité inférieure. On donne l'i ce mélange le nom de méteil.
Nous donnons ici la composition de quelques farines du commerce.
FARISE DES BOULANGERS DE PARIS
de blé dur
2e qualité.
3e qualité.
(le froDieDt.
de méteil.
d’Odessa .
Ire qualité.
i Eau
Gluten sec
i Amidon ...
i Glucose
! üexlrine . .
Son
1166. Fabrication du pain. — On commence par mélanger la farine avec de l’eau et du sel, et l’on y ajoute soit un peu de levure de bière, soit du levain, pour déterminer dans la pâte un commencement de fermentation aux dépens des matières sucrées de la farine. L’acide carbonique qu’elle dégage dans la pâte la rend poreuse et légère. On ne doit employer qu’une petite quantité de levûre de bière, afin de ne pas communiquer au pain une saveur amère et désagréable, et l’on se sert principalement de levain, que l’on obtient en mettant une certaine quantité de pâte en réserve ; elle éprouve une fermentation au bout de quelques heures, même quand elle ne contiendrait pas de levûre et devient alors un véritable ferment. Le sel relève le goût du pain et le rend plus agréable.
Le mélange pétri avec le plus grand soin, afin que la levûre ou le levain y soit intimement mélangée ; elle est ensuite divisée en parties d’un certain poids, qu’on introduit dans des paniers garnis de tfdle saupoudrée de farine (pannetons) ; c’est là que s’effectue la fermentation ; la pâte se gonfle et prend déjà une certaine légèreté, que la cuisson augmente en dilatant l’acide carbonique.
Le pain levé, on procède à l’enfournement : on place le pain sur une pelle de bois qu’on enfonce dans le four, par un petit mouvement le pain quitte la pelle, et l’on en range successivement un certain nombre les uns à côté des autres, de manière à remplir le four. La cuisson s opère a une lempéralure de SOG” à peu près et dure environ une demi-heure.
Les fours dont on se sert le plus communément ont une lorme ellipti-
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que, leur sole est plane el recouverte d’une voûte surbaissée, percée de plusieurs ouvertures, qui communiquent avec la cheminée principale ; on les chauire en y brûlant des fagots de bois sec.
Cent kilogrammes de farine donnent environ J 30 kilogrammes de pain.
ALCOOL, ÉTHER, CORPS DÉRIVÉS DE L’AIXOOL
L’alcool est l’un des corps les plus importants de la chimie organique ; on attribue ordinairement sa decouverte a Arnaud de Villeneuve, alchimiste du quatorzième siècle.
1167. iMstiilation *iu Tin. — On extrait ce corps de divers liquides alcooliques ; du vin dans le midi, des mélasses fermentées dans le nord de la France, par des distillations fractionnées. Nous indiquerons som- ^ mairement l’appareil de Laugier, qui est une heureuse modification de j
Fiq. 100.
celui d’Edouard Adam, h qui l’on doit les premiers moyens de retirer d’une manière économique l’alcool du vin. Cet appareil 190) se compose de
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[Ucitrc Vtisp.s, doux cliiHidicrGS G cl C , uii l’cctiliciilcui H. cl un sci pcnlin R . jR première eliRudière G est chRulTee direclemenG seconde G reçoil ti vapeur ejui se dégage de la première, elle est de plus échautlée pai les 5az des foyers. Un lube muni d’un robinet permet de taire passer le liquide de la chaudière G' dans la première G. La vapeur d’alcool, trèsiqueuse, dégagée de la première chaudière va enrichir le liquide contenu lans la seconde, et le rend capable d’émettre des vapeurs alcooliques à a température où on le chaulfe ; de cette chaudière les vapeurs alcooliques s’élèvent dans le rectificateur H et s’y refroidissent. Une portion de la vapeur d’eau entraînée se condense la première et retombe par des tubes verticaux qui relient les tronçons divers de l’hélice à un lube T, qui les reporte à la chaudière G' ; la vapeur d’alcool, d’autant plus volatile qu’elle est moins aqueuse, remonte l’hélice et va se condenser dans le serpentin R', d’où l’alcool s’écoule goutte à goutte dans un vase disposé latéralement, où l’on juge de son degré de concentration. Pour réduire autant que possible la chaleur dépensée, on fait arriver le vin par un tube autour du serpentin ; il se déverse après s’ôtre partiellement échau e dans le récipient qui entoure le rectificateur, de la il est conduit dans a chaudière G', et enfin dans la chaudière G, où il s’épuise complètement en alcool. Ge qui sort de celte chaudière est une vinasse que l’on peut utiliser en l’évaporant, pour en retirer les alcalis qu’elle contient.
La distillation des produits de fermentation de mélasse se fait de la
même manière. . r > i i r
1168. Préparation de l’alcool anhydre ou absolu L alCOOl dis-
tillé prend le nom A'eau-de-vie lorsqu’il contient 50 à 60 centièmes d’alcool ; s’il est plus concentré, on lui donne le nom A\>sprit-de-vin. Les esprits les plus concentrés qu’on puisse obtenir contiennent de 90 à 9pour 100 d’alcool pur. On enlève à l’alcool du commerce l’eau qu il contient, en le distillant à plusieurs reprises sur de la chaux vive, après l’avoir laissé vingt-quatre heures au contact de cette substance. Il faut le conserver dans des flacons bien bouchés, à 1 abri du contact
de l’air. . • , • i
1169. Propriétés physiques. — L’alcool pur est un liquide inco ore,
très-mobile, d’une odeur faible, agréable, mais enivrante, d’une saveur chaude et brûlante. Sa densité est 0,794 à 15^ mais elle varie notablement avec la température, car le coefficient de dilatation de l a sensiblement triple de celui de l’eau. On n’a jamais pu le «O ‘
à — 90“ ; il bout à 78“ et donne une vapeur dont la densité es , •
L’alcool est après l’eau le dissolvant le plus employ alcalis, les sulfures alcalins, les résines, les élheis, les lui volatiles, les alcaloïdes et beaucoup d’acides oigani([ues.
certains corps qu’il dissout, et joue à leur egard le i oie d eau
parfois avec
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d’hydratation ; c’est principalement avec les chlorures, bromures et iodures qu’il présente cette particularité.
1170. Propriétés chimiques, action des métalloïdes. — L’alcool est très-inflammable et brûle avec une flamme bleue ; sa vapeur, mêlée à de l’oxygène, détone avec violence sous l’influence de la chaleur ou de’ l’étincelle électrique, il se produit de l’acide carbonique et de l’eau :
L’alcool pur, même étendu, n’est point attaqué par l’oxygène à la température ordinaire ; il s’oxyde facilement, au contraire, lorsqu’il contieni des principes azotés (transformation du vin en vinaigre), ou sous l’influence des corps poreux, telle que la mousse de platine ; il se transforme alors en aldéhyde et en acide acétique, en perdant le tiers de sou hydrogène, comme on le voit par les réactions suivantes :
Aldéhyde. Acide acétique.
L’expérience se fait dans les cours, en mettant sous une cloche, dont la tubulure porte un entonnoir effilé, une petite capsule contenant du noir
de platine ; la cloche repose sur une assiette, ou plutôt sur trois bouchons placés sur cette assiette pour permettre à l’air de circuler sous la cloche {fig. 191). On fait tomber par l’entonnoir quelques gouttes d’alcool sur le platine ; on voit aussitôt des vapeurs acides se condenser sur les parois de la cloche et donner un liquide doué de l’odeur caractéristique de l’aldéhyde.
Dans l’expérience de la lampe sans flamme avec l’alcool (435), il se produit une notable quantité d’aldéhyde.
Le chlore et le brome attaquent vivement l’alcool ; avec le chlore l’alcool perd d abord de 1 hydrogène et se transforme en aldéhyde, puis en chloraldéhyde, c est-à-dire en un produit différent de l’aldéhyde, pfiar la substitution de 3 équivalents de chlore à 3 équivalents d’hydrogène :
-h 2C1 = 4- 2HCI, -)- (jC.l OHCPO® -f- 3HC1.
Le brome donne des résullals semblables ; les autres métalloïdes
Fig. 191.
CH AP. VI. ALCOOL
,,'exercenl aucnne aclion sur l’alcool, qui dissout seulemeul uu peu de soufre et de phosphore et une quantité coiisiderable il iode.
1 n 1 Ac.lL de* métaux alcalin*. - Le potassium et le sodium décomposent vivement l’alcool absolu en dégageant de l’hydrogène^; la llL s’échaulVe et l’on peut, par refroidissemenl(en evaporan d abord s’il est nécessaire), obtenir des produits cristallisés ne différant de 1 alcooUue par la substitution d’un équivalent de métal à un équivalent d’hydrogène (alcool potassé, sodé) .
C1H.0* -t- K = C‘H.KÜ^ H, C‘H«0* -P Na = CHPNaO* -t- H.
.1 n» Action de l’can. - L’alcool a beaucoup d’afhnite pour 1 eau, et l’union de ces deux corps s’effectue avec dégagement de chaleur. On peut encore constater cette affinité de l’alcool absolu pour eau en Lian-eant avec de la neige ; celle-ci fond rapidement, seulement par
suite d°e la chaleur absorbée par le changement ‘®™P®^7alcool
Al crt. à — 37”. La combinaison de 1 eau et ue i aico
L toujours accompagnée d’une contraction de volume, cette est maximum pour le mélange d’alcool et d’eau correspondant à
«„t!!!°a.caiu. - Ladissolution alcooliquede polasseou de
ko, ho = KO,OH303 + 4H.
. n 1 Tpitp action donne naissance 1174. Action des acides sur 1 alcool. ^ a,,ivpui i'-lre étudiés
à divers produits très-importants, dont quelques-uns do‘ve»t C ^ en détail Pour la facilité de l’exposition, nous indiquerons d aboid d
manière générale l’action principale des
r Les Lcides monobasiques, comme les acides ^ se combinent à l’alcool et donnent naissance à un pro( neutre et à deux équivalents d’eau qui se séparent .
Acide acétique. Ether acétique.
2“ Les oxacides bibasiques, comme l acide neutre en
phorique, l’acide lartri(iue, etc., peuvenl lormei
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agissant sur (leux molécules d’alcool, avec élimination de quatre équivalents d’eau :
Ph05,2H0 + 2C4H602 = 2G^HSO,PhQs + 4HO,
OU un acide (acide vinique), en agissant sur un équivalent d’alcool avec deux équivalents d’eau :
Ph08,2H0 -h cm50,H0,Ph05 -H 2HO.
3" Les hydracides se combinent également avec l’alcool et donnent un j produit chloré, bromé ou iodé (éther simple), en mettant en liberté deux j équivalents d’eau : i
+ HCl = C'^H^Cl -H 2HO. i
1175. Constitution des éthers. — Les résultats précédents s’interprètent facilement dans l’bypotbèse suivante : L’alcool, est un hy-
drate d’oxyde d'éthyle analogue à l’hydrate de potasse RO, HO. Cet oxyde d’éthyle, C^H^O, se comporte comme les oxydes anhydres de chaux, de baryte, de potassium, et forme des composés qu’on peut assimiler aux sels ou aux composés binaires. On voit, dans cette hypothèse :
1“ Que l’acide acétique hydraté en présence de l’hydrate d’oxyde d’éthyle (alcool), donnera de l’acétate d'oxyde d’éthyle et de l’eau :
C4H303,H0 C4H50,H0 = G4H30,C4H303 H- 2HO
2" Que l’acide phosphorique bibasique devra nécessairement former deux espèces de combinaisons analogues aux deux espèces de sels qu’il produit en s’unissant aux bases, c’est ce qui ressort de la comparaison des formules suivantes :
2(KO,HO) -t- Ph05,“2H0 = 2KO,PhOs -h 4HO, KO, HO -H Ph03,2H0 = KO,HO,PhOS + 2HO, 2(C4HSO,HO) + Ph03,2H0 = 2C4H30,Ph03 + 4HO,
Ether phosphorique.
G^HSO.HO -f- Ph05,2H0 = C4H30,H0,Ph03 + 2HO.
Acide phosphoviiiique.
Le produit C^fPO,HO,Ph^O peut être considéré comme un acide, parce qu’un équivalent d eau peut y être remplacé par un équivalent d’oxyde d’éthyle ou plus généralemeut de base. On peut aussi l’envisager comme un pyrophosphate dans lequel un équivalent d’eau remplace un équivalent de base réelle ;
3" Qu’un acide tribasique, comme l’acide
phosphorique ordinaire, peut
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produire trois sortes d’élhers représentés par les^ormulesBuivanles,par l’élimination de 6, 'tou 2 équivalents d’eau :
3C^H50,Ph05. 2CM150.H0,Ph05, CHPO.îHO.PhO^ ;
4» Que les acides chlorhydrique, bromhydrique, iodliydrique, en réagissant sur l’alcool, doivent donner des produits correspondants aux chlorures, bromures et iodures métalliques formés par l’action de ces acides
sur l’hydrate de potasse :
C^HSCl + 2HO.
KO,HO + HCl = KCIH- 2HO, C^H^O.HO + HCl
Chlorure
d’ethyle.
Si les éthers sont assimilables aux sels de la chimie minérale ou aux composés binaires, tels que les chlorures, ils doivent pouvoir réagir sur ces composés, en produisant les phénomènes de double décomposition étudiés à propos des lois de Berthollet ; c’est ce qui arrive quand on effectue les réactions dans des conditions convenables ; ainsi l’iodure d’éthyle CWI, par exemple, peut servir à préparer la plupart des éthers composés, en le taisant réagir sur divers sels d’argent, comme l’a montré
M. Wurtz :
C'^H^I + :\g0,C4130* = Agi + C^HSO.C'^H^O^.
Acétate d’argent,
Ether acétique.
L’action de l’hydrate de potasse sur les divers éthers (simples, neutres ou acides), qui donne généralement un sel de l’acide ou un chlorure, bromure, et de l’alcool, comme le montrent les deux formules suivantes, s’explique également bien dans cette hypothèse .
C^H^Cl + KO, HO = KCl + C4H^O,HO,
Chlorure d’ethyle. Alcool.
C'^H50,C'^H303 H- KO, HO = K0,C'»H303 + C'HSO.HO
Ether acétique.
Acétate de potasse. Alcool.
On peut dire qu’il y a double échange entre l’éthyle et le potassium.
L’assimilation des éthers aux composés salins remonte à 4828 ; elle est due à M. Dumas et Boulay. En reliant par une théorie générale un très-grand nombre défaits épars et en montrant comment les réactions de la chimie organique peuvent se représenter par des formules équivalentes tout aussi bien que cellesde la chimie minérale, leui liavai a eu sur les progrès ultérieurs delà chimie organique une inlluence capitale.
A cette époque, M. Dumas et Boulay montrèrent qut les ceux mo es d’interprétation des sels ammoniacaux s’appliquaient également aux
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élliers, en faisant du carbure CMP un composé analogue à l’amnionia- ? que. Il suffit, pour s’en convaincre, de jeter les yeux sur les formules suivantes :
AzH'^Cl,
Chlorure d’ammonium.
Chlorure d’éthyle.
AzH3,HCl, AzH'iO.C'^H^O^, AzH3,H0,G'‘H-^03,
Chlorhydrate d’ammoniaque. Acétate d’ammonium. Acétate d’ammoniaque.
C4H'%I1CI, C'iH^0,C'iH303,
'^hïôrhydrâ^^ Acétate d’oxyde d’éthyle. Acétate de carbure.
Le premier mode de représentation, qui fait de l’alcool un hydrate d’oxyde d’éthyle (CWO,HO), a prévalu ; le second en ferait un carbure bihydraté (GW+2HO;.
Remarque. En adoptant la théorie de l’éthyle qui correspond à cdle , de l’ammonium, on veut exprimer seulement la relation de propriétés | qui existe entre les sels ammoniacaux et les éthers, d une part, et les j sels minéraux, de l’autre. Mais on ne veut rien préjuger sur 1 existence de l’éthyle ou de l’ammonium AzH^. On se propose surtout défaire ressortir de la manière la plus nette un ordre très-important d’analogies chimiques par des formules analogues, sans avoir d’ailleurs la prétention d’affirmer que ces divers ordres de composés soient comparables à tous les points de vue.
ACTION DE l’acide SULFURIQUE SUR l’aLCOOL. Acide sulfoviiiique, C^lEO, 110,280^.
H 76. Préparation et propriétés. — Si l’on verse '2 parties d’acide sulfurique concentré dans I partie d’alcool absolu, en ayant soin que la température ne s’élève pas au delà de 70°, il se forme un produit acide que l’on sature par le carbonate de baryte; l’acide sulfurique libre donne du sulfate insoluble ; l’acide sulfovinique produit, au contraire, un sel de baryte soluble, que l’on obtient cristallisé en évaporant doucement le liquide après avoir filtré. Le sulfovinate de baryte cristallisé a pour lormule
BaO, 04150,2803 4- 2HO.
On en extrait facilement l’acide sulfovinique, en ajoutant goutte à goutte de. l’acide sulfurique à sa dissolution, jusqu'à précipitation complète de la baryte, en évaporant le liquide restant sous le récipient de la machine pneumatique ; on obtient ainsi un liquide sirupeux, qui esl l’acide sulfovinique, "2SffSC''lf'0,HO. Le sel de baryte trailé par divers sulfates permet d’obtenir des snlfovinates cristallisés des divers oxydes.
CHAP. VI. ETHEK.
Toutes ces conibinaisons peuvent égaleuieut être envisagées comme des sultates doubles d’oxyde d’éthyle et d’une base métallique.
ETHER
1177. Pi-éparaUon. — On le prépare, dans l’industrie, en chauffant un mélange de 2 parties d’alcool à 85” et de 3 parties d’acide sulfurique concentré, il distille un mélange d’eau et d’éther, avec un peu d’alcool et parfois d’acide sulfureux, si la température s’est notablement élevee audessus de 140”. On rectifie l’éther en l’agitant d’abord avec une dissolu- ; tion d’hydrate de potasse, qui dissout l’acide sulfureux etretientl’alcool;
; l’éther, décanté avec une pipette, est mis en digestion avec du chlorure i de calcium, qui lui enlève Teau qu’il contient, puison le soumet iiladisi tillation en le chauffant au bain-marie, dans des appareils distillatoires j dont le récipient est bien refroidi.
I 1178. Propriétés. — L’élher est un liquide incolore, très-mobile, très-réfringent, d’une odeur et d’une saveur caractéristiques et pénétrantes. A 0”, sa densité est 0,736 ; à 28”, 0,713 seulement. Très-volatil, il bout à 35”, 5 ; sa densité de vapeur est 2,557. Il se congèle à — 31”.
L’eau en dissout 1/10 de son volume ; l’éther dissout moins d’eau, 1/36 seulement ; il se mélange à l’alcool en toutes proportions.
C’est un dissolvant très-employé, surtout pour les corps gras neutres, les huiles, les résines, etc.
L’élher est très-combustible et brûle avec une flamme éclairante fuligineuse ; sa vapeur forme avec l’air un mélange éminemment détonant, aussi ne pénètre-t-on jamais avec une lumière dans les caves qui contiennent de l’éther, et ne le manie-t-on dans les laboratoires que loin de toute espèce de foyer de chaleur.
Le chlore en agissant sur l’éther peut donner une série de produits qui fournissent un bel exemple des phénomènes de substitution. On obtient en effet, comme l’a montré M. Malaguti, les composés représentés parles formules :
C'^H^CIO, C*H3C120, r>H2C130, CUICI^O et C'^CPO.
Ce dernier est solide et cristallisé en beaux octaèdres.
L’éther se dissout facilement dans l’acide sulfurique concentré en dégageant de la chaleur, et en ajoulant de l’eau on obtient une dissolution d’acide sulfovinique.
H79. Théorie de l’éthérillcation et formule de l'éther. — La composition de l’éther pouvant se représenter par la formule C'^H O, il étail tout naturel d’admettre que, dans la préparation de 1 éthei, 1 acide su furique enlevait une molécule d’eau l’alcool, pour donnei naissance a
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ce corps; mais l’expérience suivante de Mitscherlich montre que 1 allinilé d‘e l’acide sullurique pour l’eau n’est pas la cause de cette transformation de l’alcool.
On introduit dans un ballon, chaude sur un bain de sable, 100 parties
Fig. 102.
d’acide sulfurique concentré, 20 parties d’eau et 50 parties d’alcool absolu ; on chauffe le mélange ii 140°, et l’on fait arriver dans le ballon de l’acide sulfurique concentré, par un tube à entonnoir qui traverse la tubulure, en réglant l’écoulement de manière à maintenir la tempéralure constante [fig. 192). Il distille alors un mélange d’éther et d’eau, dont le poids est rigoureusement égal à celui de l’alcool employé.
D’après M. Williamson, la production de l’éther serait due à une réaction de l’acide sulfovinique sur l'alcool, d’où résulteraient de l’étherelde l’acide sulfurique hydraté, produit plus stable que l’acide sulfovinique dans les circonstances de l’expérience. Cet acide sulfurique, au contact de nouvel alcool, pourrait reproduire de l’acide sulfovinique, décomposé à son tour par un excès d’alcool. On constate en elfel (pi’un mélange d’a-
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eide suiroviniqiie el d’alcool chauffé à 140" donne de l’éllier el de l’acide sulfurique :
2S03,CHP0,H0 + CU1602 = 2(80», HO) + 2CMPO.
M. AVilliamson admel en oiilre que la lormule de l’éüier est foimule qui correspond à 4 volumes de vapeurs. Pour le prouver, il a produit l’éllier en faisani agir l’iodure d’éüiylesnr l’alcool potasse, comme le montre la formule suivante :
C8H10O2 -CKI.
On pourrait objecter à celte interprétation, qu’il s’est produit deux molécules d’éther dans la réaction précédente ; mais, comme en remplaçantl’iodured’éthvle par un corn posé analogue, l’ioduredeméthyle,C^H=^I; de butyle d’amvle, onob.tient des produits parfailement
définis, par une réaction semblable, et non des mélanges d’élher ordinaire et d’éthers du méthyle, du butyle ou de l’amyle, il faut en conclure que l’éther n’est pas le véritable oxyde d’éthyle, G^H^O, mais bien un produit isomère de ce corps, qui reste encore à découvrir.
La formule de l’élher est donc
Les produits qui prennent naissance dans la réaction des iodures de méthyle, de butyle ou d’amyle, ont des propriétés analogues à celles des éthers : on les appelle éthers intermédiaires. Les réactions qui produisent les deux premiers sont représentées par les formules :
C4H302 4-C2H31 = C^H30^ + K1 =Ciohi‘202 -f- Kl.
Nous rappellerons, pour terminer ce qui est relatif à l’action de 1 acide sulfurique sur l’alcool, que le mélange des deux corps, chauffé au-dessus de 160", donne de l’hydrogène bicarboné, C^H^.
ÉTHERS SIMPLES
Nous allons examiner quelques-uns des principaux éthers simples ou composés, en nous attachant surtout à faire ressortir les réactions générales qui permettent d’en faire dériver des produitstrès importants, dont la découverte a déterminé le progrès si rapide de la chimie organique.
Élher chlorhydrique (chlorure d’élhyle), C‘'dLCl-
1180. Préparation. — On le prép.ire, ans une cornue (le verre des volumes égaux d.icueci 5
commerce el d’alcool. La cornue communique avec deux flacons; le premier contient de l’eau pour arrêter les vapeurs acides, le second de Uacide sulfurique pour dessécher le gaz, qui se rend dans un matras d’essayeur entouré d’un mélange réfrigérant.
H81. Propriétés. — Liquide incolore, dont la densité à 5® est 0,874; il bout à H° ; sa densité de vapeur est 2,219 et correspond à 4 volumes. L’éther chlorhydrique ne se décompose qu’au rouge et donne, d’après Thénard, des volumes égaux d’acide chlorhydrique et d’hydrogène bicarboné.
Il est un peu soluble dans l’eau (J /24).
L’éther chlorhydrique brûle avec une belle flamme verte fuligineuse, et produit d’abondantes vapeurs d’acide chlorhydrique faciles à reconnaître par l’azotate d’argent; soumis à l’action du chlore, il donne des produits correspondants à ceux que donne l’éther dans les mômes circonstances.
Les alcalis dissous dans l’eau n’attaquent point l’éther chlorhydrique, qui y est peu soluble ; mais ils réagissent facilement sur lui s’ils sont dissous dans l’alcool.
L’éther chlorhydrique est sans action sur l’azotate d’argent, môme quand il est dissous dans l’alcool, du moins à la température ordinaire; mais l’éther chlorhydrique d’autres alcools et l’éther iodhydrique de l’alcool ordinaire peuvent le précipiter immédiatement; on ne peut donc tirer de ce fait aucune objection sérieuse contre l’assimilation des éthers aux sels, quoique dans ce composé les propriétés du chlore se trouvent masquées comme elles le sont dans beaucoup de composés organiques chlorés, provenant de phénomènes de substitution.
Éther iodhydrique (iodure d’éthyle), C^H^l.
1182. Préparation. — Gay-Lussac l’a obtenu en faisant réagir l’acide iodhydrique sur l’alcool, mais il est plus commode de le préparer de la manière suivante : On introduit dans une cornue de verre tubulée 250 grammes d’alcool absolu, et 50 grammes d’iode ; on descend alors dans la liqueur un fragment de phosphore attaché à l’extrémité d’un fil de platine. La liqueur se décolore ; on retire alors le phosphore, on ajoute une
nouvelle dose d’iode, et l’on remet le phosphore; on recommence un certain nombre de lois cette opération, jusqu’au moment où l’on introduit successivement 170 grammes d’iode et 50 grammes de phosphore. On distille et on lave avec de l’eau le produit recueilli, puis on le fait digérer sur du chlorure de calcium pour le dessécher; on le distille sur un peu de mercure pour enlever l’iode. On recueille ce qui passe à 64®, 8.
L’action simultanée de l’iode el du phosphore produit de l’iodure de
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phosphore qui décompose l’alcool en iodnre d’élhyle, en donnant de l’acide hypophosphoreux :
C4H6Q2 Phl = -t- PhO,HO.
1183. Propriétés. — C’est un liquide incolore, d’une odeur éthérée. Sa densité est 1 ,97 à 0" ; il bout à 61°, 8 et donne une vapeur dont la densité est de 5,17 (correspondant à 4- volumes). La lumière solaire l’altère rapidement et le colore en brun. La chaleur le transforme en gaz oléfiant, hydrogène et éthylène iodé (C^H^P).
Il brûle avec difliculté, en répandant d’épaisses vapeurs d’iode. Le chlore le transforme en éther chlorhydrique en chassant son iode, comme cela a lieu pour les iodures métalliques.
1181. Action des métaux. — Lorsqu’on chauffe à 150°, dans des tubes fermés, un mélange d’éther iodhydrique et de limaille de zinc, il seproi duit des cristaux d’iodure de zinc, un mélange gazeux composé de gaz ) oléfiant, des carbures CW et C^tP, et un liquide qu’on peut envi-
I sager comme une combinaison d’éthyle et de zinc et qu’on désigne sous le nom de zinc-éthyle. La production de ces divers corps se justifie facilement au moyen des formules suivantes :
G^H^l -h 2Zn = r>R5Zn -h Znl, h- 2Zn 2Znl,
2GAHSI ^ 2Zn = G^H^ -P G^H® -f- 2ZNI.
Le zinc-éthyle est un liquide limpide, spontanément inflammable k l’air. On le distille dans un courant d’acide carbonique, il bout alors à 118°, L’eau le décompose en oxyde de zinc et en carbure G^H®.
L’énergie de ses réactions permet d’obtenir beaucoup de combinaisons avec ce corps par de simples phénomènes de déplacement ou de double décomposition. Ainsi le sodium déplace le zinc dans le zinc-éthyle, et produit du sodium-éthyle qui reste combiné avec une portion duzincéthyle. Les chlorures de phosphore et d’arsenic réagissent sur le zincéthyle et doni^ent du chlorure de zinc et des produits qui diffèrent de l’hydrogène phosphoré et arsénié par la substitution de trois molécules I d’éthyle à trois molécules d’hydrogène (Hoffmann etGahours) :
) PhC13 4-3(GM1£Zn)= 3ZnGl + l'h'GHU)», AsGU -f 3(G^H5Zn) = 3ZnGI + Asp>H5)3.
L’éther iodhydrique, chauffé avec de l’étain, donne un produit cristallisé qui a pour composition G^H^Sn,! (G"^H^I-|- Sn=G*fPSn,l), sans déga-
’ Il faut remarquer que l’éthyle G*IU n’a pas encore été isolé jusqu ici. Quand on essaye de le dégager de sa coml)inaison, on obtient le produit G®H'®, ae se compoite I jamais comme un radical.
gemeiil d’aucun gaz ; c’est un iodure d’un radical organique, le stannélhyle, qui se comporte comme un véritable métal.
Les autres métaux donnent des radicaux analogues aux précédents; les métaux très-altérables (potassium, sodium, zinc, etc.), produisent des radicaux inflammables à l’air et capables de décomposer 1 eau avec violence, à la manière des métaux alcalins et du zinc-éthyle. Les métaux moins oxydables, comme le plomb, l’étain, le mercure, donnent des ra- ^ dicaux susceptibles de s’unir à l’oxygène, au chlore, etc., pour former de véritables oxydes ou chlorures. Ces oxydes se combinent aux acides,
en produisant des composés salins.
L’importante découverte des radicaux organiques est due à M. Frankland ; elle a été étendue et développée par divers chimistes, et notamment par M. Gahours.
1185. Action des corps composés. — Si on le chauffe avec de eau a 150° dans un tuhe scellé, l’iodure d’éthyle se transforme en acide lodhydrique et en éther ordinaire ; les alcalis en dissolution alcoolique le trans- forment immédiatement en alcool et iodure; l’oxyde d’argent, en présence de l’eau, produit le môme eflet.
L’ammoniaque produit avec lui des bases remarquables dont le mode
de formation et les propriétés générales seront indiqués dans le chapitre 1
des bases organiques. . , r
L’éther iodhydrique précipite immédiatement la dissolution alcoolique
d’azotate d’argent ; nous avons dit qu’il pouvait réagir sur la plupart des
sels d’argent, en donnant des éthers composés (Wurtz).
Cyanure d’éthyle (éther cyanhydrique), C^H^C^Az.
H86. On obtient ce corps en distillant un mélange de cyanure de po- j tassium et de sulfovinate de potasse, ou en chauffant en vases clos de ^ l’iodure d’éthyle et du cyanure d’argent. Ce corps traité par la potasse ne se comporte pas comme les autres éthers ; au lieu de reproduire I alcool en donnant du cyanure de potassium, il donne naissance à du propionate d’ammoniaque (ou plus exactement à du propionate de potasse et à de l’ammoniaque qui se dégage) en fixant les éléments de quatre équivalents d’eau. C’est, comme nous l’avons déjà vu (450 et 457) une réaction générale des composés du cyanogène :
+ 4HO = A7ll3,H0,C8H503.
Propionate (l’ammoDiaque.
Nous reviendrons bientôt sur celte réaction importante (1200).
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Sulfures d’élliyle.
1 187. On obtient le sullnre d’éthyle en faisant arriver du chlorure d’éthyle dans une dissolution alcoolique de nionosulfure de potassium. On laisse digérer pendant vingt-quatre heures : l’insolubilité du chlorure de potassium dans l’alcool détermine la double décomposition; il ne reste plus qu’h distiller :
CMISCI -f- KS = KCl -t- GMRS.
t Si l’on employait du sulfhydrate de sulfure de potassium au lieu de sulfure de potassium, on obtiendrait du sulfhydrate de sulfure d’éthyle ou inercaptan (C^H5S,HS). C’est un liquide doué d’une odeur extrêmement fétide, qui bout à 63% et qui possède la propriété de se combiner aux métaux alcalins, en dégageant de l’hydrogène, ou avec les oxydes métalliques, en donnant de l’eau. Ces composés, représentés par la formule générale (C^H%IMS'2), sont, comme on le voit, les analogues de l’alcool sodé ou potassé dans lesquels le soufre remplace l’oxygène de l’alcool ordinaire.
Les séléniures et les tellurures distillés avec les sulfovinates donnent du séléniure et du tellurure d’éthyle; mais ce ne sont plus des éthers, ils se comportent plutôt comme de véritables radicaux organiques.
ÉTHERS COMPOSÉS
Ils sont extrêmement nombreux, puisque les acides minéraux et orga niques peuvent, sauf de rares exceptions, donner naissance à des éthers neutres, et quand ils sont polybasiques, à des éthers neutres et à des acides viniques; mais leur élude particulière ne présente qu’un intérêt fort restreint; nous nous bornerons donc à l’étude de quelques-uns d’entre eux.
xlcclale d’élliylc.
1188. Préparation. — On distille 100 parties d’acétate de soude cristallisé, lo parties d’acide sulfurique et 6 parties d’alcool à 90”; le produit distillé est mêlé avec de la chaux qui sature l’acide libre, et rcctilié au bain-marie sur du chlorure de calcium.
1 189. Propriétés. — Liquide incolore, d’une odeur douce et agréable, brûlant avec une flamme jaune. Sa densité ii 15” est de 0,89. H est soluble dans 7 fois son volume d’eau, et en toutes proportions dans 1 alcooi et l’étber; il dissout les résines, la poudre-coton, et, en général, les substances solubles dans l’éther ordinaire. La potasse le décompose facilement en alcool et acétate dépotasse.
7C6 CIIIMIK ORGANIQUE.
1190. Amicles. — L’aclion de l’ammoniaque sur l’éther acétique reproduit de l’alcool et une matière cristallisable et soluble dans beau :
C^HS0,CR1303 -f AzlP = CRi^AzO^ -P Ether acétique, Acétamicle. Alcool.
C’est l’acélamide; ce corps peut être envisagé comme le type d’une classe de corps appelés amides^ qui diffèrent des sels ammoniacaux des acides monobasiques par deux équivalents d eau en moins. On peut obtenir l’acétamide par une distillation ménagée de l’acétate d’ammoniaque; et c’est précisément en décomposant par la chaleur l’oxalate d’ammoniaque que M. Dumas découvrit en 1830 Voxamide, premier terme connu de cette remarquable série. L’action de 1 ammoniaque sur les éthers neutres des divers acides donne la même réaction generale, elle peut donc facilement servir à la préparation des diverses amides.
Oxalale d’élliyle, (éiher oxalique).
1191. Préparation. — On introduit dans une cornue 4 parties de bioxalate de potasse (sel d’oseille) et 4 parties d’alcool h 90% puis on ajoute par petites portions 3 parties d’acide sulfurique concentré. En distillant on obtient un liquide qui est de l’éther oxalique mélangé d’eau, d’alcool et d’éther ordinaire. On lave avec de l’eau qui dissout l’alcool et les acides qui auraient pu être entraînés, on chauffe ensuite légèrement pour chasser l’éther, et on distille le liquide après l’avoir mis en digestion avec du chlorure de calcium pour le dessécher; on recueille ce
qui passe à la température de 184".
1192. Propriétés. — Liquide incolore, d’une odeur particulière, dont la densité est 1,093. Il bout à 184"; sa densité de vapeurs est 3,078. A peine soluble dans l’eau, mais très-soluble dans l’alcool et dans l’éther. L’eau le décompose néanmoins à la longue en acide oxalique et alcool; une dissolution aqueuse d’ammoniaque lé transforme immédiatement en alcool et en oxamide, qui se précipite sous forme de poudre blanche très-peu soluble dans l’eau :
3Azll3 _p 2CR130,C'‘03 = 20''H602 -P CAO'^AzHl^.
Alcool. Oxaniiile.
Il faut remarquer que si celte formule diffère de celle indiquée plus haut pour l’acétamide, cela tient h ce que l’acide oxalique est un acide bibasique, qui joue par conséquent le même rôle que deux équivalents d’un acide monobasique, tel que l’acide acétique; la réaction a donc lieu entre deux équivalents d’ammoniaque, et un équivalent de sel con-
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tenant deux équivalents d’oxyde d’élhyle, il y a naturellement 4 équivalents d’eau éliminés pour une réaction du môme genre.
Si l’on fait arriver du gaz ammoniac sec dans l’éther oxalique en excès, ou si l’on mélange une dissolution alcoolique d’ammoniaque avec un excès d’éther oxalique, un équivalent d’ammoniaque réagit sur un équivalent d’éther oxalique en produisant de l’alcool. Il se forme alors une. belle substance cristallisée, découverte par M. Dumas, et que M. Balard a démontré être de l’éther de l’acide oxamique :
AzH3 -h 2C>H50,r.40G = + C^HS0,CM12Az03.
Éthei- oxalique. Élher oxamique.
L’aride oxamique est l’amide du bioxalate d’ammoniaque, aussi l’eau peut-elle transformer celte substance en oxalate acide d’ammoniaque et en alcool :
C^H50,C4H2Az0S -P 4HO = CMPOS + (AzH3,HO),HO,C^O«.
La potasse produit des réactions qui font bien voir que l’acide oxalique est bibasique. Un excès de potasse donne de l’alcool et de l’oxalate de potasse; mais si l’on n’emploie qu’un équivalent de potasse pour un d’élber oxalique, on substitue seulement un équivalent de potasse à un équivalent d’oxyde d’éthyle, et l’on obtient de l’oxalovinate de potasse :
CP06 + KO, HO = C*H602 + K0,C44S0,C
Cyanate d’éllijie, C^U^O,C^i\zO (éther cyanique).
1193. On obtient cet éther en distillant au bain d’huile un mélange intime de deux parties de sulfovinate de potasse et une partie de cyanate de potasse récemment préparé.
G’estun liquide incolore, très-mobile, bouillant à 60° ; ses vapeurs sont suffocantes et excitent le larmoiement. L’action de la potasse et de l’ammoniaque sur ce corps est extrêmement remarquable.
1194. Action de la potasse. — L’action de la potasse sur l’éther cyanique est comparable à celle que ce réactif exerce sur l’acide cyanique. Cet acide, mis en présence d’une dissolution alcaline, se transforme en acide carbonique et ammoniaque, en fixant les éléments de l’eau ; la potasse s’unit alors à l’acide carbonique, et l’ammoniaque est chassée :
C2AzO,tIO -h 2(K0,1I0) = 2(KO,CO^) Azin’.
L’action de la potasse sur l’éther cyanique est représentée par la formule analogue :
C2Az0,C'H130 -t- 2(KO,lIO) = 2(KO,CO-’) -f- CMI^Az.
CHIMIE ORGAMQUC.
Le composé C^H^Az, l’éthylamine, est une ommoniaque composée^ diüerente de l’ammoniaque ordinaire par la substitution d’un équivalent d’élbyle à un équivalent d’hydrogène (C^H^Az = AzH^C^H^), mais qui possède tous les caractères essentiels de cet alcali (1328).
C’est le premier exemple de la production d’une ammoniaque composée; la découverte importante de ce corps est due à M. Wurtz.
1 195. Action de l’ammoniaque. — L’acide cyanique s’unit à l’ammo-
niaque et forme du cyanate d’ammoniaque, que raction d’une douce • chaleur transforme murée, principe immédiat de l’urine des carnivores, par une simple modification isomérique : i
AzH3,HO,C2AzO = |
Cyanate li’amniüiiiaque. Urée. t
Avec l’éther cyanique, l’ammoniaque produit une urée composée par \ une simple addition de matière : . |
CVH^O,C^AzO -f AzH3 -= C^HAtz^O^. J
Llher cyanique. Élliylurée. j
L’élhvlurée est une urée dans laquelle une molécule d’éthyle remplace une molécule d’hydrogène.
1196. Action de l’eau. — L’éther Cyanique se dédouble instantané-
ment au contact de l’eau, en produisant un abondant dégagement d’acide carbonique et de la diéthylurée, qui reste en dissolution dans l’eau : |
2(CMI50,C2Az0) + 2HO = CioHiUzJO^ -h 2CO^
Éther cyanique. Diéthylurée.
On voit que ce corps diffère de l’urée ordinaire par le remplacement de deux molécules d’hydrogène par deux molécules d’éthyle :
Cioil'2Az202 ^ C2H^CH1S)2Az’02.
Les urées composées ont été également découvertes parM. Wurtz.
Aldulijtlc \ inique, CML‘0-.
1197. Nous plaçons à la fin de l’histoire de l’alcool un composé intermédiaire entre ce corps et l’acide acétique, qui sera étudié dans le chapitre suivant. Ce composé, qui résulte de l’o.xydation incomplète de l’alcool sous l’inllucnce de la mousse de platine, a reçu le nom d’aldé/njde üinique. 11 est important, parce qu’il est le type d’une nombreuse classe de coi'ps, dérivés, de la même manière que lui, d’autres alcools, et qu’on
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désigne sous le nom générique à'aldébydes, Nous verrons en outre que diverses huiles essentielles sont de véritables aldéhydes (1285).
On doit sa découverte et l’étude de ses propriétés ])rincipalcs ii M. Liebig.
1198. Prcpariiiioii. — Oii soumet a la distillation un mélange coniposé de -4 parties d’alcool à 80®, 6 parties d’acide sulfurique, 4 parties d’eau et 6 parties de bioxyde de manganèse pulvérisé. On recueille le produit dans un récipient fortement refroidi, en continuant la distillation jusqu’au moment où le liquide passe à une réaction acide. Le produit de la distillation est un mélange d’aldéhyde, d’eau et d’autres produits secondaires. On le soumet à une nouvelle distillation au bain-marie, avec son poids de chlorure de calcium, jusqu’à ce que la moitié du liquide employé ail été distillée. Ce nouveau produit est mélangé avec son volume d’éther, puis saturé par l’ammoniaque gazeuse, en môme temps qu’il est fortement refroidi. L’aldéhyde se combine à l’ammoniaque et donne des cristanx qui se déposent dans l’éther. Pour en retirer l’aldéhyde, on les dissout dans une petite quantité d’eau, et on les distille au bain-marie avec de l’acide sulfurique étendu L On dessèche le produit obtenu sur du chlorure de calcium, et on distille de nouveau dans un bain-marie dont la température ne dépasse pas 30®.
1199. Propriétés. — Liquide iucolore, mobile, d’une odeur suffocante caractéristique, d’une densité égale à 0,79. II bout à 21® ; sa densité de vapeur est 1,532; il est soluble dans l’eau, l’alcool et l’éther. Au contact
1 de l’air, elle absorbe de l’oxygène et se transforme en acide acétique, aussi est-ce un réducteur énergique. Chauffée avec de l’azotate d’argent et une très-petite quantité d’ammoniaque, l’aldéhyde réduit l’argent, qui se dépose sur le verre sous forme d’un enduit blanc et miroitant.
Le chlore et le brome l’attaquent vivement et le transforment en chlo- ;• ral et en bromal, par un simple phénomène de substitution :
cm402 -h CCI = CHict302 + 3IICI,
011^02 cDr= CMlDi-302 +311H1-.
Le potassium en dégage u i équivalent d’hydrogène et se substitue à la c place de ce corps :
-|- K = C'^II’^O^ (Acélylure de potassium).
Mais, si l’on emploie une solution aqueuse d’aldéhyde cl un amalgame de sodium, il se produit une notable quantité d’alcool ; seulement une
‘ 2 parties d’aldéliydate d’ammoniaque dans 2 parties d eau, qu on mélange avec 3 paities d'acide sulfurique prcaiahlement étendu de 4 parties d'eau et refroidi.
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portion de l’aldéliydc, au contact de la soude, absorbe l’oxygène de l’air et se rcsinifie. L’hydrogène naissant se combine donc à l’aldéhyde et régénère l’alcool (Wurlz).
La vapeur d’aldéhyde chauffée au contact de la chaux sodée produit un dégagement d’hydrogène et donne naissance à de l’acétate de soude :
C4HV02 -P KO, HO = K0,CHi303
La combinaison d’aldéhyde et d’ammoniaquea pour formule G^IL02,AzH3; elle constitue des rhomboïdes brillants, incolores, d'une odeur faible, fusibles et susceptibles d’être distillés sans décomposition. Us sont trèssolubles dans l’eau, et la potasse caustique ne les décompose pas. Ce n’est cependant pas une base.
1200. Alanine. — On obtient une hase faible en mélangeant une solution d’aldéhydate d’ammoniaque avec de l’acide cyanhydrique; traitant ensuite par l’acide chlorhydrique et évaporant, il se forme du sel ammoniac et du chlorhydrate d’alanine. On dissout ce dernier dans l’alcool et on le décompose par l’oxyde de plomb hydraté.
On obtient ainsi des prismes rhomboïdaux très-solubles dans l’eau, peu solubles dans l’alcool, d’une saveur douce. Ils proviennent de l’aldéhyde par la réaction suivante :
C4H'^02 q- G2AzH + 2HO = G^H^AzO^.
Aldéhyde. Alanine.
Ce corps se combine à la fois aux acides et aux bases ; traité par l’acide azoteux, il donne de Lacide lactique; c’est un homologue du glycocolle (1221).
ALGOOLS MÉTHYLIQÜE, AMYLIQUE, ETG.
1201. On connaît aujourd'hui une série de corps doués de toutes les réactions principales de l’alcool, et pouvant par conséquent fournir des dérivés nombreux analogues à ceux que nous venons d’étudier. Ces alcools présentent d’ailleurs, avec l’alcool ordinaire, une relation de composition très-simple, que l’on retrouve dans tous les composés correspondants; on peut exprimer cette composition par la formule générale C-“H'^(2n -|-1)0^, dans laquelle on donnera à n toutes les valeurs entières; les termes actuellement connus de cette série, sont:
L’atcool mélhytiqiie (esprit de bois),
— élliylique (alcoot ordinaire),
— propiüidque,
— liulytiqiie,
(.- Il'* Q2, découvert par Taylor et étudié par M. Dumas et Péligot.
G’* lie 02
Gc 118 Q2^ découvert par M. ('liaucel.
GS iiiOQ’^ — parM. ^Yurlz.
L'alcool am\li([ue,
— caproïque,
— caprylique,
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010111202^ découvert par M. Caliours.
Ci2iii.voi, —
— par M. Rouis.
oéüque. (relire du blanc (le kitcino), C«11«0*, - parM. Clievreul.
cérylique,
mélissique,
C8VHS602, —
L’alcool molliylique est le premier corps de celle série que l’on ait rallaché à l’alcool (Dumas et Péligot) ; plus tard, l’élude de l’alcool amylique faite à peu près en même temps par MM. Cahours el lialard, n’a plus laissé de doutes sur l’existence d’une série importante de corps homologues ‘ de l’alcool , dont les termes sont aujourd’hui très-nom-
breux.
1202. Dérives des alcools. — Nous ne pouvoiis GiilrGr dans 1 ctude des divers composés qu’on peut dériver de ces alcools 2, nous indiquerons seulement ici la formule des principaux termes des séries des alcools mélliylique, éthylique etamylique, en plaçante côté la formule générale, qui permettrait de retrouver, dans une série quelconque, la formule particulière du produit correspondant :
Mélhvliaue.
Éthylique.
Amylique.
Formule générale.
Alcool '
end^o^
Cl01il2O2
Aldéhyde
C^H^O^ linconnujC'dUO^
CIOHIOO2
C2»MU-'i 02
Acide
CioHiOQi
(;2nn2n O'i’
Acide formique.
Acide acétique.
.\cide valérianique
Carbure d’hydrogène
C^IP (inconnu)
CMU(éthylène) C^Md^o (amylène)
Éther ordinaire
CHU^OA
CioH‘iO,A
C2nII2)i-|-10,A
Acides viniques
/A' représente un acideN \ bibasique anhydre, j
C2H30,llO,\
.C'HS0,H0,A
' CioHiiO,A'
C2nH2n-HO.HO,
1203. Dérivés des éthers simples ou composés. — Les éthers iodliy-
1 On donne le nom de corps homologues à des substances qui se métamorphosent suivant les mêmes lois et qui ne durèrent entre elles que par un multiple de CMP. Les dérivés correspondants de deux séries homologues sont nécessairement homologues entre eux.
2 Quelques éthers neutres des diverses séries sont employés pour simuler le
naturel des fruits. Les essences d’ananas, de poire, de pomme, sont des so ^
liques d’éther butyrique ordinaire, d’éther acétique de la série ainyhque, et c ^
rianique de la même série. 11 est remarquable de voir les acides butyrique e va ui . ^
et l’alcool amylique lui-même, qui sont doués d’une odeur desagrea ‘ combinaison entre eux ou avec l’alcool ordinaire ou l’acide acctique te p
ebés.
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driques du mélliylône ou de l’amylène rcagissenl sur les métaux eomme l’iodure d’élhyle et donnent des produits correspondants ; on connaît un zinc-méthyle, un stanméthyle, etc., qui sont doués des propriétés générales de leurs homologues de la série de l’alcool ordinaire.
La potasse agit sur tous les éthers cyanhydriques, de la même manière (1 196); par conséquent, le cyanure de méthyle traité par la potasse Iburnira de l’acétate d’ammoniaque, en fixant 4 équivalents d"eau, de même que le cyanure d’éthyle fournit le propionate d’ammoniaque. On voit ainsi que cette réaction de tapotasse sur les éthers cyanhydriques des divers alcools permet d’obtenir l’acide de la série immédiatement supérieure (Dumas, Malaguti et Leblanc).
Les éthers cyaniques se comportent tous comme le cyanate d’élhyle (1204), sous l’influence de la potasse, de l’ammoniaque et de l’eau; avec l’éther cyanique du méthylène on obtiendra donc une base volatile, ammoniaque composée, la méthylamine AzH^(G^H^), on prépare de môme l’amylamine AzfP(G^®H^^), etc. L’urée deviendra également le type d’une série de corps comprenant la méthylurée, l’éthylurée, l’amylurée, etc., la diméthylurée, la diamylurée, etc., dont les relations de composition avec l’urée ordinaire sont suffisamment indiquées par leurnom et par ce qui a été dit de leurs homologues (1204, 1205, 1206), pour qu’il soit nécessaire d’y insister davantage.
1204. Chloroforme, G^HGD. — A CCS généralités sur les dérivés des divers alcools, nous joindrons quelques détails sur le chloroforme, qui est l’un des anesthésiques les plus employés. Nous avons déjà dit que ce corps pouvait être envisagé comme dérivant par substitution de l’hydrogène protocarboné (425). On peut également le considérer comme de l’éther chlorhydrique du méthylène dans lequel deux équivalents d’hydrogène seraient remplacés par deux équivalents de chlore.
cniîci
Chlorure de mcthvle.
cnici3
Cliloroforme.
On obtient en effet le chloroforme par l’action prolongée du chlore sur le chlorure de méthyle sous l’influence de la lumière solaire. Toutefois le meilleur moyen de préparei’ ce corps consiste à distiller un mélange de 3 parties d’alcool, lüO d’eau et 50 parties de chlorure de chaux. Ou le purifie en l’agitant successivement avec de l’eau et de l’acide sull'uriqiie et distillant ensuite. On recueille ce qui passe à 61°.
Le chlorol'orme est un liquide incolore d’une odeur éthérée cl d’uue saveur sucrée, insoluble dans l’eau et beaucoup plus lourd qu’elle (D = 1,48), mais qui dissout facilement le caoutchouc, les résines, fiode, el phosphore et le soufre. 11 n’est pas combustible.
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La clissoU.lion alcoolique de potasse le transforme en chlorure de potassium elformiate de potasse.
C2H2G13 + 4'KO,nO) = C2II03,K0 + 3KCI + 4110
rorniiate de potasse.
On connaît un hromoforme et un iodoforrae ; ce dernier est solide i la temperalure ordinaire.
1-003 Bemarque» sur le point d’ébulUlion .les .IlTers alcool» et de lenrs dérives. - M. H. Ivopp a fait une remarque importante sur la température d’ébullition des divers alcools; elle s’élève d’environ 18% en passant d’un alcool au terme immédiatement supérieur. Ainsi
Point d’ébullit. réel.
L’alcool ordinaire bout à ^
— prop\lique doit donc bouillir à 78 -h 18 = 9G
_ butylique - à 78 + 2X18 = 114 H2
— amylique — à 78 + 3 X 18 132 132
— caprylique — à i8 + GX18 = 180 18
- Celle ditfcrence dans le point d’ébullilion se retrouve dans les éthers composes homologues ; ainsi :
L’acétate de méthyle bout à 57 ou 68
— d’étbyle — ■ à
Le butyrate de méthyle — à 102
_ — d’étliyle — o HO
Nous verrons également qu’il existe des différences du même ordre
entre les acides de la série alcoolicjue.
1206. Synthèse des alcools. — M. Bertlielol a montré récemment
qu’on pouvait remonter des hydrogènes carbonés de la forme aux
alcools correspondants ; il est possible, en effet, de combinei ccsb}dro gènes aux hydrucides, et notamment il 1 acide iodbjdiique , ainsi, par exemple, en chauffant à lOü» de t’éthylène avec une dissolution
aqueuse de cet acide dans un ballon fermé, on oblionl de. l’iodure d’elhylc par une simple addition d’éléments :
C4P + 1II = CMPI.
Cet iodure, traité par la potasse, régénère l’alcool ordinaire.^ Ce pio cédé a élé appliqué par M. Berlbolot sur l’hydrogèue bicarbono, le pi pylène, COH» ; l’amylèiie, Ci»U'»;lccaprylàue, C">lf% ell elba euc,^ L’action du chlore sur l’hydrogène prolocarhonc, C , composé identique avec le chlorure de méthyle ; ce coinpos , c c la potasse, régénère l’alcool méthylique.
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M. Bcrllielot a préparé plusieurs hydrogènes carbonés, tels que l’hydrogène prolocarboné, le gaz oléfiant, le propylène, etc., soit en faisant réagir du sulfure de carbone et de l’acide sulfhydrique en présence des métaux, soit en distillant, par exemple, des formiates (dont il a obtenu l'acide par l’union directe de l’oxyde de carbone et de l’eau en présence de la po(asse) ; par conséquent, il est possible de fabriquer de toutes pièces un certain nombre des alcools connus.
DE L’ACIDE ACÉTIQUE
i207. Un alcool quelconque peut donner naissance à un
acide, contenant deux molécules d’hydrogène de moins que lui et deux molécules d’oxygène de plus Cet acide s’obtient, soit par
l’oxydation de l’alcool dans diverses circonstances, soit par la décomposition de l’élher cyanhydrique du terme alcoolique inférieur sous l’influence de la dissolution de potasse. L’équation suivante représente cette dernière réaction :
C-'*H-’HiC2Az -f- KO, HO -f 2110 = KO,C2«+2H2n-i-i q3 -J- AzHA
ACIDE FORMIQUE, C21103,H
1208. Préparation. — Cet acide existe dans les fourmis rouges, dam les orties et dans les feuilles des pins. On le prépare en décomposait l’acide oxalique par la chaleur, qui peut, comme l’a montré M. Bertbelot, se dédoubler intégralement en acide carbonique et acide formique, d’après la formule suivante ;
Cm6,2IIO = 2CO^ H- CMlObllO.
Acide oxalique. Acide formique.
On introduit dans une grande cornue 1 kilogramme d’acide oxalique, I kilogramme de glycérine et 100 h 200 grammes d’eau; on adapte un l'écipient et l’on chauffe en ayant soin de ne pas dépasser 100° ; il se produit un abondant dégagement d’acide carbonique pur, qui dure de 12 à 15 heures; l’acide formique reste presque en totalité dans la cornue avec
CllAP. Vil. acioe acétique. "IS
a glycérine. On ajonle alors mi dcmi-lilrc d’eau dans la cornue, el l’on lisliilc en remplaçant le liquide, il mesure qu il se volatilise, jusqu au nomcnl où l’on recueille successivement dans le récipient C ii 1 litres do iquidc. L’opération est terminée; on sature le liquide par le carbonate le plomb, pour obtenir du formiato de plomb cristallisé, qu on décomlose ensuite par l’acide sulfhydriqiie sec, à une douce chaleur, si l’on • eut avoir l’acide formique concenlré. On obtient ainsi le rendement
ndiqué par la théorie. , , , . ■ i
JP09 Propriétés. — L’acide formique monoliydraté est un liquide
incolore peu fumant, d’une odeur extrêmement piquante, qui produit
des ampoules sur la peau; cristallisable au-dessous de 0”. Sa densité est
I 23b. 11 bout à 100°, sa vapeur est combustible. Il se combine avec
d’eux équivalents d’eau, et donne un produit qui ne bout plus qu’à lOe»
et qui n’est plus cristallisable a 15°.
L’acide sulfurique le décompose en oxyde de carbone et eau, _q-2Q2 _|_ 2H0. Il précipite le mercure et l’argent de leur dissolution, avec dégagement d’acide carbonique.
Les bases donnent des formiates solubles et bien cristallisés.
1210. Circonstances tle sa production. NouS indiqueions seu C lient les deux principales : 1° La dislillation d’un grand nombre de corps irganiques (fécule, sucre, acide tartrique, etc.) avec un mélangé d’acide ailfurique et de bioxyde de manganèse ou de bichromate de potasse,
burnit de notables quantités d’acide formique.
2° La décomposition des cyanures par l’eau, ou de 1 acide cyanhydrique 50US l’inlluence des acides, donne de l’acide formique et de l’ammoniaque, par suite de la fixation des éléments de l’eau :
OXzW + 4HO = Aztl3,H0,C2110\
Forniidte ti'ainmoiiiaqtic.
Nous avons dit (437) que, réciproquemenl, la distillation du formiate d’ammoniaque à 200° reproduisait de l’acide cyanhydrique et de 1 eau. Celte dernière réaction est générale, on la retrouve pour tous les sels ammoniacaux de cette série d’acides, comme nous le verrons pour l’acétate d’ammoniaque.
ACIDE ACÉTIQUE (C’-11303,H
L’acide acétique existe, combiné aux bases, dans la seve toutes les plantes et dans plusieurs liquides de l’économie anima e. s produit dans raltéralion des liquides alcooliques h l’air el ‘
principe essentiel du vinaigre; la distillation de toutes les ma ici niques oxygénées fournil de l’acide acétique.
CHIMIE OMG AN IQUE
I-ll. Préparation et propriétés physiques. — On le prépare C'
décomposant racéiale de soude desséché par l’acide sulfurique concen tré; le liquide recueilli, bien refroidi, donne des cristaux d’acide pur: qu’on égoutte.
L’acide acétique est ordinairement sous forme de liquide caustiqu.i incolore, d’une odeur pénétrante et agréable si elle est mélangée db beaucoup d’air; d’une saveur Irès-acicle; il produit des ampoules sur l.h peau. Sa densité est 1,063. Il se congèle à 15“ en cristaux brillants et no fond plus qu’à 17“. 11 bout à 120“ et donne une vapeur dont la densUd^ a 240“ est 2,09. M. Cabours a monlré que la densité de vapeur de ce:acide et de ses bomologues, prise à une température qui n’est pas trèséloignée de leur point d’ébullilion, était beaucoup plus forte que cello que l’on déduit de la théorie, en supposant que leur équivalent corresponde à 4 volumes ; ainsi, à 124“, la densité de vapeurs à 3,194, correspond sensiblement à 3 volumes; mais en la prenant à une températuresuffisamment éloignée du point d’ébullilion (à 240“ pour l’acide acélique), 1 anomalie disparaît, et l’acide acétique et ses bomologues renntrent dans la règle générale L
L acide acétique est soluble en toutes proportions dans l’eau, un mé-lange de parties égales d’acide et d’eau a la même densité que l’acide ; ; mais, en général, la densité du mélange est plus forte; le plus dense:contient 2 équivalents d’eau pour I d’acide concentré (G^H^0^2HO); il ai une densité égale à 1,097.
L’acide acétique se mélange en toutes proportions à l’alcool et il dis-sout un grand nombre de substances ; le camphre, le gluten, l’éther les^
Une faible chaleur, sous l’influence delà mousse deplatine, le décompose en acide carbonique et hydrogène protocarhoné (C'^lUO^ = mais il ne se décompose d’ordinaire qu’au rouge vif, en divers produits, paimi lesquels on trouve de l’acétone; cette fixité explique sa production » dans la distillation d’un grand nombre de substances.
1212. t'ropriéios ciiimiqucs. — La vapcLir d’acide acétique est coinjustible et brûle avec une flamme bleue ; le chlore attaque l’acide acétique et donne des produits de substitution qui sont G^H^GIO^HO (acide monochloracétique), G^'HGl^O^HO (acide bichloracétique), etG^GUO^HO (acide ciiloi acétique). Le brome donne deux produits correspondants aux deux picmiers, quand on le chaufl'c en vases clos avec l’acide acé-
1 Ce lait est du yenre de ce.u que M.ïï. Deville et Troosl ont constatés depuis i-onr Je soufre ; on ne peut donc comparer les vapeurs aux gaz que si elles sont sutlisamment eloignees de leur point de litiuefaclion. C’est ce que les expériences de M. Hegnault s-jr la loi de Mariütte avaient fait ressortir pour les gaz liquéliaJ)les.
CflAP. VII. ACIDE ACÉTIQUE.
tique ; l’iode n’agit pas directement; les autres mclalloïdos sont sans action sur lui.
. L’acide sulfurique anhydre s’unit à l’acide acétique concentre à l’aide Id’une douce chaleur ; il se forme un acide sulfoacélique GHr‘S-0‘^, hi- ■basique, qui donne des sels solubles cristallisés.
I Nous rappellerons enfin l’action des bases en excès sur l’acide acétique, elles le dédoublent en hydrogène protocarboné et en acide carbonique, qui reste uni aux bases :
CVH^O'» 4- 2BaO = Cni'» + 2{BaO,CO^'.
1^13. Acide acétique aiiii^dre. — Gerhard t a découvert un procédé général de préparation des acides monobasiques anhydres, que nous dlons faire connaître à propos de l’acide acétique.
Si l’on distille de l’acétate de potasse bien sec avec de l’oxychlorure le phosphore, on obtient un liquide très-volatil G^H^O^Cl, et du phosphate de potasse :
3(KO,C'‘H303) + PhO^CD = 3Kü,Ph03 + 3(CHi305C]).
Ce liquide, que Gerhardt désigne sous le nom de chlorure d’acétyle, )ffre avec l’acide acétique anhydre le meme rapport décomposition que e chloroxyde de carbone GOGl, et l’acide carbonique que l’acide chloosulfurique SO-Gl et l’acide sulfurique SO^ ; comme ces corps, il est Irèsacilement décomposable par l’eau, et donne alors de l’acide chlorhydri- [ue et de l’acide acétique. Il peut, en réagissant sur l’acétate de potasse, iroduire l’acide acétique anhydre et du chlorure de potassium i :
K0,C4i303H- C'diso^Cl KCI4-2(C''I1303).
On obtient ainsi un liquide mobile très-réfringent, d’une odeur trèsorle, analogue à celle de l’acide ordinaire, et qui bout à 137°, 5; il se disent peu à peu dans l’eau et s’y trouve transformé en acide acétique ydralé. Sa densité de vapeurs est 3,52, il faut donc doubler sa formule, i l’on veut que son équivalent corresponde à 4 volumes de vapeurs.
On ne connaît pas jusqu’ici Tacide formique anhydre, mais les termes lus élevés de la série s’obtiennent facilement par ce procédé.
1214. Préparation industrielle «lu ^inaig^re. — On prépare le vinaigre ° par l’oxydation du vin (procédé d’Orléans), 2° par l’oxydation de alcool étendu d’eau (procédé allemand), 3° par la distillation du bois.
‘ On peut obtenir l’acide acétique anbydre en une seule opération, en distillant l’oxydorure de pliosj bore avec un excès d’acétate. Toutefois, il convient tie redislilb r le liquide ir de l’acétate ; le cbloniic d’acétjle est détruit par l’acétate au furet à inesure qidil se rodi it.
CIllMl!^ OUGAiNMQUE.
1“ Procédé d'Orléans. — On introduit 100 litres de vinaigre de bonne qualité dans des tonneaux de 200 litres de capacité environ, puis un dixième du volume de vin ordinaire; après six semaines ou deux mois, on retire, de huit en huit jours, 10 litres de vinaigre et on ajoute 10 litres de vin.
2° Procédé allemand . — Ce procédé, bien plus rapide, donne un vinaigre de qualité inférieure. Un tonneau de deux mètres de haut sur un mètre de
diamètre est divisé en trois compartiments. Le supérieur contient un liquide alcoolique (formé de 1 partie d’alcool, 5 parties d’eau, 1/1000 de levûre de bière) qui s’en écoule par des ficelles qui traversent son fond.
Le liquide tombe en gouttes sur des copeaux de hêtre entassés dans le ■ second compartiment où il subit l’oxydation, et se rend dans le troisième compartiment en traversant les trous ' pratiqués dans le plancher sur lequel reposent les copeaux ; un robinet la-.téral permet de le faire écouler au :
dehors {fig. 193). Comme l’acétifi- cation ne s’opère qu’au contact de l’air, on a pratiqué dans les douves du tonneau, vers le haut du compar- timent inférieur, des trous qui permettent à l’air de pénétrer dans le ton- neau ; une petite cheminée traversant le liquide alcoolique les condiiil au dehors.
On fait ordinairement passer le liquide trois fois sur les copeaux pour l’acétifier complètement; l’opération est accompagnée d’un dégagement Irès-sensible de chaleur, que cause une perte d’acide acétique entraîné par l’air, à l’état de vapeur.
3° Distillation du bois. — On distille des bois riches en ligneux dans ' descylindres de fonte, mis en communication avec un serpentin en métal entouré de manchons réfrigérants; les produits liquides sont condensés ' dans un réservoir, et les produits gazeux sont conduits dans le foyer et servent à entretenir la distillation. Un stère de bois de sapin donne 5 hectolitres de liquide acide et 220 kilogrammes de charbon. On décante le liquide pour le séparer du goudron, et on le chauffe au bain-marie afin d’en dégager l’esprit de bois (alcool mélhylique), puis on le salure avec du carbonate de soude. L’acétate de soude est brun parce qu’il est imprégné de goudron ; on le soumet h. une température de 250° qui décompose le goudron sans l’altérer; on reprend le résidu par l’eau et, pm’
cil AP. VII. AGIOTATES. 71U
évaporation, on obticnl des cristaux incolores d’acélate de soude qu’on décompose par l’acide sulfurique pour obtenir l’acide acétique.
1215. Théorie de l’acétificaiioii de l’alcool. — M. Pastcur a fait connaître récemment la théorie de l’acéLiücation. A la surface du vinaigre croit un mycoderme particulier {mycoderma aceti] qui, semé sur un liquide alcoolique quelconque, contenant quelques matières albuminoïdes et des phosphates, se développe en même temps que l’alcool s’oxyde et se transforme en aldéhyde et surtout en acide acétique. Le développement de cette plante est indispensable à l’acétification, et si l’on vient à la submerger dans le liquide, de manière à la soustraire au contact de l’air, l’oxydation de l’alcool s’arrête; il faut donc en conclure que ce n’est pas en sécrétant un liquide particulier que le mycoderme agit, mais que son action est plutôt assimilable à celle que produit le noir de platine en présence de l’alcool et de l’air. Toutefois cette influence oxydante peut être telle que l’alcool se transforme complètement en acide carbonique et eau, et que l’acide acétique déjà produit soit lui-même complètement brûlé ; c’est même toujours ce qui arrive quand la plante se développe î trop facilement; on peut la gêner dans son développement au moyen du : vinaigre en dissolution un peu concentrée : c’est là ce qui explique la pratique depuis longtemps suivie des vinaigriers d’Orléans d’acétifier le vin j en présence de cet acide et de n’ajouter que peu à peu le vin. Dans leurs ; tonneaux, l’acétification se fait sous l’influence de la couche mycodermique très-mince qui recouvre la surface du liquide; tous les lambeaux de cette couche qui vont au fond (mères du vinaigre) sont sans action au point de vue de l’oxydation.
Dans le procédé allemand, le mycoderme se développe sur les copeaux de hêtre, et il est facile de prouver que la division de l’alcool parles copeaux en présence de l’air n’a aucun effet sans la présence du mycoderme.
PIUNCIPAUX ACÉTATES
1216. Acétate de soude (NaO,G'*H^O^ + 6H0). — On le prépare an moyen du vinaigre de bois, comme on l’a indiqué précédemment ; il cristallise alors en prismes rhomboïdaux obliques volumineux, effiorescenis à l’air sec, très-solubles dans l’eau et notamment dans l’alcool. II fond
dans son eau de cristallisation vers 100° et il éprouve la fusion ignée à une température plus élevée et donne par refroidissement une masse cristalline, onctueuse au toucher comme l’acide stéarique.
1217. Acétate d^animoniaquc. — L’actioii de la chaleur sur ce sel présente un grand intérêt; si l’on distille rapidement l’acétate d ammoniaque, on lui fait perdre deux équivalents d’eau et l’on obtient 1 acétamide :
AzU3,lIO, 041303 — ‘2110 = C4l3AzO^.
ghimiiî: ouganiqui'.
Mais si on le distille en présence de l’acide phosphorique, on lui enlève 4 équivalents d’eau, et l’on obtient l’éther cyanhydrique du méthylène- (Dumas, Malagnti, Lel lanc).
AztI3,H0,C^H30^ - 4HO = C^II^CsAz.
Celte réaction se reproduit avec les acides homologues de l’acide acé- ■ tique; de sorte que, s’il est possible de remonter d’un éther cyanhydrique • à l’acide de l’alcool immédiatement supérieur (1207), réciproquement, il est possible de repasser d’un acide à la série alcoolique immédiatement inférieure.
1218. Acétate d’alumine. — On le prépare en décomposant une dissolution d’acétate de plomb par le sulfate d’alumine; il est employé comme mordant par les indienneurs, à cause de la facilité avec laquelle il se décompose en abandonnant son alumine aux tissus.
1219. Acétates de plomb. — On prépare l’acétate neutre PbO,C^H^O^ -|-3HO en dissolvant de la litharge dans l’acide acétique. On obtient par évaporation des prismes incolores, brillants, peu efflorescents, vénéneux, d’une saveur douceâtre et repoussante. Il est très-soluble dans l’eau et dans l’alcool ; chauffé, il se déshydrate, puis le sel anhydre fond à 190“, et perd un peu au-dessus le tiers de son acide, qui se décompose en acide carbonique et acétone; le résidu solidifié est un acétate sesquibasique, 3PbO,2C^H^O^, très-soluble dans l’eau, et cristallisant de sa dissolution évaporée à consistance sirupeuse en lamelles d’un éclat nacré.
En faisant digérer une dissolution d’acétate neutre avec de la litharge, on obtient un acétate tribasique, que l’on peut obtenir en aiguilles trèstendres, d’un éclat soyeux, mais qui constitue ordinairement une masse blanche amorphe. Les dissolutions de ces deux derniers sels ont une i réaction alcaline et sont précipités par l’acide carbonique (préparation j de lacéruse), qui les ramène à l’état d’acétate neutre. :
L’acétate tribasique, partiellement saturé par l’ammoniaque ou par sa digestion prolongée avec l’oxyde de plomb, donne un acétate sexbasique en petits cristaux â peine solubles dans l’eau. . |
L’acétate neutre sert à préparer l’acétate d’alumine, le chromate de I plomb et lacéruse; l’acétate tribasique est très-employé dans les re* | cherches de chimie organique, pour précipiter la gomme et la séparer j du sucre, pour précipiter les acides végétaux â l’état de sels de plomb \ insolubles, facilesâ décomposer ensuite par l’acide sulfurique étendu ou j par l’acide sulfhydrique.
L’extrait de Saturne, ou eau blanche^ employée en médecine, est une dissolution obtenue en faisant digérer 1 pai tie de litharge dans 3 1/2 parties d’eau où l’on a dissous 2 parties d'acétate neutre. C’est un mélange
d’acétates sesquibasique et tribasique.
CHAP. VU. DÉRIVÉS DE L’ACIDE ACÉTIQUE
J ^20. Acétates de cuivre. — Acétate neutre^ CuO,C‘^H^O*^ -j- HO L’a-
célale neulre de cuivre (verdet) se prépare en dissolvant l’acétate bibasiqiie dans l’acide acétique. Il se dépose en prismes rhomboïdaux verts contenant ordinairement un équivalent d’eau, mais à une basse température il en retient 5. Ce sel se dissout dans 5 parties d’eau bouillante • il est à peine soluble dans l’alcool.
Quand on le distille, il perd d’abord de l’eau de cristallisation, puis il se décompose en acide acétique très-concentré, en acétone et en acétate de sous-oxytle de cuivre qui se sublime en cristaux neigeux blancs. Il se dégage en outre quelques gaz combustibles, et il reste dans la cornue du cuivre très-divisé et aussi combustible que l’amadou. Le liquide distillé est toujours coloré en vert, par suite de la réoxydation de l’acétate de sous-oxyde; on le distille de nouveau pour obtenir le vinaigre radical pharmaciens, qui renferme toujours un peu d’acétone.
Les dissolutions d’acétate de cuivre sont réduites par le sucre, qui en précipité du sous-oxyde. On s en sert dans la teinture et pour la préparation du vert de Schweinfurth.
Acétate basigue^ 2CuO,HO,G‘^H^O^ -j- oHO. • — 11 constitue le vert-degris que l’on prépare dans le midi de la France en oxydant à l’air des plaques de cuivre humectées de vinaigre, ou laissées au contact du marc de raisin qui s’acétitîe peu à peu. Le métal se recouvre d’une couche bleu-verdâtre d’acétate bibasique.
L’eau le décompose en acétate tribasique cristallin, il reste dans la liqueur un mélange d’acétate neutre et d’acétate sesquibasique.
Ces divers acétates de cuivre sont très-vénéneux.
SUR QUELQUES DÉRIVÉS DE l’aCIDE ACÉTIQUE.
1221. Acides acétiqaes chlorés. — On obtient l’acide moiiochloracétique en faisant passer un courant de chlore dans de l’acide acétique chauffé jusqu’à l’ébullition (F. Leblanc). Il bout à 186“ et cristallise par refroidissement.
Cet acide et les sels qu il donne sont décomposables par l’eau, qui les ransforme en acide chlorhydrique ou chlorure et eu un nouvel acide, l’acide glycolique (Hoffmann et Kékulé) (1251) :
CRUCIOV + 2110 = HCl-h CRD06.
Aci le mono- Acide
cliloracélique. * glycolique.
Chaulfé avec une dissolution alcoolique d’ammoniaque, il se transforme, comme l’a montré M. Cahours, en chlorhydrate d’ammoniaque et en glycocolle ou sucre de gélatine (acide acétamique) :
C412C103,H0 -h 2AzH5, = AzH3,HCl -f- (MU’AzO'.
CHIMIE ORGANIQUE
Le glycocolle e»t un produit bien cristallisé, qu’on peut retirer de la gélatine ou de l’urine des herbivores ; il est donc très-intéressant de pouvoir le reproduire. Cette méthode est d’ailleurs générale et permet d’obtenir avec les acides de la série alcoolique tous les homologues du glycocolle, dont quelques-uns étaient connus depuis longtemps, mais sans qu’on sût les rattacher tous par des réactions simples à d’autres corps connus.
La formule véritable du glycocolle est C^H^(AzH'^)0^,H0 ; c’est de l’acide acétique dans lequel une molécule d’hydrogène est remplacée par le groupement (AzH^) ; aussi est-ce un acide. L’alanine (1200) estl’homologue immédiatement supérieur de cette série ; on peut l’obtenir avec l’acide propionique de la môme manière que le glycocolle s’obtient avec l’acide acétique.
1222. Acide acétique triciiloré. — Si l’on verse de l’acide acétique pur dans un grand vase rempli de chlore gazeux exposé aux rayons solaires, il se transforme en cristaux incolores d’acide trichloracétique avec dégagement d’acide chlorhydrique. Ce corps fond à 40° et bout à 195° ; sa saveur est franchement acide et il forme des sels neutres avec les bases ; le sel d’argent est cristallisable et peu soluble. Il présente les réactions principales de l’acide acétique ordinaire ; ainsi, quand on le traite par la potasse en excès, il se dédouble comme cet acide, mais en donnant du chloroforme G^HGl^, au lieu d’hydrogène :
CMUO^== C20^ + CHP, C^C13H0^= C20^ + C^HCU.
M. Melsens, en mettant la dissolution d’acide trichloracétique au contact d’un amalgame de potassium, a reproduit l’acide acétique ordinaire ; ; cette méthode remarquable s’est beaucoup généralisée dans ces derniers * temps; elle offre un moyen de substituer au chlore et au brome, dans , beaucoup de composés organiques, l’hydrogène naissant fourni par l’action de l’eau sur le potassium : j
C^CUOa.HO + GH = C'‘H303,H0 -h 3HC1.
G’est donc un phénomène inverse du phénomène ordinaire des substitutions.
L’acide trichloracétique a été découvert par M. Dumas; c’est l’étude de ce corps et de quelques autres qui l’a conduit à formuler la théorie des substitutions confirmée par les travaux de divers chimistes, et notamment de Laurent, de MM. Régnault, Malaguti, etc.
1223. Acétone (G^H^^O^). — La distillation de la plupart des acétates ou la décomposition de l’acide acétique par la chaleur donne un liquide connu sous le nom d’acétone. On le prépare d’ordinaire en distillant l’acétate de chaux; il se produit d’après l’équation
2(CaO,CHl3U3j = 2(Ca0,C02) +
CHAP. MI. HOMOLOGUES' DE L’ACIDE ACÉTIQUE
.Vide ‘Sont: ''
L-ncélone est le type d'une classe de corps dérivés de divers acides de serie alcoolique (ou d’aulres acides analogues) par une réaclion iden lique à celle que nous venons d’écrire, et possédant plusieurs des propriétés géner<^es des aldéhydes, et notamment celle de former avec les bisulfites alcalins des composés bien définis. On peut d’ailleurs considérer 1 acetone comme une aldéhyde dans laquelle une molécule d’bvrogene est leiiiplacée par une molécule de méthyle, •
CHU02,H C4H302.C2H
-Aldéhyde. .icétone.
Si l’on traite en effet le chlorure d’acétyle C^H^O^Cl (1213) par l’hvdrure de cuivre, on obtient de l’aldéhyde et du sous-chlorure de cuivre (ChLza)!
C5H302,G1 + Cu^H = Cu^CI -j- C4H4Q2 ;
MÏzn'on’Ï- P” '* P*r e.mple
Se" LipltXSr'
C^H302,Cl + C^H^Zn = ZnCl +
HOMOLOGUES DE l’aCIDE ACÉTIQUE.
1224. On connaU aujourd’hui un très-grand nombre d’acides homo-
ogues des deux acides que nous venons d’étudier; beaucoup d’entre eux
e rencontrent dans les huiles et les graisses végétales et animales de
à le nom d acides gras qu’on donne souvent aux corps de cette série ■
pous ne ferons que les énumérer ici ; mais quelques-uns d’entre eilx’
acide slearique par exemple, seront étudiés dans le chapitre suivant onsacre aux corps gras. ‘ sunant.
eide formique. . . 0^ Acide caproïque. .. C'2H>20'»
— acétique. ..C^IUO''’ — œnanthylique Ci^H‘^‘0'^
|- propionique. CM16 0'^ - caprylique... G'eHieov
I- Imlyrique... G» H» 0^ — pélargoiiique. GiMiiso
I— valérianique Gi^Hiooi — caprique.... C^oiiaoQi
Acidelaurique. . . ,
— myristique. . C^sH^sO'^
— palmitique. .
— stéarique.... C3<’H3604
— cérotique.. .. G^'OU-tQ^
— mélissique. .
Tous ces acides, de 1 acide formique h l’acide stéarique, sont distilbles sans décomposition; le point d’ébullition s’élève d’un terme à autre de 18 a 20 , il est supérieur de 40° environ à celui de Talcool îjrrespondant, tous sont monobasiques et présentent les réactions gé- -raies étudiées dans 1 histoire de l’acide acétique. La plupart sont insobles dans l’eau, mais tous se dissoivent dans l’alcool.
CHIMIE ORGANIQUE
CORPS GRAS
)-22b. «énêrallté». - Les corps gras sonl exlrômemenl répandus dans le règne animal comme dans le règne \égélal, ils existent princi paiement dans les graines des végétaux (colza, lin, pavot, noix, amandes...), plus rarement dans les fruits charnus (olives, fruits de divers palmiers). Les corps gras sont, les uns solides (cire, suif, axonge), les • autres liquides (huiles grasses diverses); beaucoup d’entre eux se ren- • contrent dans le règne animal et dans le règne végétal. Ainsi, le beurre de cacao et la gaisse de bœuf d’une part, l’huile d’olive et la graisse hu- ■
maine d’autre part, renferment les mêmes principes.
A rélat de pureté, tous sont incolores, inodores et insipides ; la couleur, l’odeur et la saveur qu’ils possèdent d’ordinaire leur sont données ~ par des matières étrangères. Ils sont tous plus légers que l’eau et nagent à sa surface, parce qu’ils y sont insolubles ; ils tachent le papier et sonl inflammables à une température élevée; un petit nombre d’entre eu.x ‘v sont solubles dans l’alcool, mais ils se dissolvent dans l’éther. Au conhicl de l’air plusieurs huiles se dessèchent en absorbant l’oxygène (huiles siccatives), d’autres ne se dessèchent jamais, mais elles prennent de la consistance et rancissent à la longue en devenant acides. Les corps giasne sont pas volatils, à 300° la chaleur les décompose.
j^-26. Principes immédiats des corps gras. — On sait, depuis les travaux si remarquables de M. Chevreul sur les corps gras, que chaque graisse naturelle est un mélange d’un petit nombre de corps gras paiti culiers, dont les plus répandus sont la stéarine, la margarine, 1 oléine et l’élaïne, qui donne aux huiles siccatives leur propriété. Les deux premiers sont solides à la température ordinaire, les deux autres sonl liquides; la quantité relativë de ces principes dans une graisse détermine son point de fusion et sa consistance. Leur séparation se fait en traitant les corps gras par des mélanges d’alcool et d’éther, par l’essence de téiébenlhine, etc., et en les exprimant à diverses températures, mais dans la plupart des cas elle est très-difficile. A côté de ces principes essentiels on en trouve un grand nombre d’autres qui ne sont contenus que dan> certaines espèces de graisses (beurre, blanc de baleine).
La composition de la stéarine, de la margarine et de l’oléine est analogue à celle des éthers neutres. M. Chevreul a fait voir, en effet, que les
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corps gras soumis i\ l’inlliience des alcalis fixent une certaine quantité d’eau et se dédoublent alors en glycérine et en acide gras (acides stéarique, margarique, oléique, etc.), qui s’unit à l’alcali. Récemment, M. Berthelot a complété l’analogie en combinant les acides stéarique, margarique, oléique avec de la glycérine; il a reproduit ainsi des corps gras identiques aux produits naturels, en mettant en liberté une certaine quantité d’eau. L acide gras et la glycérine ne préexistent donc pas dans les principes gras.
I Cette décomposition des corps gras neutres par les alcalis porte le nom de saponification, parce que les stéarates, margarates et oléates formés I constituent les corps que tout le monde connaît sous le nom de savons.
• C’est dans cette propriété de produire des savons sous ^influence des alcalis que réside le caractère chimique le plus important des corps gras.
GLYCÉRINE, CSRSOe.
La glycérine a été découverte, en 1779, par Scheele, qui lui donna le nom de principe doux des huiles.
1227. Préparation. — On la prépare dans les laboratoires en faisant bouillir de l’axonge (saindoux) avec de l’oxyde de plomb et de l’eau; il se produit un savon de plomb insoluble, et il ne reste plus dans la li-
1 queyr que de la glycérine et un peu d’oxyde de plomb qu’on précipite ! par l’hydrogène sulfuré. On trouve aujourd’hui ce corps dans le comi merce ; il est fourni par les usines où l’on fabrique les bougies stéariques.
1228. Propriétés. — C’est un liquide sirupeux, incolore, incristallisable, d’une saveur douce très-prononcée, très-soluble dans l’eau et dans l’alcool, mais insoluble dans l’éther. Sa densité est 1,280 à laJempéra-
I ture de 1.5°. La glycérine pure peut être distillée dans le vide sans alté- 1 ration.
Distillée avec de l’acide phosphorique anhydre ou du bisulfate de po- I tasse, elle se dédouble nettement en acroléine et eau, d’après la formule ' suivante :
C6H806 = C6H402 -h 4 HO.
Glycérine. Acroléine.
I L’acroléine est un liquide incolore, mobile, qui irrite fortement le i nez et les yeux, bouillant à 52°. Ce corps prend naissance toutes les lois I qu’on distille un corps gras neutre ou toute combinaison dans laquelle la j glycérine est engagée, et c’est à lui qu’il faut attribuer l’odeur vive et ! désagréable produite dans cette circonstance.
f La glycérine traitée par l’acide azotique s’oxyde et passe à l’étal d’acide
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glycérique lié à la glycérine par la même relation que l’acide
acétique li l’alcool :
+ 40 == + 2H0, CMW + 40 = C6H60« + ?H0.
Alcool. Acide acétique. Glycérine. Acide glycérique.
1229. Constitution de la g^lycérine. — La glycérine n’est pas un alcool ordinaire, comme le montre l’action que les acides exercent sur elle : c’est un alcool triatomique.
On sait que l’acide phosphorique ordinaire, PhO^,3HO, par exemple, peut, en agissant sur l’alcool ordinaire, donner naissance à trois espèces de produits qui sont formés d’après les réactions suivantes :
Ph05,3H0 -h C^H602 = (PhOs, C^H50,2H0) + 2H0,
2° Ph05,3H0 + 2C^H602 = |Ph03,2C4H50, HO) + 4H0,
PhOs,3HO + 3C4H602 = (Ph03,3CH150) + 6H0.
Celte propriété de former trois espèces d’éthers, avec élimination de 2, 4 ou 6 équivalents d’eau, suffirait à elle seule pour caractériser les acides tribasiques; les acides bibasiques ne donnent que deux espèces d’éthers avec élimination de 2 ou 4 équivalents d’eau ; les acides monobasiques donnent un seul éther neutre avec élimination de 2 équivalents d’eau. Les divers éthers de l’acide phosphorique ordinaire, traités par la potasse, fixent 2, 4 ou 6 équivalents d’eau et reproduisent de l’acide phosphorique ordinaire (qui s’unit aux bases) et 1, 2 ou 3 équivalents d’alcool ordinaire.
La glycérine, traitée par les acides monoatomiques ou par les hydra- . cides, peut produire trois réactions différentes, indiquées par les formules suivantes, où nous prendrons, pour fixer les idées, de l’acide acétique et de l’acide chlorhydrique, en n’écrivant que les formules brutes des corps :
C6H806 4- 2HC1 = C6H6C1202 H- 4H
Dichlorhydriae.
C6H806 4- 3HCI = C6HSC18 + GHO.
Triacctiiie.
Trichlorhvdriiie.
Les trois acétines OU chlorliydrines, traitées par la potasse, fixent 2, 4 ou 6 équivalents d’eau et reproduisent 1 équivalent de glycérine et 1, 2 OU 3 équivalents d’acide acétique ou chlorhydrique qui s’unissent è l’alcali. La glycérine est donc à l’alcool du vin ce que l’acide phosphorique ordinaire est aux acides monoatomiques. C’est ce fait remarquable
STÉARINE, ACIDE STÉARIQUE
1230. fitéarine. — La stéarine existe dans le beurre de cacao et dans les graisses animales; d’après M. Berthelot, la stéarine naturelle résulterait de l’union de 3 équivalents d’acide stéarique et de 1 équivalent de glycérine avec élimination de 6 équivalents d’eau. Ce serait une trisléarine :
î ^ 3(C36H360i)-fC6H806 — GHO = C'14H1100'2.
\ On l’obtient en chauûant le suif, par exemple, avec de l’essence de té- ; rébenthine, qui abandonne par refroidissement une matière solide, que l’on exprime entre des feuilles de papier buvard pour en extraire l’acide margarique et l’acide oléique ; après plusieurs traitements semblables, on la dissout dans l’éther bouillant, qui la laisse déposer presque tout entière par refroidissement, sous forme de petites lamelles brillantes et nacrées. Elle fond à 62”, et constitue, en se solidifiant, une masse analogue à la cire.
1231. Acide stéarique — On pourrait l’extraire de la
stéarine pure en la saponifiant, et décomposant ensuite le savon par un acide; mais il est plus commode d’opérer de la manière suivante : On saponifie le suif et on dissout ce savon dans 6 à 8 parties d’eau chaude, puis on étend la dissolution de 50 à 60 parties d’eau froide ; l’eau décompose le stéarate et le margarate formés et les transforme en bistéarate et bimargarate peu solubles qui se déposent. On recueille le précipité, et, après l’avoir séché, on le dissout dans l’alcool à 82°, qui laisse déposer en se refroidissant la plus grande partie du bistéarale. Le margarate reste dans la liqueur. On purifie le stéarate par quelques cristallisations et on le décompose par l’acide chlorhydrique.
L’acide stéarique du commerce (matière des bougies stéariques) renferme toujours un peu d’acide margarique, qu’on peut lui enlever par des cristallisations dans l’alcool.
1232. Propriétés. — 11 est insoluble dans l’eau, mais il se dissout en toutes proportions dans l’alcool et dans l’éther chaud. Il fond à 70° et se volatilise à 300°, en se décomposant partiellement en acide carbonique et stéarone^ que l’on peut obtenir plus facilement en distillant l’acide istéarique avec de la chaux et qui se produit par une réaction identique h icelle qui donne l’acétone (1223). L’acide stéarique brûle comme de la tcire.
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MARGARINE, ACIDE MARGARIQUE.
1233. Margfarine. — Elle existe dans la plupart des corps gras, aussi bien dans les huiles végétales que dans les différentes espèces de graisses ou de beurres venant des divers animaux. L’huile d’olive contient environ 28 pour lOO’de margarine qui se solidifie à 0° et s’en sépare. Cette matière, bien exprimée, donne de la margarine à peu près pure, qui fond à 47°. Son aspect perlé lui a fait donner le nom qu’elle porte.
L’ammoniaque transforme une dissolution alcoolique de margarine en glycérine et margaramide (amide de l’acide margarique), cqmme elle le ferait pour l’éther margarique.
D’après M. Berlhelot, la margarine naturelle serait la Irimargarine
C108H104Q12 _ C6H806 + 3(C3^H3^0^) — 6HO
1234. Acide margfarique (G^^H^^O^,HO). — On saponifie la margarine,
ou de l’huile d’olive, de la graisse de porc, du beurre, et l’on- décompose le savon obtenu par l’acide chlorhydrique; on dissout le mélange d’acides margarique et oléique formé par de l’alcool; l’acide margarique se dépose par refroidissement; on exprime les cristaux pour chasser l’acide ^ oléique, et on purifie par des cristallisations répétées. Il ressemble beau- ^ coup à l’acide stéarique, mais il est plus fusible (à 60°); il est volatil | presque sans décomposition. ?
OLÉINE ET ACIDE OLÉIQUE.
1233. Oléine. — Si l’on refroidit l’huile d’olive à 0°, il se dépose des cristaux de margarine; le liquide restant est principalement formé d'oléine tenant encore en dissolution une certaine quantité de margarine; il est difficile, s. non impossible de la purifier. C’est la partie la plus abondante des huiles d’amandes, de baleine, etc.
M. Berthelot a reproduit avec l’acide oléique la monoléine et la dioléine, qui présentent avec l’oléine naturelle beaucoup de ressemblance; mais celle-ci n’est jamais assez pure pour qu’on puisse savoir si elle est identique à l’un ou à l’autre de ces corps, ou si elle est constituée par leiii’ mélange.
1236. Acide oléique (C^®H^^O'^,HO). — On l’obtient à l’état de pureté, en transformant les huiles en savon de plomb; l’éther dissout l’oléate de plomb et laisse le margarate; on précipite le plomb de l’oléate par l’acide chlorhydrique.
On obtient ainsi une huile inodore, incolore, insipide, plus légère que l’eau, qui se solidifie à 4°. On peut obtenir l’acide oléique en cristaux, en refroidissant sa dissolution alcoolique; il s'empare promptement de
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l’oxygène de l’air cl se colore en jaune ou en brun ; il devient alors sapide et acide et perd la propriété de se solidifier. On ne peut le distiller, il se décompose en gaz carburés, acide carbonique, acides acétique, caprylique, caprique, sébacique, etc.
1237. Transformation €le l’oléine en élaïcline. — Les liuiles non siccatives qui contiennent de l’oléine durcissent en quelques instants, quand on les soumet à l’action d’une petite quantité d’acide hypoazolique ou d’acide sulfureux. L’oléine se transforme alors en un principe isomère, l’élaïdine, solide à la température ordinaire et qui prend l’aspect du suif. En saponifiant ces huiles ainsi modifiées, on en retire l’acide élaïdique, isomère de l’acide oléique, qu’on peut obtenir en transformant directement celui-ci sous l’influence de petites quantités d’acide hypoazotique ou d’acide sulfureux.
L’acide élaïdique cristallise de sa dissolution alcoolique en grandes lamelles brillantes; il fond à 45°.
ÉLALNE, ACIDE ÉLAÏQUE.
1238. On trouve ce principe dans les huiles siccatives de lin, de pavot, de noix, de chanvre. Ces huiles diffèrent de celles qui renferment de l’oléine (huiles non siccatives) en ce que, exposées à l’air, elles absorbent de l’oxygène, dégagent de l’acide carbonique, se dessèchent peu à peu et forment une masse résineuse et gluante ; de plus, elles ne possèdent pas la propriété de se dessécher sous l’influence de l’acide hypoazotique. Toutes ces huiles contiennent un peu de margarine.
L’acide élaïque se prépare comme l’acide oléique, mais il est tellement altérable à l’air, qu’on n’a pu jusqu’ici déterminer exactement sa composition.
BLANC DE BALEINE, CIRE
Tous les corps gras ne résultent pas de la combinaison des acides avec la glycérine; le blanc de baleine (cétine) et la cire des abeilles en sont deux exemples.
1239. Cétine. — Les cavités du crâne de certaines baleines contiennent une huile qui laisse déposer, après la mort de l’animal, un corps gras cristallisé qu’on ne trouve nulle part ailleurs. Ce corps, employé dans la confection des bougies, est connu sous le nom de blanc de baleine ou de cétine.
Ce corps fond à 49°, et il se décompose quand on essaye de le dislillei. En le saponifiant on le dédouble, en lui donnant 2 équivalents d eau,^ en acide palmitique (acide de l’huile de palme) et en un alcool de la séiie ordinaire, Véthal. Il faut remarquer que l’acide palmitique ou éthaliquc,
CHIMIE ORGANIQUE
C32H3io3,HO, est précisément l’acide gras correspondant à l’éthal, C32fj3402^ de sorte que la cétine est de l’éther élhalique de l’éthal ;
1240. Cire. — La cire est produite par les abeilles et leur sert à construire leurs cellules; mais le règne végétal fournit plusieurs espèces de cires, que l’on trouve, par exemple, à la surface de l’écorce d’un certain nombre de palmiers, sur la canne à sucre, dans le liège, dans la chloro- j phylle, mais leur nature n’est pas bien déterminée.
La cire d’abeilles est un mélange d’acide cérotique, et de mv-
ricine, que l’on peut séparer, en traitant la cire par l’alcool bouillant, ' qui ne dissout que l’acide cérotique. La myricine saponifiée donne de ' l’acide palmitique, ou élhalique et de l’alcool mélissique,
C60fj6202^ C’est donc l’éther neutre élhalique de la série de l’alcool mélissique.
APPLICATIONS
1241. Extraction des huiles xég-étaies. — On soumet les semences oléagineuses à l’action de la presse; l’expression se fait ordinairement à froid pour les huiles employées comme aliments ^ ou comme médica- ^ ments -, car elles sont toujours très-fluides. Quand elles sont concrètes, on exprime entre des plaques chaudes, ou f’on fait bouillir avec de l’eau les semences ou fruits écrasés (beurre de cacao, huile de laurier, beurre de muscade, huile de palme, etc.).
Pour les huiles servant à l’éclairage et aux autres applications, on presse d abord les graines écrasées à froid pour en retirer l’huile la plus pure ;on les comprime de nouveau entre des plaques métalliques chauffées vers 60“ (huiles de lin, de colza, de navette). L’élévalion de température a surtout pour but de délr-uire la matière albuminoïde qui se | môle à l’huile obtenue par seconde expression, mais il en reste toujours assez pour la faire rancir facilement, et pour empêcher la combustion de s effectuer d une manière convenable. La lampe alimentée par cette huile fume facilement, et la mèche se charbonne en produisant des champi- | gnons. Thénard a donné en 180t un procédé d’épuration qui permet de | détruire celte matière. On bat fortement l’huile avec 2 ou 3 centièmes | d acide sullurique, et on laisse reposer; la matière albuminoïde se char- |
bonne et se précipite au fond de l’huile devenue limpide. On ajoute en- <
suite un peu d eau avec laquelle on agile pour dissoudre l’acide sulfuri- ^ que, on laisse reposer de nouveau, et on décante la couche supérieure,
1 Huiles d’olive, d’œillette.
2 Huiles de ricin, de croton, de foie de morue, de raie.
CllAP. VIII. BOUGIIÜS STÉAUIQUGS.
que l’on fillre î\ travers du coton pour arrêter les matières en suspension.
Les huiles siccatives sont cuites avec un peu de litharge ou des sels de manganèse, quand on veut accélérer leur dessiccation ; les toiles et les taffetas cirés sont enduits d’huile de lin lithargyrée, qu’on emploie également dans la peinture.
424^2. Sinifs. — La matière grasse des animaux est enveloppée par un tissu cellulaire dont il faut la séparer. On commence d’abord par diviser le suif autant que possible, et on le fond le plus habituellement à feu nu, dans une grande chaudière. L’élévation de température dilate la matière grasse en la rendant liquide, et contracte les membranes qui la renferment; ces deux effets opposés déterminent la rupture des cellules, et le suif fondu s’en écoule; au bout d’un certain temps, on soutire le suif liquide et on le passe sur un tamis pour retenir les débris de membranes. On y ajoute ensuite quelques millièmes d’alun pour le clarifier. Les membranes restées dans la chaudière sont comprimées et donnent beaucoup de suif; elles laissent un pain (pain de créions) qui peut servir à la nourriture des chiens ou des porcs, ou comme engrais.
En traitant le suif brut par une eau légèrement alcaline, on peut facilement rendre perméable ou dissoudre les enveloppes, et obtenir un suif fondu, parfaitement blanc et très-propre à la confection des chandelles. Ce procédé, imaginé par M. Evrard, a, sur l’ancien, l’avantage de ne donner aucune odeur.
Le suif fondu autour de mèches de coton donne la chandelle, dont l’usage tend à disparaître de plus en plus par suite de la découverte des i bougies stéariques^ fabriquées avec un mélange d’acide stéarique et d’ai eide margarique, bien moins fusibles que le suif, plus facilement combustibles que lui, et susceptibles de brûler sans odeur, comme les bou- I gies de cire et avec le même éclat.
BOUGIES STÉARIQUES
L’invention des bougies stéariques ne remonte qu’à 1825; elle est due 1 à Gay-Lussac et à M. Chevreul.
I 1243. Fabrication des boug^ies. — On peut employer trois procédés ■ bien distincts pour retirer les acides des corps gras neutres : 1“ en sapo- I nifiant le suif par de la chaux et décomposant ensuite le savon par l’acide sulfurique; 2° l’acide sulfurique, chauffé avec les corps gras, produit de , la glycérine et des combinaisons de cet acide avec les acides gras que l’eau bouillante décompose. Les acides gras viennent alors surnager à la surface du liquide et peuvent être volatilisés dans un courant de vapeur ' d’eau; 3® l’action de la vapeur d’eau surebauffée peut seule produire ce ' dédoublement des corps gras en acides et en glycérine. Les acides gras
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entraînés par la vapeur d’eau se condensent à la surface du liquide, la glycérine reste en dissolution et peut être retirée par une simple évaporation. On emploie ces deux derniers procédés pour les graisses de qualité inférieure, pour l’huile de palme, etc.
Le mélange des acides gras soumis à l’action de la presse d’abord à froid, puis à chaud, pour en extraire l’acide oléique, donne des tourteaux d’acides stéarique et margarique que l’on refond avec un demi-millième d’acide oxalique, pour précipiter la chaux des sels calcaires, si les acides ont élé obtenus par distillation, et avec un peu d’acide sulfurique pour débarrasser les acides des dernières traces de stéarate de chaux, si le mélangea été obtenu par saponification avec la chaux. Dans ce dernier cas, il faut clarifier le liquide avec des blancs d’œufs. L’albumine, en se coagulant, entraîne toutes les impuretés tenues en suspension dans les corps gras.
On coule ensuite le mélange d’acides stéarique et margarique fondu dans des moules dans l’axe desquels se trouve une mèche de coton tressée, imprégnée d’acide borique. Par suite du tressage, la mèche, au fur et à mesure que la bougie brûle, se détourne et se courbe légèrement, de sorte que l’extrémité va se consumer au contact de l’air. L’acide borique sert à vitrifier les cendres.
On ajoute parfois à la matière grasse 2 ou 3 pour 100 de cire, afin d’empêcher la cristallisation qui rend les bougies stéariques très-friables. On l’évite d’ordinaire en coulant le mélange, devenu pâteux par refroidissement, dans des moules portés à une température voisine de celle du point de fusion de la matière grasse. Les acides, en se solidifiant rapidement, se moulent exactement, sans cristalliser.
SAVONS
1244. Cfénéralités. — Les savons sont des combinaisons des acides gras avec les bases. Les savons à base de potasse et de soude sont solubles dans l’eau, dans l’alcool et dans l’éther; les autres sont insolubles dans l’eau, et ordinairement dans l’alcool et dans l’éther; on les obtient au moyen des savons solubles par voie de double décomposition, et c’est là ce qui explique pourtiuoi les savons solubles donnent un précipité dans les eaux calcaires. Le savon est d’autant plus dur, que le corps gras saponifié est moins fusible, mais la soude forme avec un corps gras quelconque un savon bien plus consistant que la potasse. Les savons durs ou à base de soude se préparent avec l’huile d’olive et le suif; les savons mous s’obtiennent avec les huiles de graines (lin, chènevis, colza). Les huiles siccatives donnent un savon plus mou que les huiles non siccatives.
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1245. liaTons durs. — On obtient les savons durs, à Marseille, en saponifiant riuiile d’olive obtenue en exprimant à chaud les marcs déjà épuisés par une compression à froid. On introduit dans une grande chaudière, au quart remplie de lessive laible, riiuile à saponifier et l’on fait bouillir le mélange. Il se produit d'abord une émulsion formée par un savon avec un excès d’huile. On y introduit ensuite une lessive plus concentrée pour convertir le savon avec excès de matière grasse en savon avec excès d’alcali, qui est bien plus soluble {empâtage). 11 faut ensuite séparer le savon des lessives {relargage) ; à cet effet, on ajoute des soudes salées et on agite continuellement; le savon, insoluble dans l’eau salée, vient nager à la surface; on fait couler la lessive qui contient l’excès de soude, les impuretés de la soude employée et le sel marin; puis on ajoute au savon une nouvelle lessive concentrée en exces, on fait bouillir et on concentre par l’ébullition, jusqu’à ce que la lessive ait une densité de 1,15 à 1,20. Dans cette opération {coction), le savon se saponifie complètement, sans se délayer dans le liquide, à cause de la présence du sel marin existant dans le savon provenant du relargage.
Après la coction, le savon est noir et ne contient plus que 16 pour 100 d’eau. 11 doit sa couleur à un savon d’alümine et de fer produit lors de l’empâtage, qui se dissout dans la masse et qui se colore par l’action qu’exercent sur lui le sulfure de sodium des lessives et l’hydrogène sulfuré dégagé dans l’empâtage.
On le transforme facilement en savon blanc ou en savon marbré.
1” Savon blanc. — On délaye le savon dans une lessive faible et on laisse j déposer lentement; le savon d’alumine et de fer se dépose au fond de la ! chaudière; on enlève le savon blanc qui surnage, on le coule dans des i moules {mises), et quand il s’y est pris en masse, on le divise en tables de dimensions convenables, en le découpant avec un fil métallique.
2° Savon marbré. — On le délaye dans moins d’eau ; le savon d’alumine cl de fer coloré par le sulfure de fer se couvre de veines bleues, qui se ! distribuent dans l’intérieur de la masse, que l’on coule dans des mises j aussitôt que l’eau y a été exactement incorporée. Le sulfure métallique j se transforme en oxyde à la surface des tables de savon, par suite la
marbrure disparaît, mais on la retrouve toujours dans l’intérieur sur une coupe fraîche. Le savon marbré est plus estimé que le savon blanc, parce qu’on ne peut l’obtenir qu’avec 3Ü pour 100 d’eau au plus, tandis que le savon blanc peut en contenir 40 et 50 pour 100.
1246. ilîaYons mous. — On fait bouillir les huiles dans des chaudières en fer avec des lessives caustiques de })Otasse ; lorsque le mélange e^t bien homogène et demi-transparent, on le concentre pour en scpaici l’excès d’eau; puis, quand il est cuit, c’est-à-dire en consistance coincnable, on le coule dans des tonneaux pour le livrer au conmicicc.
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Ces savons sont verts ou noirs; ils sont verts quand on les fait avec des huiles jaunes et qu’on y ajoute, à la fin de la cuisson, un peu de dissolution d’indigo; ils sont noirs quand on emploie l’huile de chènevis et qu’on les colore par du sulfate de cuivre, du sulfate de fer, avec du tannin et du bois de campêche. Tous contiennent un excès d’alcali, avec les impuretés qu’il a apportées, et la glycérine provenant de la saponification. Ils renferment 50 pour 100 d’eau environ.
1247. .Savons de toilette transparents. — Les savons de toilette se préparent de la même manière que les savons mous, seulement on évite l’emploi d’un excès d’alcali; on les aromatise avec des huiles essentielles.
Le savon transparent, incolore ou coloré, s’obtient en dissolvant le savon ordinaire dans l’alcool chaud, qui en sépare toutes les impuretés; la liqueur décantée est coulée dans des mises en fer-blanc. Il acquiert toute sa transparence quand il est parfaitement sec.
1248. ijsagre des savons. — Le savon blanc est employé pour le blanchiment du linge, de la soie, de la laine et pour les besoins de la toilette, parce qu’il agit à la manière des alcalis très-faibles. Le savon marbré, plus alcalin et plus mordant, sert dans le blanchissage des tissus forts. Les savons mous, très-alcalins, servent surtout dans le foulage et
dans le dégraissage de la laine, dans le blanchissage du linge commun, etc.
On évalue à plus d’un million de quintaux la fabrication des savons en France. Marseille en fournit à peu près la moitié.
1249. Essai des savons. — Un savon de bonne qualité doit être soluble dans 1 alcool, en laissant tout au plus 1 pour 100 de résidu.
Pour doser 1 eau contenue dans un savon, on le divise en le raclant avec un couteau. On pèse 5 grammes de ces raclures dans une petite capsule, on les sèche dans une étuve à 100% et l’on pèse de nouveau. La perle de poids donne l’eau.
La proportion d’alcali s’obtiendra en dissolvant 10 grammes de savon ordinaire et traitant la dissolution obtenue comme les liqueurs dont on veut obtenir le titre alcalimétrique, c’est-à-dire en y versant goutte à
goutte de 1 acide sulfurique titré, jusqu’au moment où la liqueur devient acide.
Celte opération terminée, il sera facile de connaître le poids du corps glas qui surnage le liquide, en le faisant chauffer avec 5 ou 10 grammes de cire, afin qu il puisse se concréter par refroidissement. L’augmentation de poids de la cire donne la proportion du corps gras.
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CHAPITRE IX
GLYCOLS (ALCOOLS BIATOMIUUES)
1250. On doit à M. Wnrtz la découverte d’une série d’alcools biatomiiques, intermédiaires entre l’alcool ordinaire, qui est tnonoatomique, et la glycérine, qui est un alcool triatomique. C’est pour rappeler celte relation que M. Wurlz leur a donné le nom de glycols.
Ces corps, dont la formule générale est C-''H2('^+ présentent toutes les réactions essentielles de l’alcool ordinaire; mais chaque ordre de réaction, qui ne donne généralement qu’un produit pour l’alcool, donne deux espèces de produits pour chaque giycol, comme si chacun de ces corps se composait de deux alcools unis ensemble, dont l’un seulement ou tous deux h la fois pourraient subir la réaction ordinaire des alcools monobasiques. Cette manière de se comporter des glycols ressortira plus clairement de l’étude comparée des réactions du giycol C^HW et de l’aljcool ordinaires.
RÉACÏIOXS COMPARÉES Dü GLYCOL ET DE l’aLCOOL ORDINAIRES.
1251 . Action des corps simples. — Le sodium, en agissant sur l’alcool ordinaire, donne de l’alcool sodé et de Lhydrogène; avec le giycol, on a deux réactions analogues :
Alcool.
K = C^HSKO^ + H
Alcool sodé.
C4H60^ H- K =: C^HSKO^ + H.
Giycol. Giycol moiiosodé.
G'OICQ^ + 2K = H- 2H.
Giycol. Giycol disodé.
I En s’oxydant, l’alcool produit de l’aldéhyde ou de l’acide acétique. Le |;lycol se transforme également en acides sous des influences oxydantes, par des réactions correspondantes :
CUteo^ + 40 = -f 2H0,
Alcool, Acide acétique.
CiH60^ + 40 = CMW + 2HO,
Giycol. Ac. j^lycolique.
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dcglycol étendu; l’acide acétique se produit par l’oxydation de l’alcool dans les mômes circonstances.
L’acide oxalique ne se forme que par une oxydation plus complète du g'lycol sous l’influence de la potasse à 250”; on sait qu’avec l’alcool on n’obtient, dans cette circonstance, que de l’acide acétique, comme par l’oxydation directe :
KO, 110 = K0.C''H803 + 4H, + + 2(KO,HO) = C^06,2K0 + SU
Alcool. Acctaie de potasse. Glycoi. Oxalate de potasse.
Ainsi, à un alcool monobasique correspond un acide également monobasique; auxglycols correspondent deux acides qui sont bibasiques.
4252. Action des acides. — Les hydracides, en réagissant sur l’alcool ordinaire, donnent naissance à des éthers simples, par la combinaison des deux corps, avec élimination de 2 équivalents d’eau; le glycoi s’unit à 1 ou 2 équivalents d’acide, avec élimination de 2 ou 4 équivalents, et produit deux sortes d’éthers simples :
CRI60^ + 2HI — 4H
Glvcol.
Diiodhydriiie du glycoi.
La diiodhydrine du glycoi obtenue par ce procédé est identique avec l’iodure d’éthylène ou liqueur des Hollandais iodée La dichlor-
hydrine du glycoi est identique avec la liqueur des Hollandais G^H^Cl*.
Les oxacides agissent sur le glycoi à la manière des hydracides; on obtient donc deux espèces d’éthers neutres, tandis que l’alcool ne fournit qu’un seul éther neutre. Nous prendrons pour exemple l’action de l’acide acétique :
— 2H0 == CSHSQfi,
c.Mi»o^ + c>H>o* - 2HO = c3n«Qt, iTTaceTlTT. c'TTTTTTTTiue
Alcool. Acide acétique. Ether acétique. + 2(C^IUO^) — 4HO = C^-tU'^O®.
Glycoi diabétique.
Le glycoi se comporte donc vis-à-vis des acides monobasiques, tels que l’acide acétique, comme les acides bibasiques se comportent vis à-\is de l’alcool ordinaire; on se rappellera, en effet, que l’acide oxaliqiH* donne naissance à deux produits, en réagissant sur l’alcool, par deux réactions analogues aux précédentes :
CR)N2H0 + CRE02 — 2110 = CMU-^OS, OOC/2110 + 2C’'IU02 - 4HO
ACiile üvalique. Alcool. Ac. oxaloviuique.
Ether oxaliqu»-'-
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Le glycol est donc à l’alcool ordinaire ce que l’acide oxalique est à l’acide acétique. Nous exprimons ce fait et ceux qui précèdent en disant que le glycol est un alcool biatomique.
Les divers produits de l’action des acides sur le glycol se comportent, dans beaucoup de circonstances, comme les composés correspondants de l’alcool ordinaire; ils ont, en un mot, beaucoup de réactions comparables à celles des composés salins ou des composés binaires. Il est possible, en effet, d’obtenir la plupart des composés du glycol par voie de double décomposition : ainsi le bromure d’éthylène, C^H^Br^ (dibromhydrine du glycol) réagit sur l’acétate d’argent et produit le glycol diacétique :
+ 2(Ag0,C4H303) = + îi(AgBr).
Bromure Acétate d’argent. Glycol d’élhylèue. diacétique.
1253. Action des alcalis sur les éthers du glycol. — Les glycols acétiques et tous ceux qui résultent, comme ces corps, de l’action des acides oxygénés sur le glycol, reproduisent, sous l’inlluence des alcalis ou des alcalino-terreux, le glycol ordinaire et un sel de l’acide, comme les élhers neutres :
C8h»06 -f R0,H0=C4H60HR0,CvH303
-h RO, HO = C^H^O- -P RO.CHWS^ Glycol monoacétiq. Ether acétiq. . Alcool. Acétate.
Glycol.
Acetate.
C12Hi0O8+2(RO,HO)=C»H8O4+2(RO,CH13O3)
Glycol diacétique.
Glycol.
Acétate.
Mais les composés qui correspondent aux élhers simples se compor- : lent d’une façon toute différente. On sait que la potasse dédouble la li- I queur des Hollandais (dichlorhydrine du glycol) en acide chlorhydrique j qui s unit à la potasse, et en un produit de substitution de l’hydrogène bicarboné (421) C^H^Cl^ = G^H^Cl -j- HCl ; les alcalis dédoublent d’une manière analogue la monochlorhydrine et les composés correspondants. On a, en effet :
C^HSCIO^ = HCl + C^H^02.
Monochlorhydrine. Oxyde d’éthylène.
L’oxyde d’éthylène obtenu dans cette réaction est un isomère de l’ali déhyde, mais il en diffère par toutes ses propriétés, comme on le verra I bientôt.
L’action de l’ammoniaque sur les éthers simples du glycol sera indiquée à propos des alcalis artiliciels (1332).
Ces généralités nous perrnellroiit de comprendre facilement la prépa-
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ration du glycol et d’étudier quelques-unes des propriétés particulières de ses dérivés.
GLYCOL, CHI604.
1254. Préparation. — On introduit dans un ballon une partie de bromure d’éthylène et une partie d’acétate dépotasse dissous dans 2 parties d’alcool à 85°. On chauffe au bain-marie, pendant plusieurs jours; le ballon est muni d'un tube abducteur, enroulé en serpentin qui est entouré d’un réfrigérant, pour que les vapeurs d’alcool, se condensant dans ce tube, puissent retomber dans le ballon. Il se forme du bromure de potassium et du glycol monacétique, que l’on sépare facilement de l’alcool par distillation, car ce corps ne bout qu’à 180° environ.
On décompose ensuite le glycol acétique en le faisant chauffer avec une dissolution de baryte hydratée, on enlève l’excès de baryte par un courant d’acide carbonique, et on évapore doucement jusqu’au moment où l’acétate de baryte commence à cristalliser; en ajoutant à la liqueur deux fois son volume d’alcool concentré, on précipite tout l’acétate de baryte. La liqueur filtrée sera d’abord distillée au bain-marie pour recueillir l’alcool; puis au bain d’huile, on recueille tout ce qui passe au-dessus de 140°. Ce produit est distillé de nouveau dans une petite cornue tubulée munie d’un thermomètre ; en recueillant le liquide qui passe entre 490 et 200°, on obtient du glycol pur. Quant au bromure d éthylène, d’où l’on dérive le glycol et ses composés, on l’obtient en faisant passer du bicarbure d’hydrogène dans du brome refroidi.
Le glycol est un liquide incolore, épais, d’une saveur sucrée. 11 bout à 497° ; sa densité à 0° est 4,425 ; sa densité de vapeur, 2,464. 11 est miscible en toutes proportions à l’eau et à l’alcool.
Glycols cblorliydriques (élliers chlorhydriques des glycols).
1 255. Préparation et propriétés. — Lorsqu’on sature de gaz chlorhydrique du glycol pur, etqu’on chauffe ensuite quelque temps le mélange, on obtient la monochlorhydrine du glycol, CWC102. ^ .
C est un liquide incolore, non acide, qui bout à 428°; il est soluble en toutes proportions dans l’eau ; il est combustible et brûle avec une belle flamme bordée de vert. La dichlorhydrine ne peut se préparer par l’action directe de l’acide chlorhydrique sur le glycol; on ne l’obtient qu’en faisant réagir le perchlorure de phosphore sur ce corps. On produit ainsi de l’acide chlorhydrique, de l’oxychlorure de phosphore et delà dichlorhydrine ou liqueur des Hollandais, facile à séparer de l’oxychlorure.
CHI®0'^ _1_ PhCU = PliOU".13 -h 3I1CI -h C''II'*CU.
Cette réaction n’a qu’un intérêt purement théorique.
relatif à la véri-
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table conslilulion chimique delà liqueur des Hollandais; il est bien évident que l’on préparera toujours ce produit par l’action réciproaue du chlore et de l’hydrogène bicarboné.
Oxyde d’élliylciie, C^U^O-.
Préparation. — Ce corps se prépare en décomposant leglycol
monochlorhydrique par la potasse caustique; il se forme instantanément
du chlorure de potassium et de l’eau, et de l’oxyde d’éthylène gazeux se dégage : ^
CHSCI02 + KO, HO = KCI + 2HO + CHOO^
Monochlofliydriue.
Oxyde d’éthylène.
On condense ce corps dans un matras entouré d’un mélange réfrigérant. °
1257. Propriétés. — L’oxyde d’éthylène bout à 13%5; sa vapeur brûle avec une flamme brillante, comme celle de l'hydrogène carboné. Il est soluble dans l’eau en toutes proportions ; il réduit les sels d’argent comme 50n isomère l’aldéhyde, et, en s’oxydant sous l’influence du noir de plaline, produit de l’acide giycolique.
Ce corps se comporte de la môme manière que les oxydes métalliques • s unit directement à l’eau quand on le chauflè avec ce liquide pendant -111 certain temps, et forme des décomposés comparables aux divers livrâtes des oxydes raélalliques (alcools polyélbyléniquesj. Ainsi par exemple, 1 équivalent d’oxyde d’éthylène et 2 équivalents d’eau reproîuisent le glycol ordinaire; 2, 3, 4 équivalents d’oxyde d’éthylène s’unis- .ent à 2 équivalents d’eau pour former les alcools diétliylénique triébylénique, tétraéthylénique :
+ 2H0 = C 8H'0O6 (alcool diéthylénique),
3C4HV02 + 2HO = (alcool triéthylénique).
I L’oxyde d’éthylène s’unit directement à l’acide chlorhydrique et reproluit la monochlorhydrine du glycol; la réaction s’opère en mélangeani 'les volumes égaux des deux gaz sur la cuve à mercure. La combinaison • , edectue aussi facilement que celle de l'acide chlorhydrique et de l’amloniaque. Il se combine avec une extrême énergie à l’acide sulfurique, lême étendu, et forme du sulfate d’éthylène ; avec l’acide acétique hyraté ou anhydre; dans ce cas, si la réaction a lieu entre l équivalent oxyde et 2 équivalents d’acide, il se forme du glycol diacéliqiie avec U sans élimination d’eau :
+ 2C4H305 = CiHiiOQS, + 2C'‘H^O'» — 2HO =
OxyJedéth. .Xcitle acctiq. Glycol diacétiq. Oxyde d’élh. Acide acétiq. Glycol diacètiqiie.
740 CHIMIE ORGANIQUE
L’ammoniaque s’unit avec dégagement de chaleur à 1 oxyde d éthylène, et produit des hases composées analogues aux bases obtenues par 1 union des oxydes métalliques anhydres et de l’ammoniaque (1331).
1238. Constitution du glycol et de ses produits. On peut envisager le glycol ordinaire et les glycols polyéthyléniques comme des hydrates d’oxyde d’éthylène, et l’oxyde d’éthylène comme un oxyde bibasique, c’est-à-dire capable de former deux séries de composés avec les acides monobasiques. Les glycols acétiques peuvent alors s écrire dans
cette hypothèse :
C^H‘02, (ijlycol monoacétique),
C^H'»02,2C^H303 (glycol diacétique).
Le premier est comparable à l’azotate brbasique de plomb :
Pb20LAz0s,H0 ;
le corps G^H^O-, jouant le même rôle que 2 équivalents d’oxyde de plomb, le second est l’analogue des sels neutres :
Pb202,2Az0».
Quant aux monochlorhydrines, elles correspondent à certains oxychlorures hydratés ; il est facile de justiüer ce rapprochement par un exemple. L’acide molybdique hydraté a pour formule W0^2H0, l’acide anhydre l’acide chlorhydrique s’unit directement à l’acide molybdique
anhydre, et donne un composé volatil qui a pour formule W03,HC1 : <
C4H'02 -i- 2HO = CHi60h W03 -1- 2HO = W03,2H0,
Ox^d’éth^e'. Glycol. Acide molybdique soluble.
+ HCl = C-H^ClOh W03 -h HCl = AYHCIO^.
Oxyde d’élhylène. Moiiocblorhydriiie.
Les dichlorhydrines sont évidemment les analogues des chlorures anhydres.
Il est bien évident que l’oxyde d’éthylène n’est nullement comparable
à l’éther de l’alcool ordinaire; celui-ci n’est pas, comme nous l’avons vu, le véritable oxyde d’éthyle, et il est probable que si l’on décomrail ce corps, il jouirait des propriétés basiques jirononcées de l’oxyde d éthylène. On s’explique ainsi pourquoi les réactions qui permettent de dériver l’éther ordinaire de l’alcool ne réussissent pas sur le glycol poui produire l’oxyde d’éthylène (action de l’acide sulfurique, du chlorure
de zinc).
125U. Autres J col§. — M.
Wurlz a également réussi à obtenir le
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propylglycol, le butylglycol, C*H‘W, el l’arnylglycol,
en laisant réagir des bromures de propylène, CWBr^ de butylène, C®H^Br‘2, et d’amylène, C‘®H^®Br'^, sur l’acétate d’argent, et décomposant le glycol acétique obtenu par un alcali. Ces composés se comportent de la même manière que le glycol ordinaire, et donnent les deux séries de produits que l’on obtient par le glycol ordinaire; il est donc inutile d’insister sur leurs propriétés. Nous indiquerons seulement la remarque suivante de M. XVurtz sur leurs points d’ébullition :
On sait que le point d’ébullition des alcools monoalomiques s’élève d’environ 18®, quand on passe d’un terme au terme supérieur; la température d’ébullition s’abaisse, au contraire, quand on passe d’un glycol au supérieur. C’est ce qui ressort du tableau suivant :
Point d’ébullition.
Glycol 197 à 197°, 5
Propylglycol 188 à 189°
Butylglycol 183 à 184°
Amylglycol 177
I On n’a pas expliqué jusqu’ici cette anomalie singulière.
1260. Transformation des alcools polyatomiques en alcools infé-
I rieurs Si l’on examine les formules du propylglycol, CWO^, et de la
'monochlorhydrine de la glycérine (1229), CWCIO^, on voit que celle-ci !ne diffère de la première que par la substitution de 1 équivalent de chiore |i 1 équivalent d’hydrogène; aussi, en faisant agir sur la solution aqueuse je monochlorhydrine de l’amalgame de sodium, M. Lourenço a pu reproduire un phénomène de substitution inverse et obtenir le propyl- ,dycol.
Une relation identique existe entre la monochlorhydrine du glycol el ’alcool ordinaire :
CHI°C102, Monochlorhydrine du glycol.
Alcool .
ît il est possible de transformer la monochlorhydrine du glycol en alcool ordinaire par l’hydrogène naissant. Il suffit de faire réagir l’amalgame ile sodium sur la solution de monochlorhydrine.
M. Wurtz a récemment fait voir qu’il était facile de passer du propyl- ,jycol et du butylglycol aux alcools propylique et butylique par un simde phénomène de réduction. En chauffant ce corps avec de l’acide iodhy- Irique, il se produit de l’iode, de l’eau et de l’iodure de propyle ou de )utvle :
! -f- 3111 = C^H^l + /,HO -f- 21, CSIIIOQ'’ 3HI = C^iPl -h 4110 -h 21.
ropylglycol. lodurede propyle. butylglycol. ludure de butylc.
chimiü: organique.
Mais le glycol se Iransforme dans les mêmes circonstances en iodure d’élhylône, On voit donc qu’il est. en général, tout aussi facile de
passer des alcools polyatomiques aux alcools ordinaires que de remonter de ceux-ci, au moyen des carbures aux alcools biatomiques.
HUILES VOLATILES OU ESSENTIELLES
Nous réunissons dans ce chapitre des produits végétaux de propriétés différentes, qui ont une certaine ressemblance d’aspect avec les huiles grasses; ils donnent, comme elles, une tache sur le papier; mais par la chaleur cette tache disparaît, parce que ces corps sont volatils.
1261. Généralités. — Les huiles essentielles sont les principes odorants des plantes; on les trouve dans les parties les plus différentes des végétaux, en quantité très-variable, mais souvent très-minime; on les en extrait en distillant avec de l’eau les diverses parties des végétaux qi i les contiennent (feuilles de rose, fleurs d’oranger, etc.). Ces huiles sor t entraînées par les vapeurs et passent avec elles à la distillation, quoique
leur point d’ébullition soit bien supérieur à 100°. Lorsqu’elles sont plus légères que l’eau, on recueille les produits dans un flacon de forme particulière, nommé récipient florentin {fig. 194). L’eau qui y arrive gagne le fond du vase et se recouvre d’essence; lorsque le vase est suffisamment plein, l’eau s’écoule par la tubulure latérale recourbée. La distillation s’opère dans un alambic ordinaire ; on place les portions des végétaux soit dans des sacs, soit dans un vase percé de trous, en le tenant à une certaine distance du fond, pour qu’ils n’y reçoivent pas faction directe du feu, ce qui donnerait naissance à des produits empyreumaliques. L’eau distillée avec l’essence en conserve souvent l’odeur; aussi estelle spécialement recherchée dans quelques cas (eau de fleurs d’oranger, etc.).
Les essences sont tantôt solides, tantôt liquides; quand elles sont liquides, elles sont généralement colorées en jaune, mais cette couleiu’ ne leur est pas essentielle; à l’état de pureté absolue, elles sont incolores,
Fig. 194.
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sauf quelques exceplions. Elles possèdent une odeur forle oui varie beaucoup suivant les diverses espèces, et sont douées d’une saveur brfi-
anle; elles ne sont pas grasses comme les huiles; la plupart sont nlus légères que l’eau, et le point d’ébullition d’un grand nombre est d’envi
Elles sont peu solubles dans l’eau, mais elles se dissolvent dans l’al- (^ool. Elles sont combustibles et brûlent avec une llamme fuligineuse Exposées à l’air, elles s’épaississent et se transforment peu à peu en résines, en absorbant de l’oxygène.
La plupart des huiles essentielles brutes sont des mélanges de différents corps, dont l’un, fréquemment solide à la température ordinaire se déposé sous forme de cristaux, quand on refroidit l’huile. On nomme la partie solide stéaroptène,el la partie liquide élœoptène.
Les essences sont employées en médecine, dans la parfumerie, dans la peinture et la fabrication des vernis; la plupart proviennent de plantes eu ivees dans les pays chauds (Orient, Provence); elles sont l’objet d’un , commerce assez important.
i I'2lj2. Classification des essences. - On divise les essences en trois (grandes classes : r les essences non oxygénées (hydrocarbures); 2° les • essences volatiles oxygénées ; 3° les essences sulfurées.
La seconde classe comprend un grand nombre d’essences de propriétés bien différentes : l’huile de pomme de terre a toutes les propriétés des alcools (alcool amylique); l’essence d'amandes amères est une aldéhyde*
1 essence de gaulteria procumbens, un éther neutre. C’est à ces trois types (bien nets que nous rapporterons les essences oxygénées. L’alcool amy- I ique ne sera pas étudié ici, ses propriétés importantes sont déjà conclues (1201); mais nous placerons dans ce groupe des alcools les camphres, dont quelques-uns présentent les propriétés essentielles de ces s^orps.
I. ESSENCES NON OXYGÉNÉES
Les huiles de celte classe sont très-répandues; elles représentent loules, malgré leurs différences d’origine, d’odeur et de volatilité, la ciiôrne composition centésimale; leur formule générale est (C^IP)'S la l'iieux connue est Vessence de térébenlhine.
Essence de Icrébeiilliine,
On la trouve dans tous les arbres du genre pinus et dans toutes les arlies des arbres qui appartiennent à ce genre. On l’extrait, par distiltion, de la térébenthine, lic|uide visqueux, épais et limpide qui s’é- >ule des ouvertures naturelles ou arlitirielles de l’écorce de tous les
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sapins, pins, mélèzes. L’essence du commerce contient toujours un peu de résine; pour la purifier, on la distille avec de l’eau, on la dessèche ensuite sur du chlorure de calcium, et on distille le produit sec dans une cornue.
1263. Propriétés. — Liquide incolore, d’une odeur spéciale, dont la densité est 0,87. Il bout à 156”, et sa densité de vapeur est 4,698. L’essence de térébenthine est lévogyre, mais son pouvoir rotatoire varie avec sa provenance, l’action plus ou moins prolongée de la chaleur, etc.
L’essence de térébenthine peut s’unir à l’eau pour former des hydrates bien cristallisés. On en connaît quatre, qui sont représentés par les formules
C5ohi6_|_hO, C20H16 + 2HO, C^OH'6 4HO, -j- 6HO.
Le dernier, plus facile à obtenir, se prépare en agitant fréquemment un mélange de 8 parties d’essence, de 2 parties d’acide azotique faible (D = l,25), et de 1 partie d’alcool à 80”. Il se forme à la longue une bouillie cristalline qu’on exprime entre des feuilles de papier buvard et que l’on dissout dans l’eau bouillante. On obtient de beaux cristaux par refroidissement.
L’acide chlorhydrique se dissout en grande quantité dans l’essence de térébenthine. La liqueur, exposée dans un endroit frais pendant vingtquatre heures, laisse déposer des cristaux qu’on égoutte avec soin et qu’on purifie par quelques cristallisations dans l’alcool. Ces cristaux sont une combinaison de camphre et d’acide chlorhydrique, représentée par la formule C-^H‘®,HG1; ce composé porte le nom de camphre artificiel, à cause de l’analogie de son odeur avec celle du camphre; ü fond à 150” et bout à 170”, en se décomposant. Sa dissolution alcoolique est lévogyre, comme celle de Uessence de térébenthine qu’il contient; de plus, son pouvoir rotatoire est proportionnel à la quantité d’essence qu’il renferme.
Le produit liquide qui prend naissance en même temps que les cristaux a la même composition que le camphre artificiel, et se comporte comme lui vis-à-vis de la lumière polarisée; l’essence de térébenthine est donc un mélange de deux essences isomères et de même pouvoir rotatoire, qui donnent, l’une un camphre liquide, l’autre un camphre solide.
Si l’on décompose le camphre artificiel entre 240 et 250”, en le chaulfant avec du savon sec ou un sel alcalin à acide organique faible, l’acide chlorhydrique s’unit à l’alcali, et l’on obtient un liquide lévogyre cristallisable à 45” et bouillant à 160”, qui peut, en s’unissant à l’acide chlorh}drique, régénérer le camphre artificiel sans autre produit. C’est le camphène de M. Berthelot.
CHAP. X. ESSENCE DE TÉRÉBENTHINE
La vapeur de camphre décomposée au rouge par la chaux reproduit une essence de môme composition que l’essence primitive, mais qui est dépourvue de pouvoir rotatoire (camphylène). Ce corps se combine avec l’acide chlorhydrique gazeux et reproduit un chlorhydrate solide et un chlorhydrate liquide ; il se compose donc au moins de deux liquides distincts comme l’essence primitive. Le chlorhydrate liquide décomposé par la chaleur donne également une essence dénuée de pouvoir rotatoire et qui ne reproduit que du camphre liquide. On désigne ce nouvel isomère de l’essence de térébenthine sous le nom de térébylène.
Les deux hydrates C-0Hi6+4HO et 6HO absorbent facilement
l'acide chlorhydrique gazeux, en produisant de 1 eau et un camphre artificiel (C'20H^®,2HG1) qui possède toutes les propriétés du camphre artificiel d’essence'de citron (Ci<>H8,HCl) (Deville). Ce dichlorhydrate d’essence de térébenthine, traité par le potassium, donne une huile essentielle, le citrène, identique avec celle qui résulte de la décomposition du camphie solide de citron par la chaux. Il est donc possible de passer des produits de l’essence de térébenthine à ceux de l’essence de citron, quoiqu’il y ait entre les deux essences naturelles des différences de propriétés bien caractérisées.
Mais ce ne sont pas là les seules modifications isomériques que puisse éprouver l’essence de térébenthine. Nous nous bornerons à indiquer encore les deux suivantes :
M. Deville a montré que l’acide sulfurique transforme l’essence de térébenthine en deux produits isomères et dépourvus de pouvoir rotatoire : l’un est le tèrébenej il difl^ère de l’essence de térébenthine, dont il a le point d’ébullition, par son odeur qui est celle du thym, et parce qu’il forme avec l’acide chlorhydrique un produit représenté par la formule 9(0-20^16), HCl ; l’autre est le colophène; il bout à 310°, ne se combine plus avec l’acide chlorhydrique; il est fortement dichro'ique, c’est-à-dire qu’il est incolore par transparence, mais qu’il paraît coloré (en indigo) quand on le regarde par réflexion sous certaines incidences. On obtient également le colophène en grande quantité lorsqu’on distille la colophane.
Les acides iodhydrique et bromhydrique forment avec l’essence de térébenthine les mômes combinaisons que l’acide chlorhydrique.
AUTRES ESSElNCES HYDROCARBURÉES.
1^64. Les autres essences hydrocarburées se combinent, comme 1 essence de térébenthine, à l’acide chlorhydrique et forment des chloi hydrates qui rentrent dans les trois types suivants :
C20Hi?,HCl,
Cam|.hre de térebentliine.
C.amithre de cul)èl)e
c'«n«,nci.
raiiii)lue de citiou.
cHiMiii: organique:.
Aussi on admet trois types de carbures, qui sont probablement susceptibles de donner de nombreux isomères, comme 1 essence de térébenthine. La plupart de ces essences ont été peu étn- ( lées; nous nous contenterons donc d’indiquer ici les noms des principales avec leur densité et leur point d’ébullition.
Essence de sabine. . .
C1SH
250 à 2GQ0
11 faudrait joindre à cette liste le cymène, partie volatile de l’es-
sence de cumin, et Tessence de roses (CHf , pour compléter la série des essences binaires. Ces essences n’ont d’ailleurs aucun rapport de propriétés avec Tessence de térébenthine ou ses isomères, et nous retrouverons le cymène parmi les produits de la distillation de la houille, homologues de la benzine.
lî. ESSENCES OXYGÉNÉES.
Camphres. — Camphre du Japon, C^oipco
On l’extrait tlu /aurus camphora, qui croit en abondance en Chine et
an Japon. On débite le bois en petits fragments et on le distille avec de
eau dans une cucurbite surmontée d’un chapiteau garni de.paille de riz.
La vapeur entraîne avec elle le camphre qui s’attache aux pailles sous
orme de petits cristaux. On le purilie en le distillant dans de grandes
10 es à fond plat, à la partie Supérieure desquelles il se condense sous lorme de pains.
1263. Propriétés. — Le camphre constitue ordinairement une masse incolore, transparente, élastique, douée d’une odeur et d’une saveur caractéristiques Conserve en vases clos, il se sublime eu petits cristaux brillants tres-refringenls. 11 nage à la surface de l’eau (0 = 0,986), et lorsqu’il est en petits Iragments, il tournoie sur ce liquide L 11 fond à 73», bout h 204. Sa densité de vapeur est 3,3-2. 11 est peu soluble dans l’eau,
mais très-soluble dans l’alcool, les éthers, les huiles. 11 est lacilemeul combuslible.
' Si l’eau contenait une trace de matière
giasse, ce pliènomène n’aurait pas lieu.
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Si l’on fait passer de la vapeur de camphre sur un mélange de chaux cl d’hydrate de potasse chauffé à 400", on obtient l’acide campholique, (j20[ii7(j3 par suite de la fixation de deux équivalents d’eau :
C20H1602 ^ KO, HO = C2MP'03,K
L’acide azotique transforme par une longue ébullition le camphre en acide camphoriqueC-^H^^O®,5HO, par un simple phénomène d’oxydation :
C20H16Q2 -f- GO =
C’est un acide hihasique ordinairement doué d’un pouvoir rotatoire. On connaît aujourd’hui quatre modifications de l’acide camphorique distinctes par l’action qu’elles exercent sur la lumière polarisée, et comparables à ce point de vue aux quatre modifications de l’acide tartrique (1304).
Plusieurs huiles volatiles de la famille des labiées laissent déposer spontanément ou par refroidissement des stéaroptènes de même composition que le camphre et de propriétés chimiques semblables ; mais leur pouvoir rotatoire n’est pas le même.
1266. Camphre de Bornéo — On l’extrait à Bornéo et à Su-
matra du dryobalanops camphora. Il est en partie cristallisé dans les cavités médullaires des vieux arbres, accompagné d’une huile volatile que
; l’on trouve en plus grande quantité dans les jeunes arbres et qui s’é- I coule parles incisions que l’on pratique dans le bois. Cette dernière est isomère avec l’essence de térébenthine.
I Le camphre de Bornéo a beaucoup de ressemblance avec le précédent, mais il est plus cassant, son odeur tient à la fois de celle du camphre et I de celle du poivre. Il fond à 198" et bout à 212". L’acide azotique lui I enlève deux équivalents d’hydrogène et le transforme en camphre du I Japon.
I Le camphre de Bornéo peut se combiner aux acides monobasiques I pour former des composés correspondants aux éthers, puisqu’ils résul- I tent, comme l’a montré M. Berthelot, de l’union de l’acide et du camphre ' avec élimination de deux équivalents d’eau. La potasse régénère le cam- I phre et l’acide par suite de la fixation de deux équivalents d’eau. On peut i donc assimiler le camphre de Bornéo à un alcool, dont le camphre ordii naire serait l’aldéhyde.
1267. Camphre rtu succin (C^‘^H^'^0-). — On relire du succin une suh- I stance isomère du camphre de Bornéo. Le pouvoir rotatoire de ces deux I camphres est très-différent; il en est de meme de celui de leurs composés
correspondants.
CHIMIE OHGAiMQLE.
Essence d'amandes amères (aldéhyde benzoïque
L essence d\amandes amères ne préexiste pas dans les végétaux, elle provient de la décomposition d’une substaHce nommée amygdaline, que 1 on trouve dans les amandes amères, dans les noyaux des cerises, des abricots, des pèches et dans les fleurs, l’écorce et les noyaux du i^rums padus, etc. Les amandes douces ne contiennent pas d’amygdaline.
1268. Amyg^daline — On exprime les amandes amères
pulvérisées pour en extraire la plus grande partie de l’huile fixe, et l’on fait bouillir à plusieurs reprises le tourteau avec de l’alcool, on filtre et on distille aux trois quarts environ. Après un repos de quelques jours dans un lieu froid, l’amygdaline se sépare sous forme de cristaux, que l’on purifie en les traitant par l’éther pour dissoudre l’huile fixe et en faisant ensuite cristalliser de nouveau dans l’alcool.
On obtient ainsi des écailles cristallines, incolores, très-déliées, d’un éclat nacré, inodores et d’une saveur faiblement amère. L’amygdaline est tres-soluble dans 1 eau et y cristallise en prismes volumineux contenant six équivalents d’èau. Elle n’est pas volatile.
La dissolution d amygdaline dans l’eau froide mélangée avec l’émulsion d amandes amères ou d’amandes douces, se transforme, par suite de 1 action encore inexpliquée de la matière albuminoïde (synapLase, énuilsine), contenue dans ces émulsions, en essence d’amandes amères, en sucre et acide cyanhydrique qui restent en dissolution dans l’essence :
-h 4110 = CUzH -f- Ci'‘H602 -|-
Sucre.
Aniytjdaliiie.
Essence d’aniaudes amères.
1269. Préparation de l’essence d’amandes amères. — 11 est facile maintenant de se rendre compte des circonstances de la préparation de ce corps. On forme une bouillie claire avec le tourteau d’amandes amères et de 1 eau ; le mélange, macéré pendant vingt-quatre heures dans un alambic, est distillé. On recueille un mélange d’essence et d’eau renfermant une proportion très-notable d’acide cyanhydrique; une portion de 1 essence 1 este en dissolution dans l’eau, mais lapins grande partie va au fond du vase. Pour purifier cette essence, on la mélange, à l’abri du contact de 1 air, avec de la chaux, du chlorure de fer et de l’eau ; l’acide cyanhydrique passe alors à l’état de cyanure de fer, on distille et l’on obtient de 1 essence pure qu’on rectifie sur le chlorure de calcium ou sur de la chaux vive pour la dessécher.
1270. Propriétés. — L’essence débarrassée d’acide cyanhydrique est incolore, très réfringente, très-fluide, d’une odeur caractéristique cl
CHAP. X. ESSENCE D’AMANDES AMÈRES
d’une saveur brûlante; sa densité est j,043. Elle bout à 180®; sa densité de vapeur est 3,71; elle est soluble dans 30 parties d’eau, et soluble en toutes proportions dans l’alcool et dans l’éther. Elle n’est pas vénéneuse, mais toutes les essences d’amandes amères du commerce le sont extrêmement à cause de l’acide cyanhydrique qu’elles contiennent.
A la température du rouge, l’essence d’amandes amères se dédouble en benzine et oxvde de carbone :
C1HI602 = C12H6 + 2CO
Esseuce d’amandes Benzine, amères.
Ifî71. Action des métalloïdes. — Exposée au contact de l’air humide, l’essence d’amandes amères absorbe l’oxygène et se transforme entièrement en acide benzoïque cristallisé :
COH602 + 02 = Ci^HsO^.HO.
Essence d'amandes Acide benzoïque, amères.
Le chlore gazeux est absorbé par l’essence d’amandes amères avec dégagement de chaleur ; il se produit de l’acide chlorhydrique et un corps oléagineux, incolore, d’une odeur très-pénétrante, quia pour formule Ci4fj502,cp Ce corps se transforme au conlact de l’eau en acide chlorhydrique et acide benzoïque ; l’ammoniaque le transforme en benzamide et chlorhydrate d’ammoniaque. Distillé avec de l’iodure, du cyanure ou du sulfure de potassium, il donne des composés correspondants, dans lesquels le chlore est remplacé par l’iode, du cyanogène ou du soufre.
Ces réactions, étudiées par MM. Liebig et Wôhler, leur ont fait admettre que 1 essence d amandes amères était une combinaison d’un radical particulier, le benzoïle, avec l’hydrogène ; les composés précédents deviennent ainsi des chlorure, iodure, sulfure, cyanure de benzoïle :
Hydrure de benzoïle C'^IDO^jH (essence d’amandes amères).
Cblonire CidDO^.CI.
lüfture Cidt302,|.
Sulfure C'^H502,S.
Cyanure CiMi502,Cy.
Le chlorure de benzoïle, traité par l’hydrure de cuivre, reproduit l’essence d’amandes amères, de môme que l’hydrure d’acétyle régénère i l’aldéhyde (1223).
1272. Action de la potasse. — Si l’on chauffe l’hydrure de benzoïle avec de la potasse solide, il se dégage de l’hydrogène et il se produit du benzoate de potasse.
Ci'di602 ^ KO, HO = KO.C' -H^Oî 2H.
chimiü: ohganiqul:.
Mais si on le mélange avec une dissolution alcoolique de potasse à Tabri du contact de Pair, il se précipite du benzoale de potasse, et il reste dans Talcool un corps huileux qu’on en peut séparer par l’eau : c’est l 'alcool benzoïque ;
2(Ciqi602) + KO, HO = C1VH802 + ivOX^htso?.
Essence d’amaiules amères. Alcool benzoïque. Benzoate de potasse.
Cette réaction ne s’effectue que si l’essence est bien exempte d’acide cyanhydrique; si elle en contient, elle se transforme en une substance isomère de l’essence d’amandes amères, la benzoïne,
t273. Alcools benzoïque et cuminique. — L’alcool benzoïque, découvert par M. Cannizarro, possède les propriétés générales des alcools ordinaires; il forme avec les acides de véritables éthers (éthers chlorhydrique, acétique) ; par l’oxydation on le transforme en essence d’amandes amères, et finalement en acide benzoïque. L’essence d’amandes amères ou hydrure de benzoïle est donc Valdéhyde de l’alcool benzoïque; l’acide benzoïque est l’acide de cet alcool :
CVH6Q2, alcool ordinaire, CWO^, aldéhyde vinique, acide acétique,
alcool benzoïque, Ci^H602, aldéhyde -
Ci4i60\ acide -
L’essence de cumin, homologue de l’essence d’amandes amères, donne un alcool correspondant sous rinfluence de la dissolution alcoolique de potasse :
2(020111202) _{_ KO, HO = KO,C2ohii03 + C^OH^O^.
Esienoe de cumin.
Cumiuale de potasse.
Alcool
cumiiiique.
On voit qu’à coté des alcools monobasiques ordinaires, représentes par la formule C-”H2(« + i)02^ n existe une autre série d’alcools, également monobasiques, qui sont représentés parla formule générale ^)0-;
les aldéhydes de ces divers alcools ont les memes propriétés générales, et il est possible, dans plusieurs cas, de remonter de l’aldéhyde à l’alcool correspondant de la môme manière. Nous avons vu en effet que l’aldéhyde soumise à l’influence de l’hydrogène naissant, reprodui-
rait l’alcool ; l’essence d’amandes amères, soumise à la même inlluence, donne de l’alcool benzoïque en fixant deux équivalents d'hydrogène (Friedel).
Les acides des deux séries alcooliques sont monobasiques, ils sont volatils sans décomposition, et présentent un parallélisme complet dans rensemble de leurs propriétés, comme nous allons le faire voir en élu-
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dianr Uacicle benzoïque, que nous prendrons pour type des acides que nous désignerons, avec M. Hoflïnann, sous le nom ù' aromatiques, poulies distinguer des acides gras, et pour rappeler leur origine.
Acide benzoïque,
L’acide benzoïque se rencontre tout formé dans un grand nombre de produits naturels, et notamment dans le benjoin, dans la résine du styrax, dans le baume deTolu. II prend naissance dans l’oxydation de l’essence d’auiandes amères ou de l’amygdaline, dans la décomposition de I acide hippurique (matière contenue dans l’urine des herbivores), sous I influence de la chaleur ou des acides.
1274. Préparation. — On fond du benjoin dans une capsule sur Uori- Qce de laquelle on colle une feuille de papier buvard. On surmonte la capsule d’un long cône en carton, présentant un petit trou à son sommet. Vacide se sublime et se dépose sur les parois du cône en aiguilles crisallines et. très-légères.
Mais la plus grande partie de l’acide benzoïque s’extrait aujourd’hui le l’acide hippurique (1393).
1273. Propriétés. — L’acide benzoïque est ordinairement en aiguilles )u lamelles d un blanc éclatant, longues, très-minces et légèrement flexides. Il est inodore, sa saveur est faible. Il fond à 120" et bout à 239". Il St peu soluble dans l’eau froide, mais l’alcool le dissout facilement. 11 St combustible et brûle avec une flamme éclatante.
Le chlore donne, avec l’acide benzoïque, divers produits de substituon; le plus connu est l’acide monochlorobenzoïque, G^^H^GIO^ HO.
Les benzoates se décomposent, sous l’influence de la chaleur et des ivers agents, de la môme manière que les acétates et donnent des prouits correspondants.
Si l’on distille du benzoate de baryte avec un excès de base hydratée, n obtient à la fois de la benzone et de la benzine correspondants à l’al3tone et a l’hydrogène protocarboné :
I 2(Ca0,Ci^HS03) = 2(CaO,CO^) + C^6hioo2, 2(Ca0.C>H303) =2(Ca0,C02) +
I lenzoale de chaux.
Beiizotie .
CiM1^0h2Ca0 = 2(CaO,CO-) + Acide benzoïque.
Acétate de chaux.
+ 2CaO =
Benzine, Acide acétique.
Acétone.
2(Ca0,C02; +
Protocai bure .
Le benzoate d’ammoniaque perd à la distillation 4 équivalents d’eau et urnit un produit correspondant à l’acétonitryle :
AzH3,H0,Ciqt503 _ 4110 = CiHl^Az, AzH3J10,CMl303 - ilIO = CAIUAz
I Benzoate d'ammoniaque.
Benzonitryle. Acétate d’ammoniaq.
Acétoiiitrvle.
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Le benzoate de potasse distillé avec le perchlorurede phosphore donne du chlorure de benzoïle :
3(K0,CiHi503) + PhO^CP = 3KO,PhQs 3(C‘''H=02,C1).
Ce chlorure de benzoïle, en réagissant sur le benzoate de potasse ou de soude, donne l’acide benzoïque anhydre :
KO,G‘dPO’ + = KCl + 2(C1’^H^0^.
L’acide benzoïque anhydre, cristallisé en prismes obliques, fond à 42® et distille à 310®. 11 est insoluble dans l’eau, mais soluble dans l’alcool; lorsqu’on le fait bouillir avec l’eau il se transforme peu à peu en acide
benzoïque hydraté.
1276. Benzine — La benzine, que l’on obtient dans la décom-
position du benzoate de chaux, se trouve en notable quantité dans le goudron de houille et dans les produits de la distillation des schistes. C est un liquide incolore, d’une odeur agréable, dont la densité est 0,85; il bout à 80° ; il est solide et cristallisable à 0°. Il est insoluble dans l’eau, soluble dans l’alcool. L’acide azotique transforme la benzine en nilrobenzine par une réaction remarquable et fréquemment usitée en chimie organique. L’acide azotique concentré, en agissant sur beaucoup de substances organiques, leur enlève un équivalent d’hydrogène, à la place duquel se substitue un équivalent d’acide hypoazotique :
C‘Mt6 + AzU%HO =Ci2HS(AzO'‘) 4- 2HO,
Benzine. Nitrobenzine.
C'2H=03,H0 + Az05,HO = C’Mt\Az0^)03,H0.
Acide benzoïque. Acide nilrobenzoïque .
La nitrobenzine est un liquide jaune pâle, plus dense que l’eau, d u.ie saveur douce, et doué de l’odeur de l’essence d’amandes amères. Aussi la remplace-t-elle dans la parfumerie commune {essence de mirbane). Elle bouta 212° et se solidifie à + 3°. Le sulfhydrate d’ammoniaque la transforme en une base volatile, Vanilinc (1325), qui a pris dans ces deinières années une importance industrielle considérable.
1277. Autres esseuces oxyg^énées. — L’essence de rue, une aldéhyde appartenant à la série des alcools ordinaires. Son acide correspondant est l’acide rutique ou caprique (1224).
On relire de l’essence de cumin une huile, C-^H^-0-, qui possède toutes les propriétés de l’essence d’amandes amères.
L’essence d’anis, et l’hydrure de salicyle, se com-
portent d’une façon analogue aux précédentes. Nous ferons reniarquei quel’hydrure de salicyle a la composition de l’acide benzoïque, et queu
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perdant une molécule d’hydrogène, qui peut èire remplacée par une molécule de mêlai ou de chlore, il donne naissance à des produits de même composition que les benzoales ou l’acide benzoïque chloré ; mais ces produits sont bien différents par toutes leurs propriétés. C’est l’un
des plus remarquables exemples diHsoméne, si fréquente en chimie organique.
A ce groupe se ratlacbent :
L’essence de cannelle (huile de cassia) . . . CSRSQ* (aldéhyde cinnamique)
- de camomille (aldéhyde angélique), ’
L hui e acide de girofle (^20fji2Q4
L’essence de thym (hydrate de thymyle).
— de valériane (partie oxygénée).
Huile de Wiiilergreen (salicylale de niélhyle
1278. On retire des fleurs d’une bruyère {gaultheria procumbens)^ qui croît en abondance à la Nouvelle-Jersey, une essence connue dans le commerce sous le nom huile de Wintergreen. Celte huile contient un carbure d’hydrogène, isomère de l’essence de térébenthine, et du salicylate de méthyle, qu’on sépare facilement du premier par distillation. Le carbure distille d’abord, et l’on recueille ensuite ce qui passe à 222“. Le composé ainsi obtenu non-seulement se décompose sous l’influence de la potasse en salicylate de potasse et alcool mélhylique, mais il est
identique avec l’éther salicyhque du méthyle préparé artificiellement (Cahours).
Le salicylate de méthyle est un liquide incolore, d’une odeur forte et agréable. Sa densité est de 1,18. Il bout à 222“. Peu soluble dans l’eau, il se dissout en toutes proportions dans l’alcool et dans l’éther.
III. ESSENCES SULFURÉES
Certaines plantes, et notamment les crucifères, renferment des corps organiques sulfuiés encore peu connus, mais qui se comportent certainement comme l’amygdaline, et se transforment comme elle, sous l’inuence de certaines matières albuminoïdes, en huiles volatiles, que l’on obtient en distillant avec de l’eau les plantes qui contiennent ces substances sulfurées. Ces huiles sont caractérisées par leur odeur forte, pénétiante et par leur propriété vésicanle. Elles sont toutes sulfurées. Les mieux étudiées sont l’essence d’ail et l’essence de moutarde.
1279. Essence d’ail (CWS). — La distillation de l’ail avec de l’eau donne une huile dense, jaune, d’une odeur rcpoussanle, qu’on rectifie pour obtenir l’essence d’ail pure. C’est un liquide incolore, très-réfriii-
yent, d’une forle odeur d’ail, volatil et plus léger que l’eau. Une température de 150° le décompose.
12S0. Essence de moutarde (C^H^AzS^). — On la prépare en faisant digérer dans l’eau le tourteau oblenu par l’expression des graines de moutarde noire que l’on débarrasse par ce moyen de l’huile grasse qu’elles contiennent. On distille ensuite pour séparer l’essence de moutarde.
C’est un liquide incolore, d’une odeur excessivement forte, qui produit bientôt des ampoules sur la peau. Sa densité est 1,010. Il bout à 148°. 11 est peu soluble dans l’eau. Traitée par l’ammoniaque, l’essence de moutarde se transforme en une matière douée de propriétés basiques, la thiosinnamine, que l’oxyde de mercure transforme en une base puissante, ]'à sinnamine :
CSRSAzS^ -I- AzH3 = C8H8Az2S2, C8H8Az2S2 H-‘:HgO = 2HgSH-C8U6Az2-l-2HO
Essence de moutarde. Thiosinnamine. Thiosinnamine. Sinnamine.
1281. — Constitution de ces essences. — On peut rattacher facilement ces essences à un alcooj récemment découvert par MM. Hoffmann et Cabours, et qui porte le nom d’alcool allylique.
Cet alcool prend naissance dans les circonstances suivantes. L’iodure de phosphore attaque la glycérine et donne un produit volatil, qui est du propylène iodé, Ce corps est l’iodure de la série allylique : en
effet, traité par l’oxalate d’argent, il donne de l’iodure d’argent et de l’oxalate d’allyle :
2C6H5I + 2Ag0,C'^06 = 2AgI -f 2L6H50,C'^0e.
lodure d’allyle. Oxalate d’allyle.
Cet oxalate est décomposé par l’ammoniaque en oxamide et alcool allylique, C/HW:
2CGll50,C'^0® -h 2AzH3 = 2(GTU0,H0) + C^0'‘Az2HU
Alcool allylique. Oxamide.
L’alcool allylique fournit de nombreux dérivés, dont les principaux sont :
L’aldéhyde allylique. . . C''H''02, qui est identique avec l’acroléine (1227),
Le sulfure d’allyle _ l’essence d’ail.
Le sulfocyanure d’allyle C®H3S,C2AzS, — l’essence de moutarde.
La thiosinnamine est l’urée sulfurée de cette série alcoolique.
1282. Rcmaniuc générale. — Les essences oxygénées ou sulfurées
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oénérale diflère de celle des alcools ordinaires, mais qui en possèdent outes les propriétés essentielles, ainsi que nous l’avons constalé pour alcool benzoïque et l’alcool allylique. En nous bornant aux alcools monoalomiques, dont l’existence est la mieux constatée aujourd’hui, on voit qu 11 est possible de les ranger dans les séries suivantes :
C2'»H2(«+i)02^ alcools ordinaires;
02, qui comprendrait l’alcool allylique C'HeOh le camphre de menihe C»H2»0’ et l’alcool encore peu connu C‘H‘02, que M. Berthelet a produit avec acelylene, C‘H2, par le procédé qui lui a permis de remonter du sa? olefiant a l’alcool (1206); ® '
t;2»H2(..-ii02, camphre de Bornéo et isomères, C»»H'80î. Il faut remarquer que le carbure
de ces alcools est nécessairement un des nombreux isomères de l’es=ence de térébenthine;
alcools benzoïque et cuminique.
RÉSINES
Les résines sont très-répandues dans les parties les plus différentes des plantes, la plupart mélangées à des huiles volatiles qui les tiennent en dissolution. On les extrait le plus souvent des végétaux, en y pratiquant
des incisions par lesquelles s’écoule un liquide assez fluide d’abord et qui S épaissit peu à peu à l’air. ^
1283. Propriétés. - Les résines ne sont jamais cristallisées; elles ont e p ns souvent la forme de gouttes, comme la gomme; elles sont colorées en jaune ou en brun, transparentes, cassantes ; leur cassure estbril- -
o*fI’p*^*f possèdent ordinairement une saveur et une
ur aibles. Pures, elles sont inodores, incolores et insipides - plusieurs
!eüé‘’ Eué'' 'TJ '‘T7 d’une manière peu
nette E les sont fusibles, mais non volailles. Elles conduisent mal l’élec-
HnnTt' dissout pas; mais elles se dissolvent, en propor-
tions tres-variables dans l’alcool, l’éther, les huiles volatiles.
Chaque résine naturelle se compose de plusieurs résines simples, que on peutisoler en les trailant par divers dissolvants; toutefois, cette séparation présente souvent de grandes difficultés.
La plupai t des résines sont des acides faibles, mais quelques-unes sont neu res. outes sont combustibles et brûlent avec une flamme fuligineuse.
eui nom 3re est considérable, mais on n’en a étudié qu’un petit nomre, imporlantes parleurs applications industrielles ou pharmaceutiques. Nous indiquerons les principales.
i284. Colophane. C’est la résine des pins. La térébenthine qui s’écoule de ces arbres se durcit d’elle-méme peu à peu à la surface des arbres et se transforme en résine. Si on la dislille avec de l’eau, l’essence
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(le térébenthine est entraînée par la vapeur et la résine reste. Cetle résine porte le nom de colophane ou à'arcan&on.
C’est une matière jaune-brunâtre, transparente, cassante, fusible, trèssoluble dans l’alcool, l’éther, les huiles grasses et volatiles. C’est un mélange de deux résines (acides pinique et sylvique) qu’on peut séparer de la résine des sapins desséchée au soleil et non altérée par la chaleur en la traitant par l’alcool froid, à 72“, qui dissout la première et laisse l’acide sylvique. Ce dernier se dissout dans l’alcool chaud et cristallise par refroidissement.
La colophane s’unit aux alcalis et forme des composés connus sous le nom de savons de résine, qui ont la propriété de mousser dans l’eau comme les savons. Comme ils ne sont pas précipités par le sel mai in, ils peuvent être employés avec avantage à bord des navires. On fabrique les savons de résine comme les savons mous; on ajoute aux corps gras le quart environ de leur poids de résine.
La distillation de la colophane donne naissance à divers carbures d’hydrogène liquides, et notamment à du colophène,
1285. iSucciii. — Le succin est une résine fossile qu’on trouve dans les lignites ou dans les sables d’alluvion de la mer Baltique. Il forme des rognons jaunes transparents, assez semblables à la gomme, renfermant ordinairement des insectes. Il est fusible et est décomposable par la chaleur. Il brûle en répandant une odeur aromatique. Il est peu soluble dans l’alcool et dans l’éther. On peut retirer de ce corps divers produits, notamment de l’acide succinique qui se volatilise quand on chaulfe le succin, un camphre particulier (1267), et deux résines solubles dans l’alcool et dans l’éther.
L’acide succinique a pour formule C8H^06,2H0. C’est, comme nous le verrons bientôt, un homologue de l’acide oxalique (1296).
La résine dammar, le mastic, la sandaraque, la 7'ési7ie copal, la gomme laque sont les résines les plus employées ; cette dernière sert à la fabrication de la cire à cacheter.
1286. Gommes-résines. — On donne ce nom à des mélanges de résines particulières avec des matières albuminoïdes, des gommes et des huiles volatiles. Elles s’écoulent sous forme de sucs laiteux, qui tiennent en dissolution la gomme et les matières azotées, et en suspension seulement les huiles volatiles, les résines et souvent encore d’autres corps. Ce groupe comprend la gomme ammoniaque. Passa fœtida, la gomme d'euphorbe, la gomme-gutte, la myrrhe, la gomme d'opium. Mais leur étude n’est intéressante qu’au point de vue de leurs applications à la médecine.
1287. Baumes. — On comprend sous ce nom des liquides odorants, épais, qu’on extrait ou qui coulent de certains arbres. Ce sont ou des dissolutions de résines dans des huiles essentiellesou des mélanges de
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ces substances, contenant, en général, de Tacide benzoïque ou cinnamique. Les principaux sont la térébenthine^ le baume de Canada, le styrax, le baume de Tolu, le baume du Pérou.
1288. Vernis. — Les vernis sont des dissolutions de résines, gommesrésines ou baumes dans l’alcool, les essences ou les huiles. Étendus en couches minces à la surface du bois, de la toile ou des métaux, ils laissent après leur dessiccation une couche adhérente et transparente qui communique aux corps recouverts un éclat vitreux particulier.
Les vernis à l’alcool sèchent rapidement ; ils sont surtout employés dans la fabrication des meubles ; les vernis à l’essence et à l’huile sèchent lentement, mais ils sont plus solides que les précédents. Le vernis à l’essence s’applique sur les tableaux; les vernis à l’huile et les vernis gras s’emploient dans la carrosserie et pour recouvrir la surface des métaux. Voici, d’ailleurs, les recettes de quelques-uns de ces vernis :
Vernis pour meubles.
Copal tendre 90
Sandaraque 180
Mastic 90
Térébenthine claire.. 128 I Alcool 1000
Vernis pour tableaux.
I Mastic 3G0
j Térébenthine 45
j Camphre 15
I Essence de térébenth. 1000
Vernis pour les peintres.
I Sandaraque IGO
Mastic 40
I Térébenthine 8
' Essence de térébenth. 120 Huile de lin cuite. . . 1000
VERNIS A l’alcool.
Vernis pour violon .
Sandaraque. 120
Laque en grains. ... GO
Mastic 30
Benjoin en larmes. . . 30
Térébenthine 120
Alcool 1000
VERNIS A l'essence.
Vernis pour le bois doré et les métaux.
Colophane 40
Succin 160
Élémi 80
Essence lOOO
CAOUTCHOUC, GUTTA-PERCHA
Vernis pour laiton.
Laque en grains. . . . 180
Succin fondu GO
Gomme-gutte 6
Exlr. de santal rouge. l
Sang-dragon 35
Safran 2
Alcool 1000
Vernis pour le fer.
Colophane
Sandaraque
Laque
Essence de térébenth. Alcool
Vernis de copal.
Copal fondu 600
Mastic IS
Oliban 30
Huile d’aspic 23
Huile de lin cuite. . . 1000
î Le caoutchouc ou gomme élastique est le résultat de la dessiccation du ! suc laiteux de certaines euphorbiacées, et notamment de Vhevea quia-
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nensis, qui croît en abondance dans les forêts de la Guiane. Le suc laiteux de 1 hevea, blanc lorsqu’il sort de l’arbre par des incisions qu’on y pratique, est étendu sur des moules d’argile en forme de poire et desséché au soleil, ou plus souvent au feu de branchages dont la fumée communique au caoutchouc la couleur brune qu’il possède. Lorsqu’il est sec et à épaisseur convenable, on brise le moule, dont les fragments sortent par une ouverture réservée à cet effet.
Dans cet état, le caouchouc est un corps brun -marron sans odeur ni saveur, tenace, mou et élastique à la température ordinaire, mais dur et non élastique à 0°. Il fond vers 120% et si on le chauffe, il reste indéfiniment visqueux quand on le refroidit. Il est insoluble dans l’eau et dans l’alcool, mais l’éther, les essences et le sulfure de carbone le dissolvent avec facilité et déposent en s’évaporant une couche de caoutchouc élastique et imperméable à l’eau, sur les objets sur lesquels on l’applique.
Le caoutchouc fraîchement coupé peut se souder facilement par le simple rapprochement des surfaces; aussi peut-il servir à la confection de tubes dans les laboratoires de chimie, et c’était môme là autrefois un de ses usages les plus importants ; mais ses applications se sont singulièrement étendues depuis qu’on a trouvé le moyen de lui conserver son élasticité à toutes les températures par la vulcanisation. Chauffé au contact du soufre, à une température de 80 à 120°, ou plongé pendant quelques instants dans un mélange de sulfure de carbone et d’un peu de chlorure de soufre, il acquiert une élasticité permanente, mais perd la propriété de se souder sur lui-même. Il devient alors susceptible d’applications extrêmement nombreuses. Si l’on incorpore au caoutchouc une quantité considérable de soufre, il prend de la solidité et peut servir à la fabrication d’objets d’ébénisterie (caoutchouc durci).
De 1827 à 1837, la consommation annuelle du caoutchouc en France était de 22,000 kilogrammes ; en 18o6, elle s’est élevée à 1 ,0(39,000 kilogrammes. Elle est encore plus considérable aujourd’hui.
La gutta-percha est un corps tout à fait analogue au caoutchouc et qui provient de plusieurs espèces é'isonandra. Elle est solide à la température ordinaire, à peine élastique; mais si on la chauffe, elle devient molle el élastique. Ses usages sont extrêmement nombreux : on en fabrique des cordes et des courroies pour les transmissions de mouvement, et en général des objets qui demandent de la solidité jointe à une certaine flexibilité. Elle sert à la fabrication de moules pour la galvanoplastie, parce qu’elle prend les empreintes avec une remarquable exactitude, quand elle est ramollie par la chaleur, et aussi parce qu’elle forme un moule solide à froid.
Ces deux corps ont à peu près la même composition, sensiblement représentée par la formule
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PRINCIPAUX ACIDES VÉGÉTAUX ACIDES OXALIQUE, MALIQUE, TARTRIQUE, CITRIQUE, TANNIN.
Plusieurs acides végétaux sont très-répandus dans la nature, parfois isolés, parfois combinés aux bases minérales ou organiques : tel est l’acide tannique ou tannin ; d’autres sont propres à certaines familles ou à certains genres de plantes, comme l’acide tartrique. Ils possèdent toutes les propriétés des acides oxygénés de la chimie minérale, et forment des sels suivant les mêmes lois de combinaison. Aucun d’eux ne renferme d’azote.
Acide oxalique, C^0^,21!0 -|- 4H0.
1289. État naturel. — Il est très-répandu dans le règne végétal, notamment, à 1 état de bioxalate de potasse, dans le vutu^x (xcctoso, (grande I oseille) ; à l’état d’oxalate de soude, dans diverses espèces de plantes ma- ! rines dont la calcination donne la soude naturelle ; les lichens et beau- I coup de racines le contiennent à l’état d’oxalate de chaux. Il forme en i outre certains calculs de la vessie (calculs muraux).
I 1290. Préparation. — Dans la Soiiabe et en Suisse on l’extrait du rui mex acetosQ. et de 1 oxcilis ücetosella (pain-de-coucou), en exprimant les I feuilles de ces plantes et clarifiant le jus en y délayant de l’argile qui [ précipite la matière .colorante par son alumine (825). On décante après I avoir fait bouillir pour coaguler les matières albuminoïdes, et on évapore I de manière à obtenir des cristaux. Les cristaux constituent le sel d’o- I seille du commerce; ils sont formés par un mélange de bioxalate et de 1 quadroxalate dépotasse. Ce sel, dissous et traité par l’acétate de plomb,
I donne un précipité d oxalate de plomb insoluble que l’on décompose pai‘
' une quantité convenable d’acide sulfurique étendu.
I L acide naturel est insuffisant pour les besoins du commerce, la plus gi ande pai tie se préparé en faisant bouillir une partie d’amidon ou de sucre de fécule (1 149) avec 8 parties d’acide azotique de concentralion moyenne jusqu à ce que toute réaction ait cessé ; on évapore ensuite jusqu’à cristallisation, et l’on purifie en redissolvant les cristaux dans l’eau pure.
Dans celle préparation, l’amidon ou le sucre s’oxydent aux dépens de l’acide azotique, qui est transformé principalement en acide azoteux.
1291. Propriétés principales, — Il constitue des prismes transparents
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incolores, d’une saveur très-acide, solubles dans 8 parties d’eau froide et dans leur poids d’eau bouillante; il est notablement soluble dans l’alcool, qui ne dissout pas le bioxalate de potasse. C’est un poison violent à la dose de 15 à 20 grammes.
La chaleur le fond dans son eau de cristallisation. Maintenu à 100% il perd 4 équivalents d’eau et peut se sublimer presque entièrement si on le porte à 150% en donnant une vapeur très-irritante. Mais si on chauffe rapidement l’acide hydraté ou l’acide effleuri, G'^0®,2HO, il se décompose en acide formique, G2HO^,HO, en eau, oxyde de carbone et acide carbonique. Mais, comme l’a montré M. Berthelot (1208), il est possible de n’obtenir que de l’acide formique et de l’acide carbonique en chauffant vers 100° un mélange d’acide oxalique, de glycérine et d’eau :
Chauffé avec de l’acide sulfurique concentré, il se décompose, comme nous l’avons déjà vu, en eau, oxyde de carbone et acide carbonique, qui se dégagent à volumes égaux. L’acide chlorhydrique le dissout sans l’altérer, mais l’acide azotique et tous les corps oxydants le transforment en acide carbonique. Ainsi, l’acide oxalique et le bioxyde de manganèse donnent de l’acide carbonique et de l’oxalate de manganèse :
2(iMn02) + 2(C40%2H0) =2Mn0,C^06+4C02-f 4HO.
A l’ébullition, il précipite l’or de sa dissolution et dégagede l’acide carbonique :
2(Au2C13) -I- 3[C40%2H0) = 4Au + CHCl + 12C0^
1292. Usagées. — L’acide oxalique est surtout employé dans les fabriques d indiennes pour dissoudre (ronger) les oxydes dont les tissus sont imprégnés et qui servent à y fixer les couleurs ; aux points rongés, l’étoffe
^ écurer les ustensiles (sa dissolution porte alors le
nom d eau de cuivre)^ à enlever les taches d’encre % parce que les oxalales de cuivre et de fer sont solubles dans un excès d’acide.
OXALATES.
1293. Propriétés g^éuérales. — Les oxalates soumis à Taction de la chaleur se décomposent ; ceux qui peuvent former des carbonates stables ne donnent que de l’oxyde de carbone (oxalates de baryte et de
1 Pour enlever les taches d’encre, il est préférable de faire bouillir une dissolution de sel d’oseille dans une cuiller d’étain ; on y plonge ensuite le linge taché. Le sel d’étain formé ramène le fer à l’état de protoxyde, qui se combine plus facilement avec l’acide oxalique que le peroxyde.
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chau.x); ceux qui ne donnent pas de carbonates stables, mais qui contiennent un oxyde irréductible, donnent un mélange à volumes égaux d’acide carbonique et d’oxyde de carbone (oxalate de magnésie); enfin les oxalales des oxydes facilement réductibles donnent un mélange d’acide carbonique et d’oxyde de carbone, où l’acide domine (oxalate de plomb, 2PbO,G^O® = Pb20 + CO + 3G0-), ou de l’acide carbonique pur et un métal (oxalates de cobalt et de nickel).
Les oxalates solubles donnent avec les sels de chaux un précipité blanc d’oxalate de chaux insoluble dans l’acide acétique; aussi précipite-t-on d’ordinaire cette base par l’oxalate d’ammoniaque.
Les oxalates les plus importants sont les oxalates naturels de potasse, bioxalate, RO,HO,G^O‘^-|-2HO, et quadroxalate, R0,3H0,2G^06-1-4H0: les oxalates d’ammoniaque et de chaux.
1294. Oxalates d’ammoniaque. — Les plus intéressants sont l’oxalate neutre et le bioxalate. On obtient l’oxalate neutre en faisant bouillir une dissolution d’acide oxalique avec un petit excès d’ammoniaque; par refroidissement il donne de longues aiguilles dont la composition est représentée par la formule 2(AzH3,H0),G*0®-|-2H0 ; c’est le réactif dont les chimistes se servent pour doser la chaux.
I Nous avons dit que la distillation de ce produit avait conduit M. Dumas |à la découverte de l’oxamide. Dans cette opération, l’oxalate d’ammoniaque perd 4 équivalents d’eau :
i . 2(AzH3,H0)C40« — 4HO = CiO^Az^Hi.
i Oxalate d’ammoniaque. Oxamide.
I On peut encore pousser plus loin la déshydratation de l’oxalate d’amimoniaque; ainsi, en le distillant avec de l’acide phosphorique anhydre, ion obtient du cyanogène. On a, en effet :
' ’ 2(AzH3,H0),O06 — 8HO = 2CUz.
i Nous avons déjà fait remarquer que réciproquement le cyanogène eu I présence de l’eau pouvail, en fixant les éléments de celle-ci, reproduire ll’oxalate d’ammoniaque (430).
1295. Acide oxamique. — Le bioxalate d’ammoniaque, soumis à l’in- ! fluence de la chaleur, se dédouble en eau et acide oxamique, par une [réaction analogue à celle qui produit l’oxamide :
(AzH3,H0)H0,C406 = 2HO -f C‘03AzH2,HO.
Bioxalate d'ammoniaque.
Acide oxamique.
Ge produil, découvert parM. Balard, est en effet un acide dans lequel
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un équivalent d’eau peut être remplacé par un équivalent de base ; c’est le type d’une nouvelle classe d’acides (acides amidés), liés aux acides ordinaires ou plutôt à leurs sels ammoniacaux par la relation que nous venons d’indiquer.
1296. Uomolog-ues de Pacide oxalique. — L’acide Oxalique est nécessairement un acide bibasique, puisqu’il peut donner, avec l’alcool, un éther neutre et un acide vinique, et que de plus il dérive, par oxydation, • du glycol ordinaire (alcool bialomique) (1251). C’est le type d’une série d’acides bibasiques, dont les termes connus sont :
L’acide oxalique
— succinique. . .
— pyrotarlrique
— adipique....
pimélique.. .
— subérique
— sébacique. . . .
06,2H0, C8 06,2H0, C10H6 06,2H0, C'2Hio06,2HO, Cuhi206,2HO, C16H1406,2H0, C20H1606,2HO.
Tous ces acides, de 1 acide succinique à l’acide subérique, .prennent naissance par 1 action prolongée de l’acide azotique sur les corps gras; 1 acide sébacique est un des produits principaux de la distillation des corps gras riches en oléine, ou mieux de la distillation de l’acide oléique. On le prépare aujourd’hui en faisant réagir la potasse sur l’acide ricinoléique contenu dans l’huile de ricin. C’est dans celte réaction que 1 alcool caprylique prend naissance :
C36H3406 + 2(KO,HO) 2KO,C20Ili6O6 -[- + 2H.
Acide riciuoleique. Sébate de potasse. Alcool caprylique.
Le plus important est l’acide succinique.
1297. Acide succinique. — L’acide succinique fut d’abord retiré par distillation du succin. Il existe à l’état de sel dans les liges de l’absinthe, dans la laitue vireuse ; c’est le résultat de l’oxydation de l’acide butyrique (CWO'^-J- 60=r C^H60®-|-2H0) ; il prend naissance dans la fermentation alcoolique et dans celle que le malate de chaux éprouve sous l’influence du fromage pourri. On l’obtient également en réduisant, sous l’influence de 1 acide iodhydrique, les acides malique et tarlrique :
C^neQio _j_ .2]fj _ 2110 + 214- C8fl40®,2H0,
Acitle malique. AddTlii^^^ue.
Acide tartrique. 'AddTTl^^I;^^
Celle remarquable réaction de l’acide iodhydrique, qui permet de lé-
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duire un grand nombre de subslances organiques, s’effectue en chauffanl à 120% dans des tubes clos, le mélange d’acide iodhydrique et d’acide tarlriqiie ou malique, pendant dix heures environ. Il ne reste plus qu’à faire bouillir le liquide obtenu, pour chasser l’excès d’acide iodhydrique et l’iode formé; on obtient alors, par évaporation, des cristaux d’acide succinique (Schmidt).
Réciproquement, il est possible de remonter de l’acide succinique aux acides malique et tartrique, au moyen de la réaction suivante, qui peut être généralisée :
En faisant réagir le brome sur l’acide succinique, on obtient deux composés ; l’acide succinique monobromé et l’acide succinique dibromé; ces deux corps, traités par la potasse, régénèrent les acides malique et tar- Irique (Perkin et Duppa) :
C8H3Br06,*>H0 -h KO,HO = C8H408,2H0 -h KBr,
-Acide succluique monobromé. .Acide malique. ,
C8H2Br206,‘2HO + 2(R0,H0)=C8H40i%2H0-P2KBr.
Acide succinique dibromé. .Acide tartrique.
1298. Synthèse de l’acide succinique. — Gomme l’acide succinique peut être reproduit de toutes pièces, par une réaction identique à celle qui permet de passer du cyanogène à l’acide oxalique par l’oxalate d’am- ■moniaque, il est donc possible, aujourd’hui, de préparer artificiellement jdeux des acides végétaux les plus importants. Voici les réactions syn- Ithétiques qui permettent d’arriver à ce résultat (Maxwell Simpson).
Le bromure d’éthylène, G^H^Br^, traité par le cyanure d’argent, donne :lu cyanure d’élhylène :
C‘H4Br2 q- 2(AgC^Az) = C^HqCïAz)^ 2AgBr.
Ge cyanure fixe 8 équivalents d’eau sous l’influence de la potasse, et donne du succinate d’ammoaiaque ou, plus exactement, du succinate de Dotasse et de l’ammoniaque :
CMiqC^Azr- + SHO = C8H^06,2(AzH3,H0).
Cyanure d’étliylèue. Succinate d’ammomaque.
Il faut remarquer que cette réaction est analogue à celle qui se produit quand un éther cyanhydrique se trouve en présence de la potasse; lans ce cas, il y a seulement 4 équivalents d’eau de fixés et production l’un acide monobasique; mais le cyanure d’éthylène est l’éther cyanhy- Irique (dicyaiihydrine) du glycol, alcool diatomique, la quantité d’eau ixée est double, et il y a production d’un acide bibasique.
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Acide lartrique, C^1U0‘^2H0.
■Cet acide, isolé par Scheele en 1770, se trouve surtout dans le jus de raisins; il se dépose sous forme de bitartrate insoluble dans l’eau alcoolisée, avec une partie de la matière colorante, au fond des tonneaux qui; contiennent le vin nouveau (tartre brut, pierre à vin). On décolore le i tartre brut en le faisant dissoudre dans l’eau chaude et précipitant la matière ■ colorante par l’argile : on obtient ainsi la creme de tartre^ ou tartre pur.:
1299. Préparation de Pacicle tartrique. ^ — On dissOut le tartre purü dans l’eau bouillante, et on y ajoute peu à peu de la craie en poudre t ûne, jusqu’à ce qu’il ne se produise plus d’effervescence. Il se précipite « du tartrate de chaux insoluble, et il reste dans la liqueur du tartrale t neutre de potasse; en versant dans la liqueur du chlorure de calcium, i, on précipite une quantité de tartrate de chaux égale à la première, et il i: reste du chlorure de potassium. Le tartrate de chaux, recueilli sur une e toile et lavé, est mis ensuite en digestion avec une quantité convenable ^ d’acide sulfurique dilué, qui s’empare de la chaux et met en liberté e l’acide tartrique; on sépare le sulfate de chaux par filtration, et l’on fait i cristalliser l’acide en évaporant sa dissolution.
1300. Propriétés. — 11 Cristallise en prismes rbomboïdaux obliques, . transparents, d’une saveur acide et très-solubles dans l’eau. On le dis- tingue facilement des autres acides en ce que sa dissolution, .versée dans s de 1 azotate de potasse ou du chlorure de potassium concentrés, y déter- mine un précipité pulvérulent de bitartrate de potasse. Chauffé, il clé- gage, comme ses sels en se carbonisant, une odeur de caramel.
Si l’on chauffe progressivement l’acide tartrique vers 200“, il fond et t se transforme peu à peu en un corps blanc et insoluble dans l’eau, qui j est 1 acide tartrique anhydre, C^H'^0^^. Ce corps, en présence de l’eau et i des bases, repasse à l’état d’acide tartrique ordinaire. Si on le soumet à » la distillation sèche, il se décompose principalement en eau, acide carbo- nique et acide pyrotarlrique, Cl0H6O^2HO, cristallisable, fusible à 100“ et volatil à 190“ :
2(C8IUO'-o,2HO) = CJOIUOe.SIIO + 4HO + 6CO^
Ce mode de décomposition des acides, sous l’influence de la chaleur, en eau et acide carbonique, avec production d’un nouvel acide, est très- Iréquent en chimie organique. Nous aurons plusieurs fois l’occasion de le signaler. On donne aux produits acides obtenus dans ces circonstances le nom d’acides
La dissolution d’acide tartrique possède la propriété de dévier à droite le plan de polarisation de la lumière.
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TARTRATES.
L’acide larlrique est un acide bibasique, comme l’acide pyropbosihoriqiie, c’est-à-dire qu’il peut donner naissance à deux espèces de ;els, en échangeant un ou deux équivalents d'eau pour un ou deux équi- •alents de base réelle. Ces sels sont représentés par les formules géné- ’ales RO,HO,G®H^O‘<^ et 2RO,C^H^O^® : on donne improprement aux )remiers le nom de bitartrates ou de tartrates acides^ aux seconds le nom le taj'frates neutres, mais il est bien entendu que ces tartrates sont leiîtres au même litre, l’eau jouant dans les premiers le rôle de base.
Les principaux tartrates sont les tartrates de potasse, le sel de Sei- ^nette employé en médecine, NaO,RO,G®H^O^®, et l’émétique.
1301. Émétique. — G’est un tartrate de potasse et d’antimoine dans equel l’oxyde d’antimoine, Sb^O^, remplace la molécule d’eau du bitarrate de potasse. Sa formule est donc Sb20^,K0,G®H'^0i^-f-2H0. On voit |ue c’est un sel de composition anormale, puisque, dans les tartrates ^rdinaires, le rapport de l’oxygène de l’acide à l’oxygène de la base est ifle 10 à 2, tandis qu’il est de 10 à 4 dans l’émétique de potasse.
ÎGe sel, employé en médecine comme vomitif, se prépare en faisant )Ouillir une dissolution concentrée de bitarlrate de potasse avec de m’oxyde d’antimoine; il cristallise, par refroidissement, en octaèdres ! homboïdaux brillants, qui perdent leur eau d’hydratation à 100° ; chauffé
1ers 230°, il perd encore 2 équivalents d’eau nécessairement enlevés . l’acide tartrique anhydre, mais il les reprend au contact de l’eau. Mis |n présence de dissolutions salines, il peut, par double décomposition, tonner des émétiques peu solubles, oii la potasse est remplacée par de ’oxyde de plomb ou d’argent, etc.
s L’acide sulfhydrique en précipite du sulfure jaune-rougeâtre d’antinoine et régénère le bi tartrate de potasse.
L’acide arsénieux, l’acide borique, forment avec le bitarlrate des produits analogues à l’émétique et de composition tout aussi anormale. Le oroduit RO,BoO^,G^H^O^^, formé avec l’acide borique, est connu sous le lom de crème de tartre soluble; on l’emploie fréquemment comme purgatif.
Acide racéiiiique.
Gelacide, quia la même composition que l’acide tartrique, l’accom- )agne dans le jus du raisin et surtout dans ceux du Midi; aussi le ren- :oritre-l-on dans certains tartres bruts d’Autriche, de Hongrie, et prin- ■ipalement d’Ralie. Il fut découvert par M. Restner, de Thann.
/ 1302. Propriétés. — Il ressemble beaucoup à l’acide tartrique, mais
1 est moins soluble que lui; il renferme un équivalent d’eau de cristal-
Tfjü ,
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lisation qu il perd à 100". II précipite, comme l’acide tartriqiie, les sels de potasse et l’eau de chaux, mais le racémate de chaux est insolubledins
le chlorhydrate d’ammoniaque qui dissout facilement le tartrate de chaux.
1303. Constitution de l’acide racémique. — Si l’on sature le hiracémate de soude par l’ammoniaque, on obtient, par une cristallisation lente deux sels doubles, présentant la môme forme générale et la même composition, mais ces cristaux sont hémiédriques i, et leurs facettes hémiédriques sont dissymétriques, de telle sorte que les formes ne sont pas superposables : l’une semble être l’image de l’autre, vue dans un miroir; comme cela a lieu par exemple pour nos deux mains. Les dissolutions de l’un de ces sels dévient le plan de polarisation à droite, tandis que celles de Uautre, pour un môme poids de substance, le dévientà gauche de la môme quantité. Les acides retirés de ces sels agissent comme eux sur la lumière polaiisee. On les désigné sous le nom d’acide dextroracémique et d’acide lévoracémique, pour indiquer cette diflérence de propriétés. L’acide dextroracémique est identique à J’acide tartrique ordinaire; l’autre, l’acide lévoracémique, est un isomère du premier. En mélangeant deux dissolutions un peu concentrées de poids égaux de ces deux acides, il se forme immédiatement une combinaison avec dégagement de chaleur, qui reproduit l’acide racémique ordinaire.
^ Ces remarquables expériences, dues à M. Pasteur, montrent bien que 1 acide racémique, substance sans action sur la lumière polarisée, est la combinaison à équivalents égaux de deux substances de môme nature chimique, mais d’arrangement moléculaire différent et tel que chacune de ces substances exerce sur la lumière polarisée une action égale et de sens contraire. L acide tartrique n’est pas le seul corps naturel qui présente ces phénomènes de corrélation de l’hémiédrie et du pouvoir rotatoire. Les acides camphorique, malique, etc., sont dans le même cas.
Lorsqu’on sème dans une dissolution de paratartrate d’ammoniaque contenant un peu de matières albuminoïdes quelques spores de penici-
apies a oi de symétrie de Haüy, on sait que toute modification supposée effectuée sur lune des parties d’un cristal affecte toutes les parties identiques. Un cube doit être tronqué à la fois sur ses huit angles solides, mais dans certains cas il ne l’est que de deux en deux, sur quatre sommets ; les facettes ainsi obtenues, prolongées, formeraient un tétraèdre régulier. La même modification sur les quatre angles restants donnerait uii tétraèdre superposable au premier. Si l’on considère un prisme droit à base rliombe, on voit que les huit arêtes des bases sont identiques, mais non à celles de la hauteur - en les modiüant par des troncatures portant sur les arêtes opposées à chaque base et e’n croix aux deux extrémités, on obtiendra des facettes qui, prolongées, conduiraient à un tétraèdre. 11 y a deux tétraèdres possibles, comme pour le cube, différemment placés sur le prisme; mais ces tétraèdres ne sont plus superposables; ils sont symétriques. C’est cette modification du cristal dans la moitié de ses parties identiques qui constitue fliéiniédrie.
CHAP. XI. ACIDE MALIQUE
Hum glaucum, celles-ci se développent et détruisent tout l’acide droit, 5ans loucher à l’acide gauche, qu’il est facile de retirer de la liqueur. Ce ait est remarquable en ce qu’il montre que la stabilité des substances laturelles, ou l’énergie de leurs affinités dans des circonstances données, iépend non-seulement de leur composition chimique, mais des particuarités de leur arrangement moléculaire, particularités qui nous sont ré- ’élées par la dissymétrie de leurs formes et par la nature de leur action air la lumière polarisée.
1304. Reproduction de l’acide racémique et île Pacide tartrique droit. — On sait aujourd'hui passer de l’acide tartrique droit à l’acide ■"acémique. M. Pasteur a obtenu de l’acide racémique en chauffant penlant cinq à six heures du tartrate droit de cinchonine à la température de 70“. Il se produit en outre une petite quantité d’un quatrième acide tarrique, l’acide tartrique inactif. Ce dernier est sans action sur la lumière polarisée, comme l’acide racémique, mais on ne peut le dédoubler bomme celui-ci en deux acides actifs sur la lumière polarisée. Le rôle de la cinchonine, dans cette circonstance, est de donner de la stabilité à l’acide tartrique et de l’empêcher de se détruire à la température élevée j)ù on le chaulfe.
i D’après M. Dessaignes, l’acide tartrique droit se transformerait en licide racémique par une longue ébullition avec l’acide chlorhydrique, înfîn, dans ces derniers temps, on a obtenu l’acide racémique par l’oxylation de la dulcine et de la mannite ^ (Garlet) et de l’acide mucique Heintz). Dans la transformation de l’acide succinique en acide tartrique, •’est encore l’acide paratartrique qui prend naissance. Ces faits sont •emarquables, parce qu’ils montrent un corps composé de deux substan- •es actives sur la lumière, dérivant de quatre substances inactives, j L’oxydation du sucre de lait par l’acide azotique a donné à M. Liebig le l’acide tartrique identique avec l’acide droit ordinaire.
! En résumé, on connaît quatre acides tartriques, l’acide droit, l’acide [gauche, Tacide racémique, qui est une combinaison des deux précé- I lents, et l’acide tartrique inactif, non dédoublable en deux acides doués (le pouvoir rotatoire.
Acide nialique, C®U‘^0^,2I10.
C’est probablement l’acide le plus répandu dans le règne végétal, tantôt lui aux bases, à l’état de malate de potasse, par exemple, dans les ce-
^ La mannite et la dulcine sont deux substances isomères d’une saveur sucrée qui dif- ■ èrent des sucres par 2 équivalents d’hydrogène en plus ; leur formule est donc Jn peut transformer le sucre interverti en mannite, sous l’influence de l’hydrogène naisi:anl. La mannite existe en grande quantité dans la manne.
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rises douces, tantôt libre, comme dans les pommes aigres, les raisins, les groseilles et surtout dans le fruit du sorbier.
1305. Préparation. — On mélange avec des blancs d’œufs le suc des sorbes non encore mûres, on fait bouillir, on filtre et on ajoute une dissolution d’acétate de plomb, tant qu’il se forme un précipité. Après vingt- quatre heures environ, le malate de plomb impur et amorphe se transforme en houppes cristallines, qu’on lave et qu’on décompose par: l’acide sulfurique étendu. Après avoir filtré pour séparer le sulfate de’< plomb, on neutralise une moitié de l’acide par l’ammoniaque, on la mélange à l’autre pour produire du bimalate d’ammoniaque facile à obtenir cristallisé. Le sel, purifié par une nouvelle cristallisation, est précipité de nouveau par l’acétate de plomb; on décompose alors le malate de plomb formé par l’acide sulfhydrique ou l’acide sulfurique étendu.
J 306. Propriétés. — Le liquide précédemment obtenu, évaporé jus-' qu’à consistance sirupeuse, laisse déposer des mamelons composés de petits cristaux incolores, d’acide malique, qui sont déliquescents. Leur i saveur est très- acide. Ils fondent à 83", sans se décomposer.
L’acide malique naturel est soluble dans l’alcool ; sa dissolution aqueuse est lévogyre. Elle ne précipite pas par l’eau de chaux, ni même par le chlorure de calcium additionné d’ammoniaque; par l’acétate de: plomb elle donne un précipité amorphe qui se transforme en houppes: soyeuses, fusibles sous l’eau bouillante en formant un liquide visqueux semblable à de la résine fondue.
La chaleur transforme l’acide malique en acide maléique ou en ui: isomère, l’acide paramaléique ; tous deux ne diffèrent de l’acide maliquf que par l’élimination de 2 équivalents d’eau :
C8HfiO'0 = C8IU08 -f- 2HO.
Acide malique. Acide maléique ou paramaléique.
L’acide paramaléique est identique à l’acide fumariqiie ou bolétique qut l’on exti’ait de la fumetecre et des champignons.
Sous l’influence des fermeirts, l’acide malique se transforme soit er acide butyrique G^H^O^, avec dégagement d’acide carbonique et d’hydro gène, soit en acide succinique, C®H^O*^.2HO, et acide acétique avec dégngement d’acide carbonique.
1307. Amiiie tin malate d’ammoniaque. — Le malate neutre d’amnio Iliaque, 2(AzI-F,H0),C®H^‘0^, en perdant 2 équivalents d’eau, se trans forme en un produit qui est une combinaison d’acide aspartique et d’ani Iliaque :
2(AzH3,HO),C8IU08 — 2110 = = Azll3,110,CSIi6Az07.
ftlalate d’ammoniaque. Aspartate d’ammoniaque.
CHAP. XI. ACIDE CITRIQUE
Si l’on pouvait enlever 2 équivalents d’eau h ce corps ou 4 équivalents au inalate d’ammoniaque, on reproduirait l’asparagine, substance remarquable qu’on trouve dans les pousses d’asperges, dans les germes de pommes de terre, dans le bois de réglisse et dans beaucoup de légumes (pois, haricots, lentilles) en germination. Cette substance a, en effet, pour formule :
C8HUz20s,H0 = AzH3,H0,C8H6Az07 - vHO.
Asparagine. Aspartate d’ammoniaque.
Mais on peut faire l’inverse et remonter de l’asparagine à l’acide aspartique ou aspartate d’ammoniaque, et de ce composé à l’acide malique ordinaire. M. Piria a montré que l’action prolongée des acides sur l’asparagine produit de l’acide malique parfaitement pur et de l’ammonia- , que, par suite de la fixation des éléments de 4 équivalents d’eau :
C8H7Az203,HO + IHO = 2(AzII3,lIO),C«H^08.
Asparagine. Malate d’ammoniaque.
On peut également remonter du fumarate ou paramaléate d’ammoniaque au malate d’ammoniaque, ces deux corps ne différant que par 2 équivalents d’eau; mais l’acide malique obtenu par ce procédé est inactif sur la lumière polarisée comme l’acide fumarique d’où il provient, tandis que l’acide dérivé de l’asparagine, substance active, est actif comme l’acide naturel.
On connaît donc deux acides maliques, l’un actif et lévogyre, l’autre inactif non dédoublable, comme l’acide racémique, en deux acides actifs, mais correspondant à l’acide lartrique inactif (1304).
Acide citrique, C^^U^0^^,31!0 -f- 3110.
, L’acide citrique existe principalement à l’état libre dans le jus du cii tron; on le trouve aussi dans les groseilles et dans plusieurs autres fruits à la fois acidulés et sucrés. 11 fut découvert par Scheele, en 1784.
1308. Préparation. — On clarifie le jus du citron avec un peu de blanc d’œuf ou par la fermentation spontanée, et l’on fait bouillir le li-
: quide clair avec de la craie en poudre; l’acide citrique passe à l’état de I citrate de chaux insoluble, qu’on décompose par l’acide sulfurique ’ -étendu, après l’avoir lavé. On filtre le liquide pour séparer le sulfate de ! chaux, et par évaporation on obtient des cristaux d’acide citrique.
1309. Propriétés. — Prismes rhomboïdaux, incolores, transparents, d’une saveur acide agréable, très-solubles dans l’eau et dans l’alcool. L’acide citrique ne trouble pas l’eau de chaux ù froid et ne précipite pas
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les sels de potasse comme l’acide larlricpie. Projeté sur des charbons, il n’exhale pas l’odeur de caramel.
L’acide citrique, chauffé dans une cornue, éprouve d’abord la fusion aqueuse et perd son eau de cristallisation; puis il se décompose en donnant naissance à de l’oxyde de carbone, à de l’acétone, à de l’eau, et principalement à de l’acide aconitique^ qui reste dans la cornue :
= 2HO -f-
Acide citrique sec. Aci4i3 aconitique.
L’acide aconitique se trouve tout formé dans plusieurs végétaux, où il est combiné à la chaux {aconitum napellus, delphinium consolida, equisesetum fluviatile). Si l’on continuait la distillation, on le transformerait en acides pyrogénés différant de l’acide aconitique par de l’eau et de l’acide carbonique.
L’acide citrique est un acide tribasique comme l’acide phospborique ordinaire; il donne donc trois espèces de sels.
1310. Usages. — L’acide citrique est employé comme rongeant dans les fabriques de toiles peintes; il sert en teinture à précipiter le rose de carthame ; en pharmacie, pour la préparation de limonades. On emploie
le citrate de magnésie comme purgatif; l’aeide masque la saveur désagréable des sels de magnésie.
ACIDE ÏANNIQUE OU TANNIN
Le tannin se trouve dans les arbres du genre chêne, notamment dans l’écorce et dans les rzozù; de galle, excroissances produites par la piqûre d’un insecte sur les jeunes pousses du quercus infectoria. Ces excroissances contiennent plus de la moitié de leur poids d’acide tannique.
1311. Extraction. — On fait passer lentement de l’éther saturé d’eau sur de la poudre de noix de galle maintenue, au moyen d’un tampon de coton, dans une allonge qui s’engage dans le col d’une carafe, et que l’on peut fermer elle-même avec un bouchon [fig. 195). L’eau de l’éllier dissout le tannin , et Fùj. 195. cette dissolution tombe goutte à goutte dans le
fond de la carafe, sans se mélanger à l’étber qui surnage. On évapore doucement la dissolution du tannin, on obtient un résidu spongieux très-brillant, qui est le tannin pur.
13L2. Propriétés. — Masse incolore amorphe, d’une saveur purement astringente, inodore, très-soluble dans l’eau et douée d’une réaction
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acide. L’acide lannique précipite les sels de sesqiiioxvde de fer en noirbleuâtre très-intense. C’est ce précipité, tenu en suspension dans l’eau de gomme, qui constitue la matière colorante de l’encre; avec les sels de protoxyde il ne se produit aucune coloration, mais à la longue et sous rinfluence de l’air, il se produit un précipité noir. Aussi, l’encre de bonne qualité, qui est faite avec du tannin et du vitriol vert, donne des caractères qui noircissent avec le temps.
L’acide tannique est précipité de ses dissolutions par une solution de gélatine ou d’albumine, et forme avec ces corps des matières imputrescibles.
Il précipite la plupart des bases organiques.
1313. Acide g^aiiique(CiWOiO-j-2HO). — L’acide tannique se transforme en acide gallique lorsqu’on le fait bouillir avec de l’acide sulfurique moyennement étendu; par refroidissement il se dépose de l’acide g.nlliqiie coloré, qu’on purifie par plusieurs cristallisations. La dissolution de tannin ou la noix de galle pulvérisée et humectée d’eau subit une fermentation et donne naissance à de l’acide gallique. On admet que 1 acide lannique, en fixant les éléments de l’eau, peut se dédoubler en acide gallique et glucose, d’après l’équation .suivante * :
Tannin. Acide gallique. Glucose.
L’acide gallique constitue des prismes déliés d’un éclat soj-eu.x, solubles dans 100 parties d’eau froide et dans 3 parties d’eau bouillante trèssolubles dans l’alcool, et fusibles à 200». Sa dis.solulion ne précipite pas la gélatine, mais produit avec les sels de sesquioxyde de fer le même précipité que le tannin. En présence des alcalis, la dissolution d’acide gallique absorbe rapidement l’oxygène de l’air et se transforme en une matière brune, en prenant diverses colorations. Sous l’inlluence de la
■ Le tannin de la noix de galle n’est pas la seule substance capable de se dédoubler en sucre et en une substance simple, en fixant les éléments de l’eau sous l’innuence des acides étendus. Le tannin du bois jaune (acide morintannique) éprouve la même transforma-
C60H28O34 fjHO = 3X1®H80'0) + CI2||12012.
Ac. mofiiitannique.
Ac. inoriiiique. Glucose.
La salicine, substance que l’on trouve dans l’écorce du saule, se comporte d’une manière analogue :
C261I18014 _j_ ^)JJQ _ -{- C12HI2012.
Salicine.
Saligénine. Glucose.
On donne à ces substances le nom générique de glucosides ; l’analogie de leur composition et de celle des éthers neutres est évidente.
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lumière solaire, il réduit rapidement l’azotate d’argent et le perchlorure d’or; aussi l’emploie-t-on dans la préparation des papiers photographiques.
1314. Acide pyrogallique (C^WO^). -L’acide gallique chauffé vers '210° perd de l’acide carbonique et se transforme en acide pyrogallique :
CUH6010 = -P 2C02.
Cet acide se sublime en aiguilles brillantes, d’une saveur amère et non acide. Il est très-soluble dans l’eau, et, en présence des alcalis, il absorbe rapidement l’oxygène et brunit fortement. Aussi peut-on 1 employer dans l’analyse de l’air; avec les sels de protoxyde de fer, sa dissolution donne une coloration bleu-noirâtre; en la versant goutte à goutte dans un lait de chaux, elle donne une belle coloration rouge, qui passe bientôt au brun foncé. Cette réaction permet de reconnaître des traces d’acide pyrogallique.
Cet acide réduit les sels de mercure, d’or et d’argent ; c’est le réducteur le plus employé dans la photographie, il sert à développer les images qui sont à peine visibles quand elles sortent de la chambre obscure.
DIVERS TANNINS.
1313. On comprend sous ce nom une classe d’acides faibles trèsrépandus dans le règne végétal, qui présentent de grandes ressemblances avec celui que nous venons d’étudier, mais qui ne paraissent pas avoir la môme composition. Toutes ces substances sont caractérisées par une saveur styptique et âpre, par la propriété de former avec les sels de fer des composés verts ou noir-bleuâtre et par celle de tanner les peaux. C’est à ces propriétés qu’ils doivent leurs applications à la teinture et à l’apprêt des cuirs. Beaucoup de plantes doivent au tannin leurs vertus médicinales; les mieux connus sont, après le tannin du chêne, le tannin du cachou, le tannin du morus tinctoria (bois jaune), et celui du café, qui constituent des acides bien distincts.
CHAP. Xll. BASPS ORGANIQUES.
BASES NATURELLES
1316. Généralités. — Les bases organiques naturelles se rencontrent dans les diverses familles de végétaux combinés aux acides végétaux; elles constituent, malgré leur faible proportion, les principes actifs de plantes remarquables par leurs propriétés vénéneuses ou médicales.
Elles sont ordinairement cristallisables et fixes, mais il en est quelques-unes qui sont liquides et volatiles; leur solubilité dans Peau est généralement faible, elles sont beaucoup plus solubles 'dans l’alcool. Leur saveur est amère, leur réaction alcaline, comme celle de la potasse et de Uammoniaque.
Leur mode de combinaison avec les acides les rapproche beaucoup de cette dernière base ; elles s’unissent avec les hydracides, sans rien perdre ni sans rien gagner d’autre, aussi peut-on déterminer leur équivalent par la quantité d’acide chlorhydrique qu’elles absorbent quand elles sont sèches (1120); mais dans leur union avec les oxacides, elles fixent toujours un équivalent d’eau.
Leurs chlorures s’unissent, comme le chlorhydrate d’ammoniaque, au chloruie de platine et forment des chlorures doubles correspondants, généralement peu solubles.
Toutes les bases organiques renferment de l’azote, celles qui sont volatiles ne contiennent pas d’oxygène.
Leur extraction se fait ordinairement en traitant les parties du végétal qui les contiennent par les acides minéraux étendus, qui décomposent les sels des alcaloïdes et s’emparent des bases; on précipite ensuite la liqueur par 1 ammoniaque où le carbonate de soude, et l’on obtient ainsi la base organique mélangée d’autres substances insolubles dans les mêmes circonstances, dont on les séparera au moyen de dissolvants convenablement choisis; mais celte séparation présente, en général, de grandes difficultés.
Alcalis du quinquina
L’écorce du quinquina vrai, qui provient de bonnes espèces decinchona^ contient quatre bases distinctes : ta quinine, la cincbonine, la quinidine
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et la cinchonidine, qui y sont combinées aux acides quinique et tannique. C’est le quinquina jaune qui contient le plus de quinine, le quinquina gris contient plus de cinchonine, et celui de Bogota contient surtout de la quinidine et de la cinchonidine.
Nous ne nous occuperons ici que des deux premières bases. On sait que la première est un des médicaments les plus précieux que nous possédions.
üuiiiinc,
1 317. dxtractiou. — On fait macerer à plusieurs reprises le quinquina gris pulvérisé avec de l’eau acidulée d’acide chlorhydrique, qui dissout toute la quinine et la cinchonine ; on ajoute à la liqueur filtrée un lait de chaux et on laisse déposer. Le dépôt contient les bases avec du quinate et du tannate de chaux et quelques autres matières ; on le sèche et on le traite à chaud par de l’alcool à 86°, pour dissoudre les hases; la liqueur, assez fortement colorée, est neutralisée par l’acide sulfurique étendu ; on en sépare alors l’alcool par distillation, le sulfate de quinine cristallise par refroidissement, l’eau mère retient le sulfate de cinchonine.
Le sulfate de quinine est décoloré par le noir animal, et purifié par de nouvelles cristallisations; on en précipite la quinine par l’ammoniaque.
1318. Propviétés. — A cet état, elle constitue une masse blanche terreuse, cristallisant très-difficilement, môme dans l’alcool. Elle est trèssoluble dans l’éther, qui dissout à peine la cinchonine; mais l’eau n’en dissout que fort peu, môme à chaud (1/250). Sa dissolution alcoolique est lévogyre.
La plupart de ses sels sont cristallisables et possèdent une saveur extrêmement amère; ils sont précipités par les alcalis^ par le chlorure de platine, l’acide tannique et l’acide oxalique.
1319. Sulfate de quinine (G^0H20Az2O^SO3-f 7HO). — C’est la forme principale sous laquelle on administre la quinine; ce sulfate contient, en effet, 75 pour 100 de son poids de quinine. Ce sulfate se présente ordinairement dans le commerce, où il est préparé, comme on l’a dit précédemment, sous forme d’aiguilles déliées blanches et légères. Sa saveur est amère au plus haut degré. L’eau froide n’en dissout que le 1/710 de son poids, l’eau chaude 1/30, mais il se dissout dans l’eau aiguisée d’acide sulfurique, et donne une dissolution douée d’une couleur bleue chatoyante, quand on la regarde sous certaines incidences. 11 fond comme la cire, se colore en rouge vif, puis se carbonise.
La dissolution de sulfate de quinine dans l’acide sulfurique, évaporée, donne de beaux cristaux efllorescenls de sulfate acide.
CIIAP. XI 1. BASES OIUJANIQUES.
Cinclioiiiiie,
1320. li^xtraction et propriétés. — Oii l’extrait du sulfate de cinchonine, en précipitant celui-ci par l’ammoniaque; on la sépare de la quinine qui l’accompagne au moyen de l’éther, celle-ci ne dissout pas la cinchonine. On la reprend par l’alcool, où elle cristallise facilement en prismes très-brillants et très-réfringents, peu solubles dans l’eau.
Les dissolutions dans l’alcool et dans les acides dévient la lumière polarisée à droite, à l’inverse, par conséquent, de la quinine, dont les disso- . lutions correspondantes dévient il gauche.
La quinidine et la cinchonidine sont des isomères de la quinine et de la cinchonine, de propriétés bien différentes.
Alcalis de l’opium.
1321. On trouve dans le suc laiteux et desséché des pavots des bases nombreuses combinées à l’acide méconique, dont les mieux connues sont :
La morphine C^'^Hi^AzO®,
La codéine CS^H^iAzO®,
La thébaïne C^sH^iAzO®,
La papavérine
La narcotine C'^^H^sAzOi^,
La narcéine . C'^^h^sAzO's.
On ne sait pas si toutes les sortes d’opium contiennent toutes ces bases. La plus abondante est la morphine, que l’on trouve dans toutes les espèces d’opium, dans la proportion de 7 à 8 pour 100. — Cette base est employée en médecine à l’état de chlorure, de sulfate et d’acétate de morphine; c’est un narcotique puissant.
Alcalis des slrycliiiées.
1322. La famille des strycbnées fournit des bases qui sont des poisons redoutables; ce sont la strychnine et la brucine, on les trouve à l’état de lactates dans la fève de Saint-Ignace, dans le bois de couleuvre [strychnos colubrina) et dans la noix vomique. C’est ordinairement de la noix vomique que l’on relire ces deux bases.
On fait bouillir la noix vomique en poudre avec de l’eau aiguisée d’acide sulfurique, on filtre et on précipite par la chaux. Le précipité des deux bases est dissous dans l’alcool, qui laisse cristalliser la strychnine et retient la brucine.
La strychnine, C^‘2H22^zW, constitue des prismes rectangulaires ter-
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minés par des pyramides à quatre faces, infusibles, d’une saveur éminemment amère, d’une réaction alcaline. Ils sont très-peu solubles dans l’eau et insolubles dans l’alcool absolu et dans l’éther.
La plupart de ces sels sont cristallisables, leur saveur est très-amère ; ils produisent le tétanos comme la strychnine elle-même, et sont des poisons mortels. Leur contre-poison est le tannin ; le thé, qui en contient, peut donc être administré dans ces circonstances, à défaut d une infusion de noix de galle.
On reconnaît facilement les sels de strychnine aux caractères suivants : Ils donnent un précipité cristallisé, quand on les traite par le sulfocyanure de potassium, et si l’on verse surun sel de strychnine une goutte • d’acide sulfurique et une autre d’une dissolution de chromate de potasse, ils prennent une magnifique couleur violette.
La brucine, C^®H26Az20^ ressemble beaucoup à la strychnine par ses propriétés toxiques, mais elle est plus soluble dans 1 eau et dans l alcool. Elle rougit au contact de l’acide azotique.
Alcalis du tabac (nicotine), C'^^lU^Az-.
Les diverses espèces de tabac renferment de la nicotine; les moins estimés en renferment jusqu’à 7 et 8 pour 100.
1323. Extraction et propriétés. — On fait digérer les feuilles du tabac avec de l’acide sulfurique étendu ; on les exprime et on réduit le liquide à moitié par évaporation; on le distille avec de la potasse caustique, et on extrait la nicotine du liquide qui a distillé par de l’éther. La dissolution éthérée de nicotine est évaporée, et l’on obtient ainsi une nicotine brune et impure, que l’on distille sur de la chaux vive dans un courant d’hydrogène sec. Cette opération donne un liquide incolore, d’une odeur de tabac assez faible, mais que la chaleur rend étourdissante. Sa densité est 1,048. La nicotine est assez soluble dans l’eau, mais beaucoup plus dans l’alcool et dans l’éther; ces dissolutions sont très-fortement alcalines, elles sont dextrogyres, et deviennent lévogyres quand on les mêle avec un peu d’acide chlorhydrique. Elle bout à 250°, en se décomposant partiellement. Elle est éminemment vénéneuse.
BASES AUTIFICIELLES.
On n’a reproduit jusqu’ici aucun alcaloïde naturel, mais on peut obtenir un nombre extrêmement considérable de bases, la plupart analogues à l’ammoniaque, par des méthodes d’une généralité remarquable, que nous allons exposer sur quelques exemples particuliers.
(niAP. Xll. HASES ARTIFICIELLES.
1° Transformation delà nitrobenzine en aniline.
1324. La iiUrobenzine, C^'^H^AzO^ (l'276), soumise à l’influence des réducteurs hydrogénés ou de l’hydrogène naissant, perd tout son oxygène, lixe 2 équivalents d’hydrogène, et se transforme alors en une base connue sous le nom qV aniline. M. Zinin, qui a fait connaître le premier cette remarquable réaction, préparait l’aniline en faisant passer un courant d’hydrogène sulfuré dans la nitrobenzine dissoute dans l’alcool. H y avait production d’aniline, d’eau, et précipitation de soufre :
C.isHSAzO^ H- GHS = Ct^H-^Az + 4HO H- 6S
Beaucoup de carbures traités par l’acide azotique concentré donnent des produits correspondant à la nitrobenzine et susceptibles d’être transformés en bases par une réaction identique. Voici les deux formules générales qui représentent cette transformation du carbure en base volatile ^ :
C2nii2m _|_ AzO^,HO = 2HO H-G2»iH2»»-iAzO\ C2^H2jw-iAzO''q-GH=C2?iH2'»+ 'Az+ 4H0.
1325. Aniline. — L’aniline prend naissance dans un grand nombre de circonstances dans la distillation de la houille, dans la décomposition de l’indigo et de ses dérivés sous diverses influences (1352), mais on la prépare aujourd’hui pour les besoins de l’industrie en distillant la nitrobenzine avec de l’acide acétique et de la limaille de fer (Béchamp). La nitrobenzine se fabrique avec toutes les benzines retirées par la distillation des goudrons de houille et des huiles de schiste.
C’est un liquide incolore, qui réfracte fortement la lumière; son odeur est forte et aromatique, sa saveur est brûlante. Elle est à peine soluble dans l’eau, mais elle se dissout en toute proportion dans l’alcool et dans l’éllier. Sa densité est 4,028. Elle bout à 182°; sa densité de vapeur est 3,025.
Elle forme avec les acides des composés bien définis et de même constitution que les sels ammoniacaux ; soumise à l’influence des corps oxydants ou de chlorures anhydres pouvant céder du chlore (chlorure d’étain, par exemple), elle donne naissance à des composés dont la constitution est encore peu connue, doués de couleurs d’une grande beauté
’ I.’action des réducteurs sur la poudre-coton, qu’on aurait pu envisager comme de la cellulose, dans laquelle ü molécules d’hydrogène seraient remplacées par 6 molécules d’acide liypoazotique (C20IR5Oi5‘,5AzO^ = C.20H15(AzO''^)SO20)^ montre bien que l’hypothèse que nous avons admise sur sa constitution est la seule vraie. Si la poudre-coton était un E produit analogue à la nitrobenzine, elle eût donné des bases sous l’infiuence de l’acide sul- 1 fhydrique, au lieu de régénérer du coton.
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(violet, rouge, bleu, etc.), et dont la teinture tire aujourd’hui un parti très-important.
Nous reviendrons tout à l’heure sur la constitution de cette base.
2° Ammoniaques composées.
1326. L’action de la potasse sur les éthers cyaniquesa conduit M. \\urtz à la découverte importante des ammoniaques composées; mais la véritable constitution de ces bases ressort surtout des travaux remarquables de M. Hoffmann sur l’action réciproque de l’ammoniaque et des éthers iodhydrique ou bromhydrique.
Si l’on fait réagir le bromure d’ethyle sur une dissolution alcoolique d’ammoniaque, les éléments de ces corps s’unissent, et 1 on obtient du bromhydrate d’éthylamine :
+ AzH3 = C'MrAz.HBr,
d’où l’on chasse facilement l’éthylamine par un alcali fixe. En soumettant cette éthylamine à l’action du bromure d’éthyle, on obtient un bromhydrate d’une nouvelle base, la diéthy lamine, par une simple addition d’éléments :
C4H5BrH-CAmAz== C^lI'iAz.HBr.
Ce bromhydrate, traité parla potasse, donne la diéthylamine C^H'^Az. Cette nouvelle base, mise en présence du bromure d’éthyle, se comporte encore comme les deux précédentes; les éléments des deux corps s’unissent, et il se produit un bromhydrate d’une troisième base, la trié- (hy lamine :
CVH^Br -h CSH'iAz = C‘2Hi3Az,HBr,
d’où l’on retire focilement la triéthylamine : G^^H^^Az.
Ces faits s’interprètent facilement de la manière suivante : l’ammoniaque contient 3 équivalents d’hydrogène, que l’on peut remplacer par 3 équivalents d’un radical composé ; mais il est également possible de n’opérer cette substitution que pour 2 et même pour 1 équivalent d’hydrogène. L’ammoniaque pourra donc donner trois espèces de bases que nous formulerons de la manière suivante, en les plaçant en regard de la formule de l’ammoniaque :
Az < H
Az
Az CH15
Az 1
Ammoniaque.
Elliylaminc.
Diéthylamiue.
Triélhy
CRI
,HBr,
Az H +GRl3Br = Az
,HBr
Az l CRIS + cREBr = Az j C^RS }, HBr.
( H ) (cris)
On produit des bases analogues avec les autres bromures ou iodures (lodures de méthyle, de butyle, d’amyle) ; on peut donc obtenir une mé- 5 ^ ri e , une Irimétbylamine, etc. Mais il est même
possible de substituer à l’hydrogène des radicaux différents. C’est ce qui arrive, par exemple, si l’on fait réagir de Eiodure de méthyle sur l’éthylamine. On obtient une ammoniaque dont la composition se re-
j C^Hs
présente par la formule Az CRts. Celle-ci, à son tour, traitée par l’iôdure
de butyle, par exemple, donne l’iodhydrate d’une base contenant trois radicaux ditiérents :
(E^HS, /CRIS\
Az j C2H3 -h CSRR = Az / CSRS ( ,HI.
( H ) (CRts)
Il résulte de là que le nombre des bases qu’il est actuellement possible d’obtenir est, pour ainsi dire, illimité.
L’aniline est elle-même une ammoniaque composée, dont la formule
est Azj H, car il est possible d’y remplacer 2 molécules d’hydrogène
par 2 molécules de radicaux composés, éthyle, méthyle, etc. Le radical C^2[j5 a reçu le nom de phémjle; l’aniline sera donc la phénylamine,
CI2H
et la base Az| a rs serait la phényléthylméthylamine. Cet exemple suffit
Dour indiquer la nomenclature adoptée pour désigner ces diverses bases.
On peut dériver des hydrogènes phosphoré, arsénié et antimonié, qui îOnt les analogues de l’ammoniaque, des produits de même composition |ue les ammoniaques composées et présentant avec eux des analogies rappantes de propriétés. Nous avons déjà indiqué (M83) le mode de fornation de quelques-uns de ces composés.
1327. Kthylamine. — Cette base constitue un liquide incolore, trèsnobile, d’une odeur presque identique à celle de l’ammoniaque. Sa densité est 0,696; il bout à 18°. L’éthylamine est miscible à l’eau en toutes proportions : elle est caustique et alcaline; sa dissolution se comporte
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comme l’ammoniaque vis-à-vis des sels métalliques, seulement elle possède, comme la potasse, la propriété de dissoudre l’alumine en quantité considérable.
L’éthylamine peut chasser l’ammoniaque de ses combinaisons; son chlorure constitue de grands cristaux lamelleux, fusibles, sublimables, . déliquescents, et très-solubles dans l’alcool, ce qui permet de le séparer, facilement du chlorhydrate d’ammoniaque. Elle est très-combustible.
La diéthylamine possède les mômes propriétés générales, elle bout à 57°. La triéthylamine est moins soluble dans l’eau et moins volatile que les précédentes.
L328. iiéthylamine. — La méthylamine est un gaz condensable un peu au-dessous de zéro ; l’eau en absorbe plus de mille fois son volume, et forme avec elle une dissolution alcaline très-caustique; son odeur res- ■ semble beaucoup à celle de l’ammoniaque.
La triméthylamine se trouve en quantité assez notable dans la saumure; des harengs pour pouvoir en être retirée; on la trouve également danS' le ckenopodium vulvaria; elle a l’odeur du hareng.
\ 329. Propylamine et butylamine. — La propylamine prend naissance ; quand on chauffe à 200° un mélange de narcotine et de potasse caustique. La butylamine se rencontre dans la partie la plus volatile de l’huile provenant de la distillation des os. Elle bout vers 80°.
Ces quelques détails sont suffisants pour donner une idée générale des propriétés de ces corps et de l’intérêt que présente leur étude, puis-que nous les voyons prendre naissance dans des circonstances variées,-, et notamment dans la décomposition des matières azotées.
3° Bases correspondant à l’oxyde hypothétique d’ammonium.
1330. En faisant réagir de l’iodure d’éthyle sur la triméthylamine, M. Hoffmann a obtenu une combinaison des deux corps, que l’on peut; considérer comme l’iodured’un radical composé analogue à l’ammonium :
j CRis
Az jCMR-PCRlsi = Az
En eflét, si l’on traite ce composé par l’oxyde d’argent, il se forme de l’iodure d’argent, et il reste dans la liqueur de l’hydrate de l’ammonium composé :
Az
G'UR
CRî»
C'dis
+ Ag0310 = Agl-pAz (hydrate de tétraéthvlammonium )•
CHAP. XII. BASES A RT I F 1 Cl EL L ES. 781
La dissolution de celte base n’offre pas d’analogies avec l’ammoniaque caustique, mais elle agit de la même manière que la potasse. Concentrée, elle saponifie les corps gras et décompose l’éther oxalique en acide oxalique et alcool ; une ammoniaque composée donnerait dans cette circonstance une oxamide et de l’alcool; elle chasse l’ammoniaque de ses sels, même à froid.
En se combinant aux acides, elle donne des sels de tétraélhylammonium; on ne peut la distiller sans décomposition.
Ce corps doit être considéré comme un type d’une série extrêmement nombreuse de composés, dont quelques termes seulement ont été étudiés jusqu’ici, mais qu’on doit pouvoir produire avec les divers radicaux alcooliques. 11 est bien évident d’ailleurs que ces composés ne contiennent pas seulement un seul radical, mais qu’ils en peuvent contenir deux, trois et môme quatre différents. C’est un de ces composés que représente la formule suivante :
Az
H5 C8 R9 1 r.ioHi'
dodure de méthyléthylbutylamylammonium).
Le phosphore et l’arsenic donnent naissance à des composés analogues.
4» Bases analogues aux alcaloïdes naturels.
1331. Lorsqu’on fait réagir l’ammoniaque sur certaines aldéhydes, elles que l’essence d’amandes amères, l’essence d^anis, le furfurol i, on
)btient des corps neutres, appelés hydramides, par les réactions suiantes :
3^H^-|-2AzH3 = GHO-f^C^2Hl8Az^^ 3(C'0HVov) + 2AzH3 = CHO + CaoiP^Az^Oe
ydrure (le benzoïlc. Hydrobenzamide. Furfurol.
3(C‘3H80h-l-2Azll3 = cnO-hC^8H2VAz203.
Hydrure d'aiiysile.
Auyshydramide.
Ces matières, chauffées pendant quelque temps à l’ébullition avec une lissolulion de potasse, se transforment, sans changer décomposition, en rois substances qui sont des bases crislallisables. Ce sont l’amarine, anisidine, la furfurine. Ces deux dernières ressemblent beaucoup aux jlcaloïdes oxygénés naturels. On doit cette remarquable méthode à d. Fcwnes.
* Matière obtenue en distillant le son de froment av'^ec de l’acide sulfuri(|ue et de l’eau, •n ne connaît pas bien la réaction qui la produit.
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M. Wnrlz a montré récemment que Uoxyde d’éthylène pouvait s’unir en diverses proportions à l’ammoniaque pour donner des bases oxygénées.
Les mieux connues ont pour formules :
On voit toute i’analogie de ces bases avec celles qui résultent de l’u-nion des oxydes métalliques et de l’ammoniaque (969); elles diffèrentl des bases précédemment étudiées en ce qu’on ne peut plus les envisager comme des produits de substitution se rattachant au type ammoniaque.. Ce sont des produits résultant de l’union de deux bases.
d332. M. Gloez a obtenu plusieurs bases volatiles en chauffant en i vases clos un mélange de solution alcoolique d’ammoniaque et de liqueur des Hollandais (dichlorhydrine du giycol). Nous considérerons en.i particulier l’une de ces bases, C^H^Az^, qui prend naissance dans la3 réaction réciproque de 1 équivalent de liqueur des Hollandais et de 22 d’ammoniaque :
D’après M. Hoffmann, cette base se comporte comme 2 équivalents^ d’ammoniaque; elle s’unit à 2 équivalents de divers acides pour formerr des sels bien cristallisés; et comme l’ensemble de ses réactions ne permet pas de dédoubler sa formule, il convient de l’envisager comme iine^ base diatomique. Elle résulterait alors de la condensation de 2 molécules d’ammoniaque avec remplacement de 2 molécules d’hydrogène^ par une molécule d’étbylène. C’est ce que représente la formule :
On voit ainsi qu’aux glycols ou alcools diatomiques se rattacbent des ; acides bibasiques, comme l’acide oxalique, et des bases diatomiques.s On connaît même aujourd’hui des bases triatomiques, mais nous nepoii-i vous nous occuper ici de l’étude de ces divers composés.
AzlU (monoxéthylënamine] 2(CMU02),AzH^ (dioxétliylénamiiie), 3(C'^H^02),ÂzH3 (trioxéthylénamine), 4(CqU02),AzH3 (létroxéthylénamine).
5° Bases polyatomiques.
CMPCU+ 2AzH3= CAH8Az2,2HCI.
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C° Amides.
1333. Nous rapprochons Jes amides des bases volaliles, parce qu’elles dérivent comme elles de l’ammoniaque et qu’on peut les obtenir par des réactions analogues à celles qui produisent les ammoniaques composées. Quelques-unes possèdent d’ailleurs des propriétés basiques.
On obtient, en effet, l’acétamide en faisant réagir le chlorure d’acé-
lyle, G^H^O^Gl, sur l’ammoniaque; on peut représenter la réaction par la formule suivante :
Az I H I C'^H^O^Cl = Az I H I (l’acide chlorhydrique s’unit à l’ammoniaque
( II J I H ) excès).
Dans celte manière cl’inlerpréterles faits, il doit Être possible de remplacer dans l’acélamide iesdeiix autres molécules par le radical acétyle C‘H3Q2; c’est en etfet ce qu’a démontré Gerhardt : en faisant réagir sur l’acétamide le chlorure d’acétyle, il a obtenu une amide binaire, comme le montre la formule
( CMI302 I / c^H302 \
Az I H -I- CAtPO^Ül = Az] ( -j- HCl
Gelle amide binaire, traitée à son tour par le chlorure d’acétyle, produit une amide ternaire, dans laquelle les trois molécules d’hydrogène sont remplacées par trois molécules d'acétyle :
I C^H3Qa , / CMI302 \
A Z 0^11302 + C4H302C1= Az C^H302 ! + HCl.
Gette réaction est générale.
MATIÈRES COLORANTES. TEINTURE
On trouve des substances colorantes dans les parties les plus diverses es \égétaux, dans les feuilles, les fleurs et les semences (feuilles de Uinigo, fleurs de carlhame, graines de Perse, etc.); on en trouve également
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dans le bois (bois de Brésil, santal, etc.) et dans les racines (garance). Le plus souvent, les matières colorantes qu’on relire des plantes pour les besoins de la teinture n’y préexistent pas; elles sont le résultat de l’action de l’oxygène ou de quelques autres agents sur les principes incolores ou peu colorés contenus dans ces végétaux.
1334. €Jénéraiité§. — Les matières colorantes ont une saveur sucree et légèrement àcre. Elles sont inodores, la plupart sont solubles clans l’eau; un certain nombre de ces substances peuvent cristalliser. Une température élevée les décompose toutes, mais quelques-unes, comme l’alizarine et l’indigotine, peuvent se sublimer sans décomposition a une
température convenable. i * .
La lumière seule peut décomposer quelques substances colorantes, et
ce fait est d’autant plus remarquable que la lumière est indispensab e
au développement des couleurs végétales (coloration des parties ^ertes
des plantes); en général elle exalte seulement l’action de 1 air, dont l’effet est d’oxyder la substance et de la décolorer. Les substances qui résistent mal à cette double influence sont dites mauvais teint
Il n’est aucune substance colorante qui puisse résister à l’action oxydante du chlore et de l’acide azotique; elles se transforment, sous 1 influence de ces deux corps, en matières solubles dans les alcalis.
L’acide sulfureux et les réudcleurs, tels que l’acide sulfhydrique, le sulfhydrale d’ammoniaque, le protoxyde de fer hydraté, etc., déco orent toutes les substances organiques, soit en leur enlevant de l'oxygene, soit en décomposant l’eau sous leur influence; l’oxygène s’unit au corps réducteur et l’hydrogène se fixe sur la matière organique. Mais, dans la plupart des cas, la substance exposée au contact de 1 air repi end sa cou leur primitive en absorbant de l’oxygène de l’atmosphèie.
Les acides et les bases concentrées détruisent ou dissolvent le^s matières colorantes en contractant avec elles des combinaisons. L aci e sulfurique concentré les détruit presque toutes, surtout b. chaud; il n y a d’exception que pour les couleurs qui résistent bien à l’action de la u mière et de la chaleur, comme l’indigo, la garance (couleurs de gian teint). Les acides étendus modifient en général la teinte des matières co lorantes : ainsi les acides font passer au rouge la teinture bleue de toui nesol; ces propriétés sont souvent utilisées dans la teinture. Les oxydes métalliques, en particulier, contractent des combinaisons avec les ma lières colorantes qui se comportent alors comme des acides. G est siu cette propriété qu’est fondée la préparation des loques, combinaisons ( e matières colorantes avec l’alumine, l’oxyde d’étain, etc., très-employees dans la peinture à l’huile et dans l’aquarelle.
Le charbon divisé et surtout le noir animal absorbent la plupart t smanières colorantes en dissolution dans l’eau, sans les altérer. Si on
décolore pare.xemple une dissolution de bois de Fernambouc, on peut relirer du charbon la substance colorante en le traitant par une faible dissolution alcaline. Les fibres ligneuses et animales (du lin, de la soie par
e.\eniple) se comporlent comme le noir animal, absorbent la matière coloraïUe et se teignent.
Un certain nombre de substances colorantes contiennent de l’azote (indigo), d’autres n’en contiennent pas (alizarine). On les prépare le plus souvent en traitant la matière tinctoriale par un dissolvant convenable (eau, alcool, éther, eau alcaline), eti’on agile la liqueur avec de l’hydrate d oxyde de plomb avec lequel la matière colorante se combine pour former une laque insoluble. On décompose ensuite cette laque, tenue en suspension dans l’eau distillée, par l’hydrogène sulfuré; la liqueur, évaporée dans le vide, abandonne alors la matière dissoute sous forme de
cristaux incolores, qui reprennent leur teinte propre quand on les e.xpose à l’air.
Nous n’étudierons ici que les principales matières colorantes, que nous diviserons en matières colorantes rouges, jaunes, bleues, vertes, sans nous préoccuper de les classer d’après leur composition, en général peu
MATIÈRES COLORANTES DES LICHENS
Orsiille.
_ l33o. Préparation .le l’orseUle. _ Certaines espèces de lichens écrasées et mises en digestion, à la température de 23 à 30”, avec un mélan^re
d’urine et de chaux (ou d’ammoniaque) produisent peu à peu une matière colorante rouge, connue sous le nom ü'orseille en pâle. Desséchée et réduite en poudre, elle porte les noms de cud-beard, de persio.
On se sert pour cette préparation des lichens des genres ’uuno/arm, lecamra roecella, eeemia. Ils ne contiennent pas la matière colorante de orseille, mais celle-ci se développe par suite de l’action que l’ammoniaque et 1 air exercent sur une substance incolore, Vorcine, qui résulte elle-même de la décomposition de principes incolores et cristallisables contenus dans les lichens et qu’on ne trouve guère que dans cette classe e végétaux, bous donnerons une idée de la manière dont s’effeclue
te e pro uclion de la matière colorante des lichens, en prenant un exemple particulier.
1336. Acide 1 ccanoi-lgnc (C'LDO*). — Lorsqu’on traite par l’étiierle roecella Imctoria ou le lecanora parella, on obtient une dissolution qui < orme par éi aporation une abondante cristallisation d’acide lécanorique qu on purilie par quelques cristallisations dans l’alcool.
In oblient ainsi des prismes incolores, acides cl amers, peu solubles
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clans Ueau, mais plus solubles dans l’alcool (1/15)- Sa dissolution rougit le tournesol et forme avec les bases des sels solubles. Il peut même, par une ébullition prolongée avec de l’alcool, former de 1 éther lécanorique.
4337. Orcine (G1MIW+2HO). — Si Ton chaude Tacide lécanorique, ou si Ton fait bouillir pendant longtemps sa dissolution, ilsedécompose en acide carbonique et en orcine :
C16JJ808 = + 2C
Mais, pour en préparer de grandes quantités, on fait bouillir une desvariétés de roccella ou de lecanora avec un lait de chaux, on filtre et on évapore le liquide jusqu’à ce qu’il soit réduit au quart environ de son volume; on précipite la chaux par l’acide carbonique, on évapore de nouveau à consistance sirupeuse ; on traite ce sirop par 1 alcool bouillant pour en extraire l’orcine, qu’on purifie en la faisant cristalliser dans
l’éther.
L’orcine constitue de grands prismes incolores, d’une saveur douce, fusibles à 400" et volatils à 290 sans décomposition. Sa densité de vapeur est 5,7. L’hypochlorite de chaux la colore en rouge. Soumise à l’influence simultanée de l’ammoniaque et de l’air humide, l’orcine se transforme en une substance brun foncé, forcéine, qui se dissout dans les alcalis en leur communiquant une magnifique couleur rouge qu’on peut précipiter de sa dissolution par l’acide acétique. L’orseille doit à cette substance sa couleur particulière. On peut rendre compte de la production de l’orcéinepar la formule suivante :
C14H8Q4 4- AzR3 4- 0® = Ci^R^AzO® + 4HO.
Orcine. Orcéine.
Tournesol.
On connaît deux espèces de tournesol, le tournesol en pains et le tournesol en drapeaux. Le premier sert de réactif aux chimistes, le second sert seulement à colorer l’extérieur des fromages de Hollande et quelques papiers bleus communs.
4338. Tournesol en pains. — On se sert des lichens qui produisent l’orseille. Ces lichens, séchés et pulvérisés, sont mis dans les auges avec la moitié de leur poids de potasse du commerce et assez d’urine pour former une pâte molle. On ajoute de l’urine à mesure qu’elle s’évapore, jusqu’au moment où la pâte a pris une teinte bleu foncé. On introduit alors la craie dans la masse, elle devient plastique et peut être moulée en petits pains que l’on fait sécher à l’ombre.
Le tournesol contient un grand nombre de matières colorantes que
nous ne pouvons étudier ici; elles paraissent résulter de l’altération de 1 orcéine, car le tournesol ne contient ni acide lécanorique ni orcéine Tous les corps qu’on en extrait sont rouges, et bleuissent sous l’inOuence
des bases solubles; mais, en saturant ces bases par un acide, le tournesol reprend sa couleur.
1339. Tournesol en drapeau*. - On désigne ainsi des chiffons de toile imprègnes d’une matière colorante bleue obtenue au moyen du suc de a maurelle {croton tinctorium). On trempe les chiffons dans ce suc et on les met dans des caisses contenant un mélange d’urine et de chaux qui tournit des vapeurs ammoniacales. La matière colorante se développe peu à peu sous cette influence. Les acides donnent une teinte rouge L tournesol en drapeaux; mais l’ammoniaque ne peut la ramener au Leu comme elle le fait pour le tournesol ordinaire.
MATIÈRES COLORANTES DE LA GARANCE
La matière connue sous le nom de garance, qui fournit de belles et solides couleurs noires, violettes, brunes et rouges, est obtenue en pulvérisant la racine ^nrnbia tinctorum. On cultive cette plante en Orient et dans quelques contrées de l’Europe, et notamment en Hollande et en France (Alsace, Auvergne, comtat d’Avignon).
Cette racine renferme diverses matières peu connues, mais on en peut aci ement extraire un corps particulier, l’acide rubérythrique, C^^jjisqis qui se transforme facilement en sucre et en matière colorante Dans la garance déjà ancienne, et telle qu’on l’emploie dans la teinture cette décomposition s’est déjà effectuée partiellement. ’
1340. Acide rubérythrique (C^ÎH'SO'S). — On fait bouillir avec de l’eau es racines fraîches de garance, et l’on précipite les autres principes qu elles contiennent par l’acétate de plomb neutre. La liqueur filtrée est traitée par l’acétate tribasique de plomb ; on obtient ainsi un seldeplomb
qu on décomposé par l’hydrogène sulfuré. On reprend par l’alcool pour dissoudre 1 acide rubérythrique.
On obtient par évaporation des prismes jaunes, peu solubles dans eau froide, très-solubles dans l’eau chaude, dans l’alcool, dans l’éther. Ut acide donne avec l’acétate basique de plomb un précipité rouge. Par U ition avec les acides étendus ou les alcalis, comme sous l’influence d un principe (probablement analogue à la diastase et à la synaptase) que renferme la garance, il se transforme en sucre et en alizarine :
C32H18018 = C20lieO6-|-C^2II12O‘2.
Acide Alizazine.
rubérythrique.
Sucre.
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1341. Alliarine (C2«H608+4H0). — L’alizarine cristallise dans l’alcool en prismes d’un jaune brunâtre. Elle perd son eau à 100”, devient rouge et se sublime en prismes oranges; elle est à peine soluble dans eau froide, peu soluble dans l’eau bouillante, l’alcool et l’ether. L alizarine se dissout dans les alcalis et les colore en rouge pourpre; avec la baryte et la chaux elle donne des précipités bleus; si on verse dans cette liaueur une solution d’alun, on obtient un beau précipité rouge (laque de garance). On reproduit avec l’alizarine pure toutes les couleurs que 1 on
obtient dans la teinture avec la garance.
On extrait ordinairement l’alizarine de la garance par un procédé qui met bien en évidence la stabilité de ce corps important. On mêle la garance en poudre avec son poids d’acide sulfurique, qui détruit et charbonne les matières organiques de la garance sans altérer 1 al|^zarine. On obtient le charbon sulfurique de garance. On le lave a 1 eau froide pour enlever l’acide sulfurique, et on traite par l’alcool froid qui dissout quelques corps gras, puis par l’alcool bouillant pour enlever l’alizarme, qui cristallise en longues aiguilles par refroidissement. On pourrait egalement retirer l’alizarine par distillation du charbon sulfurique lave et seche. On obtient ainsi des aiguilles ayant la belle couleur du chromate de plomb
iU°> Purpurine, (C‘2HW4-HO).-Elle se trouve avec 1 alizarine dans la garance ancienne et se produit par une transformation de l’alizarine lorsqu’on arrose la garance avec de l’eau et de la levure et qu on abandonne le mélange à l’air. Elle constitue des prismes oranges, perd son eau d’hydralation à 100° et devient rouge. Elle est très-fusible, cristallise par refroidissement et peut être sublimée. Elle se dissout dans l’eau, dans l’alcool et dans l’éther en leur communiquant une couleur rouge, dans les alcalis avec une couleur orange. Elle donne avec la chaux et la baryte des précipités rouge-pourpre, et produit les mêmes couleurs que l’alizarine sur les étoffes mordancées à l’alun.
On doit la découverle de l’alizarine à Robiquet et à M. Colin.
MATIÈRES COLORANTES DU BOIS DE CAM PÈCHE
Ilémaloxyliiie.
1343. Le bois de campéche doit ses propriétés tinctoriales à une subblance découverle par M. Cbevreul. Pour obtenir cette subslance, qu’on désiane sous le nom d’hématine ou d’hématoxyline, on fait une décoction de bois de campéche, et on l’évapore à siccité; en traitant le résidu nar l’alcool, on dissout l'bémaitne, qui se dépose sous forme de cristaux jamies transparents. Celte matière esl peu soluble dans l’eau froide, mais
beaucoup plus dans l’eau chaude, dans l’alcool et dans l’élher; elle les colore en jaune. Si l’on ajoute à la dissolution aqueuse un alcali et surtout de l’ammoniaque, elle se colore bientôt en rouge intense, en absorbant l’oxygène de l’air. L’acide acétique précipite de celte dissolution une niasse cristalline douée de l’éclat métallique, d’un noir violacé, qu’on désigne sous le nom d’hématéine.
La formule de l’hématoxyline serait CiWO®,3HO, celle de l’hématéine. C16H6Q6 ; en se transformant en matière colorée, l’hématoxyline perdrait donc seulement un équivalent d’hydrogène.
AUTRES MATIÈRES COLORANTES ROUGES
1344. Les bois de Brésil, de Fernambouc, de Sainte-Marthe, de Sapan, contiennent une matière rouge peu connue, qu’on désigne sous le nom de brésiline ; elle possède, comme la matière colorante du bois de campôche, la propriété de se colorer vivement en pourpre foncé sous l’inlluence de 1 air et de l’ammoniaque. Le bols de Brésil offre un exemple remarquable de l’influence de la lumière sur les matières colorantes; l’intérieur des tiges est à peine coloré, la couleur se développe avec le temps, mais finirait par disparaître à la longue.
Le bois de santal contient une matière rouge différente des précédentes, mais qui est peu connue. Les fleurs de carthame fournissent une substance de couleur rose d’une grande beauté, la carthamine, qui est soluble dans les alcalis et dans l’alcool est insoluble dans l’eau. On attribue à la carthamine la formule (136-2).
SUBSTANCES COLORANTES JAUNES
1343. Les matières colorantes jaunes les plus employées sont le rocou., la rjoxide, le quercitron et le bois jaune. Le rocou est une pâle molle qui provient de la chair des fruits du bixa orellana. On retire de ces diverses matières des principes cristallisés, mais qui n’oflrent pas grand intérêt au point de vue cliimique. Il faut cependant en excepter le morin, substance retirée du bois jaune par M. Chevreul, et qui est un mélange d’acide C60H28O3^ et d’acide morinique(morin pur),
L acide morintannique est, comme nous l’avons vu (1313), un homologue du tannin de chêne, il se dédouble, comme lui, en sucre et en un homologue de l’acide gallique.
CHiMit: organique:.
MATIÈRES COLORANTES BLEUES
Indigo.
1346. L’indigo se trouve dans différentes espèces d'indigofera des Indes orientales et de l’Amérique du Sud, dans le polygonum tinctorium et dans \e pastel^ mais c’est surtout des indigofera qu’on l’extrait.
On coupe la plante après la floraison, environ à un décimètre au-dessus du sol ; on fait sécher la récolte au soleil, puis on bat la plante pour en détacher les feuilles, que l’on concasse ensuite grossièrement. On les fait infuser pendant quelques heures dans deux ou trois fois leur volume d’eau froide. On filtre la dissolution et on l’agite vivement au contact de l’air au moyen d’une roue à palettes, puis on y ajoute 1 demi-kilogramme d’eau de chaux environ par kilogramme de feuilles. La liqueur bleuit et laisse déposer de l’indigo. On lave le dépôt à l’eau bouillante, on le jette sur des toiles, on le comprime fortement et on le coupe en pains.
Les pains d’indigo que l’on trouve dans le commerce sont d’autant plus purs qu’ils sont plus légers et qu’ils prennent davantage un éclat cuivré lorsqu’on les raye avec l’ongle. Mais le meilleur indigo contient au plus 45 pour 100 d’indigotine mélangée de principes étrangers (matières résinoïdes, fécule, carbonate de chaux, matières salines, etc.) dont on le débarrasse partiellement par des ébullitions successives avec l’acide sulfurique étendu et de l’alcool.
L’indigo bleu (indigotine) ne préexiste pas dans la plante ; il provient de l’oxydation d’une substance incolore (indigo blanc) rendue soluble par la présence des alcalis (1350).
Indigotine, C‘®B^AzO^.
1347. Préparation. — Pour préparer l’indigo bleu parfaitement pur, on mélange l’indigo du commerce finement pulvérisé avec de l’hydrate de chaux etdusulfate de protoxyde de fer. On agite le mélange dans un vase fermé, puis on remplit le vase avec de l’eau bouillante et l’on ferme hermétiquement. Le protoxyde de fer passe à l’état de sesquioxyde, et l’indigotine absorbe de l’hydrogène et se transforme en indigo blanc, qui se combine à la chaux et forme un produit soluble. La transformation achevée, le liquide, qui a pris une teinte jaune foncée, est devenu limpide, on décante avec un siphon dans un vase contenant de l’acide chlorhydrique étendu, pour saturer la chaux. L’indigo blanc, précipité au contact de l’air, passe rapidement à l’état d’indigo bleu. On le recueille sur un filtre, on lave et on sèche.
On opère sur 3 parties d’indigo, auxquelles on ajoute l’hydrate de 6 parties de chaux, 4 parties de sulfate de fer et 450 parties d’eau environ.
On peut encore opérer avec 20 grammes d’indigo pulvérisé, que l’on môle à 200 grammes d’une dissolution concentrée de soude à laquelle on ajoute de l’alcool à 75° saturé de glucose de manière à remplir un grand flacon. Le glucose, en présence de l’alcali, s’oxyde et réduit l’indigo ; la liqueur, devenue claire, est exposée à l’air ; elle donne alors, en s’oxydant, de l’indigo qui se dépose sous forme de petits cristaux qu’on lave à l’alcool, puis à l’eau. On retire ainsi 33 pour 100 d’indigotine du poids de l’indigo brut employé.
1348. Propriétés. — L’indigotine a une couleur bleue foncée, avec un reflet pourpre ; elle devient rouge cuivré par le frottement et possède alors un éclat semi-métallique. Elle est insipide, inodore, complètement insoluble dans l’eau, l’alcool, l’acide sulfurique étendu, l’acide chlorhydrique et les alcalis. On peut la volatiliser à 100°.
En chauffant l’indigo du commerce à une douce chaleur, dans un j courant d’hydrogène, on obtient une vapeur violette aussi belle et aussi intense que celle de l’iode et qui se condense sur les parties froides du J tube, en aiguilles à six pans, d’un violet pourpré. Ce procédé donne beaucoup moins d'indigotine que les précédents, parce qu’une partie de la matière se détruit par la chaleur, mais il sert surtout comme expérience de cours, pour montrer la volatilité de l’indigotine ; on peut alors se contenter de chauffer quelques morceaux d’indigo sur un petit têt en terre, les cristaux se déposent à la surface supérieure de la masse d’indigo.
La composition de 1 indigotine est remarquable, c’est un isomère du cyanure de benzoïle.
1349. Acides salfindig^otiques. — L’indigo forme avec l’acide sulfurique plusieurs acides qui donnent, avec les bases, des sels bleus. On obtient ces acides en dissolvant l’indigo pulvérisé dans l’acide de Nordhausen, ou en mettant 1 indigo en contact avec de l’acide sulfurique anhydre. On obtient alors une masse d’un rouge-pourp're foncé, qui se dissout dans l’eau avec une couleur bleue intense. La dissolution de ces acides bleus ou pourpres, mise au contact du charbon en poudre ou de la laine bien lavée, perd toute sa couleur, qui se fixe sur le charbon ou sur la fibre de la laine ; la liqueur ne contient plus que l’acide sulfurique en excès.
L eau n’enlève point ces acides à la laine, mais on peut les dissoudre dans le carbonate d’ammoniaque.
Les mieux connus sont l’acide sulfopurpurique, C^«H'AzSO^HO, qui prend naissance quand l’acide n’est pas en trop grande quantité, et l’acide sulfindigotique, C^WAzS20^,HO. Ce dernier se produit dans la dissolution de l’indigo dans l’acide fumant (sulfate d’indigo bleu de Saxe).
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Indigo blanc, C^^ll^AzO-.
1350. jPréparatîon. — L’incligo bltinc 6xist6 clïins l6s plântps, combiné aux alcalis, et c’est lui qui se transforme à l’air dans la préparation de l’indigo. On le prépare en réduisant l’indigo du commerce comme il a été dit plus haut, soit par la chaux et le sulfate de fer, soit par un alcali et le glucose, et en faisant arriver immédiatement la liqueur, au moyen d’un siphon, dans une dissolution étendue d’acide chlorhydrique bien privée d’air par l’ébullition, et contenue dans de grands flacons remplis d’acide carbonique. L’indigo blanc s’y dépose en flocons blancs chatoyants. On laisse déposer pendant deux ou trois jours dans un flacon bien bouché. On filtre et on lave le précipité avec de l’eau froide privée d’air par une ébullition préalable. On sèche ensuite le précipité sous le vide de la machine pneumalique ou dans un courant d’acide carbonique.
1351. Propriétés. — On obtient ainsi une poudre blanche cristalline, insipide, inodore, insoluble dans l’eau. Exposée au contact de l’air, surtout lorsqu’elle est humide ou placée dans l’eau aérée, elle ne tarde pas à bleuir et se transforme instantanément, quand on la chaufl’e, en indigo bleu-pourpre. C’est un acide faible qui se dissout dans les alcalis en leur communiquant une couleur jaune; cette dissolution est éminemment altérable à l’air, ainsi que toutes celles qu’on peut former avec elle par voie de double décomposition.
PRINCIPAUX DÉRIVÉS DE l’INDIGO.
L’indigo a été étudié par un grand nombre de chimistes, qui en ont déduit une série extrêmement considérable de produits dont nous ne ferons connaître que quelques-uns des plus remarquables et des mieux connus.
1352. isatine (G^^H^AzO*). — 0-u obtient l’isatine en oxydant l’indigo bleu par l’acide cliromique étendu ou par l’acide azotique. On chauffe avec de l’eau jusqu’à l’ébullition de l’indigo pulvérisé, en y ajoutant peu à peu de l’acide azotique jusqu’à ce que la couleur bleue ait disparu. On étend de beaucoup d’eau, on chauffe à l’ébullition pour dissoudre l’isaline précipitée par l’eau froide, et on filtre rapidement. Le résidu est bouilli plusieurs fois avec de l’eau qui en sépare toute l’isatine. Celle-ci se dépose par refroidissement. On la purifie en la dissolvant dans de la potasse caustique chaude, précipitant par l’acide chlorhydrique et faisant cristalliser de nouveau.
L’isatine constitue des prismes orangés très-brillants, elle est soluble dans l’eau et dans l’alcool, qu’elle colore en rouge brun ; elle est fusible et sublimable en partie sans décomposition.
Le chlore allaque l’isatine en dissolution dans l’eau et donne deux produits de substitution, qui sont la chlorisatine, C*WClAzO-% et la bichlorisaline,
Les corps réducteurs transforment l’isatine en isathyde, C*WAzO\ par une réaction identique à celle qui transforme l’indigo bleu en indigo blanc. L’isatbyde cristallise en aiguilles peu colorées, insolubles dans l’eau, peu solubles dans l’alcool. On l’obtient d’ordinaire en mettant une dissolution alcoolique d’isatine avec du sulfhydrate d’ammoniaque.
La potasse concentrée dissout l’isatine et la transforme par l’ébullition en acide isatique, en fixant sur elle les éléments d’un équivalent d’eau ; la liqueur, d’abord rouge, devient jaune et laisse déposer, par refroidissement, des crislaux d’isatinate de potasse, RO,C^®H6AzO^. La chaleur décompose l’acide isatique en eau etisatine.
La chlorisatine se comporte de la même manière et forme un acide chlorisatique qu’on ne peut isoler, car il se décompose alors en eau et chlorisatine.
L’isatine, cbautfée avec de la potasse en fusion, dégage de l’aniline, C^-H'^Az ; les isatines chlorées donnent de l’aniline monochlorée et de l’aniline bicblorée dans les mêmes circonstances :
+ 4(RO,HO) = CmWz + 4(KO,CO^) + 2H,
Uatiue. Auiline.
Ci6H^ClAzO'^ H- 4(KO,HO) = Ci^HSClAz -h 4(K0,C02) + 2H.
Chlorisatine. Chloraniline.
1353. Acide antiiraniiique (C^'^H^Azû^,HO). — Cet acide se forme quand on dissout de l’indigo dans une dissolution de potasse concentrée, chauffée à 130°, et qu’on ajoute peu à peu du bioxyde de manganèse à ta dissolution orange pour l’oxyder. Cet acide, qui constitue des prismes déliés, analogues à ceux de l’acide benzoïque, peu solubles dans l’eau froide, très-solubles dans l’alcool, fusibles à 130° et sublimables sans décomposition, possède la remarquable propriété de se dédoubler, quand on le chauffe rapidement, en acide carbonique et aniline :
Ci'nPAzO'* = Ci^IFAz -h C20'*.
Ac. authranilique. Aniline.
Sous l’influence de l’acide azoteux, il se transforme en acide salicybque,
1351. Aciile picrique. — En chauffant l’indigo avec un excès d’acide azotique concentré jusqu’au moment où disparaissent les vapeurs nitreuses, on obtient de l’acide picrique, qui cristallise par refroidissement.
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Cet acide est important, parce qu’il prend naissance par l’aclion de l’acide azotique sur un grand nombre de substances, telles que l’acide salicylique, la salicine, plusieurs résines, l’acide phénique, les matières azotées qui se colorent en jaune sous l’influence de l’acide azotique. Il est employé aujourd’hui pour teindre la soie et la laine en jaune et en vert; on l’obtient au moyen de. l’acide phénique que l’on retire des goudrons pour cet usage (1373).
1355. Propriétés. — Cet acide constitue des lamelles jaunes brillantes, d’une saveur extrêmement amère.
Celte propriété lui a fait donner son nom. Ses cristaux sont fusibles et sublimables, mais si on les chauffe rapidement ils s’enflamment. L’acide picrique est peu soluble dans l’eau froide, mais il est plus soluble dans l’alcool; il forme avec les bases des sels bien cristallisés, qui détonent quand on les chauffe rapidement.
Laurent a montré que l’acide picrique était identique avec l’acide phénique trinilré; on l’obtient en effet en traitant l’acide phénique par l’acide azotique concentré, 3 molécules d’hydrogène se trouvent alors remplacées par 3 molécules d’acide hypoazotique :
C12H602, C12H3(AzO’03O2.
Acide phénique. Acide picrique.
MATIÈRES COLORANTES VERTES
1350. Chlorophylle. — Les tissus végétaux doivent leur coloration verte à des granules verts, microscopiques, qui nagent dans leurs cellules. Ces corpuscules (grains de chlorophylle) sont constitués par différentes substances, et notamment par une matière grasse analogue à la cire, par un corps azoté analogue à l’indigo, qui est la cblorophylle.
Ses propriétés chimiques sont encore peu connues et elle n’a reçu jusqu’ici aucune application à la teinture, la seule substance verte naturelle qu’on emploie à cet usage est le vert de Chine ^ espèce d’indigo vert que l’on retire, à ce qu’il paraît, de deux variétés particulières de nerpruns ; le vert, sauf celte exception, s’obtient toujours dans la teinture par un mélange de jaune et de bleu.
TEINTURE
1357. Principes de la teinture. — La teinture est l’art de communiquer aux diverses matières textiles des colorations variées. La coloration des fibres textiles se fait en général par suite d’une certaine affinité existant entre la fibre et la matière colorante, de sorte que celle-ci peut être
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enlevée à ses dissolvanls parles tissus, el qu’il devient alors impossible de l’en séparer par des simples lavages ou par toute autre opération mécanique. C’est ce qui arrive par exemple quand on plonge de la laine dans une dissolution de sulfate d’indigo. C’est par cette affinité de la matière colorante pour la fibre que la teintM'e se distingue de la peinture ; dans celle-ci, la couleur peut être appliquée sur tous les corps par un simple phénomène d’adhérence, mais les actions mécaniques ou purement physiques suffisent pour débarrasser les corps de leur couleur. Ainsi la peinture à l’huile peut toujours s’enlever en frottant le corps peint avec une étoffe imprégnée d’essence de térébenthine, qui dissout le corps gras auquel la matière colorante était mélangée.
Les fibres ne s’unissent facilement aux matières colorantes que si elles sont préalablement dépouillées des matières étrangères qui s’y trouvent naturellement ou que la préparation des tissus y a introduites ; elles doivent donc être soumises à l’opération du blanchiment. Quant aux matières colorantes, il faut qu’elles soient présentées à la fibre à l’état de dissolution. On désigne sous le nom de bains de teinture les dissolutions des matières colorantes dans lesquelles on plonge les tissus pour les teindre; toutefois, ce procédé n’est pas le seul qu’on emploie pour teindre les tissus ; on peut aussi appliquer la couleur en certains points de leu surface. On aura donc à distinguer dans la pratique la teinture par immersion de la teinture par impression. C’est par ce dernier procédé que se colorent les étoffes de coton connues sous le nom d'indie7ines.
On démontre facilement la nécessité de la division extrême de la matière coloranle par l’expérience suivante : On plonge un morceau de calicot dans de l’encre, on obtient ainsi une coloration noire qu’un simple lavage peut enlever, parce que l’encre ordinaire est colorée, en noir par du tannate de fer en suspension dans un liquide plus ou moins épaissi. Mais si l’on plonge une étoffe préalablement imprégnée d’un sel de fer dans une dissolution de tannin, l’encre se produit dans les pores mêmes des fibres, et ses particules s’unissent solidement à celles du tissu. C’est un des procédés qu’on emploie pour teindre en noir.
Beaucoup de matières colorantes, mêmes dissoutes, ne peuvent contracter d’union intime avec les diverses fibres; dans ce cas, on a recours à un intermédiaire appelé mordant^ qui possède la faculté de s’unir solidement à la fibre et à la matière colorante, en rendant celle-ci insoluble (laque) ; l’alumine est une de ces remarquables substances ; il suffit de plonger d’abord une étoffe dans un sel d’alumine, puis dans une matière coloranle sans affinité pour la fibre, pour que la teinture de cette étoffe ait lieu.
Les mordants employés dans la teinture sont les sels, et surtout les acétates, d’alumine, de fer, de cuivre, d’étain et de plomb, qui cèdent plus
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facilement leurs bases aux tissus que les autres sels. Si la matière colorante doit conserver sur le tissu sa nuance primitive, on devra faire usage d’un mordant incolore (alumine et étain). Les sels de fer, de cuivre, au contraire, modifient profondément les couleurs et sont utilement employés pour produire des teintes particulières. Ainsi la garance donne des roses et des rouges sur les étoffes mordancées à l’alumine, des bruns foncés et des noirs avec l’oxyde de fer, des teintes puce et marron si le mordant est un mélange des deux oxydes. Le quercitron (bois jaune) donne un beau jaune sur le coton aluné, et des couleurs fauve, olive ou verte sur du coton mordancé avec des sels de fer ou de cuivre.
Nous examinerons d’une manière sommaire les opérations diverses qu’il faut faire subir aux tissus avant de les teindre, et celles qui ont pour but de les colorer.
1358. Dlanchiment des tissus. — Les operations du blanchiment varient suivant que les matières textiles sont végétales ou animales.
1° Blanchiment du coton^ du lin et du chanvre. — Les étoffes de coton qui sortent des ateliers de tissage sont imprégnées d’une matière résineuse inhérente aux filaments, d’une matière colorante propre, de parou, de matière grasse et de sels de cuivre provenant de l’action que les corps gras employés dans le travail pour faciliter le tissage exercent sur les objets en cuivre que touchent les fils (peignes). On lave l’étoffe à l’eau, puis on la fait houillir avec un lait de chaux qui dissout le parou et forme avec la graisse un savon calcaire, qu’on dissout par une dissolution alcaline faible. On expose ensuite l’étoffe sur le pré, ou bien on la traite par le chlorure de chaux; on lessive après l’action du chlore avec un alcali faible, et l’on répète ces deux opérations autant de fois qu’il est nécessaire.
Pour le lin et le chanvre, l’opération est à peu près la rrfème, seulement la décoloration est plus difficile et exige un grand nombre de traitements par les chlorures.
2” Blanchiment de la soie et de la laine. — La soie brute est recouverte d’un vernis coloré ou incolore, qu’on peut lui enlever par l’eau de savon à chaud. La soie perd ainsi 23 pour 100 environ de son poids, provenant de matières azotées grasses et résineuses, que le savon a dissoutes. On l’expose en outre à l’action de l’acide sulfureux, si l’on veut obtenir une blancheur complète et absolue, ce qui n’est pas indispensable dans le cas où la teinture serait d’une couleur foncée.
La laine est recouverte d’un enduit particulier, le suint, qui conslitue une espèce de savon gras très-complexe qui est soluble dans l’eau. Aussi en enlève-t-on une grande partie par le lavage que, dans plusieurs pays, l’on fait subir aux animaux quelques jours avant la tonte (dessuintage).
Si la laine n’a pas été dessuintée, on lui enlève son suint par'des lavages à l’eau chaude, mais celte opération n’est pas suffisante pour dégrais-
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ser la laine ; il faut mettre la laine lavée à dos ou après la tonte au contact de solutions alcalines. On se servait autrefois d’urine putréfiée, on la mélange aujourd’hui avec une proportion notable de carbonate de soude. A Elbeuf, on dessuinle et on dégraisse la laine en une seule opération, au moyen d’urine et de sel de soude, dont l’action caustique est tempérée par les matières grasses du suint.
Les étoffes de laine sont lavées au savon avant la teinture et blanchies par l’acide sulfureux.
J 359. JUordaiiçag'e. — Les étoffes blanchies sontmordancées de diverses manières.
On fait digérer les tissus de coton et de ligneux à une température variable dans le sel métallique que doit fournir le mordant, et quand l’étoffe en est imprégnée, on la lave avec soin, afin d’enlever tout ce qui j n’est pas combiné. On peut teindre ensuite.
Pour les tissus animaux et principalement pour la laine, on mêle le plus souvent le mordant à la dissolution de matière colorante (à moins qu’ils ne se précipitent instantanément pour former une laque), et l’on ^ plonge dans ce mélange les étoffes à teindre ; elles se combinent avec une proportion déterminée du mordant et de la couleur.
Mais on opère quelquefois avec un tissu de laine ou de soie déjà mordancé, que l’on plonge dans un bain contenant également du mordant.
Le mordançage de la laine s’effectue à l’ébullition, le coton, le chanvre 1 et le lin à 33 ou 40°, la soie à la température ordinaire.
Quant à la préparation des divers bains de teinture, elle est variable I a\ec la nature des couleurs , nous n en parlerons pas, nous indiquerons
I seulement comment le teinturier produit les principales colorations des I étoffes.
J 360. Couleurs employées dans la teinture. — On ne connaît en teinture qu un petit nombre de couleurs simples, qui sont i le bleu, le rouge, le jaune et le noir ^ , toutes les autres résultent du mélange des premières. En voici quelques exemples. Le rouge et le bleu fournissent le pourpv6 ^ le violotj le lilas^ la ponsoc^ la Qoryo de piyaon^ etc. 5 le rouge et le jaune, 1 ciuiore, 1 orangé^ le souci^ la capucine^ coquelicot ^ etc.; le jaune
et le bleu produisent les verts de toutes les nuances. Quant aux matières colorantes, elles sont d’origine végétale, minérale et même animale. La cochenille ^ et la rnurexide appartiennent à cette dernière classe.
' On ne connaît qu’une seule couleur verte simple végétale employée jusqu’ici (135G).
- La cochenille est un insecte qui vit sur les nopals. Sa décoction, additionnée d’alun ou de crème de tartre, fournit le carmin que l’on fixe sur les élotlés mordancées pour obtenir le cramoisi fin, l’une des plus belles couleurs connues. Si l’on fait bouillir de la cochenille avec du carbonate de soude et qu’on verse de l’alun dans la couleur, on obtiendra la laque carminée.
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1361. Teinture en bleu. — On obtÎBnt l6 bl6U 3.V6C 1 indigo 6t l6 blcil de Prusse ou bien encore le campôcbe sur des tissus raordancés au cuivre ; les bleus d’indigo sont seuls bon teint.
1» Indigo. — On teint à l’indigo avec le bleu de Soxe., c’est-à-dire avec la dissolution d’indigo dans l’acide sulfurique (1349), mais surtout avec le bleu de cuve. La cuve à indigo est un bain dans lequel on a rendu l’indigo soluble en le transformant en indigo blanc; la composition de ces bains varie d’ailleurs avec le genre de travail. Pour les étoffes de coton, de chanvre et de lin, on la prépare (montage de la cuve) avec de l’indigo, du sulfate de fer et de la chaux. Nous avons indiqué (1347) les phénomènes qui se produisent au contact de ces matières.
2° Bleu de Prusse. — On produit directement le bleu de Prusse dans la fibre de l’étoffe, en la passant d’abord dans une dissolution de sel de fer, puis dans un bain de cyanure jaune ; on obtient ainsi les bleus Marie- Louise, bleu de France, etc., qui surpassent souvent par leur éclat les plus beaux bleus de cuve, mais qui ne résistent pas au savon et encore bien moins à l’action des lessives caustiques. Aussi peut-on facilement reconnaître les bleus obtenus avec le bleu de Prusse, en trempant l’étoffe dans une dissolution de potasse qui enlève rapidement la couleur.
4362. Teinture en ronge. — La garance, 1 orseille, le caithame, la cochenille, le bois de Brésil et de santal donnent des rouges variés, mais la garance seule fournit des couleurs de grand teint. Depuis quelques années, on a employé avec avantage, pour la coloration des laines et des soies, le rouge et le violet d’aniline. La garance et les divers bois rouges donnent , surtout à chaud , des décoctions fortement colorées dans lesquelles on plonge les étoffes mordancées que l’on veut teindre. On peut prendre comme exemple dans les cours la décoction de bois de Brésil et teindre du coton aluné. On avivera la couleur par l’ammoniaque.
Carthame. — Pour teindre une étoffe avec les fleurs de cartbame, on les dépouille d’abord par un lavage prolongé de la matière jaune qu elles contiennent. On traite alors par une dissolution faible de carbonate de soude, qui dissout la matière colorante rouge (cartbamine). On plonge des écheveaux de coton dans la liqueur, à laquelle on ajoute un acide organique, tartrique ou citrique ; la couleur se fixe sur l’étoffe et peut en être retirée par des lavages à lalcali; la lumière altère rapidement cette
belle couleur.
Rouge d'aniline. — L’aniline traitée par le chlorure d’étairi fournit la plus belle couleur rose connue, la fuchsine, qui se fixe avec une grande facilité sur les étoffes qu’on plonge dans les dissolutions qui la conliennent; il est nécessaire toutefois de les aciduler avec de l’acide acétique’ou tartrique. 11 en est de même pour les autres dérivés de l’ani-
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I line (bleu et violet d’aniline). La teinture de la soie se fait à froid celle de la laine peut se faire à chaud. ’
1363. Teinture en jaune. — Les nuances jaunes s’obtiennent sur la lame avec la gaude, le bois jaune, le curcuma, le fustet, en employant pour mordant l’alun et le tartre ou la composition d’étain ; pour la soie, on se sert en outre du rocou et de l’acide picrique. Le quercitron la gaude, le rocou, les graines jaunes et le chromate de plomb s’emploient pour le coton qui doit être alors aluné, excepté lorsqu’on utilise le chromate de plomb.
Acide picrique. — On plonge des écheveaux de soie dans une solution
de cet acide maintenue à 30 ou W ; on sèche ensuite, sans avoir besoin de laver.
Chromate de plomb. — On produit directement ce sel sur l’étoffe. On la P onge d’abord dans une dissolution fortement acidulée d’acétate de plomb ; on la fait passer ensuite dans un bain de bichromate de potasse.
iM. Teinture en noir. — On produit ces tein.tures en plongeant des ; éto es mordancées avec du fer et quelquefois du cuivre dans des hains de tannin ou d’autres matières astringentes; on forme ainsi de l’encre ans les tissus. On ajoute souvent au tannin du campôche, du sumac i des ecorces de châtaignier, etc. ^
TEINTURE PAR IMPRESSION
I d36S. On colore les (issus imprimés de plusieurs manières :
I 1” On mprime, sur les endroits qu’on veut colorer, les couleurs épaisisies par de la gomme, de l’amidon, auxquels on ajoute quelquefois de la
me s’élendA î>h UoI' U ]*". j ï nière, que la couleur
Sani f des limites du dessin. L’étofle esimordancée ouïe mor-
t 1 mêle à la couleur. Le procédé s’applique aux tissusde laine ou de soie.
mordants convenables sur des points déterminés
del calicots)’ mordant (fabricatiM
a’’ Quelquefois on teint les étoffes comme à l’ordinaire, en recouvrant • ms poin s e eur surface de matières qui empêchent les couleurs e s y ^xer. es matières ont reçu le nom de réserves ou de résistes. Ainsi, me piece e ca icot, dont la surface sera imprégnée en certains points ac ate e cuivre convenablement épaissi, plongée dans une cuve à inigo, ne prendra point de couleur aux poinis recouverts, parce que l’incontact du sel de cuivre, passera immédialemenl à l’état
II’aT bleu et incapable, par conséquent, de se fixer sur
f 0 e aux points ou elle a le contact du sel de cuivre.
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4» La pièce étant teinte d’une manière uniforme, on détruit la couleur en certaL points par des substances convenables, qui portent le nom de ZZants (9 9). Soit une étoffe teinte en indigo ; on la passe dans un bam de Trom te rouge de potasse, et quand l’étoffe est séchee, on imprime un rongeant composé d’acides tartrique, oxalique et ch orhydnque et siysamment épaissi, puis on lave à l’eau de craie et à l’eau courante, pour saturer les acides et enlever les sels formés. Il est facile de cornprendre que l’acide chromique mis en liberté, surtout en presence de 1 acide chlorhydrique, puisse oxyder l’indigo et le décolorer.
Application des couleurs ou des mordants, des réserves et des ronge As se fait par des procédés mécaniques d’une grande perfection, 0^0 nous ne poivons indiquer ici. Pour ces détails et pour ce qui concerne l’impression à la vapeur, nous renverrons le lecteur aux trai.es
spéciaux.
PRODUITS DU BOIS
Dans la distillation du bois envases clos, on obtient un certain nombre de produits carbonés, les uns gazeux, les autres liquides et semi-liquides • ciue.ron condense, parce qu’ils sont susceptibles d’applications specia es. Parmi ces derniers, on trouve de l’alcool méthylique, de l’acide aceUque, de l’acétate de méthylène, de l’acétone, de l’aldéhyde et des goudrons. La distillation de ces goudrons donne des produits huileux qui contien-* nent une matière soluble dans la potasse et un corps neutre qui peut cristalliser quand on refroidit au-dessous de zéro les portions les pluS' lourdes de l’huile de goudron, dans lesquelles il est tenu en dissolution. Le premier corps est la créosote^ le second la paraffine.
1366. Créosote (G^eHiW).— On traite par la potasse le mélange d’huiles provenant de la distillation du goudron ; on décante la partie insoluble, ou bien on chauffe la dissolution alcaline de manière à distiller 1 biii e nui surna^m ; on sature ensuite de l’alcali par l’acide sulluriquc, poui mettre la créosote en liberté ; on la purifie par distillation, en ne recueillant que le liquide qui passe à 503°.
On obtient ainsi une huile incolore, d’une odeur de fumée désagreabl et persistante, d’une saveur brûlante, dont la densité esl 1,04. Elle bon
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à 203”, elle est peu soluble dans l’eau, mais l’alcool et l’élher la dissolvent en toutes proportions. Sa propriété la plus remarquable est d’emnêchcr, môme en petite quantité, la putréfaclion des matières organiques • c est à la créosote que la fumée et le vinaigre de bois doivent leurs nropriétés antiseptiques. Elle est très-vénéneuse.
1307. Parafflne (C'^HW). _On chauffe, à la température de 50”, les liquides les plus denses qui proviennent de la distillation du goudron de bois avec de l’acide sulfurique concentré, qui détruit les matières autres que la paraffine, en donnant de l’acide sulfureux, de l’acide carbonique et de 1 eau ; au bout d’un certain temps (douze à quinze heures), on trouve a la surface du liquide une masse fondue, qui est de la paraffine impure Un la purifie par quelques cristallisations dans l’alcool.
La parafflne ainsi obtenue est un corps cristallin, incolore, transparent lisible a 44”, volatil sans décomposition, insoluble dans l’eau, peu soluble dans l’alcool. Elle est remarquable par son inaltérabilité; le polassium, le chlore, les acides et les alcalis sont à peu près sans action sur c le, c est de la que lui est venu son nom (parum affinis). La paraffine sert aujourd’hui à fabriquer de belles bougies tout à fait inLlores, inÏ tores et aussi diaphanes que le camphre; elles brûlent sans fumée et ne coulent pas. Toutefois ces bougies sont trop molles et se courbent trop facilement pour qu’on puisse utiliser la paraffine pure- on la
du^ret?'' ^ ® donner plus de
La paraffine se trouve également dans le goudron de houille, de tourbe
f *1"' proviennent de la distillation de certains
schistes (%W d’Ecosse). La distillation de la cire fossile de Moldav* (ozokérite) ou de la cire ordinaire mélangée à la chaux donne de grandes quantités de paraffine. Son point de fusion varie d’ailleurs avec son or!-
gme, ce qui faifpenser qu’elle est constituée par un mélange de siib- Stances isomères. On trouve en effet que
Fa paraffine du lioghead fond à 470 7
— de la tourbe fond à 4fjü 7
de la cire fond à 52o
rinttlo ®***’^®*^®“ de la parafflne. — On l’extrait prin-
c Jle ment aujourd hui des produits de la distillation du bogliead, par le
roi isserrient des huiles lourdes qui la tiennent en dissolution. On la \a f lïifflière brute dans l’alcool amylique et en ajou-
n assez acide sulfurique pour transformer l’alcool amylique en acide amy ique. La paraffine se précipite, et toutes les matières étrangères 1 solution dans 1 acide sulfamylique. On distille ensuite la pâ-
me cans un courant de vapeur et on la blanchit avec un peu de noir
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,nîmal. L’acide sulfamyliqec traité par les alcalis reprodeil l’alcool arey- Pque, que l’on sépare facilement des goudrons pai distillation.
^G’esl par ce procédé, dû àM. F. Rohart, que l’on extrait annuellemenl en France plus de 1 million de kilogrammes de paraffine des divers goudrons, pour la fabrication de bougies très-économiques.
PRODUITS DE LA HOUILLE
1369 La distillation de la houille donne, comme* nous l'avons vu, un résidu solide, le coke, et des produits de distillation, qui sont des gaz car burés et de l’eau contenant des sels ammoniacaux et des ëO'iàvons Nous ■ivons’indiqué la composition générale du gaz de l’éclairage (4-3); nous ajouterons seulement qu’on y trouve en outre de petites quantités d acétylène, CH^^ et de butylène, On obtient facilement ce dernier corps
en faisant passer du gaz de l’éclairage dans un récipient refroidi a - 18 .
Le goudron soumis k la distillation donne une huile volaUle, qui un mélange de corps dont quelques-uns ont été bien étudies ou sont devenus l’objet d’applications importantes. Les plus connus sont .
Carbures d’bydrogène.
La benzine, qui bout à...
Le toluène, qui bout à. ..
Le cumène, qui bout à . .
Le cymène, C20Hi\ qui bout à. . .
La naphtaline, C^oR®, qui bout à. . .
Alcalis. ,
La picoline, qui bout à
L’aniline, Cim^Az, qui bout à
La quinoléine, C^^H^Az, qui bout à
auxquels il faut ajouter l’acide pliénique, qui bout à la température (le 180°. Au-dessus de 280°, l’huile de bouille donne encore d’autres carbures peu connus et de la paranapbtaline, . i, • q
Les alcalis peuvent être séparés tout d’abord des carbures par 1 acide cblorbydrique. En décomposant leurs chlorhydrates par la potasse, on obtiendra leur mélange, d’où on les retirera, de môme que les divers carbures de la partie restante, par une distillation fractionnée. L aci e pliénique s’extrait des portions volatilisées entre 160 et 190°, au moyen des dissolutions alcalines qui sont sans action sur les carbures.
CARBURES
1370. La benzine a été étudiée parmi les dérivés de l’acide benzoïque (1276); le toluène et le cumène ont avec les acides toluïque et euménique la môme relation de composition que la benzine et l’acide benzoïque. Le cymène peut encore s’obtenir en déshydratant le camphre /q.20£ji6û2 = trouve également dans l’essence de
cumin. Ces produits sont homologues; ils jouissent des mômes proprié-
cjiAP. XIV. Naphtaline.
lés, el peuvent par conséquent subir les transformations que nous avons indiquées pour la benzine.
Leurs points d’ébullition présentent une différence d’environ 22% quand on passe d’un composé à rhomologue immédiatement supérieur.'
IVaplilalinc,
13/1. Préparation et propriétés. — On trouve la naphtaline non-seulement dans l’huile de houille, mais aussi dans les tuyaux de condensation du gaz, sous forme de masse crislalline imprégnée de goudron. C’est ordinairement de cette masse qu’on l’extrait. On introduit la naphtaline brute dans une terrine que l’on recouvre d’une feuille de papier buvard collée sur les bords, on surmonte cette terrine d’un grand cône de papier et on la chauffe au bain de sable. La naphtaline traverse le papier, qui relient la plus grande partie des matières empyreumatiques, et va se
condenser contre les parois du cône. On la purifie en la dissolvant dans l’alcool.
La naphtaline cristallise en grandes lames incolores, brillantes, d’une odeur forte et caractéristique, d’une saveur brûlante, plus lourdes que Leau. Elle fond à 79<> et bout à 212°. Elle distille très- facilement dans la vapeur d’eau. Sa densité de vapeur est 4,53. Elle est insoluble dans 1 eau, mais elle est très-soluble dans l’alcool et dans l’éther. La naphtaline brûle avec une flamme éclairante et fuligineuse.
Laurent a fait une étude très-remarquable de la naphtaline, et en a déduit un nombre considérable de dérivés, en la soumettant à l’action du chlore, du brome, de l’acide azotique concentré, etc. Voici les formules de quelques-uns de ces composé’s, qui sont pour la plupart de remarquables exemples de la théorie des substitutions ;
Action du chlore
CSOH^Cl
C20H6C12 C20H5C13 C20H4CP C20H3C15 C20 tjs
1372. La picoline, GianUz, est un isomère de l’aniline, que l’on peut egalement obtenir en chauffant la pipérine, base organique naturelle, a\ec de la potasse. Elle est liquide, incolore, d’une odeur aromatique;
elle bout à 133°. Soluble dans 1 eau, elle donne avec les acides des sels bien cristallisés.
La quinoléine, C^^H'^Az (lenkol), se produit quand on fond de la potasse
Action de l’acide azoli jue.
C^0H^(AzO4) C20H6fAzO’'j4
C20H5(AzO'q3
Bases dérivées des produits nitrés.
C20H9 Az (naphtaliiiame) C-®lpOAz2 (naphtalibidame)
BASES
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avec de la quinine, de la cinchonine ou de la slryclminc. C’esl un liquide oléagineux, d’une odeur forle et caractéristique, d une saveur brûlante, plus dense que l’eau (D=t,08) et peu soluble dans ce liquide. La qui-
noléine donne des sels bien cristallisés.
L’aniline a été étudiée précédemment aux paragraphes 1324 et 132a.
Acide pliénique,
1373. Préparation et propriétés. — L acide phénique se üie de l’huile de goudron en l’agitant avec une dissolution concentrée de soude; on enlève l’huile qui ne s’est pas dissoute et L^on
que de sa dissolution alcaline par l’acide chlorhydrique. On le desseche
ensuite en le distillant sur du chlorure de calcium.
L’acide phénique constitue de grands prismes incolores, d une odeu particulière, d’une saveur brûlante, qui fondent à 3a», et ne se so^i len nu’à+t5». Cet acide bout à 188» ; sa pesanteur spécifique est l,06o , 1 est U-èsiu soluble dans l’eau; toutefois il attire facilement 1 humidité de l’atmosphère et conserve alors une consistance oleagmeuse. L alcool et
l’éther le dissolvent en toutes proportions.
Le chlore et le brome l’attaquent et donnent naissance à divers produits de substitution, qui sont des acides plus forts que l’acide phénique. Chauffé en vase clos avec l’ammoniaque, il donne de 1 aniline et de eau .
C12H6Q2 + AzI13 = Ci^H’^Az + 2HO.
L’acide azotique donne avec ce corps plusieurs produits nilrés, qui sont l’acide phénique mononilré, l’acide phénique binitre,
C■2HMA^O«)^ et l’acide phéniqiiè trinitré, C‘W(AzO»)L Ce dernier est 1 acide picrique (1354) que l’on prépare aujourd’hui pour les besoins de la teinture en traitant les huiles de houille, dont le point d’ébullilion est compris entre 160 et 190°, par l’acide azotique concentré.
DISTILLATIOIS DES BOGHEADS.
1374. La distillation des bogiieads fournit un gaz dont le pouvoir éclairant est triple ou quadruple de celui du gaz de la houille. G est le gazpoi tatifopiQ l’on fabrique à Paris. Elle donne, en outre, des hydrocarbures d’où l’on peut retirer de grandes quantités de benzine, des huiles légères propres à l’éclairage (huiles de schiste) et des huiles lourdes riches en paraffine. Cette distillation s’opère aujourd’hui en France sur une assez grande échelle, sur 10 millions de kilogrammes de matière environ, dont 9 raillions sont employés pour obtenir seulement des huiles, sans ulih-
salion du gaz dégagé.
CllAP. XV. MATIERES ANIMALES.
PRINCIPES IMMÉDIATS DU SANG ET DU LAIT
Sang.
1375. Composition. Lo sang est constitué par un licjuide limpide dans lequel nagent des globules innombrables de couleur rouge chez les animaux supérieurs, et en forme de disques ronds ou elliptiques chez tous les vertébrés. Ces globules sont formés par une membrane dont la nature n’est pas très-bien connue, dans l’intérieur de laquelle sont renfermés deux des éléments du sang, la globuline et Vhématine. La partie liquide et transparente du sang contient en dissolution deux autres principes très-importants, Valbumine et la fibrine.
Le sang, sorti des vaisseaux et abandonné à lui-même, se coagule assez rapidement, parce que la fibrine passe de l’état soluble à l’état insoluble, et forme avec les globules qu’elle emprisonne une masse gélatineuse que l’on appelle le caillot. Ce caillot est entouré d’un liquide jaunâtre presque transparent, légèrement alcalin, qu’on appelle le sérum. C’est dans le liquide qu’est contenue l’albumine, et c’est à ce corps que ce liquide doit la propriété de se prendre en masse blanche solide quand on le chautfe au delà de 70°. On retrouve la môme propriété dans le blanc de l’œuf qui la doit également à l’albumine qu’il contient.
Le sang renferme encore d’autres principes moins abondanls, et notamment de la caséine^ qui est l’un des principes essentiels du lait; on ne trouve la caséine qu’en très-petite quantité dans le sang des animaux, môme lorsqu’ils nourrissent leurs petits, parce que les glandes mammaires l’enlèvent constamment au sang, en môme temps que d’autres substances que l’on trouverait difficilement en quantité sensible dans ce liquide. C’est le cas de l’urée, qui est sécrétée par les reins; on ne la trouve dans le sang que sur les animaux qui ont subi l’opération de 1 ablation des reins, parce qu’alors l’urée n’est plus enlevée au sang à
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mesure qu’elle s’y produit, et peut s’y accumuler de manière à devenir appréciable.
L’analyse suivante du sang veineux de l’homme donnera une idée approximative de la proportion des principes essentiels dans ce liquide :
Eau 780,0
Globules 140,0
Albumine
Fibrine
Matières salines, grasses, etc. ....... 8,8
Ces matières salines sont principalement sodium, de phosphates alcalins, etc.
composées de chlorure de
Albumine. \
L’albumine est non-seulement le principe constituant du sérum, du ^ sang et du blanc de l’œuf de tous les animaux, on la trouve aussi en dis- ; solution dans la lymphe, le chyle et dans tous les liquides séreux.
1376. Préparation et propriétés. — On ne connaît pas jusqu ici 1 albumine dissoute ou coagulée à l’état de pureté absolue. La plus pure s’obtient en évaporant à 50“ au plus le sérum du sang ou le blanc de l’œuf, pulvérisant la masse jaune obtenue, et l’épuisant successivement par l’alcool et l’éther pour dissoudre les matières grasses.
L’albumine constitue alors une masse incolore, amorphe, inodore et j insipide, qui se gonfle dans l’eau en une masse gélatineuse; elle est peu ; soluble dans l’eau pure, mais se dissout très-bien dans l’eau salée. A 60“, ,■ sa dissolution se trouble, et à 75“ elle se sépare en flocons. Si sa dissolution est très-étendue, ces phénomènes ne se manifestent qu’à une température plus élevée. En se coagulant, l’albumine emprisonne toutes les matières tenues en suspension dans le liquide; c’est à raison de cette propriété qu’on l’emploie pour clarifier à chaud un grand nombre de liquides.
L’albumine en dissolution est coagulée par l’alcool concentré, la créosote, les acides minéraux, à l’exception de l’acide phosphorique tribasique. Les acides organiques ne la précipitent pas. En liquide contenant de l’albumine chaulie avec un sel de mercure et de l’acide azotique faible se colore en rouge intense.
La plupart des sels métalliques précipitent sa dissolution, et notamment le chlorure de mercure (ÜU6). La baryte, la strontiane et la chaux se combinent à l’albumine, et forment des combinaisons qui contractent bientôt la dureté de la pierre; elles sont souvent employées pour luler les appareils dans les laboratoires.
CHAP. XV. FIBRINE
L’albumine coagulée ne se dissout plus dans l’eau, mais dans les acides; avec l’acide chlorhydrique concentré et bouillant, la dissolution prend une coloration bleu-violet. Ce caractère appartient également à la fibrine et à la caséine, quelle qu’en soit d’ailleurs la provenance, et permet, par conséquent, de reconnaître ces substances sous quelque forme qu’elles se présentent. L’albumine se dissout aussi dans les alcalis en les neutralisant.
1377. Lieucine. — L’albumine fondue avec de l’hydrate de potasse donne naissance à une substance homologue du glycocolle et de l’alanine; c’est la leucine,C‘2Hi3AzO\ qui est liée àPacidecaproïque, comme le glycocolle à l’acide acétique (1220), et l’alanine à l’acide pro- I pionique.
Fibrine.
1378. Préparation et propriétés. — La fibrine existe a 1 état de I dissolution dans le sang, le chyle et la lymphe des animaux vivants. On
I l’obtient coagulée par le battage du sang au sortir des vaisseaux; la fi- I brine s’attache aux baguettes sous forme de flocons filamenteux. On peut encore préparer la fibrine par un lavage prolongé du caillot du sang avec de l’eau ordinaire; les globules sont entraînés, et il reste une masse incolore que l’on dessèche, et que l’on traite par l’éther pour en séparer la graisse.
La fibrine humide est blanche; desséchée, elle est jaunâtre, dure et cassante. Elle se ramollit dans l’eau sans s’y dissoudre, mais elle est trèssoluble dans l’acide acétique et dans les alcalis. La solution d’acide, chlorhydrique la gonfle, puis finit par la dissoudre en prenant la teinte violette caractéristique des substances protéiques (1386). Différentes'dissolutions salines étendues, notamment celle de salpêtre, la dissolvent peu à peu à la température de 30°; cette dissolution se coagule par la chaleur, mais elle est précipitée par l’acide acétique, ce qui n’a pas lieu avec une dissolution d’albumine. Nous rappellerons que la fibrine a la propriété de décomposer l’eau oxygénée sur laquelle l’albumine et la caséine sont sans action.
La fibrine longtemps bouillie avec de l’eau prend tous les caractères de l’albumine conguléc. Ses produits de transformation ou de décomposition sous diverses influences sont les mêmes que ceux de l’albu-
Imine.
filoliuliiie cl héiitaliiic.
1379. La globuline (hématocrislalline), qui constitue avec 1 hématine le contenu visqueux des globules du sang, ressemble beaucoup à 1 albu-
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mine, surtout par la propriété de se coaguler, mais elle en diffère parce qu’elle se transforme peu à peu sous l’influence de l’air en une substance cristallisée. Si l’on place sur le porte-objet d’un microscope puissant une goutte d’eau à laquelle on ajoute une parcelle de sang coagulé et bien débarrassé de son sérum, on voit bientôt se former dans le liquide des cristaux réguliers, variables de forme et de solubilité, suivant les diverses espèces d’animaux. On ne connaît pas encore la nature de ces cristaux.
On ne trouve l’hématine (hématosine) que dans le sang des animaux supérieurs. Pour l’en extraire, on mélange le sang défibriné par le battage avec six fois son volume d’une dissolution de sulfate de soude qui permet de séparer facilement par filtration le sérum des globules; ceuxci restent alors sur le filtre sous forme de masse gélatineuse. On lave cette masse avec du sulfate de soude, et on traite ensuite par un mélange d’alcool et d’acide sulfurique, qui dissout l’hématine et coagule la globuline. Celte dissolution, saturée par l’ammoniaque, évaporée et reprise par l’eau, l’alcool, l’éther, donne l’hématine sous forme de masse noire, inodore, soluble dans l’alcool contenant un acide ou un alcali. L’hématine se dissout dans les alcalis et donne une dissolution rouge foncé. Brûlée à Pair, elle laisse 10 pour 100 de son poids d’oxyde de fer; on ignore l’état de ce métal dans le sang, et il ne paraît pas que l’hémaline lui doive sa coloration, puisque l’acide sulfurique concentré peut lui enlever tout son fer sans changer notablement sa couleur.
ULXCIPES IMMÉDIATS DU LAIT
1380. Composition tiu lait. — Le lait, examiné au microscope, est un liquide transparent, dans lequel on voit nager une infinité de corpuscules diaphanes, pour la plupart plus petits que les globules sanguins. Ce sont de petits sacs renfermant une matière grasse; ils viennent par le repos constituer la crème à la surface du lait. Par le battage de la crème, on déchire ces enveloppes, et la matière grasse se réunit en une masse qui constitue le beurre.
Le lait écrémé contient en dissolution de la caséine, du sucre de lait, et divers sels minéraux en proportion variable, suivant sa provenance ; pour donner une idée de la composition de cet important liquide, nous donnons ici une analyse du lait de vache et du lait d’ûnesse :
Vache.
Anesse.
Eüu
Ileurrp
.‘^iicre (le lait et sels solubles
Caséine et sels insoliiltles
SO'J
En général, le lait estfaiblementalcalin, il ne se coagule pas quand on le chauffe, il se produit seulement à sa surface une pellicule de caséine renfermant des globules graisseux. Il s’aigrit facilement à l’air et surtout dans les temps orageux, il s’y développe de l’acide lactique, qui coagule la caséine en grumeaux entraînant avec eux la matière grasse. On dit alo>rs que le lait est tourné. Tous les acides font tourner le lait, une trèspetite quantité de présure^ produit le même effet, et l’on utilise cette propriété pour cailler le lait avec lequel on veut fabriquer le fromage.
On peut empêcher le lait de tourner en le rendant légèrement alcalin par l’addition de deux ou trois millièmes de carbonate de soude.
Caséine.
1381 . Préparation et propriétés. — Pour obtenir la caséine, on verse de l’acide sulfurique étendu dans du lait cbaud préalablement écrémé; il se forme des flocons qui sont une combinaison de caséine et d’acide sulfurique. On les lave à l’eau pure et on les met digérer avec du carbonate de plomb ; la caséine se dissout avec un peu de plomb que l’on précipite par l’acide sulfbydrique.
Les propriétés de la caséine sont encore mal connues ; desséchée, elle [ est jaunâtre, gommeuse, légèrement acide ; elle paraît peu soluble dans \ l’eau pure, mais elle se dissout facilement dans une eau alcaline ou con- ( tenant des sels. Sa dissolution ne se coaghlepas par la chaleur; lorsqu’on l’évapore, il se produit à sa surface une pellicule constituée par un corps insoluble qui se renouvelle constamment si on l’enlève au fur et à mesure qu’il se produit. Sa dissolution est précipitée par les acides minéraux et même par les acides acétique et lactique. La caséine coagulée présente presque toutes les propriétés de l’albumine solide et n’en diffère pas sensiblement par sa composition; elle donne par la putréfaction ou par l’action des agents chimiques les mêmes produits de décomposition que par la fibrine et l’albumine.
Sucre (le lait,
Le sucre de lait ne se trouve que dans le lait des animaux, nous avons dit (1134) qu’on l’en relirait après avoir caillé le lait par la présure pour obtenir le fromage; il reste un liquide jaunâtre que l’on évapore à consistance sirupeuse, et qui donne par le repos des cristaux de sucre de
Slait. Les principales propriétés de ce corps ont été indiquées, nous no
‘ Pour préparer la présure, on prend la caillette d’un jeune veau nourri seulement avec du lait, on en détache le lait caillé par le suc gastrique, on le lave, on le sèche, puis on le sale ; on le remet dans la caillette et l’on fait sécher.
SIO
CHIMIE ORGANIQUE, nous occuperons ici que de sa transformation en acide lactique sous 1 influence de la caséine.
1382. Acide lactique (CWC«). — L’acide lactique existe dans le lait aigre- il résulte de la transformation du sucre de laiten acide ac ique sous l’influence d’un ferment spécial, la levûre lactique, qui se développé aux dépens du sucre et de la caséine. Celle-ci lui fournit I azote et es substances minérales nécessaires à son développement. Le s««e de canne et le glucose, dans les mêmes circonstances, prorluisent egalemen de l’acide lactique; mais il faut saturerle liquide, à mesure qu i devient acide, afin de l’empêcher de coaguler la caséine, ce qui la rendrait impropre à cette fermentation. La chair des animaux récemment tues contient de petites quantités d’acide lactique, le jus de hetteraves fermente, les pois, les haricots cuits, la choucroûle, en contiennent heaucoup plus.
'l383. Préparation. - On dissout 1,300 grammes de sucre de canne ou de raisin dans 6‘,300 d’eau, on mêle la dissolution à 2 kilogrammes de lait écrémé aigre, et on y ajoute environ 60 grammes de vieux fromaee et 750 grammes de craie; on abandonne le mélangé environ pendant dix jours à la température de 30”. Au bout de ce temps, tout est transformé en une épaisse bouillie de lactate de chaux qu on etend de 3 kilogrammes d’eau. On porte le tout à l’éhullition et on filtre. La solution évaporée à consistance sirupeuse laisse déposer, après quelques jours, du lactate de chaux qu’on décompose par l’acide oxalique.
1384. Propriétés. — L’acide lactique évaporé à son maximum de concentration, est un liquide épais, incolore, incristallisable, d’une saveur très-acide. Sa densité est 1,213.11 est très-soluhle dans l’eau et dans l’alcool, il dissout facilement le phosphate de chaux et coagule le lait
quand on le chauffe avec ce liquide.
L’acide lactique distillé avec du bioxyde de manganèse et de l’acide sulfurique donne assez facilement de l’aldéhyde pour qu’on ait indiqué cette réaction comme moyen de préparation de ce corps; nous rappellerons qu on peut également passer de l’aldéhyde à l’acide lactique par l’alanine (1199).
1385. Constitution «le l’acide lactique. —On doit considérer cct acide comme l’homologue de l’acide glycolique C^H'^0®, il prend d’ailleurs naissance dans les mômes circonstances que ce corps. On peut obtenii, en effet, l’acide glycolique par l’oxydation du glycol :
cuieo’^ + 40 ^ cur^oe -p 2110.
Glycol. Acide glycoliiinc.
L’acide lactique se produit quand on oxyde le propylglycol ;
OeiUO'^ -P 40 = C6I|fi06 + 2110.
CllAP. XV. MATIÈRES PROTÉIQUES.
L’acide glycolique prend naissance lorsqu’on traite la glycocolle par l’acide nitreux :
CHRAzO'* + AzQ3 = OIP^ÜS + HO + 2Az.
Glycocüile. Acide glycolique.
L’acide lactique dérive delà môme manière de l’alanine :
CetUAzO^ + Az03 = CeReOs + HO + 2Az.
Enfin on peut déduire l’acide lactique de l’acide chloropropionique ; comme on déduit l’acide glycolique de l’acide monochloracétique :
C6H3C10^ + KO, HO = KCl +
Acide chloro- Acide lactique.
pi’opiouique.
M.AÏIÈRES PROTÉIQUES.
1380. On donne le nom de matières protéiques (de irponeuw, j’occupe la première place) à l’albumine, à la fibrine et à la caséine, qui sont les éléments les plus essentiels des organes ou des aliments des animaux et qui, à ce titre, sont indispensables à l’accomplissement des phénomènes vitaux. Il faut remarquer que ces substances, à peu près de même composition, ont entre elles d’assez grandes ressemblances pour qu’on puisse les considérer comme des modifications moléculaires différentes d’un même corps. Elles paraissent idenliques avec des substances azotées très-répandues dans le règne végétal, surtout dans les parties des plantes qui s&rvent d’aliments. Le gluten, retiré de la farine par le simple malaxage de la pâte de farine sous un mince filet d’eau, paraît principalement composé de lîbrine végétale identiqne à la fibrine du sang ou des muscles; on peut extraire du suc de toutes les plantes des semences oléagineuses une matière albumineuse identique h celle du blanc de l’œuf; on l’obtient facilement au moyen des pommes de terre que l’on coupe en tranches et que l’on fait macérer avec de l’eau contenant 2 pour 100 d’acide sulfurique. Cette eau, mise au contact de nouvelles pommes de terre, finit par se charger d’une assez grande quanlilé d’albumine, et en la faisant bouillir après l’avoir neutralisée, on coagule cetle albumine en flocons blancs.
Les légumes (haricots, pois, etc.) et les amandes contiennent, 'd’après Braconnot, une substance analogue h la caséine. On retire cette caséine végétale (légumine) de l’eau bouillie avec des pois ou des lentilles, en y versant un peu d’acide acétique qui la précipite.
Toutes les substances protéiques contiennent de 15 à IG pour 100
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d’azote et de 1 à 1/2 de soufre; quand on les calcine, elles laissent un petit résidu de phosphate de chaux ; elles se présentent toutes sous deux états différents : sous l’un de ces états elles sont soluhles, etc est ainsi qu elles sont dissoutes'dans les sucs végétaux et dans le sang ou dans le lait de^s animaux; sous l’autre, elles sont insolubles. On les amène à cet état par l’action de la chaleur ou des acides. Dans l’économie, la fibrine se solidifie sous l’influence de la vie, pour constituer la partie essentielle des muscles (syntonine), qui diffère par quelques caractères de la fibrine du sang. Les matières protéiques coagulées se dissolvent dans les acides concentrés, en donnant une coloration bleu-violet; c’est, comme nous l’avons dit plus haut, un des caractères essentiels de ces substances. D’autres acides peuvent également les dissoudre, mais il n’est aucun liquide qui produise aussi facilement cet effet que le suc gastrique ; c’est sous son influence que les matières protéiques des aliments, ordinairement coagulées par la cuisson, repassent à l’état soluble dans l’estomac et sont reportées au sang pour servir à l’entretien des organes des animaux. On voit ainsi que les matières protéiques sont exclusivement formées par les plantes, mais que les animaux les trouvent toutes faites dans leurs aliments, quoique plus ou moins modifiées, et que la fonction de l’appareil digestif est de leur rendre la forme sous laquelle elles sont
assimilables.
MATIÈRES GÉLATINISABLES.
Ces matières ne se rencontrent point dans le règne végétal , à l état organisé, elles forment les cartilages en général, les tendons, les ligaments, le tissu cellulaire, les membranes séreuses, le derme. Tous ces tissus sont insolubles, mais deviennent solubles, sans paraître changer de composition, par une ébullition prolongée avec l’eau, et s’y dissôhent à l’état de gélatine, qui se prend en gelée par refroidissement. On connaît deux espèces de gélatine, la gélatine ordinaû^e et \<^ chonch'ine; les lages des os, de la peau, les tendons, etc., donnent la gélatine ordinaire, mais les cartilages permanents, comme ceux des côtes, des articulations, de la tête, de la trachée, du larynx, du nez, et môme les cartilages des os, avant leur ossification, donnent de la cbondrine.
GÉLATINE
1387. Propriétés. — La gélatine desséchée est incolore, transparenle, dure, insipide et inodore; la chaleur la ramollit, puis la décompose. Ebe se gonfic dans l’eau froide, mais ne s’y dissout que lorsqu’on lachaufle. Une solution, qui ne contient que l pour 100 de gélatine, se transforme par refroidissement en une gelée transparente de consistance variable avec les divers tissus d’où l’on a extrait la gélatine.
CH AP. XV. URÉE
La dissokUion de gélatine ordinaire ne précipite pas par l’alun, le suliale de sesquioxyde de fer neutre, ni par les acétates de plomb; la cliondrine donne au contraire des précipités avec ces diverses substances. Le tannin précipite complètement toutes les gélatines dissoutes ; les tissus gélatinisables, lors môme qu’ils ne sont pas transformés en gélatine, se combinent à l’acide tannique et l’enlèvent complètement à sa dissolution. C’est sur cette propriété que repose le tannage des peaux.
En faisant bouillir de la gélatine avec de l’acide sulfurique faible pendant plusieurs heures, Braconnot obtint le glycocolle (12^1). Ce produit se forme en même temps que delà leucine (1377) quand on chauffe de la gélatine avec de la potasse jusqu’à cessation de dégagement d’ammoniaque.
La gélatine paraît avoir une composition peu différente de la fibrine, de l’albumine et de la caséine, mais sa véritable formule n’est pas bien connue.
La variété la plus pure de gélatine est la colle de poisson ou ichlhyol colle. Elle se prépare avec la vessie natatoire de l’esturgeon, que l’on fait seulement sécher; elle sert principalement au collage des vins. Les autres variétés sont employées sous le nom de colle forte^ dans la menuit: sérié et l’ébénisterie, de colle à bouche ; on se sert aussi de l’ichthyocolle
pour la confection des gelées alimentaires, etc.
PRINCIPES IMMÉDIATS DE L’URINE
L’urine est séparée du sang artériel par les reins; elle contient divers principes définis de composition relativement simple et dont quelquesuns peuvent être reproduits artificiellement.
L’urine normale de l’homme contient de 7 à 8 pour dOO de matières solides, parmi lesquelles on trouve deux éléments caractéristiques, qui sont l’urée et l’acide urique. Ces deux corps existent dans l’urine de tous les carnassiers; l’urine du lion et du tigre, par exemple, sont tellement riches en urée, que l’on obtient souvent par l’addition d’acide azotique, sans évaporation préalable , des cristaux d’azotate d’urée.
L’urine des herbivores contient peu d’acide urique et même d’urée; elle contient surtout de l’acide hippurique; enfin l’urine des oiseaux, et surtout des reptiles, se compose en grande partie d’acide urique.
URÉE
•1388. Préparation. — On peut obtenir l’urée en mélangeant les dissolutions de cyanate de potasse et de sulfate d’ammoniaque et évaporant doucement à siccité; il se produit du sulfate de potasse et du cyanate d’ammoniaque qui se transforme en urée par une simple modification isoméri- ^ que. On sépare l’urée du sulfate de potasse par l’alcool (XVohler). Mais on
814 cuimiü: organique,
l’cxlraille plus souvent de Turine de l’homme, qui en contient 2 à 3 pour 100 On évapore doucement l’urine jusqu’au dixième de son \olume, et on y ajoute de l’acide azotique exempt de vapeurs nitreuses ; il se forme alors des cristaux d’azotate d’urée peu soluble à froid. On égoutte ces cristaux et on les décolore en filtrant leur dissolution sur du noir animal préalablement lavé à l’acide chlorhydrique. On décompose ensuite la dissolution d’azotate d’urée par le carbonate de baryte; il se forme de 1 uree, de l’azotate de baryte, et l’acide carbonique se dégage. On repi en par l’alcool, qui dissout seulement l’urée, et on évapore pour l’ol^enir eu cristaux. On voit qu’il est nécessaire d’employer du noir animal dépouillé de carbonate de chaux, afin d’éviter la production d’azotate de chaux, soluble dans l’alcool, pendant la décoloration de l’azotate d’uree. ^
1389. Propriétés. — L’urée cristallise en prismes rectangulaires incolores, inodores, d’une saveur fraîche, elle fond à 120° sans se décomposer, et se prend en masse cristalline, par refroidissement. Cbau ee au delà de son point de fusion, elle se décompose principalement en acide cyanurique et ammoniaque. Elle est très-soluble dans l’eau et s y dissout en produisant un froid assez vif; elle ne s’y altère pas a ébullition, mais chauffée à 200°, en tubes fermés, avec de l’eau, i’uree se transforme intégralement en acide carbonique et ammoniaque en fixant les éléments de 2 équivalents d’eau.
rauuy'mî -A- 2HO = -h SAzH^.
Urée.
Danslaputréfactiondel’urine,l’uréesubitcetteremarquabletransforma-
lion;lesacidesoulesbasescbaufieesavecrurineproduiraitmtlemêmeeüet.
L’urée se comporte comme une base faible, analogue à 1 ammoniaque, elle donne avec les acides azotique et oxalique des sels très-peu solubles, elle s’unit également à quelques oxydes métalliques, et a plusieurs composés binaires ou salins; nous donnons les formules de quelques-uns de
ces composés :
( 2H4Az20^HCl, C2H'^Az^02,H0,Az0^ !2(C21RAz502,H0)G'»06, C2H^Az^U2,2IlgO, Cm^Az'=^02,:UlgO, C2H^Az^O^^HgO, C^ll'^Az^OSNaCl -i- 2HO,
C21UAz202,Ag0,Az0=b
G21EAz20’,2(AgO,ÂzO=’),
chlorliydrate d’urée, azotate d’urée, oxalate d’urée.
I combinaisons d’urée et d’oxyde de mercure.
combinaison de chlorure de sodium et duiée, qui ciistalli-e quand on évapore l’urine à consistance sirupeuse.
I combinaisons d’azotate d’argent et d’urée.
1 Tin brmmie bien portant produit en vingt-quatre heures 30 grammes d’uree environ, (.•est sous celle tonne que l’azole des malli'ies quaternaires est élimine de 1 ecoiionu .
CIIAl\ XV. ACIDE URIQUE. 8lo
L’acide azoteux transforme inslanlanémenl Turce en gaz carbonique, azote et eau :
C2II4Az202 + 2Az03=:2C02+ 4Az +/|TIO.
Cette réaction permet facilement de purifier l’acide azotique des vapeurs nitreuses qu’il contient, en y ajoutant quelques crislaux d’urée.
Nous rappellerons que l’urée est le type d’une série de composés dont nous avons parlé au paragraphe 11D5.
Acide urique, C'®ll-Az^0^,2H0.
On trouve l’acide urique dans l’urine, dans les calculs et dans les sédiments urinaires; les concrétions articulaires des goutteux en contiennent à l’état d’urate de soude.
1390. Préparation et propriétés. — On fait bouillir des excrémeuls de serpent (urate d’ammoniaque impur) avec une dissolution étendue de potasse caustique, on filtre la dissolution et on la verse bouillante dans un excès d’acide sulfurique étendu et chaud. On obtient un précipité qu’on lave à l’eau pure.
L’acide urique est une poudre cristalline, blanche, légère, inodore, insipide, extrêmement peu soluble dans l’eau, insoluble dans l’alcool et dans l’éther, soluble sans décomposition dans l’acide sulfurique concenlré.
L’acide urique est un acide très-faible, il donne des urates alcalins blancs, cristallins, peu solubles dans l’eau, mais très-solubles dans un , excès d’alcali ; l’acide carbonique en précipite un urate acide, qui a d’a- ! bord l’aspect d’une gelée transparente, mais qui ne tarde pas à se précipiter à l’état pulvérulent ; l’urate acide d’ammoniaque présente les mêmes : phénomènes.
On peut obtenir avec l’acide urique une nombreuse série de dérivés J que nous ne pouvons étudier dans cet ouvrage ; nous nous bornerons ^ seulement à indiquer les propriétés de l’un des corps les plus remarj> quables de celle série.
[ 1391. liurexidé — Qq dissout de l’acide urique dans de
l’acide azotique concenlré, et on évapore jusqu’à ce que la dissolution
commence à se colorer en rouge ; on la sature par l’ammoniaque pendant qu elle est encore chaude, et on l’étend d’un peu d’eau. On obtient une dissolution rouge-pourpre foncé, qui laisse déposer par refroidissement des prismes d’une couleur exti êmemenl belle, d’un éclat métallique vert, tout à fait semblable à celui des élytres des scarabées dorés. Ils sont rouges par transparence et donnent une poudre de môme couleur. Ils sont peu solubles dans l’eau, quoiqu’ils la colorent fortement. On peut se servir de celte réaction pour reconnaître de petites quantités d’acide urique.
CHlMlb: ORGANIQUE.
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Acide hippurique, C^^ll^AzO^,lIO .
1392. Préparation. — GgI cicidô existe principâlôDQent dans 1 urine des herbivores; pour l’en extraire, on évapore au huitième de 1 urine fraîche de cheval, et on verse dans la liqueur bien refroidie de 1 acide chlorhydrique jusqu’à réaction acide, on obtient bientôt un magma cristallin d’acide hippurique. On lave l’acide brut avec de l’eau froide, on l’exprime, on le fait macérer dans une grande quantité d’eau chlorée dans laquelle on le dissout ensuite à chaud ; par le refroidissement la
liqueur laisse déposer des cristaux incolores.
1393. Propriétés. — Ce sont de grands prismes rhomboïdaux incolores, solubles dans 400 parties d’eau froide, beaucoup plus solubles à chaud et dans l’alcool. Ils sont fusibles sans décomposition ; mais, si on les chauffe davantage, ils se décomposent en donnant comme produit principal de l’acide benzoïque. Si l’on fait bouillir une dissolution d’acide hippurique avec un acide, il se décompose en acide benzoïque et en glycocolle, en fixant les éléments de 2 équivalents d’eau :
Ci8I19AzOG + 2HO = -f- C^H^AzO^
Acide hippurique. Ac. benzoïque. Glycocolle.
Sous l’influence des alcalis ou dans la fermentation de l’urine des herbivores, l’acide hippurique se dédouble de la même manière.
M. Dessaignes a reproduit l’acide hippurique en faisant réagir le chlorure de benzoïle sur le glycocollate de zinc (acétamate de zinc), d’après la formule suivante :
CHHSCIO^ + C'^HvZnAzO^ = ZnCl + CiSHUzOe.
Chlorure Acétamate de zinc. Ac. hippurique,
de benzoïle.
L’acide hippurique prend naissance dans l’économie, et passe dans les urines quand on introduit dans l’estomac des animaux de l’acide benzoïque ou de l’essence d’amandes amères.
CIIAP. \V!. putréfaction-, ÉTC.
PUTRÉFACTION
1394. On désigne sous le nom de putréfaction l’aliéralion spontanée des substances végétales et animales avec dégagement de gaz infects.
Le phénomène de la putréfaction se manifeste surtout au contact de 1 air et de 1 humidité ; la matière organisée exhale bientôt une odeur fétide, et subit une série d’altérations qui n’ont jamais été étudiées d’une manière complète. On sait seulement que, sous l’influence de l’oxygène atmosphérique, il se produit finalement de l’eau et de l’acide carbonique J et que l’azote se dégage à l’état d’ammoniaque. De cette manière les niatieres organisées restituent au sol leurs principes minéraux (phosphates, etc.}, et à l’atmosphère, de l’acide carbonique, de l’eau et de
ammoniaque qui peuvent concourir de nouveau à l’entrelien de la vie à la surface de la terre. ’
M. Pasteur, dans un mémoire extrêmement remarquable, vient de
: taire connaître la cause jusqu’ici inconnue de la putréfaction, et le rôle
i que 1 air joue dans ce phénomène ; c’est à son travail i que j emprunte ce qui suit : j i
« La putréfaction est déterminée par des ferments organisés du genre
vibrion Ces vibrions peuvent vivre sans oxygène libre, et périssent au
contact de ce gaz, si rien ne les préserve de son action directe.
« Les conditions dans lesquelles se manifeste la putréfaction peuvent
: ^arIer beaucoup. Supposons, en premier lieu, qu’il s’agisse d’un liquide,
■ cest-à-dire dune matière putrescible, dont toutes les parties ont été
exposées au contact de l’air. De deux choses l’une : ce liquide aéré sera
1 enferme dans un vase à l’abri de l’air nu il i
1 ^ , , , , ^ U sera place dans un vase non
juc m, ou\er uie plus ou moins large. J’examinerai successivement •e qui se passe ans les deux cas. Il est de connaissance vulgaire que la . U le ac ion met un ceitain temps à se déclarer, temps variable suivant es circonstances de température et de neutralité, d’acidité ou d’alcae U iquide. Dans les cas les plus favorables, il faut au minimum
’ rendus de VAcadéu
•me, seance du 23 juin 1863.
gjç. CUIMIF. OUGANIQUF.
vingl-quatre heures pour que le phénomène commence h être accusé par
''^rSrauTSte 'première période un mouvemenl intestin s'effecine da s e iquide, mouvement dont l’effet est de souslra.re enUerement f'oxvt^^e ae l’air qui est en dissolulion et de le remplacer par du gaz acid^e^carbonique. La disparition totale du gaz oxygeire, lorsque le nnîieu est nLlre ou légèrem^ent alcalin, est due généralement au developneme^t des plus peüts des infusoires, notamment le menas crepascnlum Pt le bacleriJm termo. Un très-léger trouble se manifeste, parce que ces uelL ètreTroJagent dans toutes les directions. Lorsque ce premier ^ 4 finn rlp l’nxv^'èoe 611 dissolulioii est accompli, ces i-clils
effetde soustr et. nde^^oxy.en^^ comme ferait un
etres penss 1^ renferme pas de germes féconds
Serran s dont je vais parler, il reste indéfiniment dans cet étal, smis Ï nSe. sans fermenter d’aucune façon. Ce cas est rare, mais j e. a l encontré cependant des exemples. Le plus souvent, lorsque oxygéné Malt en disLlution dans le liquide a disparu, les vibrions ferments, n’rnt oas besoin de ce gaz pour vivre, commencent à se montrer, et rnutréfaLon se déclare aussitôt. Elle s’accélère peu à peu en suivant K marche progressive du développement des vibrions. Quant à la pulii dité elle devient si intense, que l’examen au microscope d une seul. Îôuùe du liquide est très-pénible, pour peu que cet examen dure que nues minutes. Mais je me hâte de taire remarquer que la ietidué de la Uniieur et des gaz dépend surtout de la, proportion de soufre qui entre dans la matière en putréfaction. L’odeur est peu sensible si la substance ,Pest pas sulfurée. Tel est, par exemple, le cas de la ffumientalion c es matières albuminoïdes que l’eau peut enlever a la levure de hieie. est aussi le cas de la fermentation butyrique, car, d apres les resu ta s mêmes que j’expose, rapprochés de mes éludes anterieures, la fcimeiioi hutyiiqim est, par la nature de son ferment, un phenome. rxàctement du même ordre que la putrétaclion proprement dite ; voila m" >a manière dont on envisage la putréfaction est en quel q« chose trop restreinte. 11 résulte de ce qui précède que le contact delà ,,’est aucunement nécessaire au développement de la pulrefaction. Bien ronlraire si l’oxygène dissous dans un liquide putrescible n était pas mut d abrrrsoustrlit par l’action d’êtres spéciaux, la putréb.ct.o.i ne rrait avoir lieu, parce que les ferments de la pulrélaction, c est-ü-dire
r.» ne „o»!r.i.«l ,.e.nO,e n.,...nee. L o^Sine |.ta, ....
! JiaiL^ de la putréfaction au libre cou-
^ 'r 'ce ciiie je viens de dire pourrait laire croire qn’elle m s’y éiablir, puisepm le gaz oxygène lait périr les vibrions qm la
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provoquem. 11 n'cn est i-ieii, el je vais même démonlrer ce oui esl rl’accoid avec les fails, que la pulréfoclioii au coufacl de l’ iiV es! Inui PMuomèue plus complel, plus achevé qu’à PaW ,rra ? '
-^olr, la soustraeliou du gaz oxygène dissous, se produira cxaclemenl comme dans le premier cas. La seule diflorence consistera en ce que lei Jaclériums, etc., ne périront après la soustraction de ro.vvgène oué clans a masse du liquide, en continuanl de se propager au coûtiaire i riniin ■ la surface, parce que celle-ci est en contact avec Pair. Ils y p ovoc^ en a formation d une mince pellicule qui va s'épaississant peu i peu nui!
abe en lambeaux au fond du vase, pour se reformer, tombe! encore et ainsi de suite. Cette pellicule, à laquelle s’associeni d’ordinaire divers nucois et des miicedinées, empêche d’une manière absolue la dissolu tion de 1 oxygéné dans le liquide, et permet, par conséquent le dévelon i>cment des vibrions ferments. Pour ces derniers, le\ase est comme’ hermétiquement fermé à l’introduction de l’air. Ils peuvent même "JoTs -e multiplier dans la pellicule de la surface, parce qu’ils s’y trouvent pro egés parles bacteriums et les mucors contre une action trop direcle de 1 air atmosphérique. Le liquide putrescible se trouve être alors le si^nÎe eux genres d actions chimiques fort distinctes, qui sont en rapnorl c \ec les fonctions physiologiques des deux sortes d’élres oui nssent. Les vibrions, d’une part, vivant sans " oo éra^r i.^^^ oxygène de l’air, déterminent dans l’intérieur du liquide des -i "es d! lermentation, c’est-à-dire qu’ils transforment les irntières a J produits plus simples, mais encore complexes - les ‘inmf' 7' f" nmcors), d’autre part, combinent ces mên e^Jr^ i.s e ""
l’état des plus simples combinaisons binai es T’e u I 1 “
1 ü e dédoublement de la matière
disan m e I , m ‘ tout à l’heure, en
10 liô, PS H ‘Contact de l’air est un pbciiomèiie, sinon
tièri opfff du moins plus achevé, plus deslrucleiir de la nia-
compris^‘ h l’abri de l’air. Aliii d’être mieux mol > 1 ' ■ * quelques exemples. Faisons putrélicr (J’emploie ce
no a dessein, dans celte circoiislaiice, comme sviioiiyme de feri leiiter) faisons putréfier du lactale de chaux à l’abri de' l’aii. Les vibrions ^ :
^ 0 H I M 1 E 0 H G A N 1 Q Ij E.
menls transformeronl 'e ^ imlé-
ngiire toujours le butj raie de chau formation, restera indé-
composable par le vibrion qui P i Mais répétons l’opé-
Hnirient dans la liqueur sans » irions ferments
ration au contact de 1 air. u ui „g|ijcuie de la surface brûle peu
agissent dans l’intérieur c «s ‘Q''^ ’ fermentation est très-active, le
à peu et complètement le mais uniquement parce
phénomène de empêché l'arrivée de l'air atmo-
que l’acide carbonique qui se ‘ fe,menlalionestache-
sphérique. Le phenoniene recomn c f^i-foenler un liquide sucré
,L .. s. .. IS <!■ '.l"o. .«ou. «
muirel à '«Im <" « ,' • ’ l'.i,, l'.leool. «l'i ta •'•'re
tible, tandis que si 1 on opéré a ^^ide carbo-
acétifié, se brûle et se transfoin putréfaction,
uique t, puis, les vibrions et Tes matiles azotées.
lorsque le liquide ne ‘®‘‘ , ^duits de putréfaction sont brûles Enfin, à leur tour, lesvibiions P derniers survivants provo-
par des ont précédés, et ainsi se trouve
quenl la combustion de J" ,èg„e animal de la ma-
accompli le retour lulegia nulréfactioii des matières soli-
Uère organisée. Considérons à ^ ^st fermé, dans les
des. J’ai prouvé récemment que e co.ps de anima
cas ordinaires, à rmlroduclion es ^erm ^ g^j.f.^ce, puis elle gagnera séquent, la putréfaction s’ela iia a oi c concerne un animal
peu à peu l’intérieur de la masse solide. En ce
Ltier abandonné après la mort, soit ^ ^
toute la surface de son corps ° imestinal, là
c’est-à-dire de germes d'orgamsmes infeue rs. surtout où se forment les matières fecales, est lempli, noi germes, mais de vibrions tout
•inercus Les vibrions ont une grande a^anceslu ,
des corps. Us sont à l’état d’i-'^lividus aiUiltes, P^^
midlinlication et de lonctionnement. G est pai - 1 ^ H vie
;r,Sactiou du corps, qui u’avait été préservé jusque-la que pa. la
pulréfacliou. Aliu d^i-
ter\itierprétatiou inexacte des faits e.posés^
teur termine par les développements suivants . “^“ ^0.1 empêche la volumineuse de chair musculaire ; ‘l"'-'"-;;'- ' J slruc-
putréfacliou extérieure? La viande co.iserveia-t-tllo
1 Voir rucélilicaliuii (I2l5).
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Dire et ses qualilés des premières heures? On ne saurait espérer un pareil résultat. En effet, il est impossible, aux températures ordinaires, de soustraire Tintérieur de cette chair à la réaction des solides et des liquides les uns sur les autres. Il y aura toujours et forcément des actions de contact, des actions de diastase, que l’on me permette cette expression, qui développeront dans l’intérieur du morceau de viande de petites quantités de substances nouvelles, lesquelles ajouteront à la saveur de la viande leur saveur propre. Bien des moyens peuvent s’opposer à la putréfaction des couches superficielles. Il suftit, par exemple, d’envelopper la viande d’un linge imbibé d’alcool, et de la placer ensuite dans un vase fermé, avec ou sans air, peu importe, pour que l’évaporation des vapeurs d’alcool ne puisse avoir lieu. 11 n’y aura pas de putréfaction, soit h l’intérieur, parce que les germes des vibrions sont absents, soit à l’extérieur, parce que les vapeurs d’alcool s’opposent au développement des germes de la surface, mais la viande se faisande d’une manière prononcée si elle est en petite quantité ; elle se gangrène si elle est en masse plus considérable.
a A mon avis, et c’est ici un des exemples où pèche par trop d’étendue la définition ordinaire de la putréfaction, il n’y a aucune similitude de nature ni d’origine entre la putréfaction et la gangrène. Loin d’être la putréfaction proprement dite, la gangrène est l’état d’un organe ou d’une partie d’organe du corps humain conservé malgré la mort, à l’abri de la I putréfaction, et dont les solides et les liquides réagissent chimiquement en dehors des actes normaux de la nutrition. »
I COXSERVATIOX DES MATIÈRES ORGANISÉES
J 1395. Tous les procédés de conservation des matières organisées ont J pour objet de détruire les germes des ferments ou tout au moins de les placer dans des conditions où ils ne puissent se développer.
I 1° Froid. — Les substances organisées ne se putréfient pas, tant qu’elles sont exposées à un froid suffisant. Le contact de la glace à 0’ suffit parfaitement pour assurer la conservation des viandes et du poisson,
I pendant la chaleur de l’été. Les cadavres des hommes et des animaux ^ enfouis sous la neige se conservent indéfiniment sans se putréfier.
2° Dessiccation. — La dessiccation est un des movens les plus parfaits
la J ^
J (le conservation, parce qu’elle rend impossible le développement des j germes, si elle n’a pour effet de le détruire. Des cadavres enfouis depuis I des siècles dans les sables des déserts des régions tropicales ont été rej trouvés parfaitement conservés (momies blanches). Les anciennes peuplades du nouveau monde conservaient ainsi les corps de leurs ancêtres, cil produisant au besoin une dessiccation artificielle.
On emi-loie intUistneUement ce procédé pour les fruits secs, pruneaux, figues, dattes, poires tapées, etc. ; la dessiccation s opère, soit dans des étuves, soit dans des fours. Les légumes alimentaires sont également conservés par la dessiccation. Ils sont d’abord soumis pendant quelques instants à l’action de la vapeur d’eau à 5 atmosphères, puis rapidement desséchés dans des étuves A double courant d’air, chaudees à 35°. On les comprime ensuite avec la presse hydraulique pour réduire leur volume afin de faciliter leur transport. Ces légumes ainsi prépares reprennent leur volume et leur aspect primitifs, quand on les fait tremper dans l’eau pendant une demi-heure environ. On les cuit alors comme
des légumes frais L
3° Conservation à l'abri de l'air, après destruction des germes. — C’est le procédé d’Appert plus ou moins modifié. On introduit les aliments préparés dans une boîte en fer-blanc, on soude le couvercle qui est muni d’une ouverture par laquelle on introduit la sauce des aliments, de manière à remplir la boîte que l’on ferme ensuite par une soudure. On place chaque boîte dans un bain d’eau bouillante ou on la chauffe plus ou moins longtemps, suivant son volume. On a cru pendant longtemps que cette dernière opération avait seulement pour but de déterminer 1 absorption immédiate de l’oxygène, auquel on attribuait la propriété de provoquer à froid la putréfaction; mais les expériences de M. Pasteur montrent que la chaleur a pour but essentiel de détruire tous les germes
qui peuvent être contenus dans la boîte.
Les viandes préparées par ce procédé sont encore bonnes après quinze ou vingt ans, mais elles ont toujours une saveur particulière, qui finit a la longue par exciter la répugnance. Les haricots, les petits pois, préalablement cu’.ts, se conservent facilement dans des flacons en verre bien bouchés et chauffés ensuite dans un bain d’eau salée, a une tempéraluie
un peu supérieure h 100°.
Substances antiseptiques. — On sait depuis bien longtemps que la viande ou le poisson fumé se conservent parfaitement, que c est à la créosote contenue dans la fumée et qui pénètre dans la profondeur de leurs tissus qu’ils doivent cette propriété; malheureusement celte substance leur communique une saveur particulière, qui limite nécessaire-
ment l’emploi de ce procédé.
Le sel estun des antiseptiques les plus employés de tout temps, on ) ajoute aujourd’hui un peu de nitre, qui donne à la viande une couleur rose agréable, et un peu de sucre, qui la rend plus tendre. Le commerce
1 On vend ces légumes en tablettes de 500 grammes , qui correspondent ù 20 rations. I eur volume est assez pel it pour qu’on puisse loger dans un espace de l met re cube 20,000 rations. Ce procédé, dû à M. Masson, a déjà rendu d’immenses services pour le transport a
de grandes distances.
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<les viandes salées est extrêmement important; elles constituent presque exclusivement la nourriture à bord de tous les navires, mais leur usage trop prolongé produit un certain nombre d’affeclions graves particulières aux marins.
Lorsqu’il s’agit seulement de conserver des cadavres ou des pièces I anatomiques, on peut faire usage d’un grand nombre d’antiseptiques, dont les plus employés sont le bichlorure de mercure, l’acide arsénieux, les sels d’alumine, le sulfate de zinc, le sulfate de peroxyde de fer et le ; sulfate de soude. Le tannin, l’éther sulfurique, l’huile de houille, le . chloroforme, l’acide cyanhydrique, et en général toutes les substances [ qui sont des poisons pour les animaux, sont d’excellents antiseptiques.
TANNAGE DES PEAUX
1396. La peau des animaux ne peut se conserver à l’air humide, mais i lorsqu’elle a été imprégnée de tannin, elle devient imputrescible, ‘souple, 1 imperméable, très-résistante.
Elle prend alors le nom de cuir. La matière qui fournit le tannin dans ) ces opérations est l’écorce pulvérisée du chêne à crochet; on le connaît \ sous le nom de tan.
Pour tanner les peaux, on commence d’abord par les faire macérer ! dans l’eau pendant quelques jours, afin de leur enlever le sang et d’autres principes solubles dont elles sont imprégnées. Celte opération dure plus longtemps pour les peaux sèches qui viennent de Buenos-Ayres, ou les peaux salées de Bahia ; celles-ci sont soumises à plusieurs lavages qui leur rendent toute leur souplesse.
On fait ensuite passer les peaux dans des cuves contenant un lait de «baux ou mieux de la soude caustique; il devient facile, après cette opération (pelanage), d’enlever tous les poils et les lambeaux de chair adhérents au cuir. On racle d’abord la peau avec un couteau émoussé pour enlever les poils, on enlève les lambeaux de chair, et on la frotte avec un morceau de grès dur pour détruire les aspérités de la peau du côté des poils, et on la nettoie des deux côtés au moyen d’un couteau tranchant. La peau ainsi préparée est plongée dans des liqueurs acides (ju-
sée) obtenues avec les infusions de tannin épuisées dans lesquelles s’est produit une certaine quantité d’acide lactique, où elle se gonfle et devient propre à recevoir le tannin. On porte les peaux d’abord dans une infusion faible de tan où le tannage commence, puis dans de grandes fosses en maçonnerie imperméable, dont le fond est recouvert de tan. On y dispose les peaux par lits, que l’on sépare par des couches de tan, et l’on fait arriver dans la cuve ainsi remplie de l’eau déjà chargée de tan pour humecter toute la masse. Les peaux séjournent sept ou huit mois
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dans la fosse et ne sont relevées qu’une seule fois pour renom eler le tan.
On fabrique de cette manière tous les cuirs mous, c est-à-dire tous ceux qui doivent posséder beaucoup de souplesse, avec les peaux de vaches, de veaux, de chevaux. Mais peur les cuirs durs, que 1 on prépare avec la peau de bœuf ou de buffle, il faut remplacer le pelanage par une légère fermentation putride; on peut alors épiler la peau. On les gonfle ensuite dans la jiisée, à laquelle on ajoute un peu d’acide sulfurique, et unies tanne dans les fosses comme les cuirs mous; seulement l’opéra- ^
lion dure de dix-huit mois à deux ans. -il
Quand les cuirs sont. tannés, on les nettoie et on les sèche; puis on es
soumet à un martelage ou à un laminage, pour leur donner le degré de consistance convenable. Ils sont livrés au corroyeur, qui les impiègne de matières grasses ou qui leur fait subir diverses opérations, suivant les
usages auxquels on les destine.
Le maroquin se fabrique avec des peaux de chèvres ou de moutons, ■ que l’on tanne au sumac. On le teint en rouge avec de la cochenille, au moyen d’un mordant d’étain, ou en noir par une dissolution de fer dans de la bière aigrie. Le chamoiseur et le mégissier n’emploient pas de
peaux tannées. ^ .
Les peaux de chamois, de daims, de chèvres, qui servent à la fabiica-
lion des gants sont seulement imprégnées d’huile de poisson frais et passées dans une lessive faible qui enlève l’excès de corps gras, en donnant un savon nommé dégras, qu’on emploie dans le corroyage, pourgraisseï
les cuirs.
Le mégissier rend imputrescibles les peaux de moutons et de chevreaux en les plongeant dans une dissolution d’alun et de sel maiin; il blanchit les peaux alumiuées en les passant dans un bain composé de farine, de jaune d’œuf et de la dissolution des sels précédents.
CHAPITRE xvn
I. Combien un kilogramme de bioxyde de manganèse pur fournira-t-il de qrammes d’oxygène par la calcination ?
Solution. -La formule de la réaction (36) est 3MnO^^ =Mn>‘0»-f O'L (Un a de plus Mn = 28, 0 =8). Cette formule exprime qu’un poids de bioxyde
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clenvinganèse égal à 3(28+16)= 132 grammes, par exemple, peut céder par la chaleur 16 grammes d’oxygène (0^=16). On fera donc le raisonnement suivant :
Si 132 graiîimes de MnO^ donnent
I — — donnerera
lOOO — — donneront
d’où R =121 g, G.
ir; grammes d’oxygène, IG
IGOO
II. Combien faudrait-ü calciner de bioxyde de manganèse pur pour obtenir 250 grammes d’oxygène.
Solution. — Puisque
132 grammes de MnO^ donnent...
donneront
IG grammes d’oxygène,
Par conséquent, 250 grammes d’oxygène seront fournis par — ^ — gram. de bioxvde
de manganèse ; d’où R = 2^,0025.
III. Combien faudrait-il calciner de bioxyde de manganèse pour obtenir un mètre cube d oxygène mesuré à 0° et sous la pression de 760““.
Solation. — Ce problème se ramène facilement au précédent : un litre d’oxygène à 0° et sous la pression de 760 millimètres pèse (38) ls^293 XI, 1036= I®'', 430. Par conséquent, 1 mètre cube de ce gaz pèsera 1^430 . Le problème à résoudre est donc celui-ci : trouver le poids de bioxyde de manganèse qu’il faut calciner pour obtenir I'',430 de gaz oxygène.
Si 132 grammes de MnO^ donnent.
"ÜT ~
donneront.
IG grammes d’oxygène,
Par conséquent , 1430
grammes. exigeront X 1430
iG
grammes.
R =z iikjoi.
IV. Combien faudra-t-il décomposer de chlorate de potasse pour obtenir 100 libxs d'oxygène mesurés sur la cuve à eau à la pression de 734““, et ô la température de 20®? La tension maxima de la vapeur d'eau à 20° est de 17“,3l ; le coefficient de dilatation du gaz, 0,00367.
Solution. — On cherchera d’abord le poids de ces 100 litres d’oxygène.
Le poids d’un litre d’air dans les circonstances de l’expérience est 1,293(754 -17.31) ^
(T+o,oo367 X 20)700- d’oxygène sera donc :
et 100 litres pèseront 100 fois plus, soit 120,7.
Par conséquent, on est amené à chercher le poids de chlorate de potasse qui peut fournir en se décomposant d'oxygène.
La formule de la décomposition du chlorate de potasse est :
KO.C103 = KCl +
les équivalents du chlore, de l’oxygène et du potassium sont K=39, 0=8 01=33,5. La formule R0,G105 représente donc en poids
K O Cl, 0^
Elle montre donc que 152^’', 5 de chlorate de potasse peuvent fournir >.
6 X 8 = 48 grammes d’oxygène. | ^
Par conséquent,
en fourniront 1
gramme.
et
X 129,7 fourniront le poids d’oxygène demandé.
H = 331 grammes. •
V. On veut préparer avec de la grenaille de fer et de l acide sulfurique assez de gaz hydrogène pour remplir un ballon de 100 mètres de capacité. On demande :
1° Le poids de fer et diacide sulfurique concentré qidil faudra employer ;
2° En supposant que dans cette préparation on se serve diacide sulfurique étendu de dix fois son volume d'eau.^ et qu'on mette le mélange d acide et dei fer dans des tonneaux d’un hectolitre remplis seulement aux deux tiers, combien faudrait-il réunir de ces tonneaux pour cette préparation? La densité du fer est 7,8 ; celle de l’acide concentré \ ,86 {on négligera la contraction éprouvée par l'acide dans son mélange avec Veau).
3° Quel sera le poids de sulfate de fer en cristaux qu'on pourrait retirer des tonneaux par évaporation du liquide?
Solution. — i° On calculera d’abord le poids de l’hydrogène qu’il faut obtenir, en supposant, pour plus de simplicité, le gaz sec et à 0°; un mètre cube d’hydrogène pèse alors l’‘,29X 0,06926=0,089, par conséquent 100 mètres cubes pèsent 8'^,90. On a donc à calculer le poids de fer et d’acide nécessaires pour cette opération, représentée par la
formule :
Pe + SOhHO + Aq = Il + FeO,SO» + Aq.
Comme Fe=28, H= 1, SO^HO = 49, on voit que 28 kilogrammes de fer et 49 kilogrammes d’acide sulfurique produiront 1 kilogramme d’hydrogène. Par conséquent, pour obtenir S^9 d’hydrogène, il faudra
employer 28 X ^,9 kilogrammes de fer et 49 x 8,9 d’acide concentré (S03,H0).
Soit 249*^, 2 de fer, et 436,1 d’acide sulfurique.
2° Le volume du fer nécessaire à l’opéralion, exprimé en litres, est
--'^’^ = 32 litres environ, celui de l’acide est = 234',o
laudra ajouter à cet acide 2345 d’eau; le volume total de
environ. Il la matière
sera donc
Fer....
Acide..
Eau. . .
La capacité des tonneaux est, d’après l’énoncé, les 3/2 de celle du liquide, ou d’environ 3917 litres ; en négligeant les 17 litres, on voit qu’il faudra 39 tonneaux d’un hectolitre pour cette opération.
3° Laformule du sulfate de fer cristallisé est Fe0,S03 + 7H0; un équi-
; de ce corps qui pèse 139 prend naissance pour
i un équivalent (H=:|) d’hydrogène dégagé; par conséquent dans la pré- ; paration de 8*^,9 d hydrogène, il se formera 139x8,9 kilogrammes de i sulfate de fer en cristaux, soit 1 237'^, ! .
I Les indications qui précèdent suffisent pour montrer la marche à suivre pour résoudre tous les problèmes relatifs au calcul des poids sous lesquels il faut faire réagir les corps pour obtenir un poids ou un volume d’une substance déterminée, ou tous les problèmes inverses.
Lorsque, dans une réaction simple, plusieurs gaz prennent naissance, leurs volumes sont nécessairement entre eux dans les rapports de volumes simples, immédiatement fournis par la simple inspection.de la formule. 11 suffira donc de déterminer le volume de l’un d’eux pour connaître le volume des autres ou le volume total. C’est ce que montre le problème suivant :
Problème. — Calculer le volume de gaz mesuré à zéro et sous la pression de que peut dégager V inflammation de 1 kilogramme de poudre ordinaire.
Solution. — La formule théorique de la poudre ordinaire est :
K0,Az05 + S + 3E = KS + 3CQ2 + Az.
Elle exprime que pour 1 équivalent d’Bzotc, Az, il se produit 3 équivalents d’acide carbonique, ou autrement que le volume de l’acide car-
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bonique est triple de celui de Tazote (624) ; il suffira donc de calculer le volume de l’azote dégagé par 1 kilogramme de poudre.
L’équivalent de l’azotate de potasse est égal à 101, et dans la poudre 101 de salpêtre sont mélangés à 16 de soufre et à 18 de charbon, par conséquent 49 grammes d’azote sont fournis par un poids de poudre égalàlOl +16 + 18=135.
Si 135 kilogrammes de poudre donnent. .
J — — donnera. .
14 kilogrammes d’azote.
, soit lOSgr,?.
On passera de là au volume de l’azote, en divisant 103®%7 par le poids d’un litre d’azote dans les circonstances de l’expérience, 1®*‘,245. On obtiendra ainsi 83 litres environ.
Le volume total du gaz dégagé sera donc égal à 4X83 =r332 litres.
Remarque. — On obtiendrait de la même manière le volume à une autre température et à une autre pression, en divisant le poids de l’azote par le poids p du litre de ce gaz dans les circonstances de 1 expérience quadruplant le volume.
Le problème précédent, et tous ceux où Ton cherche le volume des gaz produits dans une réaction, peuvent être rapidement ^résolus au moyen des remarques suivantes. Dans nos formules, Az,CO- et H,^pai exemple, représentent nécessairement les mêmes volumes (624), c està-dire que les volumes de 1 gramme d’hydrogène, de 14 grammes d azote et de 22 grammes d'acide carbonique, sont les mêmes dans des ciiconstances identiques de température et de pression ; par conséquent il suffit de calculer une fois pour toutes le volume de gaz correspondant à 1 gramme d’hydrogène; on aura ainsi les volumes d azote et d acide carbonique contenus dans les poids équivalents de ces corps.
Un litre d’hydrogène à 0 et sous la pression de 760, pèse l-%293 X 0,06926 soit Qs’’, 081), par conséquent 1 gramme d’hydrogène correspond à
^ 11 ‘‘\2 environ.
' On voit donc que
135 de poudre, qui conlienueiit 14 grammes d’azote, fourniront 1 1'“,2 d'azote,
1 kilogramme en fournira ^ 83 litres.
Si l’on demandait de trouver le volume dégagé par ce kilogramme de
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poudre, en supposant ce volume mesuré à T et sous la pression de H millimètres, on remarquerait que le volume d’un gaz à T et sous la pression de H s’obtient en multipliant son volume à zéro par le binôme de dilatation, et par le rapport inverse des pressions.
A T = > O (1 +aT) •
ri
Toutefois, le volume de gaz contenu dans un équivalent des divers corps simples ou composés n’est pas toujours de il\2. L’oxygène, représentant un volume deuxfoisplus petitqueH, ne contiendra sous le poids de 8 grammes que la moitié de 11', 2, soit 5',6; tandis que l’acide cblorhydiique (HCl = 35,5), qui représente un volume deux fois plus grand que H, contiendra nécessairement sous son poids équivalent un volume 22',4- (mesurés, bien entendu, à 0" et sous la pression de 760 millimètres).
Pour bien fixer les idées sur l’emploi des considérations qui précèdent, nous résoudrons encore les deux problèmes suivants :
Problème. — Trouve?' le volume de gaz bioxyde d’azote que fournirait 1 kilogramme de cuivre traité par une quantité suffisante d’acide azotique. Le gaz étant supposé recueilli sur la cuve à eau, à la température de 20° et sous la pression de 750 millimètres. Tension maxima de la vapeur d’eau à 20°, I7““,3. Équivalent du cuivi'e, 32.
Solution. — La formule de la réaction est (120) :
3Cu -t-4Az03 + Aq = 3:Cu0,Az0S)-f Az02 + Aq.
Elle exprime que 3 équivalents, soit 96 grammes de cuivre, donnent j 1 équivalent de bioxyde d’azote ou 14 grammes, correspondant à 22‘,4 (puisque AzO^ exprime dans nos* formules un volume double H), si l’on suppose le gaz sec et mesuré à 0° sous la pression de 760 millimètres.
Si 9C grammes de cuivre donnent 22ia^4 de bioxyde d’azote,
i/.nn 1 1000
1000 — en donneront. X 22^,4, soit 233üt, 3.
UG
I Pour passer de là au volume x mesuré sur la cuve à eau à 20°, et sous I la pression extérieure de 760, on effectuera le calcul indiqué par la fori mule connue
dans laquelle 17“,3 représentent la tension maxima de la vapeur d’eau à 20°.
I Problème. — Calculer le volume de gaz oxygène que fournirait I kilo-
gramme de chaux soumis au rouge à Vaetion d’un courant de chlore. Le gaz est mesuré à 0 et sous la pression de 760. V équivalent du calcium est 20. Solution. — La formule de la réaction est (528) :
CaO + Cl = CaCl + 0.
lîlle montre que 28 de chaux donnent 8 grammes d’oxygène, soil 5‘,6 d’oxygène, puisque 0 = 8 représente dans nos formules un volume moitié de celui que représente H = I.
Si 28 grammes de chaux donnent 5“',C d’oxygène,
1000 — X 5'"' ,6 = 200 litres. .y,
On calculerait facilement le volume dans toute autre circonstance de température et de pression.
SUR QUELQUES PROBLÈMES EXIGEANT l’ EMPLOI DES ÉQUATIONS.
Lorsque la séparation de certains corps solides ou gazeux mélangés présente des difficultés particulières, on peut déterminer leur proportion en engageant les éléments du mélange dans de nouvelles combinaisons. Les variations de poids et de volumes qu’ils éprouvent alors fournissent en général des équations de conditions suffisantes pourtrouver leur proportion. -
Problème. — iJn mélange de chlorure etde bromure d'argent pèse p ; réduit par l'hydrogène., il laisse un poids p' d'argent', quelle est la proportion des ■: deux composés dans le mélange?
Équivalents: Cl = 35,6, Br =- 80. Ag=l08.
Solution. Soient x e,{y les poids respectifs de chlorure et de bromure d’argent, on a d’abord l’équation
Ibir l’action de l’hydrogène, on ramène les deux composés à l’état d’argent ; l’équivalent du chlorure d’argent étant 108 et celui du chlore 35,5, on voit qu un poids 143,5 de chlorure d’argent donne 108 d’argent; on verrait de même que 188 de bromure donnent 108 d’argent; le poids de l’argent sera donc lié aux poids x y par l’équation
Ces deux équations suffisent pour déterminer x et y.
Application, p = 960“, p' 648“. Jlép. x = 574, y = 376.
Problème. — Un mélange de chlorure de potassium et de sodium bien desséché a un poids égal à p. On le traite par un excès d'acide sulfurique, et après avoir chassé l'excès d'acide, on trouve que le poids des sulfates est p'; déduire de ces données le poids des métaux contenus dans le mélange.
Équivalents : Cl = 35,5, SQ3 = 40, Na = 23, K =39, O = 8.
Solution :
23 de sodium donnent 23+35,5=58,5 de chlorure et 23+8+4 0=71 de sulfate de soude 30 de potassium — 39+45,5=74,5 de chlorure et 39+8+40=87 de sulfate de potasse.
On pourra donc écrire les deux équations suivantes, dans lesquelles ocely représentent le poids respectif du sodium et du potassium.
Application, p = 1330““, p' = 1580. Rép. x = 230, y = 390.
On peut aussi se servir des équations pour déterminer les coefficients
des formules chimiques qui représentent des réactions compliquées • en voici un exemple :
Problème. — Trouver ia formule de la réaction du phosphore et de la chaux à une haute température, en supposant qu'on ait constaté qu'il se produit dans cette circonstance du phosphure de calcium PhCa’^ et du phosphate tribasique de chaux ^CaO, PhO^.
Solution. — La formule de la réaclion sera :
x?h + yCaO = ^PhCa2 + ^(3CaO, PhO^) .
Les équations de condition s’obtiennent en exprimant que les quantités de phosphore, de calcium et d’oxygène sont les mêmes dans les deux membres de cette équation. On aura donc, pour trouver les quaire inconnues, les trois équations suivantes ;
2+ ^ (équation relative aux quantités de phosphore),
-i = + 3f ( _ calcium),
(’3) 1/ = 8t ( — d’oxygène).
Le problème est donc indéterminé, et il devait en êlre ainsi, puisque les valeurs des coefficiehts n’expriment en définilive que des rapports
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J- = I. + I , y z=z‘lZ-\- 3, V = S ;
d'où l’on tire facilement :
La formule de la réaction est donc : |
\ Ph + 8CaO == ~ ''■'Ca" + (SCaO.PhO») ;
OU, en multipliant tons les coefficients par deux, pour faire disparaître ; les fractions :
7Ph + 16CaO = 5FhCa^ + 2(3CaO,PliO’].
Voici maintenant quelques problèmes relatifs aux mélanges gazeux résolus par l’usage des équations.
Problème. —Fn faisant passer de la vapeur d'eau sur du charbon porté au ■ rouge, on obtient un mélange composé d'acide carbonique, d oxyde de carbone ■ et d'hydrogène. Si Von suppose que 100 volumes du mélange contiennent a d'acide carbonique, quelle sera la proportion des deux autres gaz ?
Solution. — Soient x le volume d’hydrogène et y le volume d’oxyde de carbone contenus dans les 100 volumes du mélange, on aura :
) x-f-y=lC0 a.
Si l’on exprime que le volume de l’oxygène uni au carbone provenant de l’eau décomposée est nécessairement moitié de celui de l’hydrogène,
on aura :
Puisque l’acide carbonique contient son volume d’oxygène, et l’oxyde de carbone la moitié, des équations (1) et (2) on tirera facilement :
100 H- rt lOO — 3rt
Problème. \00 volumes d'un mélangecV hydrogène protocarboné, d' hydro- i
gène bicarboné, d'hydrogène et d'azote mélangés de 200 volumes d'oxygène, ont donné, après le passage de l'étincelle, un résidu de 135 vohnnes, dontSO
sont absorbables par la potasse et 45 par le phosphore à chaud; déduire de ces données la composition du mélange.
Solution. — Soient x le volume de protocarbure, y celui de bicarbure, c le volume de l’bydrogène, t celui de Pazole, on a ;
La valeur de t se déduit facilement de la remarque suivante • les 135 volumes de résidu traités successivement par la potasse et le phosphore laissent absorber 80 volumes d’acide carbonique et 45 volumes d’oxygene; il reste donc 10 volumes qui sont nécessairement de l’azote : donc
L’équation primitive devient donc :
Si l’on exprime 1» que l’hydrogène protocarboné donne, lorsqu’on le brûle par 1 oxygéné, son volume d’acide carbonique ; l’hydrogène bicar boné, le double, on obtiendra une seconde équation :
Que l’hydrogène prolocarboné absorbe le double de son volume d’oxygene; ’bydrogène bicarboné. le triple, pour se transforrer eTe'u et acide carbonique ; 1 hydrogène, la moitié, pour donner de l’eau seule-
reii:i^:;éVu::tronf °>^“-dva
2x -T~ Zy ~ = 155^
d’où l’on déduit facilement ;
Remarque - Les raisonnements qui précèdent sont généraux et par
Zrréi™ ‘ """ ■' déterminer'la comp’ositlon
fpt r, ^ ^ composé de trois gaz combustibles. On voit en ef-
fet que le volume du mélange fournit la première relation; le volume de
i k ?iV ° 'e volume d’oxygène employé,
la oisieme. Si dans le problème ci-dessus nous avons pris quatre gaz,
; que e vo urne e un d’eux, l’azote, pouvait se trouver directement n mesuran un r si u. On pourrait cependant obtenir une quatrième ^ a ion en mesurant e mélange gazeux, placé sur le mercure après l’ex- ^ P osion, dans une éprouvette graduée chauffée au bain d’buile, à 150“ r exemp e, parce que Laugmenlalion de volume ne serait pas due seu-
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lement à la dilatation du gaz, mais à la vaporisation de l’eau formée. Le volume de celle-ci formerait une relation nouvelle pour determmer le volume d’un quatrième gaz combustible.
On a quelquefois à résoudre des problèmes sur la solubilité des gaz dans les^iquides ; nous en donnerons ici plusieurs exemples ; mais a^ant de les abonder, il est nécessaire d’entrer dans quelques détails sur les lois
''\'ous avons dit (79), f” que le coefficient de solubilité est le volume de gaz mesuré àW et \ous la pression de 760““, qui se dissout à une tempéra- Lè donnée dans un litre d’un liquide déterminé, en contact avec une atmosphère de gaz maintenu à la pression constante de 760”“ : ce coefficient varie d’ailleurs avec la température à laquelle s’effectue la dissolution ,
2» que la quantité de gaz dissoute dans un même liquide et a une même température est proportionnelle à la pression sous laquelle a heu la di -
Soient donc t la température invariable à laquelle on opère, c le coe^ ficient de solubilité dans un liquide donné du gaz sur lequel ou expérimente, etnle nombre d’atmosphères qui mesure la pression sous laquelle s’effectue la dissolution ; chaque litre de liquide dissoudra donc une quantité de gaz dont le volume est ne à la température de 0“ et sous la pression de 760““ ; sous la pression de n 760, ce volume deviendrai ga c, d’après la loi de Mariette ; d’où résulte que le coefficient de solubilité peu^ aussi se définir : le volume constant de gaz que l’on obtiendrait en mesutan le gaz dissous dans un litre de liquide, sous la pression à laquelle a eu lieu
la dissolution. _ -
Cette nouvelle définition, qui contient implicitement la premieie loi de
la solubilité, est d’un emploi très-commode dans les calculs.
Nous avons supposé que la dissolution s’effectuait au contact ^ atmosphère à pression constante ; il est bien évident que si la pression tai variable (comme dans le cas d’un liquide en contact d’un volume déter miné d’un gaz soluble), on pourrait toujours supposer que la dissolution s’est effectuée à une pression constante précisément égale à la pression finale ; car le liquide ne dissolvant plus le gaz à partir de ce moment, i en contient la quantité qu’il peut dissoudre sous cette même pression. Ces diverses remarques vont nous permettre de résoudre facilement es problèmes suivants.
Problème. On introduit dans une éprouvette graduée^ placée sw
cuve à mercure, un volumes de gaz mesure à T» et sous la pression de H mlimèlres, et un volume V d’eau purgée d’air. Après un certain temps, il >e
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un volume^' de gaz sous la pression W’n!„ •
ture ïo; déduire de cette cpériLe le coefUeTdMtmTu TT I eau pour cette température. ^<^^ouite du gaz dans
Solution. - Le volume du gaz dissous dans l’eau, mesuré M. „ , • male H , serait, d’après ce qui vient d’être dit plus haut èrrnl v qm reste au-dessus du licruide est mr sien. Comme la mémema^sfgaÎusTLcS
-. la pression H, on aura, en appliquant la li de' “olittrl!
y' + Vc
d’ou l’on tirera facilement la valeur dec
alors que le problème à résoudre est eel„; r? “"Peu-H est évident d’une masse gazeuze à r et sous L preTsl h dr“"""‘ ''
(v + Vc) ala température T et sous la pression H' volume
dans tous les traités de physique, conduit à la relation
y' + Vc H (I 4-aT)
H' 1 +at
eide carbonique à la pression de ’ V atmosphère et TT T
rase. Uneportion de l'acide carbonTqT éTnnT dT^
l’air contenu dans le vase au-dessus du Jim a- tandis que de
vase ? pression dans Vintérieur du
ibonique, de l’azote et de pol-v.èl: «"aies de l’acide car-
iliquide, c, e' et c" les coeffleienfs deThiliTefT '«
ila température à laquelle on onère l » - • précédents à
lie déterminer chacune des trois inéonnuer'"""”'''’^
'Vc à la pression 7C0“” Tlt'fm'^de P° Primitivement dans l’eau est même volume Vc à la ;re' sién t *' >’®rie dans le liquide le
même pression. On aura donc en appliquant la loi de Mariolte : ^
0) TTi
l’où l’on tirera x.
'Cio’
Le volume primitif de l'azote peut être considéré comme égal h (V- «),
si l'on suppose que la pression de ce gaz est de ^760. A la fm de l’expesion tj; d’où l’on déduira la relation .
^l^^rre" ^'-oxygène se déduirait de la relation
(y — u) + vc" î 7 CO
Sïïs s: .1 ». P» «» P— "
SdT -“..'i.. « *.ïd.
certain temps, le volume du gaz se rouve „ ^ ^ solubilité des deux
duire de ces données et de la du mélange ?
et c' a f« température a earbonique et de
l’oxÎdTdTcarbonTsupposés' mesurés à la pression H', on aura d'abord
l’équation
' tefois que la somme de ces pressions soit égalé ù ^
(2) s + ^ = Hi
comme 1. N"*
en .ppliq— '• •«> ^
Vp+Vc H'
Le même raisonnement conduirait pour l’oxyde de carbone à la relation :
+ Vc' H'
On a donc ainsi entre les quatre inconnues, quatre équations du premier degré qui permettront toujours de résoudre le problème.
PROBLÈMES DIVERS
1” On chauffe 1 gramme d’un mélange de bicarbonate et de carbonate neutre de soude dans un ballon muni d’un tube abducteur qui se rend sous une cloche graduée (comme dans l’analyse de l’eau oxygénée) et on constate qu’il se dégage 80 centimètres cubes de gaz carbonique mesurés à 1S« et sous la pression de 750’"’» ; quelle est la proportion du Bicarbonate de soude contenue dans le mélange ?
La surface de l’eau est recouverte d’une couche d’huile pour empêcher la dissolution de l’acide carbonique, qu’on supposera sec, dans la cloche OÙ on le mesure.
2“ On introduit dans un petit ballon de l’azotate de potasse, de la notasse caustique et un mélange de limaille de zinc et de fer ; il se désa-e
réaction. En supposant qu’on opère sur •1 ,010 d azotate de potasse impur, et qu’on recueille l’ammoniaque dans 0 centimètres cubes d’une liqueur normale d’acide sulfurimie conte nan 1 49 grammes d’acide sulfurique par litre, on trouve que celte liqueur qui exigeait primitivement un volume de liqueur alcaline mesuré par 120 divisions d une certaine burette, n’en exige plus maintenant que Lquel est le titre de l’azotate? 1 «
^ ’rydrogène contenant 1*,! de zinc et un excès d acide sulfuri^que étendu, on verse une dissolution contenant 2e,173 d’azotate de soude Calculer le volume de gaz hydrogène qui se dégagera ms celte expérience, en supposant qu’on le mesure sur la cuve à eau
a température de 15» et sous la pression extérieure de 738 ? Tension maxima de la vapeur d’eau, f= 12“,8. (Pour la résolution de ce pro- Blême, voir le paragraphe 134.)
4° On traite 5 grammes de bioxyde de manganèse par l’acide cblory rique, e on recueille le chlore qui se dégage dans une dissolution ammoniaque. Quel est le volume d’azote mis en liberté, en supposant quon e mesure à 15% sous la pression de 760? On supposera le gaz sec, pour P us e simplicité. Pourrait-on utiliser cette réaction pour le dosage des manganèses du commerce ?
O Quel est le poids de chlorate de potasse qu’il faudrait ajouter à
1 gramme de fer dissous dans l’acide chlorhydrique en excès, pour le
transformer en perchlorure de fer ?
6” On fait passer un courant de chlore jusqu’à refus dans de leau, tenant en suspension du phosphure d’hydrogène solide. Que se produirat-il et comment du poids des corps formés pourra-t-on déduire la composition du phosphure solide.
T Sachant que 1^260 de phosphure solide traité par l’acide azotique donnent 2^840 d’acide phosphorique, déterminer la composition
de ce corps.
8° Combien un gramme de phosphure solide calciné avec du cunre métallique donnera-t-il de centimètres cubes de gaz hydrogène ramenés à 0° et sous la pression de 760“”.
(Les trois expériences qui précèdent sont celles que M. P. Thenaid a utilisées pour déterminer la composition du phosphure solide.)
9® Dans une éprouvette remplie de mercure on brise une petite ampoule contenant 0^330 de phosphure liquide, et l’on expose l’éprouvette à l’action prolongée des rayons solaires. Le phosphure liquide se transforme en phosphure solide et en phosphure gazeux, qui occupe à 10 et sous la pression de 750““ un volume de 138*^*^, 5. Déduire de cette
expérience la composition du phosphure liquide.
On suppose connues la composition du phosphure solide et la densité
du phosphure gazeux (D =1,184.)
(C’est de cette manière que la composition du phosphure liquide a été déterminée par M. P. Thénard.)
10° En supposant que le gaz acide carbonique dégagé par 2 kilogrammes de bicarbonate de soude pur se trouve renfermé dans un espace résistant de deux litres de capacité, à la température de 10% quel serait le volume d’acide maintenu liquide par la pression du gaz?
Tension de l’acide carbonique à 10° 45 atmosphères.
Densité de l’acide carbonique liquide à 10". . 0,868
11° Un kilogramme d’acide oxalique étant donné, combien en obtiendra-t-on d’oxyde de carbone sec à 11", et sous la pression de 758““, en le traitant par l’acide sulfurique concentré? On suppose l’expérience faite avec de l’acide oxalique du commerce. La tension maxima de la vi-
peur cMl°est9““,79.
(Concours général de 1858, Mathématiques spéciales.)
12° Un kilogramme d’azotate de potasse étant donné, combien laut-il de carbone pour en convertir l’oxygène en acide carbonique ?
Combien produira-t-on de carbonate sec en poids?
Combien d’azote en volume, le gaz supposé sec à 10" et à 752““ ? Combien d’acide carbonique libre en volume sous les mômes conditions.
(Concours général de 1858, Seconde scientifique.)
13° Combien faut-il de zinc et d’acide sulfurique pour produire 100 mètres cubes d’hydrogène, mesurés sur l’eau, à la pression de 76C““i\ 22° ? La tension de la vapeur d’eau à cette température est 19““, 6G.
(Concours général de 1859, Mathématiques spéciales.)
U” Etant donnés 23 grammes de chlorure de mercure, combien faut-il
de lires de chlore à 13» et sous la pression de 763““ pour le convertir en bicblorure ?
(Concours général de 1859, Seconde scientifique.)
lo° Tout l’azote contenu dans un mètre cube d’air humide à 10° et h étant converti en cyanure de barium, par son passage sur de la Baryte chauffée au rouge avec un charbon, on demande :
Combien il se produit de cyanure de barium?
ammoniaque
sous 1 influence d un courant de vapeur d’eau à 300», donne d’ammonia-
QU
Combien cette ammoniaque, étant convertie en acide azotique sous
influence de la mousse de platine et d’un courant d’oxygène, donne d’acide azotique? ’
Combien cet acide azotique donnera d’azotate de potasse?
(Concours général de 1860, Mathématiques spéciales.)
16 On demande quel est, à 0° et sous la pression de 0“,76, le volume de cyanogène que l’on peut extraire de 100 grammes de cyanure de mer-
On demande, en outre, quel est le poids de chlorate de potasse nui pourrait, en se décomposant complètement, fournir assez d’oxygène pour transformer en acide carbonique tout le charbon de ce cyano-
On sait que la densité du cyanogène est 1,80. On sait que l’équivalent de l’hydrogène étant 1, celui de l’azote est U, celui du carbLe 6 ceîu
pl—ar - -luTÏu'
(Concours général de 1861, Mathématiques spéciales.)
demande quel est le poids de carbone qui peut convertir en
1d ^ f de peroxyde de fer pur et sec ; quel
3S e ^o urne d air à 100° et sous la pression de 0“,77, qu’il faudrait
.mp o}er pour convertir cet oxyde de carbone en acide carbonique à 10°,
:3t sous la pression de 0“,76, l’équivalent de l’hydrogène étant 1, celui
l u er > , celui de 1 oxygène 8, celui du carbone G. Un litre d’air ii 0° et
•ous a pression de 0“, 76, pèse 1^,203, la densité de l’oxvde de car-
bone est 9,867, celle de l’acide carbonique 1,529, celle de l’oxygène 1 ,105. (Concours général de 1805, Seconde scienlifique. )
18» On a produit de l’hydrogène au moyen de 10 grammes de zinc pu e?on s’en ëi servi pour réduire A l’étal métallique 1 gramme de bëxyde de cuivre; on demande combien les 10 grammes de zinc dm-
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à la pression de 0", 765, et à la température de 11 , la tension de la vapeur d’eau étant de 9““,165. On demande de plus combien il est reL de ce même gaz en volume après la réduction de oxyde e eu vre, le gaz mesuré sur l’eau, sous la pression de 0 lempé
rature de 26% la tension de la vapeur d eau étant de -- ,
(Concours général de Mathématiques spéciales.)
19'’ A un litre de chlore gazeux et sec, à la pression de /60 “ et à la
impWiire (H 0-, on ajouti une aolnlioa concenWe de polasee ; )1 le
ellorne. de poB.»"- .> ■«»'»« f f»‘““ j, “ '
quel est le poids de chlore qui entre dans ces deux composés. La de
sité du chlore est 2,44. (Concours générai de 1862, Seconde scientifique.)
20» On demande quel est le volume d’oxygène qu’il faudrait ajo”‘e^ 100 litres d’air, ces gaz étant à 15» et à 750”” de pression pour que le rapport des poids de l’azote et de l’oxygène soit égal à celui quotfren ces mêmes éléments dans l’acide nitrique anhydre. _
21» Les équivalents du lithium, du sodium, du potassium,^ du uib. dium et du thallium, étant respectivement i, 23, 39, 8o, 1-4, -0 , demande combien 100 grammes de chacun de ces métaux fournisse d’hydrogène sec à 0» et à 0”,76 par la décomposition de 1 eau.
(Concours général de 18G3, Mathématiques spéciales.)
22° Un gramme d’une matière organique non azotée donne à 1 analyse 16 467 d’acide carbonique et 0%600 d’eau , on demande que e es sa composition et si ces données suffisent pour indiquer la formule
exacte. (Concours général de 1863, Seconde scientifique.)
NOTE I
sm LE PASSAGE DES GAZ A TRAVERS LES CORPS POREUX ET LES METAUX
Éco:dcmenl des gaz à travers un orifice en mince paroi.-
bord le cas très-simple où un gaz raverse un l dos
Les vitesses d'écoulement sont alors en raison inverse des racines
x\OTE I.
densités des gaz, ou autrement les carrés des durées d’écoulement d’un même volume de deux gaz'difîérents sont proportionnels aux densités des deux gaz, la pression sous laquelle ils s’écoulent étant la môme.
d fè
C’est ce qu’exprime la relation dans laquelle d et d' expriment les densités des deux gaz dont les durées d’écoulement sont t et i'. Dans le cas où l’air est l’un des gaz, d' par exemple étant égal à l’unité, la formule précédente de-
viendra .
Celte loi est assez approchée pour qu’on puisse l’utiliser dans la détermination des densités des gaz dont on ne possède qu’un petit volume, ou dont on veut obtenir rapidement le poids spécifique, comme dans le cas du gaz de l’éclairage. On peut concevoir divers appareils propres à atteindre ce but; nous n’indiquerons ici que celui qui a été employé par M. Bunsen dans ses recherches sur les Méthodes gazomé biques.
Son appareil se compose d’une petite cloche de verre allongée dont le col, qui porte un robinet, est fermé par une plaque de platine très-mince percée d’un trou extrêmement petit. On remplit la cloche de mercure, et, après avoir fermé le robinet supérieur, on y introduit le gaz sur lequel on veut expérimenter. Un flotteur placé dans cette cloche repose sur la surface intérieure du mercure, et sa hauteur est telle que, si l’on enfonce la cloche dans le mercure jusqu’à un trait de repère X, l’extrémité supérieure du flotteur est au-dessous du niveau du mercure dans la cuve. En opérant sur une cuve à mercure ayant une des parois en verre, il est facile de viser avec une lunette le niveau du mercure et le trait de repère x. On ouvre le robinet de la cloche, le gaz intérieur pressé par le mercure s’écoule, et bientôt l'extrémité supérieure du flotteur I arrive dans le champ de la lunette. On a marqué un trait de repère a un peu au-dessous de l’extrémité supérieure, et on note, au moyen d’un chronomètre, l’instant où ce trait coïncide avec le niveau du mercure. Le flotteur continue de i s’élever, et l’on note l’instant où un second trait de repère marqué à la partie î inférieure du flotteur affleure avec le niveau extérieur. L’intervalle qui sépare les deux instants donne la durée de l’écoulement d’un volume déterminé, sou- ! mis, il est vrai, à des pressions variables, mais qui sont identiques pour les divers gaz dans toutes les expériences. On peut donc leur appliquer la loi cii dessus.
I Voici le résultat de plusieurs expériences dans lesquelles M. Bunsen a com- : paré plusieurs gaz à l’air:
( Hydrogène t = 29,3
(Air r = 105,G
j Oxygène t = 108,5
j Acide carbonique, t =112,7 I Air i’ = 102,7
Ces nombres, comme on le voit, sont suffisamment approchés lorsqu’il s’agit d’applications techniques.
NOTE I
Endosmose des gaz, — Deux gaz séparés par une membrane ou par un diaphragme poreux se mélangent avec une assez grande rapidité. Nous en avons cité des exemples au chapitre de l’Hydrogène. Si Ion maintient une piession constante de chaque côté du diaphragme ou de la membiane, on trouve que les volumes de gaz qui l’ont traversé dans le môme temps ne sont pas égaux, et par conséquent, la vitesse avec laquelle un gaz traverse un diaphiagme dépend de sa nature. D’après M. Graham, à qui l’on doit la découverte importante de ce phénomène, le rapport des vitesses de diffusion de deux gaz (c’est-à-dire le rapport des vitesses avec lesquelles deux gaz traversent une membrane ou un diaphragme), est sensiblement égal au rapport inverse des racines carrées des densités du gaz. Si cette loi était exacte, il faudrait admettre qu’un gaz se répand dans un autre de nature différente, dont il est sépaié pai un corps poreux, comme il le ferait dans le vide s’il traversait un orifice en mince paroi. Or, si une membrane peut à la rigueur être envisagée comme un assemblage d’orifices très-petits en mince paroi, il n’en est plus de même des diaphragmes d’une certaine épaisseur. 11 faut nécessairement considerei ces corps comme des assemblages de tubes capillaires dans lesquels l’écoulement ne suit plus les mêmes lois que pour les ouvertures en mince paroi. C’est ce qui résulte d’expériences de M. R. Bunsen sur les diaphragmes en plâtre séché de 0“,04 à 0“,05 d’épaisseur. Le rapport des vitesses avec lesquelles 1 hydrogène et l’oxygène ont traversé ces diaphragmes, au lieu d’être égal au nombre 4, comme l’indique la loi de Graham, s’est trouvé dans plusieurs expériences égal à 3,3 environ. La vitesse d’écoulement de chaque gaz se trouve en outie plus petite que pour tes orifices en mince paroi ; ce qui lient à ce qu il se produit un flottement dans les tubes capillaires qui diminue d’une manière variable la. vitesse des différents gaz.'D’après les expériences précédentes, le plâtre ralentirait beaucoup plus la vitesse de l’hydrogène que celle de 1 oxygène.
Si nous ne savons que fort peu de chose sur les lois qui régissent les phénomènes de diffusion ou d’endosmose des gaz, nous connaissons au contraiie un certain nombre d’expériences remarquables sur ce sujet, et qui nous conduisent à des conséquences pratiques très-importantes.
M. IL Sainte-Claire Deville a appelé le premier l’attention des chimistes sur les phénomènes d’endosmose présentés par les tubes de terre poreux dont on se sert très-souvent dans les laboratoires. Pour montrer la facilité avec laquelle les gaz traversent les pores de ces tubes, il a fait une série d expériences que nous résumons rapidement.
1° Un tube en terre est traversé par un courant rapide d’hydrogène qui va se dégager sur une cuve à eau par un long tube abducteur dont l’extrémité plonge dans ce liquide. Si l’on arrête brusquement le dégagement de gaz (en fermant le robinet de l’appareil à hydrogène), on voit l’eau mouler rapidement dans le tube abducteur à 0‘",60 ou 0*",70 au-dessus du niveau de la cuve, comme si l’hydrogène était aspiré dans l’intérieur du tube. L’eau redescend ensuite av ec lenteur? Le premier effet est dû à la rapidité avec laquelle l’hydrogène se diU fuse dans l’atmosphère extérieure au tube en traversant les parois de celui-ci. Le second tient à la rentrée plus lente de l’air extérieur dans l’inlcrieur du
tube.
NOTE I
Si l’on remplace l’hydrogène par le gaz de l’éclairage, l’aspiration est beaucoup moindre, avec Tacide carbonique elle est nulle.
2° Si l’on fait arriver de l’hydrogène dans l’intérieur du tube avec une certaine lenteur, on ne recueille sur la cuve à eau que de Tair pur.
En portant le tube de terre à la température du rouge et en faisant passer un courant d’hydrogène, on ne recueille qiTun mélange d’acide carbonique et d’azote, ou plus généralement que le mélange des gaz de la combustion dont le tube est entouré. Il est remarquable de voir l’expérience réussir encore lorsqu’on soumet le gaz intérieur, l’hydrogène, à une pression de 0“,07 à 0"",08. On voit donc dans ces expériences l’hydrogène traverser le tube avec une rapidité surprenante, tandis que les gaz extérieurs sont attirés vers l’intérieur du tube, lors même qu’il contient du gaz à une pression notablement supérieure à celle de l’atmosphère, comme ils le seraient par le vide.
L expérience suivante montre d’une manière saisissante la facilité avec laquelle se fait l’échange des gaz intérieur et extérieur lorsque l’un de ces gaz est 1 hydrogène. On entoure un tube de terre d’un tube de verre plus large. On fait arriver de l’acide carbonique dans l’espace annulaire compris entre les deux tubes, et de l’hydrogène dans le tube de terre. Les gaz sortent par deux tubes abducteurs communiquant directement l’un avec l’espace annulaire,
1 autre avec le tube poreux. On constate alors que celui qui communique avec 1 espace annulaire laisse dégager un gaz inflammable; l’autre laisse dégager principalement de Tacide carbonique; les deux gaz ont changé presque instantanément d enveloppe en traversant les pores du tube de terre, i Les expériences précédentes démontrent la nécessité de ne se servir que de I tubes vernissés dans les opérations de chimie à l’exclusion de tout tube poreux; j elles montrent aussi la supériorité des cornues de fonte sur les cornues de terre j dans la préparation du gaz de l’éclairage, si Ton songe surtout que dans la pluj part des cas il est nécessaire d’aspirer le gaz dans les cornues pour le faire passer dans les épurateurs chimiques, ce qui facilite encore l’introduction desgaz du foyer, pour peu que les cornues soient poreuses.
Plus récemment, MM. IL Sainte-Claire Deville et Troost ont démontré que les métaux eux-mémes étaient poreux, du moins pour Thydrogène, à une température suffisamment élevée. On prend un tube de platine très-homogène et sans soudure. On 1 introduit dans un autre tube de porcelaine plus large et moins long, et on 1 y maintient au moyen de deux bouchons de liège qui ferment exactement 1 espace annulaire. Cet espace est rempli de fragments de porcelaine, et on y fait circuler un courant d’hydrogène sec. Dans le tube en platine, on lait passer un courant d’air parfaitement desséché, de telle façon que 1 air et Thydrogène circulent dans deux espaces séparés par une cloison de platine dont l’épaisseur est considérable (plus de 0“,01). A la température ordinaire, Tair recueilli à la sortie du tube de platine possède la composition normale; mais si Ton élève graduellement la température des deux tubes en ! chauffant le système dans un bon fourneau, Tair perd peu à peu de son oxygène, et Ton voit de Teau se condenser dans le tube de sortie du gaz. A la Itempérature de 1100° (environ), le tube de platine qui reçoit de Tair sec ne (fournit plus que de l’azote et de la vapeur d’eau que Ton condense dans un
NOTE I
tube desséchant. L'hydrogène qui sort de l’espace annulaire est toujours pur mais il sort moins vite à mesure que la température s élève. En , ferme le robinet de l’appareil à hydrogène, il se fait un vide a Peu Pie» c mplet dans l’espace annulaire, l’hyd.ogène traversant encore le tube de platine.
En remplaçant l’air par de l’acide carbonique sec, on recueille en même temps que ce dernier gaz, de l’oxyde de carbone, de l’hydrogène et de la vapeur
te’expérieuces montrent la facilité avec laquelle l’hydrogène “spiré dans les pores des tubes de platine qui sont cependant imperméables pour 1 azote,
Il résulte des faits précédents, que la mesure des températuies éleve au moyen de pyromèlres à air, à boule de platine, employés à ce usage Pa\ divers physiciens! ne peut donner que des résultats erronés, car l en quantité plus ou moins grande dans les gaz du foyer, est sol ici p P rosité du métal à pénétrer dans l’intérieur de la boule du pyromèlre, lors num que la pression intérieure est supérieure à la pression extérieure.
Le fer se comporte comme le platine à une haute température, ce qui montre bien que ces propriétés ne tiennent pas à la nature spéciale du plaüne qui le rend plus propre que tout autre métal a condenser les gaz. MM. De i Trltont prLn tuLen ter d’une épaisseur de3 à 4 mill mètres, aux extrémités duquel ils ont soudé à l’argent deux tubes en cuivre d un plus pelU diamètre. Le tube de fer, ayant été entouré d’un tube de porcelaine fut chauffe dans un fourneau où l’on pouvait alimenter la combustion avec le vent du soufflet. Un courant d’hydrogène circulait dans le tube et se dégageai par un long tube abducteur plongeant dans le mercure. L’appareil étant porte a une température élevée, on a arrêté le dégagement dliydiogtne et ermc a a lampe le tube qui l’amenait; le mercure est alors remonté dans le tube vertica jusqu’à une hauteur de 0",74, peu différente de la hauteur baiome rique. es parois du fer font donc l’effet d’une pompe parfaite qui aspirerait 1 hydrogène dans le tube pour le mettre au contact de l’atmosphère exléiieme.
M. L. Cailleteta démontré de son côté la perméabilité du fei poui ly lo gène par l’expé.i'ience suivante. On prend un tube de fer aplati, dont les ont une épaisseur de 2 millimètres, on en soude les extrémités. Ce tube, dans un feu de charbon de bois, mais séparé du combustible par un tube de
terre non vernissé, reprend sa forme primitive.
En ouvrant un de ces tubes, sous un liquide, on constate qu’il est rempli d’hydrogène. Pour mesurer la pression sous laquelle l’hydrogène se concense dans l’intérieur du tube en le gonflant, M. Cailletet a modifié son expérience e la manière suivante : on prend un large tube de fer aplati dont une extrémité est fermée, à l’autre extrémité on soude un tube de cuivre d’un petit diauiètie, le tube de cuivre est placé dans un cylindre de terre non verni, cliauffé au charbon de bois. On refroidit la soudure et le tube de cuivre. Pendant toute la durée de la chauffe on voit qu’il sort du tube de cuivre un courant rapide d fiijdronène pur. En adaptant à l’extrémité du tube à dégagement un manomètre a air libre, on peut accumuler le gaz sous pression dans le tube de fer, qui gonfle^ reprend sa forme primitive. On a constaté ainsi qu’un tube de fer dont les
NOTE II
parois avaient 2 millimètres d’épaisseur, gonflait sous une pression de 0“’,34 de mercure. En employant un autre tube de 24 millimètres d’épaisseur, le gonflement n’a plus lieu, et l’absorption de l’hydrogène cesse au rouge blanc sous une pression de 0“,63.
A 210®, l’hydrogène ne traverse pas une lame de fer de de millimètre d’épaisseur; on peut donc considérer ce métal comme imperméable à froid sous une épaisseur quelconque.
Les expériences de M. Cailletet rendent compte d’un phénomène très-fréquent, mais encore inexpliqué jusqu’ici, qui se produit souvent dans le travail des métaux ; je veux parler des bulles qui se manifestent à la surface des métaux laminés ou frappés lorsqu’on les recuit, surtout à une température élevée. Les bulles proviennent évidemment de ce que le métal présentait des cavités ou soufflures qui se sont aplaties pendant le travail. Si l'épaisseur de la paroi extérieure de ces cavités est suffisamment mince, l’hydrogène du foyer où l’on recuit le métal, pénètre à travers cette paroi dans la cavité et la gonfle en produisant une bulle à la surface.
NOTE II
SUR LA COMBINAISON ET LA DISSOCIATION E
Les phénomènes chimiques s’accomplissent comme s'il existait entre les molécules des corps une attraction ou force particulière à laquelle on a donné le nom d’affinité. Mais il ne résulte nullement de là que l’affinité soit une force de nature particulière. Nous ne pouvons qu’èn constater les effets, et la connaissance de ces effets, sans qu’il soit nécessaire de rien affirmer sur la nature intime de la force qui les produit, suffit pour nous guider dans toutes nos investigations.
Le mot affinité a d’ailleurs une autre signification ; il représente aussi une qualité, c’est-à-dire la propriété possédée par certains corps de s’unir à d’autres corps et non à tous; cette propriété se manifeste avec une énergie variable que nous mesurons d’une manière approximative par la chaleur dégagée au moment de la combinaison. C’est même en prenant ces effets pour la cause des phénomènes que les partisans de l’unité des forces naturelles peuvent penser que la chaleur seule intervient dans le développement des phénomènes chimiques.
Nous laisserons de côté les causes premières des phénomènes; leur nature intime nous sera probablement encore longtemps inconnue, nous ne considérerons que l’affinité en tant que qualité ou propriété des corps, et nous ne la définirons que par son effet immédiat, c’est-à-dire par la combinaison.
Remarquons d’abord que la combinaison ne s’eftectue jamais entre coi’ps solides, ce qu’exprime l’axiom généralement accepté : « Corpora non ayant nisi sint soluta. » Elle ne s’effectue qu’entre liquides ou gaz et solides ou entre
1 Cette note est extraite de mémoires encore inédits sur les phénomènes de dissociation, qui m’ont été communiqués par M. II. Sainte-Claire Deville, à qui l’on doit leur importante découverte.
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liquides ou gaz etliquides, et dans tous les cas où elle se produit, elle est accompagnée d’un changement dans l’état des corps prirnitivernent mélangés. C’est là un caractère commun à la combinaison et à la dissolution, et qui rapproche tellement ces deux ordres de phénomènes qu il convient de les comprendre dans une môme définition.
En effet, la seule différence que l’on admette entre les phénomènes de combinaison et de dissolution consiste en ce que le corps résultant de la combinaison possède des propriétés chimiques différentes des corps composants andis que celui qui résulte de la dissolution ne diffère que par des propriétés de l’ordre physique des corps qui la constituent. Ainsi l’acide sulfurique et la potasse en se combinant donnent du sulfate de potasse où certaines propriétés chimiques de la base et de l’acide sont complètement dissimulées; le sel marin elle sucre en se dissolvant dans l’eau n’ont acquis que de nouvelles propriétés physiques. Mais il est absolument impossible d’établir une limite précise entre les propriétés des corps qui doivent être appelées physiques ou chimiques Cette distinction entre la combinaison et la dissolution; ne saurait donc être maintenue, et il faut nécessairement admettre que la combinaison comme la dissolution est caractérisée par le changement d’état qui s’opère dans les corps mis en présence, et c’est ce qui distingue ces phénomènes du mélange
où les corps ne perdent rien de leurs propriétés.
Ce changement d’état est ordinairement accompagné d’un dégagement ou d’une absorption de chaleur; ce fait important rapproche d une manière nécessaire les phénomènes de dissolution ou de combinaison des phénomènes de iusion et de solidification qui dépendent uniquement de la cohésion.
Pour les gaz il n’existe rien de semblable à la dissolution ; on ne connaît en effet aucun gaz composé dont les propriétés physiques soient différentes de celles de leurs éléments sans que ce gaz résulte delà combinaison de ces éléments, et quand deux gaz se mélangent par diffusion, ils sont dans le meme état que l’huile et l’eau insolubles l’un dans l’autre, mais quon maintiendrait mélangées par une agitation permanente. Cette comparaison est d ailleurs en parfaite harmonie avec les nouvelles idées que l’on se fait sur la constitution des gaz. Aussi toutes les fois que deux gaz se combineront, il y aura nécessairement changement d’état et production d’un phénomène calorique qui se traduira ordinairement par un dégagement de chaleur; et réciproquement, si le mélange de deux gaz est accompagné d’un phénomène calorifique sensible, on devra en conclure avec certitude qu’il y a eu combinaison.
On peut tirer de ces considérations un certain nombre de conséquences importantes.
Deux gaz qui se combinent dans des circonstances déterminées en rendant sensible une portion de la chaleur qu’ils possédaient à l’état libre devront se combinera une température invariable, et inversement une combinaison de deux gaz devra se résoudre en ses éléments toutes les fois que l’on rendra aux gaz
1 L’état physique des corps influe tellement sur leurs afiinités, comme cela arrive pour le phosphore, le bore, le silicium et le carbone sous leurs divers états allotropiques, qu il est impossible de méconnaître l’existence d’un lien nécessaire entre les causes auxquelles nous attribuons les phénomènes de l’affinité et les phénomènes de la cohésion.
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qui la composent la chaleur latente qu’ils possédaient à l’(5tat de liberté. Ainsi, par exemple, l’hydrogène et l’oxygène en s’unissant dégagent delà chaleur; on doit admettre que cechangement.d’état, comme tous ceux qui s’effectuent dans les corps, dans des conditions bien déterminées, s’opère à une température constante. II est difficile de déterminer avec précision cette température de combinaison de l’hydrogène et de l’oxygène, lorsqu’elle s’effectue sous la pression normale de l’atmosphère; mais comme il résulte des expériences de M. H. Sainte- Claire Deville et Debray que le point de fusion de l’iridium est le terme ultime des températures que peut donner la flamme de l’hydrogène alimentée par l’oxygène, on peut admettre que cette température fixée par ces savants vers 2500° est aussi celle de la combinaison h II est clair que si nous portons de la vapeur d’eau à cette température de 2500° et que nous fournissions en outre à l’hydrogène et à l’oxygène qui constituent cette eau, la chaleur latente qu’ils possèdent à l’état libre, l'eau sera entièrement décomposée à cette température Il y a donc une chaleur latente de combinaison qu’il est facile de déterminer en supposant connues la température de combinaison, la quantité de chaleur dégagée dans la combinaison et la chaleur spécifique de la vapeur d’eau.
La quantité de chaleur dégagée dans la combinaison de 1 gramme d’hydrogène et de 8 grammes d oxygène est de 34 500 calories environ, par conséquent la production de 1 gramme d’eau est accompagnée d’un dégagement de cha-
—g— = 3 833 calories. Or 1 gramme d’eau liquide à 0° absorbera pour
leur égal à
1 La température de fusion du platine est certainement inférieure à 2000°. La température de fusion de l’iridium est notablement plus élevée ; mais, si l’on en juge par l’éclat et la couleur de la lumière émise par ces métaux en fusion, on est porté à croire que le point de fusion de l’iridium est moins distant du point de fusion du platine que celui-ci du point de fusion du fer. On peut donc accepter provisoirement 2500°; les conséquences générales qui vont suivre seront les mêmes, les chiffres seuls devront être modifiés si l’on
I change cette température.
2 Si 1 on calcule, comme on l’a indiqué au § 432, la température à laquelle serait portée I la vapeur d’eau qui résulte de la combinaison de l’hydrogène et de l’oxygène, si toute la
chaleur résultant de cette combinaison était employée à échauffer cette vapeur (supposée indécomposable), on trouve G800° environ. Il n’y a là rien de contradictoire avec ce que I nous avons supposé sur la fixité de la température T« de combinaison. Il faut seulement I admettre que si les deux gaz se trouvaient en présence à une température supérieure ou égale a T<>, ils reskraient mélangés; mais si l’on abaissait leur température au-dessous de la combinaison aurait lieu d’une manière plus ou moins complète. Si la flamme est employée a echauffer un corps, la combinaison du mélange a d’abord complètement lieu au contact du corps qui s’échauffe ; mais, s’il atteint une température égale à T<>, la I combinaison cesse de se produire au voisinage du corps, et elle n’a plus lieu que dans les
parties du mélangé refroidies par l’air.
: Aussi, lorsqu’on fond du platine avec le chalumeau à hydrogène et oxygène, la flamme
qui sort du four relativement froid au commencement de l’expérience est très-courte, l’hydrogène est brûlé à peu près complètement à l’intérieur ; la température du four s’élevant, on voit peu à peu la flamme s’allonger et devenir excessivement longue à la fin de expérience. Elle est alors composée d’un mélange d’hydrogène et d’oxygène qui ne se combine qu à la périphérie, où le contact de l’air détermine l’abaissement de température du mélange. La quantité de gaz qui entre en combinaison doit être telle que la I chaleur iju elle rend libre sutlise à maintenir le mélange Intérieur à la température T°.
passer à la (empéralure de 2500», un nombre de calories donné par la formule
• 1 on I i 1 6 fl P rlicil6iir ciu*il t donnGr 3. un gi 9.1111116
dans laquelle C37 e.vpriine la quant . . en vapeurà 100» et
d'eau pour transformer ce iqui e, ^^peur prend pour pas-
(2,500- t00)X 0 475 le de de la
ser de 100<> à 25 00° ; le nombre 0,47o f , ..ppo i.
vapeur d'eau que nous supposons cons an nombre de calories
La dilTérence entre 3 «« et 0 » ‘ÇP u-ansformanten eau à 2500»;
irrr» ”“i «.-p»»» «" «■ "»• “■
position s’opérant a la pression au point de vue de la chaleur
La combinaison des corps est donc inversement
nii4« insau'ici on trouve un parallélisme encore plus paifa .
’ On sTen effet, qu'au-deLus de son point d'ébullition, sous la press.on ordinale l'eau peut se transformer en vapeurs par le phénomène de l'evapo tion • et l'intensité de cette évaporation est exprimée par la tension (mcsu enl’il imètres de mercure) de la vapeur à la température a J*
tin De même au-dessous du point de décomposition totale de 1 eau (2o00 environl l'eau peut se résoudre partiellement en ses éléments hydrogène et oxy gène, et ce phénomène que nous comparons à l'évaporation a reçu ^ ®
Issoaation. La tension de dissociation peut s'exprimer comme ta
vapeurs en millimètres de mercure; elle augmente comme celle-ci avec la température, et lorsqu’elle devient égale à la pression que supporte la vapeur d’eau, celle-ci se résout immédiatement en ses éléments si 1 ““ lam l’espace offert aux gaz qui résultent de cette décomposition. L est ce
phénomène de dissociation que nous allons etudier j„„uis
avec M. H. Sainte-Claire Deville quelques expériences connue J P
inno-tprokDS des chimistes. ,,
On connaît l’expérience de Grove (81) qui consiste a jpg
plongeant une sphère de platine incandescente. MM. H. sainle-aaire
et Debray ont répété cette expérience en versant dans eau p usi s grammes de platine fondu ; il se dégage alors de grosses bulles de gaz qui p luisent une forte explosion, ce qui prouve bien qu’elles sont formées d unii lange détonant. 11 est bien évident quel’cau a été décomposée en ses “
bien au-dessous de sa température de décOTiiposilion ioiu/e, puisque ce c
natureln ent Wen supé.ieure à celle de la fusion du platine. On ne peut al tr - Tuelî^^l “phénomène à l’atrinitc du platine pour l'un des éléments de 1 eau.
1 D’après les recherches théoriques de Clausius, il est prohahle que que de la vapeur d’eau comme celle de tous les gaz est constante a tou es P
Les- en oufre.M.Uegnault a vérilié cette constance pour lalr entre 30 - •
iSOTE II.
En faisant passer de la \apeur d'eau sur de l’argent fondu rinnfr'r i
dansun tube deporcelaine, M. Régnault a ohtenu^e petit
gcne jl argent ne donnant que des oxydes facilement décomposables il fijtné
cessairement admettre que l'eau a été parliellement décomnosée on V-
«nses éléments A nne températurep.ufbasse,cesdeuxéî:2I:.eZ.m^^^^^^^^^^^
de eau, résidu d aucun gaz, si l’argent fondu n’avait, comme on le sait la piopiielc d absorber une certaine quantité d’oxvo^ènp mi’ii u ' ’
ment de la solidification (phénomène du rochage^^" C esf la quanUtfd’r drogene correspondant à cet oxygène que M. Régnault a recueillil M. H. Sainte-CIaire Deville a d’ailleurs vérifié l’pvnTiVnfjrv i l’expérience de M. Régnault en remplaçant l’arg nt jac a sède, dnsi que l’a montré M. F. Lehîanc, la propriété d’absmta df ’ot?/'' oisqu elle est fondue et de rocher comme l’argent. Il a fait passer de la°vr peur d eau sur de lalitharge contenue dans une nacelle de platine qu’il chauf' foit vers i200ou i300«dans un tube de porcelaine; il n’obtint pas d’hyloït
libie.matslalithargecontenuedansIanacellerochaenrefroidissLf etilconstafa
d' U® ■“l'orge, entraînée par le courant de vapeur d’Lu
c ns paities moins chaudes dd’appareil, avait été transformée en plombmé
O. décomposée par la chaleur en oxy«-ène absorbé
poLLte qui avait fourni une quantité de plomb corres-
dée/" impossible de s’arrêter à la supposition que la litharge ait
tr,'“ p«" „ jzr, ;;
La préparation du potassium, par le procédé de Gay-Lus<îac nt Tha .
convenablement interprétée, présente un exemple très'emalquable du nhé ’
nomène de dissociation. On sait que ces illustres chimistes préparèrent le^no
assium en faisant tomber de la potasse fondue sur de la tournure de erbfen
decapce contenue dans un canon de fusil que l’on chaulTait très fol lement
dans un fourneau. Leur opération terminée, ils firent scierie canon r u
on plusieurs endroits et constatèrent que le fer était seulement oxydé dans^ll
partie la moins chauffée, tandis qu’il était resté inaltéré dans les midroits où la chaleur avait été le plus forte. enoioits ou
Afin de ne laisser aucun doute sur l’exactitude de cette sîno-niiXm ni
M n m f*® P“ l'entonnoir supérieur. En quelques insimils
f;. iTiz X T*:.""® considérable de potassium. La bouteille
ayant été sciée après l’opération, il put constater que dans les parties supérieures ou la température avait été maximum, le fer était intact et que Foxl ion e ce métal ne s était produite que dans les parties inférieures relativemen p us froides, traversées par le potassium et Thyd loge ne.
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On ne peut admellre que la detomp g,,
plus puissante du fer pour 1 oxygè ,
la bouteille de fer à la températui P ^ chauffer davantage, et le
il n’y a pas de ^écomposit^ pon admet qu’à une
fer alors ne s oxyde plus. Tout exp <1 j complètement décom-
haute température la potasse est température
posée en ses éléments . potassiu , ï = reproduisant intégralement la plus basse, ces éléments se le fer contLu dans les
potasse employée, si ge métal s’empare d’une partie de l’oxy-
parties moins ^ bien être partiellement réduit par le polas-
gêne et forme un “S<1® 'î“‘ complètement, parce que la potasse qui
rue irctue1.« enduit qui recouvre l’oxyde et le protégé
contre toute altération l’obtient de potassium dans ce procédé
on comprend ^ et, dans tous
VïsrKi-
d’une manière plus directe, au précédente et qui est composé d’un
prend un appareil décrit dans la note Pf tube d’une sub-
tube de porcelaine dans 1 intéiieur fortement cliauffé, on fait
stance poreuse. Le système un tube de
arriver dans le tube poreux e fpmnérature de 80° à 85° correspon-
Liebig contenant de 1 eau maintenue l’intervalle annulaire qui
dantà une tension d’une f 1’^ sépare les deux tubes, on fait circuler de 1 ^f^^e caino^ q
qui sort de l’espace annulaire contient de y g l’oxvgène II y a
Le, «1.1 ,.i «« 1”
J.„ “ a„.d.uon . I«v.«i te p.«i. J.
-SL* r«L':=: s:=rrs; TL7.s;r::rd— rs..« .. ..
r.ïp:LSmf.'.'xs*« Lr,r.',L.
tamment a ^ . y ^g^^giilir ce charbon, il a employé une disposition particulière d’appareil extrêmement remarquable, décrite dans une note recente dont
^°rOn^ait\ue l’étLcelle électn décompose un grand nombre de corps.
1 comptes-rendus de l’Académie des sciences. (Séance dn 28 novembre .801 .)
NOTE H
Or, d’aprùs (ouïes les probabilités, l’élincelle n’agit sur eux que par la chaleur énorme qu’elle développe; il m’a donc semblé que, si celte décomposition n’était pas toujours suivie d’une combinaison nouvelle des éléments séparés, cela peut tenir à ce que ceux-ci sont mis en contact immédiatement avec une atmosphère en mouvement et relativement très-froide. En effet, la masse ou le nombre des molécules de gaz violemment chauffées au moment de la décharge est très-petit, à cause de la petitesse du trait de feu par rapport à la masse gazeuse ambiante dont la température varie à peine. On réalise toutes ces conditions, sans l’intervention de l’électricité, de la manière suivante :
« On prend un tube de porcelaine que l’on place dans un fourneau où l’on peut développer une température très-élevée ; on ferme l’extrémité de ce tube au moyen de bouchons de liège percés chacun de deux trous. Deux de ces trous laissent passer un petit tube de verre, qui sert d’un côté à amener le gaz dans le tube de porcelaine, et de l’autre côté à le faire sortir de l’appareil. Les deux trous restants permettent de disposer, suivant Taxe du tube de porcelaine, un tube mince de 8 millimètres de diamètre et de laiton que traverse constamment un rapide courant d’eau froide. Enfin, deux petits écrans de porcelaine dégourdie séparent intérieurement les parties du tube de porcelaine qui doivent être chauffées, et celles qui, sortant du fourneau, restent à peu près froides.
V L’appareil étant ainsi disposé, on dirige dans le tube de porcelaine un courant d’oxyde de carbone pur et sec, provenant d’appareils qui en débitent très-régulièrement de 4 à 6 litres par heure. Le gaz sortant du tube de porcelaine passe dans un tube de Liebig ou dans l’eau de baryte, au moyen desquels on peut peser l’acide carbonique ou en démontrer la présence. L’acide carbonique devient apparent dès que le tube de porcelaine est chauffé au rouge vif. L’oxyde de carbone s’est donc décomposé en oxygène, dont une partie, sinon la totalité, a été employée à faire de l’acide carbonique, et en charbon, qui se fixe à Télat de noir de fumée sur le tube de laiton qui traverse le tube de porcelaine de part en part. Ce tube de laiton, même dans les parties les plus chaudes, est refroidi à 10 degrés environ par le courant d’eau continu. La masse de cette eau est telle, qu’en traversant le tube incandescent, elle ne s’échauffe pas sensiblement.
« On a donc ainsi, dans un espace restreint, une surface cylindrique de porcelaine violemment chauffée, et une surface de laiton concentrique très-froide. Les molécules d’oxyde de carbone qui s’échauffent dans les parties inférieures du tube de porcelaine s’élèvent rapidement, après s’être décomposées partiellement en oxygène et charbon ; mais ce courant rencontre la paroi froide et rugueuse du tube de laiton, et les particules de charbon s’y fixent mécaniquement. A partir de ce moment, refroidies comme elles le sont par l’eau qui circule dans le tube de métal, elles échappent désormais à l’action de l’oxygène ou de l’acide carbonique que cet oxygène peut former aux dépens de Toxyde de carbone en excès. On retrouve en effet le tube de laiton noirci par le charbon, quand on démonte l’appareil avec précaution, et la quantité qu’on en recueille est en rapport avec la quantité d’acide carbonique fixé dans le tube de Liebig placé à la suite du tube de porcelaine.
NOTI
« Si ma manière de concevoir le phénomène est exacte, on ne doit trouver du charbon que sur les parties inférieures du tube de laiton, les seules qui reçoivent le choc des molécules gazeuses au moment ou elles s elevent par suL de leur échauffement au contact de la paroi inférieure du tube de porcelaine. C’est en effet ce que j’ai toujours constaté dans les nombreuses expériences que j’ai faites avec cette sorte d’appareils. . . ,
Oa voudra bien observer que le mode d'exp6r,menlaUon que je v.ens de décrire est susceptible d’une grande extension et d un grand nombre d apph-
'"fD^Ibord. en faisant une fente très-fine dans le tube de laiton aux endroits où les gaz qui peuvent subir son contact sont le plus violemment chauffes, et en faisant écouler l’eau au moven d’un tube vertical sufhsammen long, on aura une sorle de trompe au moyen de laquelle on pourra aspirer les gaz les nlus chauds, les refroidir brusquement au contact de 1 eau et les recueillii dans une éprouvelle qui les séparera de l’eau en mouvement. Un appareil de .enre ou convenablement modifié, permetlrait de puiser des gaz dans un fourneau et d'étudier le développement de la combustion dans les longues flammes. Je le recommande aux savants que leur position met a meme de
f?ïirp dPS PtlldGS de CG ffGIirG* ^
« J’ai fait recouvrir mes tubes de laiton avec des métaux plus ou moins sensibles aux diverses substances résultant de la destruction par le feu des comnosés volatils ou gazeux, et je compte les appliquer à l’étude de dissociation en les plongeant dans l’acide sulfureux, l’acide chlorhydrique et d auties gaz soumis à l’actiou de la chaleur
i( Pour donner une idée de la manière étrange dont cet appareil fonctionne, ie dirai qu’on peut impunément enduire le tube métallique des subslances oroaniqiL les plus altérables, telles que la teinture de tournesol, les plonger dans le brasier ardent au milieu duquel j’opère, et constater ainsi ceitame décompositions. Si la couche de substance altérable est suffisamment mm , elle sera toujours protégée contre faction du feu par le courant d eau fraîche nui tmerse le tube métallique. Il suffit que celui-ci ait de minces parois et nue sa matière soit conductrice de la chaleur. La masse du gaz très-chaud étant absolun.ent insensible par rapport à la masse de 1 appareil rig ran , la conducliliililé des gaz étant à peu près nulle, le refroidissement de la tière expérimentée sera toujours subit, et l’on se mettra dans les con i ions qu’on réalise sans le vouloir, ou sans le savoir, au moyen de 1 étince e e ec-
Le phénomène de la dissociation doit également se manifester sur tous les corps composés solides ou liquides, il suffit, pour s’en convaincre, d intei prêter
I Tes expériences ont été faites. L’acide sulfureux s’est partiellement décompose dans ce tube en soufre et en oxygène, qui s’est porté sur l’acide restant et a tité correspondante d’acide sulfurique anhydre. L’acide chlorhydrique n a pie. ^ q ■ traces de décomposition. Le passage de l’étincelle d’induction à traveis ce» i f t Siemr etret. Nous renvoyons le lecteur, pour plus de détails, a 1
note queM. Deville a publiée dans les comptes-rendus de l’Académie des science^, seanc
du 13 février 1865.
NOTE II. 333
quelques observalions anciennement faites et vérifiées depuis par tous les chimistes. Nousprendrons comme exempleladécomposition du carbonate de chaux.
On sait que ce corps peut se décomposer à une température d’autant plus basse qu’on le chauffe dans un courant de gaz ou de vapeur plus rapide, et que sa décomposition cesse d’avoir lieu dans un espace clos, du moins à la
température du rouge vif; dans ces conditions, la craie fond et se transforme en marbre.
Pour expliquer ces particularit(^s, il suffit d’admettre que le carbonate de chaux possède déjà une tension de dissociation sensible au-dessous de la température à laquelle s’opère sa transformation complète en chaux vive et acide carbonique dans une cornue ou dans un creuset constamment remplis du gaz carbonique qui se dégage; dans cette hypothèse, cette tension déterminera une décomposition partielle au-dessous de la température ordinaire de décomposition totale, et la décomposition cessera lorsque l’acide carbonique dégagé exercera sur le carbonate de chaux restant une pression capable d’équilibrer la tension de décomposition. Si l’on vient alors à élever la température cette tension deviendra égale à la pression de l’atmosphère, le carbonate de’chaux se décomposera alors complètement avec une rapidité plus ou moins grande, comme 1 eau qui bout au contact de l’atmosphère se résout totalement en vapeurs dans un temps plus ou moins long suivant la quantité plus ou moins grande de chaleur qu’on lui fournit. Mais si la craie est en vase fermé, la pression exercée par le peu d’acide carbonique résultant d’une décomposition partielle, exercera sur le reste de la craie une pression qui empêchera sa décomposition ultérieure, quoique la température s’élève au-dessus du point
ordinaire de décomposition; c’est cette élévation de température qui détermine la fusion de la craie.
Si, au contraire, on fait passer un courant rapide de vapeur d’eau ou d’un gaz sans action chimique sur la craie chauffée dans un tube par exemple la décomposition sera singulièrement facilitée, parce que l’acide carbonique èn- Iraine à mesure qu'il se dégage, n’exercera plus sur la craie non décomposée la pression nécessaire pour équilibrer la tension de décomposition. L’effet de
cette tension n’étant plus contre-balancé par rien, la décomposition totale devra s ensuivre.
I G e.t un effet analogue à celui qui se produit, lorsque dans un vase conte-
■ circuler rapidement un courant d’un gaz inerte
des.échc, le liquide se transforme rapidement et totalement en vapeurs.
t^^ision de décomposition sensible chez tous les corps à une température élevée, permet également d’expliquer quelques phénomènes de
< reaction produits en apparence au contact de corps solides. Nous nous borne- 3 rons a en citer ici un exemple.
3 Lussac a remai qué que 1 on pouvait décomposer l’oxyde de plomb à une
I empéiature inférieure à celle de sa fusion par le charbon fortement calciné i e lendu incapable par cette calcination de dégager les gaz réducteurs qui se
< pio uitent lorsqu on chauffe fortement le charbon ordinaire. 11 avait conclu
e ses expériences que 1 axiome Corpora non agwit nisi sint soluta, que nous ( axons admis sansiéserve, n avait pas toute la généralité que nous lui attribuons.
NOTE
n ci l’nvvde de plomb possède lo, plus petite Mais il faut bien remarquer que y j,g ^j.ienee celte circonstance
tension de décomposition à la tempeiatuie de expe
suffit pour expliquer le phénomène j jjj.^ralure ordinaire qu’une
C’est ainsi que le soufre qui ne P.f ; f peu à peu l’ar-
tension inappréciable a nos apparei s ,gu^’corps plus ou moins grossiè-
genl en sulfure d’argent, lorsqu’on met ces deuxcoips p
rement en contact.
note ni
SUR L’i^îDIU'^t-
L’analyse spectrale a fait
L’indium est un métal blanc d argent, ’co„,„e lui,
0?y^rcréVnVr MrsSV™;^ chimiques le rapprochent sur-
tout du zinc. , i nArtP h le nombre des élé-
Celle découverte, due à MM. Reich et Richter, porte a 65
ments actuellement connus ^
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